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PRESENTACION

En la actualidad, un gran numero de campos cientificos y tecnologicos
requieren de conocimientos de Quimica. Sin embargo, nuestra sociedad en general
tiene una vision poco favorable de la misma, debido a su desconocimiento y a las
formas poco significativas de su aprendizaje que se imparten en bachillerato, lo cual
conlleva a ser una de las disciplinas menos elegidas para estudiar en las

Universidades.

En bachillerato, la asignatura de Quimica se ensena inadecuadamente y la
forma como se ensena no es atractiva, lo cual origina que los alumnos no la puedan

entender.

En las discusiones que se plantean relacionadas con la educacion en Quimica
siempre esta la necesidad de libros de Quimica que se adapten a las
particularidades de los estudiantes que inician sus estudios universitarios y que los

mismos mantengan un buen nivel en el desarrollo de los conceptos basicos.

A pesar de la diversidad de buenos libros de Quimica General existentes en el
mercado, pocos son los que reunen las cualidades expresadas arriba. Muchos de
estos libros no contemplan la preparacion integral que tienen los estudiantes, ni las
exigencias programaticas de los cursos que se dictan en nuestras Universidades

sobre quimica basica y aplicada.
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Debido a la forma en que han sido estructurado muchos de estos libros de
quimica, el proceso de aprendizaje de la Quimica se ve afectado, dificultandolo y

produciendo en el estudiante miedo y rechazo.

La coleccion: Monografias de Quimica Basica y Aplicada fue concebida
tomando en consideracion las inquietudes que han presentado un gran numero de
estudiantes que han realizado los cursos de quimica general y aplicada, y los cursos
de fisicoquimica impartidos por mi persona durante casi treinta anos de docencia en
la Universidad de Los Andes, Venezuela, asi como en otras Universidades
latinoamericanas. Esta obra ha sido disennada para ser utilizada por estudiantes
universitarios, politécnicos y tecnologicos de aquellas carreras, entre cuyo diseno

curricular se contemplen cursos de quimica basica y aplicada.

A diferencia de otros textos convencionales de quimica, esta obra esta
constituida por una serie de seis (6) monografias contentivas de uno o mas temas
relacionados entre si, distribuidos en capitulos, donde se expone topicos de interés

en el aprendizaje de la Quimica basica y aplicada.

Al final de cada uno de los capitulos descritos en cada monografia hay una
seccion con ejercicios resueltos en su mayoria paso a paso y relacionados con los
temas explicados con la finalidad de que sirvan de material de evaluaciéon para los

estudiantes.

La coleccion: Monografias de Quimica Basica y Aplicada esta constituida por:

MONOGRAFIA 1: LA MATERIA, SUS ESTADOS, PROPIEDADES,
COMPOSICION, TEORIAS Y LEYES QUE LA GOBIERNAN.

MONOGRAFIA 2: ENLACE QUIMICO

Monografia 1: La materia, sus estados, propiedades, composicion, teorias y leyes que la gobiernan
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MONOGRAFI{A 3: FORMULAS, ECUACIONES QUIMICAS Y NOMENCLATURA
MONOGRAFI{A 4: MEZCLAS HETEROGENEAS Y DISOLUCIONES
MONOGRAFI{A 5: EQUILIBRIOS QUIMICOS

MONOGRAFI{A 6: ANALISIS QUIMICO

Esta coleccion de monografias consta de mas de 550 ejercicios resueltos paso
a paso y se espera que su utilizacion contribuya de una manera facil en los
diferentes programas de quimica basica y aplicada, para estudiantes interesados en
carreras cientificas ya sea quimica, biologia, ingenieria, geologia y carreras de
ciencias de la salud como, medicina, farmacia y bioanalisis; reduciendo el costo de
la adquisicion de libros que se requieren para cumplir con los programas

especificos.

En fin, en esta coleccion de monografias de quimica basica y aplicada, se
busca que cada una sea explicativa y completa del material necesario para que el
proceso de aprendizaje por parte del estudiante se le haga facil, interesante y

amigable.

Monografia 1: La materia, sus estados, propiedades, composicion, teorias y leyes que la gobiernan






PREFACIO

Al empezar a comprender que la materia esa que podemos tocar y medir (la
materia ordinaria) y que solo representa el 4,5% de la masa total del Universo en
que vivimos, esta constituida por sustancias, que a su vez estan formadas por
moléculas que se originan al menos por la union de dos atomos iguales o diferentes,
de inmediato nos surgen una serie de preguntas: ¢Como se mantienen juntos los

atomos en las moléculas?, ¢Por qué se mantienen juntos?

Si se logra comprender el mecanismo a través del cual se une los atomos en
las moléculas (enlace quimico), este conocimiento nos permitiria controlar la
formacion o ruptura de estos enlaces y, por consiguiente, la sintesis de nuevas
sustancias, dependiendo siempre de lo que estemos necesitando. Este conocimiento
sabiéndolo aplicar correctamente mejoraria la calidad de vida de los seres vivos en
equilibrio con el medio ambiente, asegurandonos una infinidad de aplicaciones
necesarias para preservar la vida. Sin embargo, su aplicacion incorrecta podria
conducirnos a la sintesis de sustancias nocivas que se utilizarian luego en guerras

que conllevarian a la aniquilacion y contaminacion de nuestro planeta Tierra.

La estructura didactica de esta monografia sobre el enlace quimico ha sido
disenada para despertar el interés y la curiosidad del estudiante por el tema, y que,
con el menor esfuerzo posible, el estudiante adquiera los conocimientos necesarios.
Una vez estudiado los conceptos fundamentales presentes en la monografia, el
estudiante podra, resolver facilmente los problemas y comprobar por si mismo si ha

entendido correctamente lo explicado.

El autor, en esta monografia, ha querido poner al alcance de profesores

y alumnos un estudio detallado y actualizado sobre el enlace quimico.
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En el capitulo 1, se describe la naturaleza del enlace quimico, mostrado que
gracias al trabajo cientifico que se ha venido desarrollando desde hace 100 anos,
relacionado con la teoria atomica, las leyes ponderales, los distintos modelos
atomicos propuestos, leyes de Faraday y la teoria de Arhenius (algunos de estos
trabajos explicados en la monografia 1), hoy en dia se tiene una idea clara sobre la

naturaleza del enlace quimico.

En los capitulos 2, 3 y 4, se hace un analisis descriptivo actualizado de lo
que conocemos COmo, enlace io6nico, covalente, metalico y vibracional
respectivamente. Presentando ademas, al final de cada capitulo, una serie de
ejercicios resueltos para la comprension por parte del estudiante del tema

desarrollado.

Monografia 2: Enlace Quimico



Capitulo 1

Naturaleza del enlace quimico

Sabino José Menolasina Monrreal

1.1. Introduccion

Hasta la presente fecha hay alrededor de 118 elementos catalogados en la
tabla periodica, mientras que existen mas de un millon de sustancias quimicas en la
naturaleza. Esto se debe a que los atomos de los diferentes elementos pueden
reaccionar unos con otros para formar una gran variedad de sustancias quimicas
denominadas compuestos. Un compuesto se forma cuando dos o mas atomos
diferentes se enlazan quimicamente. El compuesto que resulta de este enlace es
quimica y fisicamente tnico y diferente de sus atomos originarios, debido a que los
atomos enlazados en un compuesto ejercen un efecto profundo sobre las

propiedades fisicas y quimicas de dicho compuesto.

Dependiendo de las caracteristicas que presentan los elementos presentes en
la tabla periddica, estos pueden formar una variedad de compuestos, tales como, las
sales, las cuales se forman por la union de metales y no-metales y se caracterizan
por presentar una estructura cristalina, ser duras y presentar altas temperaturas de
fusion. Por otro lado, se tienen a los compuestos metalicos que presentan
caracteristicas distintas, tales como, conductividad, brillo, dureza, etc., y finalmente
otras sustancias formadas exclusivamente por no-metales que, en general, son

gaseosas, se presentan como liquidos volatiles o solidos fragiles y quebradizos.
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Junto al conocimiento de que la materia puede ser trasformada fisicamente,
de que en un proceso quimico la materia no se crea o se destruye, sino que se
transforma y que, a través de su analisis quimico, se sabe que la materia esta
constituida por moléculas que se originan al menos por la uniéon de dos atomos
iguales o diferentes, surgen una serie de preguntas: ;Como se mantienen juntos los
atomos en las moléculas?, ¢Por qué se mantienen juntos?, ¢Qué determina que

unos atomos puedan unirse y otros no para formar moléculas?

Para explicar el porqué de estas trasformaciones tanto fisicas y quimicas que
experimenta la materia, solo tenemos que estudiar y analizar la estructura
molecular que presentan las sustancias, la cual esta esencialmente determinada por

la carga eléctricas de las moléculas que la conforman.

Con los conocimientos cientificos sobre el comportamiento fisicoquimico de
diversas sustancias quimica de que se dispone, basados en leyes y teorias, tales
como, las leyes de Faraday, la teoria de Arrhenius sobre la disociacion electrolitica,
asi como, el conocimiento de modelos de la estructura atomica y de la distribucion
de los electrones en los atomos, parece razonable pensar que las fuerzas que
mantienen unidos a los atomos en las moléculas sean de naturaleza eléctrica, y en
particular, que la estructura electronica de los atomos sea la principal responsable

de la naturaleza de estas fuerzas.

Estas consideraciones han permitido establecer las bases de lo que se conoce
hoy como la Teoria electronica del enlace quimico, que no es mas que una forma de
explicar las caracteristicas de las fuerzas que mantienen unidos a los atomos en las

moléculas

En 1916, el quimico americano Gilbert Newton Lewis fue quien propuso que el
enlace quimico se formaba entre dos atomos debido a la interaccion de los

electrones presentes entre ellos [1a]. Lewis habia observado que muchos elementos

Monografia 2: Enlace quimico
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eran mas estables cuando ellos contenian ocho electrones en su envoltura de
valencia. El sugirio que los atomos con menos de ocho valencias de electrones se
enlazaban para compartir electrones y completar sus envolturas de valencia. Segin
Lewis la tendencia que poseen los atomos de lograr estructuras similares a las del
gas noble mas cercano explica la formacion de los enlaces quimicos. Esta conclusion
es mundialmente conocida como la Regla del Octeto y se enuncia de la siguiente

manera [la]:

“Cuando se forma un enlace quimico los atomos reciben, ceden o comparten
electrones de tal forma que la capa mads externa de cada dtomo contenga
ocho electrones, y asi adquiere la estructura electrénica del gas noble mas

cercano en el sistema periédico”

No obstante, hay muchas excepciones a esta regla y hasta se han logrado
sintetizar algunos compuestos de los gases nobles. Mientras que algunas de las
predicciones de Lewis han sido desde entonces probadas como incorrectas, su

trabajo establecio la base de lo que se conoce hoy en dia sobre los enlaces quimicos.

Sabemos que existen tres principales tipos de enlaces quimicos: enlaces
ionicos, enlaces covalentes y enlaces metalicos. Sin embargo, recientemente,
estudios realizados por quimicos teoricos de la Universidad Libre de Berlin y la
Universidad de Saitama, en Japon, confirmaron la existencia de los enlaces
vibracionales [1b], los cuales, aunque sean fugaces, deben anadirse a la lista de los

enlaces quimicos conocidos.

Monografia 2: Enlace quimico
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1.2. Estructuras de Lewis

La estructura o formula de Lewis permite ilustrar de manera sencilla los
enlaces quimicos, en ella, el simbolo del elemento representa el nucleo del atomo
mas los electrones de los niveles de energia mas internos que estan llenos y los
puntos o pequenas cruces que rodean al simbolo corresponden al numero de

electrones presentes en la capa de valencia. Ejemplo:

He+ Estructuras de Lewis Heg
Lie | Bes «B. oCe NS Ol «F: | & Nel
- - - - - [ X} e

Las estructuras de Lewis también pueden ser usadas para mostrar el enlace
entre atomos. Los electrones que se enlazan se colocan entre los atomos y pueden
ser representados por un par de puntos, o un guion (cada guion representa un par

de electrones, o un enlace). Ejemplo:

H: H:H H-H
[ » L ] [ ]
O T0; 30, Tn=0;
[ | L L ) *

En la representacion de una estructura de Lewis se debe considerar:

Monografia 2: Enlace quimico
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- Escribir el arreglo espacial correcto de los atomos usando enlaces sencillos.

- Calcular el numero total de electrones de valencia disponibles sumando el
numero de electrones de valencia por cada atomo presente en la molécula.
Si la molécula es un aniéon se suma un electron por cada carga negativa
que presente, si es un cation se resta un electréon por cada positiva que

presente el cation.

- Descontar dos electrones de valencia por cada enlace sencillo que se

represente.

- Distribuir adecuadamente los electrones restantes de tal manera que cada
atomo cumpla con la regla del octeto a excepcion del hidrogeno que debera
tener solo 2 electrones para cumplir con la regla del dueto. Si se observa
que hay muy pocos electrones por repartir se cambian los enlaces sencillos
por enlaces maultiples. La formacion de un enlace doble compensa la

deficiencia de dos electrones y uno triple la deficiencia de cuatro electrones.

Ejemplo 1: Determine la estructura o formula de Lewis para el ion clorato, ClO3-.
R:
e Arreglo espacial del ion usando enlaces sencillos:

O—Clil—O
O

e Calculo del numero total de electrones de valencia disponibles:

#e_ ... totales)=Hatomos, -#He .  +Fdtomos, He__ .

#e . (totales)=1-7+3.6=25

Monografia 2: Enlace quimico
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La carga negativa aporta 1 e y los tres enlaces sencillos que se han

escrito restan 6 electrones, por lo tanto:
#e_ . (disponibles)=25+1-6 =20

Distribucion de los electrones segun la regla del octeto:

10-Ci-0;
G

Estructura de Lewis

Ejercicio 2: Determine la estructura o formula de Lewis para el acido cloroso,

HCIOo.

R:

Arreglo espacial del acido usando enlaces sencillos:
H-O-CI-0O

Calculo del numero total de electrones de valencia disponibles:

? € e (tOtales ) =#atomos o #e lencia

## alomos , # e +# Atomos, ; -# e

valencia valencu

e (totales)=1-7+2-6+1=20

Los tres enlaces sencillos que se han escrito restan 6 electrones, por

lo tanto:

der (disponibles)=20-6=14

T valencia

Distribucion de los electrones segun la regla del octeto:

Monografia 2: Enlace quimico
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H-0-Cl-O.

Estructura de Lewis

Una molécula puede tener varias estructuras de Lewis. El concepto de carga
formal nos ayuda a decidir cual estructura es mas correcta (notese el término “mas”:

ambas estructuras son correctas, pero una de ellas es mas estable que la otra).

La diferencia entre los electrones de valencia de un atomo y el numero de
electrones asignado en la estructura de Lewis se denomina la carga formal del
atomo. La carga formal representa la carga eléctrica que posee un atomo en una

determinada molécula.

La carga formal de un determinado atomo se calcula de la siguiente forma:
C argaformal =[I‘C:'E1E|:11'Dnes de ‘i,-'alencia] —[Ifc'elecn'nnes 1o Eﬂlﬂ.ZﬁdDS] -1/2 [TCC'EIEI:U’DHES Enlazadus]

La carga formal se calcula para todos los atomos que conforman la molécula (o
ion) y la suma de cargas formales debe ser igual a la carga eléctrica de la especie en
estudio (si es una molécula neutra, debe ser cero; si es un ion, debe coincidir con la

carga de éste). La estructura mas estable sera aquella que:
1. Tenga a sus atomos con cargas formales igual a cero.
2. Tenga a sus atomos con cargas formales similares y mas cercanas a cero.
3. Tenga a los atomos mas electronegativos soportando las cargas negativas.

Ejercicio 3. Represente la estructura de Lewis mas estable de las siguientes

moléculas: A) CO2 y B) BFs.

R: A) CO,

Monografia 2: Enlace quimico
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Estructura 1 Estructura 2

LX) (X o o0 o
De=0—=0 dO=C—0,
LR J o0
o [ ) o
N° e- valencia e:la:;::s Iz(en'liz:dos Carga formal N° e- valencla Ntgno 1/2( N e Carga formal

enlazados

enlazados

6

4

2

0

F)

0

4

0

6

2

3

+1

6

4

2

0

r)

0

F)

0

6

1

-1

En ambos casos se tiene que, la suma de las cargas formales coincide con la
carga del compuesto, igual a cero, se trata de un compuesto neutro. Segun los
criterios enunciados, para determinar cual es la estructura mas estable, se tiene que
la estructura mas estable es la 1, debido a que todos sus atomos tienen una carga

formal cero.

Existen algunas sustancias quimicas en donde las estructuras de Lewis no
describen adecuadamente las propiedades que estas presentan. Por ejemplo, en la

molécula de SOy, la estructura de Lewis seria:

Esta estructura nos dice que existen dos tipos de enlaces diferentes, pero de
acuerdo con los experimentos realizados se ha observado que existe solamente un
tipo de enlace y que la longitud de dicho enlace es menor que la de un enlace
sencillo y mayor que la de un enlace doble, por lo tanto, se considera que este tipo

de enlace es un hibrido intermedio entre un enlace sencillo y un enlace doble:

Monografia 2: Enlace quimico
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0" *On

W

O:-:—I--:S

5

0.

Forma de Resonancia

Existen otras moléculas que contienen un numero impar de electrones de

valencia:

WG G

En este tipo de sustancia (radicales libres) es imposible escribir estructuras de

Lewis en que cada atomo obedezca la regla del octeto.

En conclusion, las estructuras de Lewis presentan ciertas limitaciones para
describir el enlace quimico de ciertas moléculas. El modelo de Lewis del enlace
quimico asume que cada par de electrones enlazantes estan localizados entre los dos
atomos enlazados. Sin embargo, eso no es verdad porque no podemos predecir

donde se encuentran los electrones en un atomo.

“Si se logra comprender el mecanismo a través del cual se une los atomos en las
moléculas (enlace quimico), este conocimiento nos permitira controlar la formacion o
ruptura de estos enlaces, por consiguiente, la sintesis de nuevas sustancias,
dependiendo siempre de lo que estemos necesitando. Este conocimiento si se aplica
correctamente pensando en la Humanidad conduce sin duda a una infinidad de
aplicaciones necesarias para preservar la vida. Sin embargo, su aplicacion
incorrecta podria conducirnos a guerras que conllevarian a la aniquilacion y

contaminacion de nuestro sistema termodinamico, el planeta Tierra”

Monografia 2: Enlace quimico
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En esta monografia se hara referencia a los tres modelos de enlace quimico:

enlace ionico, enlace covalente y enlaces metalicos.

1.3. Ejercicios relacionados con el tema

Algunos ejercicios en esta seccion fueron tomados de Irles et al. 2017 y

2019, [1c, 1d].

1. ¢Cual de las siguientes moléculas no es una excepcion a la regla del octeto

segun la notacion de Lewis?
a) SiO2

b) BeCl2

c) BCl3

d) PFs

R: Las estructuras de Lewis de las cuatro sustancias propuestas son:
:Cl: ¥ : i:'is:

CIBCI

§==Si==§ :§I:Be:§l:
o

La unica sustancia que cumple la regla del octeto es SiO.. La respuesta

correcta es la a.

2. De las siguientes especies quimicas hay una que no es posible:
a) Dicloruro de berilio
b) Tricloruro de fosforo

c) Tetracloruro de carbono

Monografia 2: Enlace quimico
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d) Pentacloruro de nitrogeno
e) BBrs
f) PCLs
g) NHs

h) NCls

R: Las estructuras de Lewis de todas sustancias excepto el NCls son:

*Cl: Be: Cl: :Cl:P:Cl: :Cl:N:Cl: :gr:'B.::B:r: H:N:H
LG L
:Cl:C:Cl: A
CI C]CI

La molécula de NCls no puede existir, ya que el nitrogeno, un elemento del
segundo periodo y del grupo 15 del sistema periodico, presenta
configuracion electronica externa 2s? 2p3, pero no se puede hibridar, o en
otras palabras, “expandir” su capa de valencia y ampliar su octeto,
alojando mas de ocho electrones en la misma ya que no tiene orbitales d

disponibles en su capa de valencia. La respuesta correcta es la d.

3. Diga cual de las siguientes especies no cumple con la regla del octeto:
a) CBras; b) CCls; c) PCls; d) Cla

R: Las estructuras de Lewis de las sustancias propuestas son:

. Br: LG o T~
:BriC:Br:  :CkCigl: GGEpil ol
Br Cl ClCl

La tnica sustancia que no cumple la regla del octeto es PCls.
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4. Indica cual de las estructuras de Lewis que se presentan es la mas correcta

para el ClOa:

2) :0-CLO:

b):Cl-0-O:

¢) 0=Cl-O:

d) 0=CI=0

e) Ninguna de las anteriores

R: Las configuraciones electronicas abreviadas del oxigeno y cloro son,

respectivamente:
O: [He]2s22p* y Cl: [Ne|3s23p°.

De ambas se deduce que estos elementos tienen, respectivamente, 6 y 7
electrones de valencia, por tanto, el nimero total de electrones de valencia
es, 7+ (2 x 6) = 19. Ninguna de las estructuras propuestas es correcta como

estructura de Lewis del ClOg, ya que:

- Las estructuras a) y b) tienen 20 electrones.

- La estructura c) 18 tiene electrones.

- La estructura d) tiene 16 electrones.

La verdadera estructura de Lewis para el ClO; es:

Se trata de una especie paramagnética (con electrones desapareados) que,

ademas, presenta resonancia.

La respuesta correcta es la e.
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5. A través de las estructuras de Lewis, identifique: ¢cual de las siguientes
moléculas tiene Unicamente un par de electrones no compartido sobre el

atomo central?
a) H20

b) PH3

c) PCls

d) CH2Cl2

e) BeCla

R: Las estructuras de Lewis de las cinco moléculas propuestas son:

) i L M o
G b Qe G cGiBerr
GG i

Como se observa en las estructuras de Lewis, la lnica molécula que tiene

un par de electrones solitario sobre el atomo central es la de PHs.

6. Senale si alguna de especies siguientes cumple la regla del octeto:
a) NO2
b) NO
c) SO42-
d) Ninguna de las anteriores

R: Senale si alguna de especies siguientes cumple la regla del octeto:

ONO NO OSO‘ OBrO
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Ninguna sustancia cumple la regla del octeto.

La respuesta correcta es la e.

. De las siguientes moléculas o iones que contienen nitréogeno, solo una de

ellas no tiene pares de electrones solitarios sobre este elemento.

Identifiquela a través la estructura de Lewis:
a) NHs

b) NH4*

c) NO2-

d) CH3NH>

R: Las estructuras de Lewis de las cuatro sustancias propuestas son:

H H. T H
H:N:H H:N:H H.(;..N.H
L H H H

La sustancia que no tiene pares de electrones solitarios sobre el atomo de

nitrogeno es NH4".

La respuesta correcta es la b.

. Determine la estructura o formula de Lewis para el ion clorato, ClOs.

R: Ver seccion 3.1 la respuesta.
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9. ¢Cual de los siguientes compuestos se representa por un conjunto de

estructuras resonantes?
a) NaCl

b) Ca(OH)2

c) CHa4

d) I,

e) SOo.

R: a-b) Falso. Los compuestos NaCl y Ca(OH)2 presentan enlace

predominantemente idonico por lo que no pueden presentar resonancia.

c-d) Falso. Las estructuras de Lewis del CH4 e 1> son:
H:E:H ::l::ol':
H

Ambas estructuras no presentan enlaces multiples por lo que no existe la

posibilidad de resonancia en ellas.

e) Verdadero. Como se deduce de la estructura de Lewis del SO», si

presenta resonancia:

La respuesta es la e.

10. De los siguientes trios de moléculas, indique cual es el que contiene las

moléculas que tienen sus enlaces sencillos o simples:

a) Fo, CoH4, H2O
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b) F2, CsHe, H20
c) Fa, CSy, NH3
d) F2, NH3s, H2O

R: Las estructuras de Lewis de las sustancias inorganicas propuestas son:

H

:F:F: S:C:S H:0:H H=E=H

Las estructuras de Lewis de las sustancias organicas propuestas son:

H
- C .:-C
B A H:C:C:H T
H:C2C:H H:C, . C:H
.. g.-.
H

El Unico trio de sustancias que tienen todos sus enlaces simples son Fo,
NH3 y H20.

La respuesta correcta es la d.

11. ¢Cuales de las siguientes estructuras de Lewis son incorrectas?

a) HCIO b) H,Se ¢) NHy d) NHy
H H
H:0:C:  H:Se:H  H:N:H  |H:N:H
H

R: Las estructuras de Lewis del HCIO, NHs y NH4*, son correctas ya que
tienen todos los electrones y los atomos estan bien colocados. Mientras que
a la estructura de Lewis del HzSe, falta un par de electrones solitarios

sobre el atomo central. Por tanto, la respuesta correcta es la b.
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12.

¢En cual de las siguientes especies quimicas el atomo central tiene

solamente un par de electrones no enlazantes?
a) SFs

b) H.O

c) SF4

d) XeF»

e) XeF4

R: Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:

SRR :F: Py :F:
Fs B |H:G:m Fis:iF: cEiXesE:  cF:Xe:f:
B F: F E:

a) Falso. SFs es una especie que no posee pares de electrones no enlazantes

sobre el atomo central.

b-e) Falso. H2O y XeF4 son especies que poseen dos pares de electrones no

enlazantes sobre el atomo central.

c) Verdadero. SF4 es una especie que posee un Unico par de electrones no

enlazantes sobre el atomo central.

d) Falso. XeF2 es una especie que posee tres pares de electrones no

enlazantes sobre el atomo central.

La respuesta correcta es la c.
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13. Dibuyje las estructuras resonantes que representa la mejor estructura de

Lewis de la molécula Os.

R: La molécula de O3z se representa mediante las dos estructuras

resonantes siguientes:

- .. cnl-) (‘] DL 1 -
0:0:0: «— :0:0::0
.- (+) ** (v .

14. De los siguientes grupos de moléculas, a través de sus estructuras de
Lewis, indique en cual de ellos, todas sus moléculas tienen un doble

enlace:

a) H202, CoHo

b) P2, SClz, S2Cl2

c) H2CO, CH30H, HCOOH
d) HCHO, HCOOH

e) SClz, S2Cl»

R: a) Falso. Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:
HOOH H:CiC:H

b) Falso. Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:

PP :Cl:S:Cl: +Cli§:5:Cl:

c) Falso. Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:

H:C:0) "‘E'Q'" H:0:C::0
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d) Verdadero. Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:

H:C::Q H:Q:C::Q

e) Falso. Las estructuras de Lewis de las moléculas propuestas son:

La respuesta correcta es la d.

15. Describa las formas resonantes para la molécula de HNOs.

R: Las diferentes estructuras de Lewis resonantes de la molécula de acido

nitrico son:

H H
. ::(:):--l-) ..:9:..1-1 (- .:Q: P
O‘N,O ._.H:Q:Rl):g: -— OHO

16. Dibuja el diagrama de Lewis de la molécula de NH4sHCO3 y explica si

sigue la regla del octeto.

R: La estructura de Lewis para la molécula NH4sHCOg3 es:

H “r .0. @
H:N:H| |. = ..
i:l :Q:C:Q:H

todos los atomos de la molécula cumplen la regla del octeto (es preciso
senalar que el atomo de hidrogeno llena su unica capa con solo 2

electrones).
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17. Escriba las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas:
a) CSz
b) CHsl
c) AsF3

R: Las estructuras de Lewis son las siguientes:

2) CS b) CH;! ) AsF3
§::C::§ :J_:C:H :.F.:A"S:i‘::

18. Escribe las estructuras de Lewis del anion nitrato, indicando las

posibles formas resonantes y las cargas formales sobre cada atomo.

R: Como se trata de una especie que presenta resonancia tiene varias

estructuras de Lewis que constituyen un “hibrido de resonancia”:

Carga formal = [N° electrones de valencia] — [N° electrones no enlazados| —

Y2[N° de electrones enlazados]
Por lo tanto, la carga de los atomos de la especie es:

¢(00-0) =6 -6 - 1/2(2) = -1; ¢(O0-0) = 6 —4 — ¥%(2) = 0; ¢(N) = 5 — 0 — ¥(8) =
+1
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19. Dada las siguientes especies quimicas: NO>*, NHz, NO2> y H30*. Escriba

sus estructuras de Lewis.

R: Las estructuras de Lewis de las especies propuestas son,

respectivamente:

é::N::é H;ﬁ;.H

20. Dada las siguientes especies quimicas: F3NO, N3, SOCl> y NCS-:

R: Las estructuras de Lewis de las especies propuestas son,

respectivamente:
:F: O
F.NOll ﬂﬁ::ﬁ::i\.’ﬂ.—. :Ntt'ﬁzﬁ?.’ = M2 ‘:-)N::C::§ — :N::ng?
u: .lsl‘:l.. HN . e O ;.C.l:‘s.:g.lz . " - .

21. Representa las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas: CoHo,

H>O y COa.

R: Para establecer los diagramas de Lewis de esas moléculas, precisamos
conocer la posicion en el Sistema Peridodico de sus elementos (pues en
funcion de ella ya puede saberse el numero de enlaces covalentes que
establece cada atomo no metalico, y el numero de pares de electrones sin
compartir que retiene), o sus numeros atomicos, que proporcionan la

misma informacion analizando la configuracion electronica mas externa.
Segun esto ultimo, tendriamos: Zo = 8; 1s2 2s? 2p*; Zc = 6; 1s2 282 2p2

Cada atomo de O tiene en su ultima capa 6 electrones (Qque remarcamos en
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negrita), por lo que siempre pondra dos en juego a compartir con otros dos
de otro/os atomo/os (formacion de dos enlaces covalentes), permaneciendo

los otros 4 electrones sin compartir.

Del mismo modo, cada atomo de C tiene 4 electrones en su ultima capa
(también remarcados), y debera ponerlos todos en juego para compartir con
otros atomos (no tendra, por tanto, ningin electron sin compartir),
formando siempre 4 enlaces covalentes. Por lo tanto, se tiene que las

estructuras de Lewis que se piden son:

CoHa:
H+C:C+H H-C=C-H
H2O:
H*-(?I H- (|)
H H
COa:

:02:C:502  :0=C=03

A la luz de las teorias de enlace de valencia y Lewis, razone por qué dos
atomos de cloro tienden a juntarse para formar una molécula. Indique
ademas dos ejemplos de moléculas que no cumplen la regla del octeto.

Datos: nimero atomico cloro = 17.

R: Segun la teoria de Lewis, dos atomos de cloro compartiran un par de
electrones para completar el octete electronico y conseguir la estabilidad.
Con la teoria de enlace de valencia, el razonamiento pasa por ver la

configuracion electronica de cada atomo de cloro ([Ne| 3s23p®) y darse
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cuenta de que para completar su capa de valencia y conseguir una
configuracion de gas noble necesita un electron, que puede compartir con

otro atomo de cloro.

Es evidente que en la naturaleza existe el cloro gas en forma diatémica,

porque en forma monoatéomica seria inestable.

Se podrian citar una molécula con octete incompleto como el BCl3, en la
que el atomo central de boro tiene tan solo seis electrones, y una molécula
con octete expandido como el PBrs, en la que el atomo central de fésforo

tiene 10 electrones alrededor.

23. Dibuyje las estructuras de Lewis de las moléculas de nitrogeno y oxigeno
e indique cual de estas dos moléculas sera mas reactiva. Razone su

respuesta.
R: Las estructuras de Lewis para las dos moléculas son:

:0::0: ——a= 10=0| :Nis:N: —— |[N=NJ
Oxigeno (0>) Nitrogeno (N )

Se puede deducir que la molécula de oxigeno sera mas reactiva que la de
nitrogeno, porque el triple enlace que une a los dos atomos de nitrogeno

necesita mas energia para romperse que el doble enlace del oxigeno.

24. A partir de estructuras de Lewis, entre las moléculas: N2O4, N2oO y No,

segun la longitud del enlace NN deduzca cual presenta el enlace mas corto.

R: Las estructuras de Lewis de las moléculas N2O4, N2O y No son:
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N:N (N2 N: NNz «—— :N::N:0:
:Q: .Q: - - - |

Respecto a la longitud del enlace NN, se observa que:
La molécula N2O4 presenta un enlace sencillo NN.

La molécula N2O tiene dos estructuras de resonancia, por lo que la longitud

del enlace NN esta comprendida entre la del enlace doble y el triple.
La molécula N> presenta un enlace triple NN.

Por lo tanto, la molécula que presenta el enlace mas corto NN es la

molécula de No, debido al enlace triple que presenta.

Representar las estructuras de Lewis y calcular la carga formal en los
compuestos: Trioxido de azufre y acido perclorico (clorotetraoxo de

hidrégeno).

R: La carga formal se calcula para cada atomo restando al n° de electrones
de valencia que tiene el atomo aislado el numero de electrones asignados al

atomo en la estructura de Lewis.

La carga formal de un atomo en una estructura de Lewis es la carga que
tendria ese atomo en la molécula si todos los atomos que la componen
tuvieran la misma electronegatividad. Para calcularla se aplican las

siguientes reglas:

* Los electrones no compartidos se asignan al atomo en el cual se

encuentran

* De los electrones enlazantes se asigna la mitad a cada uno de los atomos

que los comparten.
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Asi, tendremos que para cada atomo:
Para el trioxido de azufre:
N° de electrones de valencia: S=6; O =6

- *
tD\

. O4—g5—=0!
Cargas formales:
S=6-1/2(8=6-4=+2
0=6-4-%4)=6-4-2=0
Los otros dos O son iguales:
O0=6-6-%2=-1
O0=6-6-%2=-1
Carga total: +2 -1 -1 =0
Para el acido perclorico:
N° de electrones de valencia: C1=7; 0O=6; H=1

L0,

G
{

‘0.

Cargas formales:
Cl=7-1/2(8=7-4=+3

0=6-4-%(#=6-4-2=0
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H=1-%2=0

Los otros tres O son iguales:
O0=6-6-"%2=-1
O0=6-6-"%2=-1
O0=6-6-"%2=-1

Carga total: +3-1-1-1=0
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Enlace ionico
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2.1. Introduccion

Walther Kossel en 1916, lanzé una teoria similar a la de Lewis, con la
diferencia de que su modelo asumia una transferencia completa de electrones entre
los atomos, con lo que era un modelo de enlace i6nico [2a]. El enlace idnico consiste

en la atraccion electrostatica entre atomos con cargas eléctricas de signo contrario.

Este tipo de enlace se establece entre atomos de elementos poco
electronegativos con los de elementos muy electronegativos. Durante este proceso de
perder o ganar electrones cargados negativamente, los atomos que reaccionan
forman iones. Lo iones cargados de manera opuesta se atraen entre ellos a través de

fuerzas electroestaticas que son la base del enlace i6nico.

Para que formen los iones se requiere de un doble proceso de ionizacion que
permita que uno de los atomos involucrado en el enlace se transforme en ion
positivo (cation), por pérdida de electrones y el otro en uno negativo (anién) por
ganancia de electrones [2b]. Por lo tanto, para que se establezca un enlace i6nico es

necesario que uno de los elementos pueda ganar electrones y el otro perderlo.
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Por ejemplo, la sal comun de mesa, NaCl, es una sustancia en la que sus
atomos forman enlace ionico. Cuando los atomos del cloruro sédico se unen para
alcanzar la estructura estable, se produce una transferencia de electrones de un

atomo a otro y, por tanto, se convierten en iones (cationes y aniones):
Na—-le- ——> Na~ Cl+lee —— CI~

Como el sodio es un elemento muy electropositivo y el cloro electronegativo, lo
que ocurre es que el atomo de sodio transfiere un electréon al atomo de cloro, para de
esta forma obtener ambos la estructura electronica estable correspondiente a la del

gas noble mas proximo, en este caso el neon para el sodio y el argon para el cloro.

La tendencia de formacion de un enlace ionico esta relacionada entonces, con
la capacidad de los atomos de ganar o perder electrones y formar iones que
presenten ocho electrones en su esfera mas externa, tal como se describio

anteriormente con la regla del octeto.

Los iones son especies cargadas eléctricamente, que se atraen y repelen de
acuerdo con la ley de Coulomb, para formar agregados mucho mas estables que el

sistema inicial de referencia, formado por los atomos aislados.

Na® +Cl- ——>sNa™CI~

En estado solido, los compuestos idnicos forman redes cristalinas muy
estables, ya que las fuerzas de atraccion no se limitan Unicamente a los iones
vecinos, sino que abarcan a todo el solido. Por ello no se puede hablar de moléculas
en estado solido de compuestos como el cloruro soédico, NaCl, ya que en realidad

todo el solido es como una molécula gigante [2Db].
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Los compuestos ionicos en estado solido no estan formados por pares idénicos

o por agrupaciones pequenas de iones.

Por efecto de la atraccion electrostatica cada ion tiende a rodearse de iones de
carga opuesta en numero que depende de su tamano y carga. El resultado de esto es
la formacion de un reticulo cristalino en el cual los aniones y los cationes estan

dispuestos segiin una geometria determinada.

Estos cristales ionicos, son duros y quebradizos, poseen temperatura de
fusion altas. Son solubles en solventes polares y al ser disueltas en agua, son

capaces de conducir la electricidad y se les denominan generalmente electrolitos.

Por ejemplo, el cloruro de sodio solido presenta la siguiente estructura

cristalina:

o Na ecl

Figura 2.1. Estructura cristalina del cloruro de sodio [3]

Algunos compuestos ionicos presentan estructuras cristalinas sencillas y
otras estructuras cristalinas mas complicadas, como, por ejemplo: CsCl (estructura

sencilla) y CaFs (estructura complicada):
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@cCs* @cr ecCa?* @F-

Figura 2.2. Estructuras cristalinas del CsCl y CaF [4a]

Para la comprension del mecanismo a través del cual se forman estas
estructuras cristalinas es necesario conocer en primer lugar como se origina la
interaccion entre dos iones (par idonico) y luego, como se justifica el reticulo

cristalino.

2.2. Contenido energético de las redes cristalinas

Las sustancias ionicas estan constituidas por iones ordenados en el reticulo
cristalino; las fuerzas que mantienen esta ordenacion son fuerzas de Coulomb, muy
intensas. Esto hace que las sustancias ionicas sean solidos cristalinos con puntos
de fusion elevados. En efecto, para fundir un cristal iénico hay que deshacer la red

cristalina para separar los iones.

El aporte de energia necesario para la fusion, en forma de energia térmica, ha
de igualar al de energia reticular, que es la energia desprendida en la formacion de
un mol de compuesto idénico sélido a partir de los correspondientes iones en estado
gaseoso. Esto hace que haya una relacion entre energia reticular y punto de fusion,

siendo este tanto mas elevado cuanto mayor es el valor de aquella.
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La densidad de los compuestos ionicos varia segin el espaciado entre los
iones en el enrejado cristalino y también, por supuesto con la masa de los iones que

participan en el enlace.

La energia reticular no se obtiene facilmente por via experimental, pero puede
ser evaluada relacionandola con las otras cantidades o medidas termodinamicas,
que intervienen en el proceso de combinacion de aniones y cationes gaseosos para

formar la molécula del soélido cristalino.

El procedimiento a través del cual se pueden obtener los valores de la energia

reticular e conocido como Ciclo de Born-Haber

2.2.1. Ciclo de Born-Haber

Al formar un compuesto idonico a partir de sus elementos se deben tomar en
cuenta la energia que se requiere para destruir los enlaces en las moléculas de los
elementos que lo forman, asi como, la energia requerida para la formacion de la red
cristalina de dicho compuesto ionico [2b]. Por ejemplo, la reaccion de formacion del

cloruro de sodio:
Nals)+1/2CIg)— NaCl(s|

es un proceso complicado. La energia que se libera cuando ocurre esta reaccion, es
determinada no solamente por la propiedad del cloruro de sodio en si, sino también

por la fuerza del enlace entre el sodio metalico y el cloro molecular.

Un proceso hipotético para explicar este proceso seria considerar un proceso

de tres etapas, tal como se muestra a continuacion:
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AHgxac
Na(s) + 1/2Cl,(g) —» NacCl(s)

A
AH: | 1 3 | AH;

Na(g) + Cl(g) #» Na*(g) + CI'(g)

Figura 2.3 Ciclo de Born-Haber [2b]

Donde AHfnaci €s la variacion de entalpia de formacion del cloruro de sodio y

es igual a la sumatoria de AH; + AH> + AH3, es decir:

En la etapa 1, AH; representa la variacion de entalpia que se requiere para la
vaporizacion de un mol de sodio metalico (AHuap,naci) Y para la disociacion del cloro

en atomos (Ep):

/ - /"
AH, =AH, ., noc1 +1/2E Etapa 2
En la etapa 2, AH: representa la variacion de entalpia que resulta de
transformar los atomos gaseosos en iones gaseosos, es decir la energia que se

requiere para la ionizacion del sodio (Iyg) y la energia que se libera cuando se forma

el ion cloruro (Afinidad electronica, Ag):

ve ~AE Etapa 3
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Finalmente, en la tercera etapa, AH3 representa la variacion de entalpia que
resulta cuando los iones gaseosos se condensan a la red cristalina de cloruro de
sodio. La energia liberada por el sistema en este paso se llama energia ionica de la

red cristalina (Er) y es una medida directa de la estabilidad

del cristal i6nico:
AH, = E, Etapa 4

Los requisitos principales para la formaciéon de compuestos ionicos son:
energias de ionizacion relativamente bajas y afinidades electronicas relativamente
grandes, por lo que los compuestos tipicamente ionicos son los formados por los
elementos ubicados cerca de los extremos opuestos de la tabla periédica de los
elementos. Es decir, el enlace se forma cuando la diferencia de electronegatividad
entre los 2 atomos es muy grande. El elemento mas electronegativo se lleva al
electron y el menos electronegativo lo pierde. Comunmente uno de ellos suele ser el

oxigeno o algun halogeno y el otro es uno de los metales alcalinos (Na, K, Li).

En el caso de la sal comun de mesa, NaCl, el atomo de cloro es mas
electronegativo que el de sodio y se lleva al electron, quedando con carga negativa.

El enlace ionico se representa poniendo la carga positiva y negativa en el atomo que
corresponda, por ejemplo:

© (G i

La regla del octeto predice correctamente las configuraciones electronicas de

los iones monoatémicos que forman entre los elementos de los grupos [ y IIA y los
elementos no metalicos. Existe una variedad de iones formados por los elementos
representativos y de transicion metalicos y no metalicos que participan en el enlace

ionico. Las tablas 2.1, 2.2 y 2.3 muestran estos iones.
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Tabla 2.1. Iones de no metales [2b]

Grupo IA | Grupo VA Grupo VIA ' Grupo VIIA
H". hidruro N*"_ nitruro O*. éxido F~. fluoruro
configuracién elec.:1s? | configuracién elec.: 2s*2p° | configuracién elec.: 2s*2p® | configuracién elec.: 25
P>, fosfuro S*. sulfuro CI. cloruro
configuracion elec.: 3s*3p® | configuracion elec.: 35*3p® | configuracién elec.: 3s5°
Br. bromuro
| Configuraciénelec.: 4s°
I'. ioduro
configuracion elec.: 5s°

Tabla 2.2. Iones de los elementos representativos metalicos [2b]

Configuracién de un | Configuracion de Configuraciéon 18+2,
gas noble 2 u 8), seudo gas noble (18), | (n-1)s*pd!’ns’

ns’ o ns’np® (n-1)s’pSd1?

IA ITA 1A IIIA 1A IVA | VA
Li* |Be**

Na™ | Mg*" | AP

K* | Ca** Ga** Ga’

Rb" | S In** In* Sn** | Sb**
Cs" |Ba*" TI** TI"  Pb*

Fr* |Ra*"

Tabla 2.3. Iones de los elementos de transicion metalicos [2b]

353p® | 35%3p®3d?° 3s23p83d° 3523p83d!? | 4£75s25pS
Sc ¥ Ccu® Zn** Co** Tb*

Los compuestos idonicos comparten muchas caracteristicas en comun:
e Los enlaces ionicos se forman entre metales y no metales.

e Al nombrar compuestos ionicos simples, el metal siempre viene primero, el

no metal segundo (por ejemplo, el cloruro de sodio, NaCl).
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e Muchos de los compuestos ionicos se disuelven facilmente en el agua y

otros solventes polares.
e En una solucion, los compuestos ionicos facilmente conducen electricidad.

e Los compuestos ionicos tienden a formar soélidos cristalinos con

temperaturas muy altas.

e Los solidos ionicos son pobres conductores de la electricidad ya que los

iones se mantienen fijos en sus posiciones.

e Los compuestos idonicos son muy poco compresibles, debido a la aparicion
de fuerzas repulsivas muy intensas cuando dos iones se aproximan a
distancias inferiores a la distancia reticular (distancia en la que quedan en

la red dos iones de signo contrario).

o El arreglo geométrico en un compuesto ionico esta dado por el tamano y el

numero de iones.

En los seres vivos ciertos compuestos ionicos tienen importantes funciones
reguladoras, tales como: controlar la presion osmotica celular, evitar los cambios
bruscos del pH, intervenir en funciones como la contraccion muscular, controlar la

entrada y salida del agua de las células y contribuir a mantener el equilibrio hidrico.

2.3. Ejercicios relacionados con el enlace ionico

Algunos ejercicios en esta seccion fueron tomados de Problemas y Cues-
de las Olimpiadas de Quimica [4b]
1. ¢Cual afirmacion es correcta o falsa? Justifique su repuesta
a) Los compuestos idnicos presentan elevados puntos de fusion
b) Los compuestos idnicos en estado sélido conducen la corriente eléctrica.

c) Los compuestos ionicos presentan el mismo numero de aniones y

cationes
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R: a) Verdadera, ya que las fuerzas electrostaticas que mantienen a los
iones ordenados en el reticulo cristalino son muy fuertes; b) Falsa, ya que
los compuestos idonicos solo conducen la electricidad cuando estan
fundidos o en solucion acuosa; c) Falsa, por ejemplo, el CaF., por cada

unidad formula, hay un cation Ca?* y dos aniones F-.

. Indique con verdadero (V) o falso (F), justificando la respuesta, si los

compuestos ionicos:
a) Se forman por comparticion de electrones.

b) Son conductores de la electricidad ya sea como soélidos o en solucion

acuosa.
c) Se forman entre metales y no metales.

R: a) Falso (F): debido hay trasferencia de electrones de un metal aun no

metal;

b) Falso (F): los compuestos ionicos son solidos a temperatura ambiente y

en este estado no conducen la electricidad,;

c) Verdadero (V): para que se forme un compuesto ionico es necesario que
uno de los elementos pueda ganar electrones (no metal) y el otro perderlo

(metal).

3. A partir de datos experimentales se encuentra que la energia reticular (ER)

del CaO es mayor que la del NaCl ¢Qué razéon puede explicar ese resultado?

R: Este resultado se explica considerando que las cargas de los iones en el
CaO son mayores que en el NaCl, lo cual indica que la fuerza de atraccion

entre los iones del reticulo cristalino es mayor.
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4.

¢Qué razon puede explicar que el Nal funde a menor temperatura que el

LiF?

R: La razon se debe a que los iones Na* y I- son mas grandes, por lo que la
distancia entre ellos es mayor lo que la energia reticular es menor debido a

que la fuerza de atraccion entre los iones en el reticulo cristalino es menor.

. ¢Cual de los siguientes compuestos tendra el mayor punto de fusion: el

fluoruro de sodio o el bromuro de potasio?

R: Ambos compuestos ionicos tienen cargas idénticas, sin embargo, por su
situacion en el Sistema Periodico, tanto el ion K* como el Br son de
mayor tamano que el Na* y el F-, por lo que los iones se encontraran
también mas alejados en el KBr que en NaF, por lo que resultara mas
sencillo separarlos en el caso del NaF, donde sus iones se encontraran
unidos con mas fuerza, y en consecuencia, el punto de fusion del NaF sera

mas elevado que el del KBr.

¢Cual de los siguientes compuestos sera mas soluble en agua: el 6xido de

calcio (CaO) o el yoduro de cesio (CsI)?

R: En el CaO los iones estan mas fuertemente unidos, porque presentan
carga 2+/2— frente a la carga +/- del Csl. Pero, ademas en el caso del CaO,
el tamano de sus iones es mucho menor que los del CslI (lo que se deduce
de sus posiciones respectivas en el Sistema Periodico), con lo que en este

caso tenemos que ambos factores hacen que los iones, en el caso del CaO
se encuentren mucho mas fuertemente enlazados que en el Csl, y por

tanto, se disolvera mucho peor en agua el CaO que el Csl.
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7. Disocie los siguientes compuestos ionicos:

NadCl CaCl2 AlCI3 SnClg NasS BaS Fe:S3
PbS» KNOs Ca(NOs3)2 Fe(NO3)z NaxCO3  CdCOs
AL(CO3)s  Pb(CO3)2 CuNOs CuCOs K:CrOs  KaCr207

R:
Mall — Mer + I
CaCl: — Cat +2 G
AICE — AP +3 G
anCles  — sSnt +4 G
Mas — 2 Mam + 5
Bas —= Ba® +5%
Feshs —= 2Fefr+3 5
Fha: — Phe +2 52
BN, — B+ MO
CalMOs ). —> Cat +2 Ny~
Fe(MOy); —  Fe~+3 N0y
Ma GO —= 2 Mar + G
Gl O — o + GO
Bla{ GOk )s —= 2 A +3 008
FPh{C0s): —= Ph* +2 GOz
oM Cs —> Cur +MOs
G —> G + SO

BeCrilh —= 2B+ Cr0ed
KeCreCly —= 2B+ GO

8. Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o

falsas:
a) El Cay el O forman un enlace covalente polar.

b) El cloruro de rubidio presenta un mayor caracter ionico que el oxido de

magnesio.
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R: a) Esta afirmacion es falsa. El Ca (metal alcalinotérreo) y el O (no metal
del grupo 16) forman un enlace i6nico en el que el Ca cede dos electrones al
O. Por tanto, no se trata de un enlace covalente polar, sino de un enlace

ionico que es polar por su propia naturaleza.

b) Esta afirmacion es verdadera. El caracter ionico de un enlace entre dos
atomos viene determinado por la diferencia de electronegatividad entre
ellos. Como el oxigeno y el cloro presentan electronegatividades parecidas,
debemos fijarnos en este caso en los metales rubidio (Rb, alcalino) y
magnesio (Mg, alcalinotérreo). Como el Rb esta situado en un periodo
mayor que el Mg y en un grupo inferior, sera menos electronegativo que el
Mg. Por tanto, la diferencia de electronegatividad en el RbCl sera mayor que

en el MgO, presentando mayor caracter ionico.

9. Dada la siguiente configuracion s electronica en estado fundamental para

un elemento A: 1s22s22p©3s23p®4s2. Responde razonadamente:

a) ¢Qué tipo de solido formara el elemento A cuando se combine con

oxigeno y cual sera la formula de este compuesto?

R: a) El elemento A es un metal alcalinotérreo, lo que se deduce de su
configuracion de ultima capa (4s?), que nos dice que se encuentra en el
cuarto periodo en el segundo grupo del bloque s. Si se combina con
oxigeno, su formula sera BO, ya que el elemento B cedera dos electrones de
su capa de valencia al oxigeno, dando lugar a un enlace ionico y
consiguiendo ambos la estabilidad. Este o6xido sera un solido cristalino
ionico, que tendra un punto de fusion alto y sera conductor de la
electricidad fundido y en disolucion acuosa, debido al movimiento de los

iones.
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10. Explica la formacion de los siguientes enlaces ionicos:
a) El Mg (Z=12) con el F (Z=9)
b) El K(Z=19) con el N (Z=7)
R: a) MgF»: Para alcanzar los 8 electrones en su capa de valencia (cumplir

la regla del octeto) el Mg necesita perder dos electrones que seran captados

por dos F, uno cada uno.

b) K3N: Para alcanzar los 8 electrones en su capa de valencia (cumplir la
regla del octeto) el N necesita ganar tres electrones que son cedidos por tres

K, uno cada uno

11. La formacion de cloruro de sodio es una reaccion exotérmica. Tres de las

etapas sucesivas de su ciclo de Born-Haber son las siguientes:
1)Na(s)—> Na(g)
2)Na(g)——> Na (g) +e

3)Na“ (g) + CI' (g) — Na'Cl (s)

¢En cual o en cuales se libera energia? a) 1; b) 2; ¢) 3;d) 1 y 3; e) En todas.

R: La etapa 1 corresponde a la sublimacion del sodio, un proceso
endotérmico, ya que se debe absorber energia para romper los enlaces que

mantienen unidos a los atomos de sodio en la red metalica.

La etapa 2 corresponde a la ionizacion del sodio, un proceso endotérmico,
ya que se debe absorber energia para arrancar el electron mas externo del

atomo.
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12.

13.

La etapa 3 corresponde a la formacion de la red de cloruro de sodio y la

energia asociada a la misma es la energia reticular, que es la energia que se

desprende cuando se forma un mol de sustancia cristalina iénica a partir

de los correspondientes iones en estado gaseoso, por tanto, se trata de un

proceso exotérmico.

La respuesta correcta es la c.

De las parejas de elementos quimicos que se presentan ¢cual formaria el

enlace mas ionico? a) By N
b) Hy Cl
c) Ky Cl

dCyO

R: Un compuesto se considera que tiene enlace predominantemente i6nico

si la diferencia de electronegatividad (AX) que existe entre los elementos que

los forman es superior a 2,0. Aplicando este criterio a las parejas de

elementos dadas:

Pareja Ax Enlace predominante
B-N 3,04-2,04=1,00 covalente
H-Cl 3,16-2,20=0,94 covalente
K-Cl 3,16-0,82 =234 i6nico

C-0 3.44-255=0,89 covalente

La respuesta correcta es la c.

Indique cual de los siguientes compuestos presenta un mayor caracter

ionico:

a) CCls; b) SbCls; ¢) CaClse; d) ZrCla
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14.

15.

R: ¢)

Una de las siguientes afirmaciones sobre el enlace ionico es falsa, ¢cual

es?
a) Se basa en la transferencia de electrones.

b) Se forma a partir de atomos cuya diferencia de electronegatividad sea

pequena.

c) Se forma con un elemento quimico de elevada electroafinidad y otro de

bajo potencial de ionizacion.
d) Es el representante mas fuerte de las fuerzas electrostaticas.

R: a) Verdadero. El enlace ionico se da entre elementos con elevada
diferencia de electronegatividad, de forma que el que es menos

electronegativo le transfiere electrones al mas electronegativo.
b) Falso. Segun se ha justificado en el apartado anterior.

c) Verdadero. El elemento mas electronegativo tiene elevada electroafinidad

y el menos electronegativo bajo potencial de ionizacion.

d) Verdadero. Este enlace tiene lugar entre iones lo que motiva que las

fuerzas electrostaticas sean muy intensas.

La respuesta correcta es la b.

a) Indica qué tipo de enlace presentan el compuestos NaBr.

R: a) El NaBr es un compuesto que presenta una interaccion entre un
metal (Na) y un no metal (Br). Para que ambos alcancen la estabilidad, el

sodio cede un electron de su capa de valencia al bromo, y ambos quedan
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ambos con una configuracion de gas noble. El enlace que los une es, por

tanto, ionico.

16. Solo una de las siguientes afirmaciones es cierta:

a) Si la afinidad electronica de un elemento quimico es menor que el
potencial de ionizacion de otro elemento quimico, entre ellos no se puede

formar un soélido i6nico.
b) El enlace i6nico, lo mismo que el covalente, es direccional.
c) Los solidos ionicos son volatiles.

d) El elemento quimico B (Z = 5) tiene mas tendencia que el elemento
quimico C (Z = 6) a formar compuestos ionicos, con un determinado

halogeno.

R: a) Falso. El enlace ionico se da entre un elemento muy electronegativo
con valores altos de la afinidad electronica y potencial de ionizacion y otro
poco electronegativo que posee bajos valores de la afinidad electronica y del

potencial de ionizacion.

b) Falso. El enlace ionico no es direccional ya que la atraccion entre iones

se produce en todas las direcciones del espacio.

c) Falso. Las fuerzas electrostaticas existentes en los soélidos ionicos son
muy intensas, por tanto, se requiere una gran cantidad de energia (energia

reticular) para convertirlos en iones en estado gaseoso.

d) Verdadero. Las configuraciones electronicas de los elementos con
numeros atomicos S y 6 son, respectivamente, [He] 2s22p! y [He] 2s22p2.
Como se observa, B tiene tres electrones de valencia y C cuatro. Por este

motivo, la tendencia a formar compuestos idnicos con un halégeno es
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mayor por parte del elemento B, aunque esta tendencia sea baja debido a
la dificultad que presenta para ceder electrones por tener pocas capas

electronicas.

La respuesta correcta es la d.

Solo uno de los siguientes conceptos es falso:

a) Cuando dos iones de signo contrario se aproximan la energia potencial
del sistema disminuye; el proceso de agregacion contintia hasta formar el
solido i6nico, cuando los iones se colocan a distancia minima la energia

potencial alcanzara su valor minimo y se llama energia reticular.

b) La energia reticular es la energia que se desprende cuando los iones en

estado gaseoso se unen para formar un soélido i6nico.

c) Indice de coordinacién es el numero de iones de un signo que rodea a

otro ion de signo contrario.
d) Al aumentar la distancia entre iones la energia reticular aumenta.

R: La energia de enlace, reticular en los solidos ionicos es aquella que se
desprende cuando se forma un mol de sustancia a partir de los iones en
estado gaseoso. Para que esto ocurra, los iones deben situarse en la red a
una distancia minima llamada distancia de enlace o interionica, momento
en el que se registra un minimo de energia potencial en el sistema. Existen
varios modelos matematicos para evaluar la energia reticular de una
sustancia. Uno de ellos se debe a Born-Meyer:
U = energia reticular (k]-mol~")
d* Q* y Q™ = cargas del cation y del ani6n

A [1 - F] — d = distancia interi6nica (catiéon + anion )

A = constante de Madelung = 1,747
d* = pardmetro = 34,5 pm

Q*-Q”
d

U=-1,39-10""*
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En la expresion se puede ver que la energia reticular es directamente
proporcional al producto de las cargas de los iones e inversamente

proporcional a la distancia interionica, es decir, al tamano de estos.

La respuesta correcta es la d.

18. El compuesto AgNOs3 es francamente soluble en:
a) CS2
b) CCl4
c) Benceno
d) Agua
e) Ninguno de los disolventes propuestos

R: El AgNO3 es una sustancia con enlace predominantemente ionico que se
disuelve muy bien en disolventes polares como el H2O y no se disuelve

practicamente en disolventes no polares como CSz, CCls y benceno (CeHe).

Se disocia en agua de acuerdo con la siguiente ecuacion:
AgNOs (s) + H20 (1) — Ag™ (ac) + NOs™ (ac)

La respuesta correcta es la d.

19. Si se entendiese por energia reticular la correspondiente al proceso

endotérmico:
MX (s)—> M" (2) + X (2)

¢En cual de los siguientes conjuntos de sustancias estan los tres

compuestos ordenados de menor a mayor energia reticular?
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a) NaF NaCl NaBr
b) LiCl NaCl KCl
c) Lil RbBr Rbl
d) CsF CsCl CsBr
e) LiBr LiCl LiF

R: La energia reticular de un soélido ionico, de acuerdo con la expresion de
Born-Meyer, es directamente proporcional al producto de las cargas de los
iones e inversamente proporcional a la distancia interionica, es decir, al
tamano de estos:

U = energia reticular (k]-mol~")

Q* y Q™ = cargas del cation y del ani6n
A [1 - —] — d = distancia interi6nica (catiéon + ani6n )

A = constante de Madelung = 1,747
d* = pardmetro = 34,5 pm

+ -
=-1,39- 10'4Q Q

Suponiendo que todos los compuestos dados tienen el mismo valor de las
constantes y teniendo en cuenta que todos los iones implicados tienen la
misma carga, el valor de la energia reticular solo depende del valor de d, es

decir de los tamanos de iones.
Resumiendo, a menor valor de d, mayor valor de la energia reticular, U.

a) Falso. El orden de energias reticulares propuesto: NaF, NaCl, NaBr es
decreciente, ya que el ion fluoruro es del menor tamano (tiene dos capas
electronicas) mientras que el ion bromuro es del mayor tamano (tiene
cuatro capas electronicas). Los valores obtenidos en la bibliografia (kJ/mol)

SOr1:

NaF (-930) > NaCl (-790) > NaBr (-754)
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b) Falso. El orden de energias reticulares propuesto: LiCl, NaCl, KCI es
decreciente, ya que el ion litio es del menor tamano (tiene dos capas
electronicas) mientras que el ion potasio es del mayor tamano (tiene cuatro

capas electronicas). Los valores obtenidos en la bibliografia (kJ/mol) son:
LiCl (-864) > NaCl (-790) > KCl (-720)

c) Falso. El orden de energias reticulares propuesto: Lil, RbBr, Rbl no es
creciente, ya que en el caso de las sales de rubidio, ion bromuro es de
menor tamano (tiene cuatro capas electronicas) que el ion yoduro (tiene
cinco capas electronicas). En el caso de las sales de yodo, ion litio es de
menor tamano (tiene dos capas electronicas) que el ion rubidio (tiene cinco

capas electronicas). Los valores obtenidos en la bibliografia (kJ/mol) son:
Lil (-764) > RbBr (-668) > RbI (-632)

d) Falso. El orden de energias reticulares propuesto: CsF, CsCl, CsBr es
decreciente, ya que el ion fluoruro es del menor tamano (tiene dos capas
electronicas) mientras que el ion bromuro es del mayor tamano (tiene
cuatro capas electronicas). Los valores obtenidos en la bibliografia (kJ/mol)

son:
CsF (-759) > CsCl (-659) > CsBr (-647)

e) Verdadero. El orden de energias reticulares propuesto: LiBr, LiCl, LiF es
creciente, ya que el ion bromuro es del mayor tamano (tiene cuatro capas
electronicas) mientras que el ion fluoruro es del menor tamano (tiene dos

capas electronicas). Los valores obtenidos en la bibliografia (kJ/mol) son:

LiBr (-820) > LiCl (-864) > LiF (-1049)

La respuesta correcta es la e.
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20. Calcular la afinidad electronica del yodo a partir de los siguientes datos:

Er(Nal) = -165,4 Kcalmol-!; AHsup(Na) = 25,9 Kcalmol-!; I(Na) = 118,4 Kcalmol-!
AHgys(Nal) = -64,8 Kcalmol-!; 2( AHsun(I2) + Ep(l2)) = 25,5 Kcalmol-!.

R: A partir de las ecuaciones de la seccion 2.2.1 y los datos del ejercicio se

tiene que A(lz) = -69,2 Kcalmol-!
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3.1. Introduccion

Existe un gran numero de moléculas formadas por la combinacion de atomos
que tienen la misma tendencia de ganar y perder electrones. Para poder explicar
estos hechos hay que pensar en una forma de mantener unidos a los atomos

distinta a la atraccion electrostatica, base del modelo ionico.

La idea de la uniéon covalente se puede remontar varios anos antes hasta
Gilbert N. Lewis, quien en 1916 describio el intercambio de pares de electrones entre
los atomos [1a]. Sin embargo, fue Irving Langmuir quien utilizo el termino covalencia
al namero de pares de electrones que un determinado atomo comparte con sus

vecinos [5].

El enlace covalente se define entonces, como aquel enlace que se origina cuando dos
(o mas) elementos comparten electrones. El enlace covalente ocurre porque los
atomos en el compuesto tienen una tendencia similar hacia los electrones
(generalmente para ganar electrones) y asi cumplir con la regla del octeto. Esto

ocurre comunmente cuando dos no metales se enlazan.
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Esencialmente, el enlace covalente no es mas que el resultado de la
interaccion de nubes de cargas eléctricas entre los nucleos de dos o mas atomos,
que los mantiene unidos formando moléculas. En otras palabras, es la interaccion

de los orbitales atémicos a los cuales pertenecen los electrones de enlace.

En un compuesto donde sus atomos forman enlaces covalentes no se forman
cargas ionicas. Por consiguiente, no hay fuerzas intermoleculares fuertes en los

compuestos covalentes tal como las hay en las moléculas ionicas.

El tipo de enlace que se observa por ejemplo en la molécula de hidréogeno es
un enlace covalente. Los atomos de hidrogeno (H) tienen un electron de valencia en
su primera envoltura. Puesto que la capacidad de esta envoltura es de dos
electrones, cada atomo hidrogeno 'querra’ recoger un segundo electron. En un
esfuerzo por recoger un segundo electron, el atomo de hidrogeno reaccionara con
atomos H vecinos para formar el compuesto Ha. Ya que el compuesto de hidrogeno
es una combinacion de atomos iguales, los atomos compartiran cada uno de sus
electrones individuales, formando asi un enlace covalente. De esta manera, ambos

atomos comparten la estabilidad de una envoltura de valencia.

En el enlace covalente, los dos electrones que lo conforman gastan la mayor
parte de su tiempo en el espacio entre los dos atomos contribuyendo con ello a
mantener unidos a los dos atomos debido a que cada nucleo parcialmente positivo

es atraido hacia la region de mayor densidad electronica entre ellos.

3.2. Teorias del enlace covalente

Existen dos teorias a través de las cuales se interpreta cuantitativamente, en
buena medida, el enlace covalente: la Teoria de Enlace Valencia y la Teoria del
Orbital Molecular. Estas teorias surgen como consecuencias de las limitaciones que

presentan las estructuras de Lewis (no todas las sustancias quimicas cumplen con
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la regla del octeto, los enlaces multiples no son la suma de enlaces sencillos y las
estructuras de Lewis son estructuras bidimensionales que no dicen nada acerca de

la geometria de la molécula).

En la presente monografia se describiran brevemente estas teorias para una
mejor comprension de las secciones que se desarrollaran posteriormente en este
capitulo sobre el enlace covalente. Sin embargo, previamente se describiran ciertos
conceptos basicos de estructura atémica y molecular para una mejor comprension

de estas teorias a desarrollar. A continuacion, se detallan estos conceptos [2b]:

e Modelo atomico mecanico-ondulatorio. Es un modelo matematico a
través del cual se puede cuantificar la energia que posee un electron en
el atomo y se puede mostrar la probabilidad de encontrarlo dentro de

una region particular alrededor del nucleo (orbital atomico).

e Numeros cuanticos de los electrones. Son aquellos que permiten
describir al orbital atomico que ocupa un electron especifico en el
modelo atomico mecanico-ondulatorio. Es decir, nos permiten entender
como se distribuyen los electrones en los atomos de los diferentes
elementos y como es la interaccion entre los atomos en base al arreglo

de los orbitales en el espacio. Los numeros cuanticos son:

- El numero cuantico principal (n). Representa al principal nivel de
energia que ocupa el electron con respecto al nucleo. Mientras mayor
sea la energia que posee el electron mayor sera el valor de n. Los valores
de n pueden ir desde 1 hasta infinito. Sin embargo, se conocen hasta

n=7, de acuerdo con la tabla periodica de los elementos.

- El numero cuantico del momento angular (]). Permite describir los
diferentes orbitales de energia que existen en cada nivel de energia. El

numero de orbitales de energia aumenta con el valor de n. Los valores
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posibles de [ son desde O hasta n-1. Por ejemplo, para n = 4 hay cuatro
orbitales de [ = 0, 1, 2 y 3. los cuales se representan con las letras s, p,
d y f respectivamente. Estos orbitales representan distintas regiones en

el espacio.

El numero cuantico magnético (my. Permite explicar la orientacion de
los electrones en un mismo orbital. Los valores permitidos para my van
desde -I hasta +[ pasando por cero. Por ejemplo, los orbitales p tienen
un valor de [ = 1, por lo tanto, los valores de m; permitidos son: -1, O,
+1. Electrones con los mismos valores de ny [, pero diferentes valores de

m; estan en el mismo nivel de energia.

El numero cuantico del espin (ms). Permite orientar el giro de los
electrones de dos posibles maneras. Representa el movimiento del

electron alrededor de su propio eje. Los valores posibles de ms son: +1/2
y-1/2.

Principio de exclusion de Pauli. En un orbital atomico solamente pueden
existir dos electrones con estados cuanticos diferentes, o sea que en un
orbital no pueden existir dos electrones que contengan los cuatro

numeros cuanticos iguales.

Regla de Hund. Cuando existen orbitales degenerados (con la misma
energia), los electrones se acomodan en orbitales atomicos con el mismo

espin, mientras no violen el principio de exclusion de Pauli.

Principio de Aufbau. Los electrones ocupan primero los orbitales
disponibles de mas baja energia, luego ocupan los orbitales de mas alta

energia solo cuando los de mas baja energia estan llenos.

Configuracion electronica. Al llenado de los orbitales de acuerdo con el

principio de exclusion de Pauli, las reglas de Hund y al principio de
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Aufbau se le denomina configuraciéon electronica.

El siguiente esquema muestra el orden en que se van llenado los subniveles
en las configuraciones electronicas de los atomos.

/
/13 % /

2s /
/45 4p /4d /
/55/5" /Sd /51
« 6s/ 6p /Gd
l/ 7s / 7p
e a

Método de la lluvia

Figura 3.1. Esquema de llenado de los subniveles de energia en las
configuraciones electronicas de los atomos [6]

La figura 3.2., muestra el diagrama de las energias relativas de los orbitales:

I
=]
Energia creciente

Figura 3.2. Diagrama de las energias relativas de los orbitales en atomos

neutros [6]
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e Orbital atomico. Es la region del espacio cercana al nucleo en la que es
mas probable encontrar un electron con una energia especifica [2b]. Un
orbital atomico se suele representar a través de una nube electronica de

forma definida:

Figura 3.3. Representacion esquematica de los orbitales atomicos

[2b]

3.2.1 Teoria del enlace-Valencia

La descripcion del enlace covalente en términos de los orbitales atéomicos se
conoce como Teoria del Enlace-Valencia. Esta teoria establece que el enlace
covalente se forma por la superposicion de orbitales atomicos externos que
presentan electrones desapareados entre dos o mas atomos. Supone que los
electrones de una molécula ocupan orbitales atomicos de los atomos individuales y

que el numero de enlaces covalente que puede formar un atomo va a depender del
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numero de orbitales atomicos a media llenar que este posea [7].

Por ejemplo, el enlace covalente en la molécula de Hz, se puede representar
por la interaccion de los orbitales atomicos s de sus respectivos atomos de la

siguiente manera:

H + H . H-H
Q-0 —C
1s 1s Molécula de H3

Figura 3.4. Representacion esquematica del enlace covalente en la molécula de
hidrogeno [2b]

En la molécula de Cl», el enlace covalente, se representa esquematicamente a
través de la interaccion de los orbitales atéomicos p, cumpliendo las condiciones de
superposicion y simetria para dar origen a un enlace covalente estable. Esto ocurre

cuando las regiones de superposicion de los orbitales tienen el mismo signo:

Cl + Cl - = CI-Cl
o9 -6@® — OodPe@
3p 3p

Molécula de Cl;

Figura 3.5. Representacion esquematica del enlace covalente en la molécula de

cloro [Del autor]

De acuerdo con esta teoria la superposicion de orbitales atomicos puede

llevarse a cabo de dos formas:
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A) Superposicion frontal:

Consiste en la superposicion de orbitales atomicos a través del mismo eje de
enlace, lo cual conducen siempre a la formacion de un enlace covalente sencillo de
tipo sigma (0). La superposicion frontal puede llevarse a cabo entre diferentes tipos

de orbitales atomicos: scon s, scon py p con p [7].
Al) Superposicion frontal s con s

En la molécula de Hj, la configuracion electronica de cada atomo de H es 1s!.
Cuando los dos atomos se aproximan se produce el solapamiento de sus orbitales, lo
que origina la formacion del enlace H-H, figura 3.3a. A distancias relativamente
grandes la interaccion es practicamente nula, pero cuando los nucleos cargados
positivamente son obligados a acercarse a distancias muy proximas, se origina una
gran fuerza de repulsion. Entre estos dos extremos hay una distancia internuclear
a la cual ocurre la interaccion que produce el enlace, figura 3.3b, este
comportamiento se explica a través de la mecanica cuantica, resolviendo la ecuacion
de Shrodinger para un sistema de dos electrones y dos protones. Se observa un

minimo de la energia potencial de interaccion entre los dos atomos de hidrogeno.

d i | L 4 } )
Lomghat do Distancia intermuciear —

woian (T4 e}

Figura 3.6. a) Solapamiento frontal entre dos orbitales s; b) Interaccion de dos
atomos de H vs. La distancia de separacion entre ellos [8]
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A2) Superposicion frontal s con p

En la molécula de HF, la configuracion electronica de sus atomos es:

H: 1s

F: 192232225 — | W | W | | Orbital p a medio llenar

2p

En la formacion de la molécula de fluoruro de hidrogeno el orbital s del atomo

de hidrogeno se solapa al orbital p a medio llenar del atomo de fltor.

_, .4 ‘a| 1+
L/ p— o

1s 2p Molécula de HF

Figura 3.7. Solapamiento frontal entre un orbital sy p [9]

A3) Superposicion frontal p con p

En la molécula de Fg, la configuracion electronica de sus atomos es:

F:1322822£5 — [n]n]]

2p Dos orbitales p a medio llenar

F:1s22s22p5 — [ [n |1 |

2p

En la formacion de la molécula de flaor los orbitales p a medio llenar de los
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atomos de fluor se solapan entre si. El solapamiento ocurre entre los 16bulos del

mismo signo de cada orbital p.

l': #——‘ —I “\)- L C i ';.’\\ L
\‘ ‘ i | 4 X l ‘ T
iy bl Molécula de F,

Figura 3.8. Solapamiento frontal entre dos orbitales p [Del autor]

B) Superposicion lateral:

Consiste en la superposicion de orbitales atomicos fuera del eje de enlace, lo

cual conduce a la formacion de enlaces multiples (dobles y triples), del tipo 1.

En la molécula de Oxigeno (Og2), la configuracion electronica de cada uno de
sus atomos es: 1s22s22p%, cada atomo tiene dos electrones desapareados, lo que
significa que se formaran dos enlaces entre ellos. El primero sera un enlace sigma
debido a la superposicion frontal entre los orbitales 2px de cada atomo, pero el
segundo sera un enlace que se forma por la superposicion lateral entre los orbitales

2pz, por lo que sera un enlace 1.

pz pz
' Enlace py

Figura 3.9. Solapamiento frontal y lateral entre orbitales p [Del autor]
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3.2.2 Teoria del orbital molecular

No todas las situaciones de enlace ni todas las propiedades moleculares se
pueden justificar de forma adecuada mediante los modelos de Estructuras de Lewis

y la Teoria del Enlace de Valencia.

Las propiedades de electrones individuales, como es el caso del potencial de
ionizacion o el magnetismo, no se pueden interpretar por las teorias antes
mencionadas. Por ejemplo, la molécula de oxigeno es paramagnética (tiene dos
electrones desapareados) esta propiedad no puede ser explicada por las teorias

antes mencionadas.

Por otro lado, no todas las moléculas pueden describirse con enlaces
localizados. Por ejemplo, en la molécula de benceno los tres pares de electrones 1t se

encuentran deslocalizados entre los 6 enlaces C-C.

La Teoria de Orbitales Moleculares (TOM), establece que el enlace covalente se
forma por la fusion de orbitales atomicos (OA) dando lugar a la formacion de

orbitales moleculares (OM) [10,11].

La Teoria de Orbitales Moleculares, describe la situacion electronica de las
moléculas en términos de orbitales moleculares cuyo papel en las mismas es similar

al que cumplen los orbitales atomicos en los atomos.

La caracteristica fundamental de los orbitales moleculares es que se extienden
entre todos los atomos de una molécula y los mantiene unidos. Al igual que en un
orbital atomico en un atomo, un orbital molecular es una funcion de onda que

describe a cada uno de los electrones de la molécula.

Si tenemos presente el proceso de asignacion de la configuracion electronica

de los atomos, recordaremos que los electrones son introducidos uno a uno en los

Monografia 2: Enlace quimico



74 Sabino José Menolasina Monrreal

orbitales atomicos disponibles de mas baja energia, tomando en cuenta el Principio
de Exclusion de Pauli y la regla maxima de de Multiciplidad de Hund cuando hay
varios orbitales disponibles de la misma energia, conocidos como orbitales
degenerados. Entonces, en los orbitales moleculares se hace lo mismo, con la tGnica

diferencia de que los electrones pasan a pertenecer a la molécula y no al atomo.
La teoria del orbital molecular se basa en:

e Los atomos presentes en las moléculas contribuyen al enlace con los

orbitales de valencia.

e Los orbitales atomicos de los diferentes elementos (atomos) que forman la

molécula se combinan para generar orbitales moleculares.
e Cada orbital molecular contienen un maximo de dos electrones.

Los orbitales moleculares al igual que los orbitales atomico, describen las

regiones o espacios de la molécula donde pueden ser encontrados los electrones.

3.2.2.1. Reglas para la formacion y representacion de los orbitales moleculares

[11]

1. N orbitales atomicos forman N orbitales moleculares, que pueden ser
enlazantes (si aportan enlace), antienlazantes (si quitan enlace) o no enlazante (si no
aportan ni quitan enlace). En el caso mas sencillo, dos orbitales atomicos
interaccionan para formar un orbital enlazante mas un orbital antienlazante, los

cuales pueden acomodar un maximo de cuatro electrones.

2. Un orbital enlazante es aquel que aumenta la densidad electronica entre los
atomos enlazados y, por tanto, su energia es menor que la de los OA de partida. Un
orbital antienlazante tiene menos densidad electronica entre los nucleos y mayor

energia que los OA de partida. Se caracterizan por poseer un plano nodal entre los
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atomos unidos.

Plano nodal

n
>
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Figura 3.10. Diagrama de orbitales moleculares: enlazante (o) y antienlazante
(o*), de la molécula de H> [12]

3. La interaccion entre dos orbitales atomicos es tanto mayor cuanto mayor es

su solapamiento y menor su diferencia de energia.

J A-B & A—B
- —_— b
] ' \‘ .9- '
g Il, \‘ §
5 g K l‘ ‘\
2 I S W IR B I
g - — , g e
g \ : E, & A L E1
g \ 1L r, 1 c \—d-'-------- e
w ‘_"I LT L -
Distancia corta Distancia larga
Mayor solapamiento entre OA Menor solapamiento entre OA
Enlace mas fuerte (E1 mayor) Enlance mas debil (E1 menor)

Figura 3.11. Diagrama de interaccion en funcion del solapamiento y distancias
de los orbitales atomicos [13]
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4. Cuando se combinan orbitales atomicos de distinta energia, participa en

mayor proporcion en la formacion de un orbital molecular dado aquel OA de energia

mas parecida.

A-A

)
R
(=) fr—
) ' \
1 ' \
] ' '

) \
8 i '
Q ' ¥
- 1 ! y
- /
I \ ,'
0 \ ’
c “ 1 L '

'

- .

Energia creciente

A-B

— »
]
-

L

Figura 3.12. Diagrama de interaccion entre orbitales atomicos de distinta
energia y representacion de los orbitales moleculares que se originan [13]

5. El orden de enlace de una molécula se define como la diferencia entre el

numero de orbitales enlazantes y antienlazantes llenos divida entre dos. Es un

indicador de la cantidad de enlaces presentes en la molécula. Para la molécula de Hz

el orden de enlace es 1, es decir tiene un enlace y para la molécula de He; es cero, es

decir no hay enlace y los atomos se separan.

xS

1s

Energla

ara
OsV

Figura 3.13. Diagrama de orbitales moleculares para: A) Molécula de Hz y B)
Molécula de He: [Del autor]
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La interaccion entre dos orbitales atomicos con dos electrones estabiliza la

molécula mientras que la desestabiliza con cuatro electrones.

6. Los orbitales moleculares se llenan por orden de energia, respetando el

principio de exclusion de Pauli y aplicando las reglas de Hund y de Aufban.

—

Ry

Figura 3.14. Diagrama de orbitales moleculares para la molécula de O: el
segundo nivel de energias [Del autor]

Se observa que los electrones en los orbitales i se encuentran desapareados.
Esto explica por qué el oxigeno si le afectan los campos magnéticos (molécula
paramagnética), fenéomeno que la Teoria de Lewis y la Teoria de Enlace-Valencia no

pueden explicar si todos los electrones en la molécula estan apareados.

7. Para los elementos con Z < 7, ocurre un reordenamiento de los orbitales
enlazantes. Esto sucede por un rechazo entre los electrones presentes en el orbital
antienlazante o2s* con los electrones presentes en el ozp, ya que fisicamente, estos
orbitales se encuentran muy proximos.

Este fenomeno se ilustra en la figura 3.15a y ocurre en todas las moléculas
homoatomicas y heteroatomicas, como se dijo, que contengan un Z < 7

(figuras 3.15b y3.15c):
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Figura 3.15. A) Representacion del rechazo entre orbitales o del nivel 2 para
los elementos con Z < 7. B) Diagrama de orbitales moleculares para una
molécula homodiatomica. C) Diagrama de orbitales moleculares para una
molécula heterodiatomica [Del autor]

La figura 3.16 muestre el diagrama de interaccion para moléculas

homodiatomicas con atomos con Z > 7, ejemplos: Oz, Cls.
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Figura 3.16. Diagrama de orbitales moleculares para moléculas
homodiatomicas con atomos con Z > 7 [12]

3.3. Tipos de enlace covalente

Existen diferentes tipos de enlace covalente [2Db]:

3.3.1.

3.3.2.

3.3.3.

3.3.4.

3.3.5.

Enlace covalente sencillo
Enlace covalente multiple
Enlace covalente coordinado
Enlace covalente no polar

Enlace covalente polar
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3.3.1. Enlace covalente sencillo

Es el enlace que se origina cuando dos atomos comparten dos electrones entre

si con la finalidad de cumplir en lo posible con la regla del octeto o dueto [2Db].

Este tipo de enlace se puede dar entre atomos iguales u atomos diferentes. Por
ejemplo: Ho, F2, y CH4. En la molécula de H> los atomos de hidrogeno forman un
enlace sencillo, en el cual los electrones se encuentran principalmente en el espacio
entre los nucleos en donde son atraidos de manera simultanea por ambos protones.
El aumento de fuerzas de atraccion en esta zona provoca la formacion de la

molécula de Hz a partir de dos atomos de hidrogeno separados.

La formacion de un enlace entre los atomos de hidrogeno implica que la
molécula Ho es mas estable por una determinada cantidad de energia, que dos
atomos separados (energia de enlace). En esta molécula de Hz, sus atomos cumplen
con la regla del dueto. En cambio, en la molécula de F2, sus atomos forman enlace

sencillo cumpliendo con la regla del octeto.

sustancia extructura enlace

de Lewis sencillo
H, —= HH —=HH
F, —~ iRF: —=FF
En el caso de la molécula CH4, los enlaces entre el carbono y cada uno de los
cuatro atomos de hidrogeno son todos enlaces sencillos. En esta molécula, el atomo

de carbono ha alcanzado su octeto, mientras que cada atomo de hidrogeno ha

alcanzado su dueto.
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sustancia estructura enlaces
de lewis sencillo
H
A |
CH, —~ H:C:H —~ H-C-H
H H

El atomo de carbono tiene cuatro electrones mas que el helio (gas noble
anterior en la tabla periddica) y cuatro menos que el neoén (gas noble en su misma
fila en la tabla periodica). La formacion de iones C* o C%* es energéticamente
imposible. La posicion del C en la tabla periddica le confiere una electronegatividad
intermedia (2,5 en la escala de Pauling) entre las de los elementos metalicos y las de
los no metalicos. Por lo tanto, el carbono comparte electrones formando enlaces

covalentes para adquirir la configuracion de gas noble.

En compuestos covalentes, formados por enlaces sencillos entre sus atomos,
el namero de enlaces que es capaz de formar un determinado atomo esta dado por
la valencia de este y a los electrones de valencia que participan en la formacion de

enlaces se les denominan electrones enlazantes.

Por ejemplo, en los compuestos formados a partir del carbono, como la
configuracion electronica del carbono en su estado fundamental es 1s22s22p? se
espera entonces que forme cuatro enlaces sencillos cuyas energias de enlace sean
diferentes por poseer cuatro electrones de valencia entre los orbitales 2s y 2p. Sin
embargo, se sabe que en la molécula CH4 las energias de los cuatro enlaces C-H son
iguales y ademas se conoce que el carbono puede formar compuestos covalentes con
enlaces doble y triples es decir con enlaces multiples cuyas geometrias son

completamente diferentes, ¢como se explica este comportamiento?

En los compuestos del carbono formados por enlaces sencillos, como por
ejemplo el CH4 los cuatro enlaces del carbono se orientan simétricamente en el

espacio de modo que, considerando su nucleo situado en el centro de un tetraedro,
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los enlaces estan dirigidos a lo largo de las lineas que unen dicho punto con cada

uno de sus vértices.

La formacion de enlaces covalentes puede explicarse, recurriendo al modelo
atomico de la mecanica cuantica, considerando la superposicion de orbitales o

nubes electronicas correspondientes a dos atomos iguales o diferentes.

Asi, en la molécula de metano CHs (combustible gaseoso que
constituye el principal componente del gas natural), los dos electrones internos del
atomo de C, en su movimiento en torno al nucleo, dan lugar a una nube esférica que
no participa en los fenomenos de enlace; es una nube pasiva. Sin embargo,
los cuatro electrones externos de dicho atomo se mueven en el espacio formando
una nube activa de cuatro lobulos principales dirigidos hacia los vértices de un
tetraedro y que pueden participar en la formacion del enlace quimico.

Cuando las nubes electronicas de los cuatro atomos de hidrogeno se
acercan suficientemente al atomo de carbono, se superponen o solapan con los
lobulos componentes de su nube activa, dando lugar a esa situacion
favorable energéticamente que denominamos enlace.

Todos los enlaces sencillos C-H en el metano tienen la misma longitud 1,06 A
(1 A = 10-19 m) y forman entre, si angulos iguales de 109°. Tal situacién define la
geometria tetraédrica caracteristica de los enlaces del carbono en dicha molécula.

Este comportamiento se explica si se considera la teoria del enlace valencia a
través de la cual el enlace covalente se forma por la superposicion de los orbitales
atomicos externos de dos atomos.

Esta teoria explica la formacion del enlace covalente en términos de la
comparticion de electrones de valencia no pareados, es decir considera que el
numero de enlaces covalentes que puede formar un atomo con otros es igual al

numero de orbitales de valencia a medio llenar que el pueda tener.
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Esta teoria emplea el término de orbitales hibridos para explicar la formacion

del enlace covalente.

En los compuestos del carbono, el atomo de carbono, los orbitales 2s y 2p se
combinan de cierta manera para dar origen a orbitales hibridos de la misma energia.
En la molécula de CHs+ donde todos sus enlaces son enlaces sencillos, se
combinan el orbital 2s y los tres orbitales p (px, py y pz) para dar origen a

cuatro orbitales hibridos sp3 cada uno de ellos con un electron (e).

3.3.1.1. Formacion de orbitales hibridos sp3 que conducen a la formacion de

enlaces sencillos

Un orbital hibrido es el resultado de la combinacién matematica de las

funciones que describen a dos o mas orbitales atomicos.

En el caso de la molécula CH4 donde todos sus enlaces son sencillos, tienen
la misma longitud y forman entre si, angulos iguales de 109° se tiene que ello es
posible debido a que el atomo de carbono una vez que alcanza su estado excitado
sufre un proceso de hibridizacion a través del cual se combinan el orbital 2s y los
tres orbitales p (2px, 2py y 2pz) dando origen a cuatro orbitales hibridos sp3 los
cuales utiliza para formar los cuatros enlaces sencillos al interactuar con los

orbitales 1s de los cuatro atomos de hidrogeno [2b].
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Configuracion electréonica
del carbono

1s%22s?2px'2py'2pz’ —=1s?2s'2px'2py'2p 2z’

Estado fundamental Estado excitado

Hibridizacion sp3

z z H 2
y y y y A
2s 2 21}’, P,

3.17. Esquema de la formacion de orbitales hibridos sp3 [Del autor]

494-

cuatro atomos Un atéomo de carbono
de hidrégeno con hibridizacién sp3 Molécula de Metano

3.18. Combinacion de cuatro orbitales 1s del hidrogeno con cuatro orbitales
hibridos sp3 para la formacion de la molécula de metano (cuatro enlaces o) [Del
autor]
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3.3.2. Enlaces covalentes miltiples

Estos enlaces se forman cuando en una molécula un par de atomos puede

compartir mas de dos electrones.

3.3.2.1. Enlaces dobles

Cuando el numero de electrones que comparten los atomos es de cuatro se
forma lo que se conoce como enlace covalente doble. El enlace covalente doble se
caracteriza por poseer una energia de enlace mayor que la del enlace covalente

sencillo y una longitud de enlace menor a la del enlace sencillo [2b].

La energia de enlace se define como la energia promedio que se necesita para
romper el enlace en cualquier compuesto en el cual existe y la longitud de enlace
como la distancia promedio entre los nucleos de dos atomos enlazados. Estos
conceptos seran tratados en una seccion mas adelante, destacando la importancia

de estos.

Un enlace covalente doble se puede formar entre atomos iguales u atomos
diferentes. Por ejemplo: Oz y CoH4. En la molécula de Oz sus atomos cumplen con la

regla del octeto formando un enlace doble entre ello:

O — 0 j\r:':i:

estructu_ra de doble
Lewis

enlace

En la molécula de eteno (CoH4) la formacion del doble enlace se explica
considerando que cada atomo de carbon experimenta una hibridizacion del tipo sp?2,
en la cual se combinan el orbital 2s con dos orbitales p dando origen a 3 orbitales
sp? (3 enlaces 0) y quedando un orbital p sin hibridizarse a través del cual se forma

el enlace 1.
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Hibridizacion sp2

4@ + 2

cuatro atomos dos atomos de Enlace T
de hidrogeno carbono con Molécula de Eteno
hibridizacion sp?

3.20. Combinacion de cuatro orbitales 1s del hidrogeno con tres orbitales

hibridos sp2? para la formacion de la molécula de eteno (cinco enlaces ¢ y un
enlace m) [Del autor]

3.3.2.2. Enlace triple

El enlace covalente triple se forma cuando en la molécula dos de sus atomos

comparten seis electrones entre si.

Por ejemplo: N2 y CoHo. En la molécula de N2 sus atomos cumplen con la regla

del octeto formando un enlace triple entre ello:
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TMEIND ——= NN

estructura de enlace triple
Lewis

En la molécula de etino (C2H2) la formacion del triple enlace se explica
considerando que cada atomo de carbon experimenta una hibridizacion del tipo sp,
en la cual se combinan el orbital 2s con un orbital p dando origen a 2 orbitales sp (2
enlaces o) y quedando dos orbitales p sin hibridizarse a través de los cuales se

forman dos enlaces 1.

Hibridizacion sp?2

2s

3.21. Esquema de la formacion de orbitales hibridos sp [Del autor]

Enlace T

c{ ¥

“, v
.y % e ttla
Paduayunt

Enlace T

3.22. Combinacion de cuatro orbitales 1s del hidrogeno dos orbitales hibridos
sp para la formacion de la molécula de etino (tres enlaces o y dos enlaces m)
[Del autor]
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3.3.3. Enlace covalente coordinado

El enlace covalente coordinado es un enlace sencillo en el cual el par de
electrones lo aporta so6lo uno de los atomos. Generalmente se representa con una
flecha desde el atomo que aporta el par de electrones. El atomo que aporta el par de
electrones se llama donador y el que los recibe receptor o aceptor. El donador sera
siempre el elemento menos electronegativo, tal como se muestra en el ejemplo entre

el oxigeno y el azufre, en la molécula del acido sulfurico.

Este enlace una vez formado no se diferencia para nada del enlace covalente
normal. Sin embargo, debido a como se origina se le puede denominar enlace

covalente dativo o coordinado.

0 y
t RS
H-0—S—0—H o H:0:8:3:H
' 9
0

Puede presentarse el caso, de que un ion se una a una molécula, por ejemplo,
un ion hidrégeno se puede unir a una molécula de amoniaco para formar un ion

amonio mediante enlace covalente coordinado:

H H
Hins = " | HinH
H H

En este compuesto los atomos de hidrogenos resultan indistinguibles entre si.
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3.3.4. Enlace covalente no polar

Cuando el enlace covalente tiene lugar entre dos atomos que son idénticos, se
dice que el enlace es un enlace no polar. Este enlace es caracteristico en las
moléculas homonucleares como H», Np, Clo. Los orbitales atomicos se
superponen de manera que ambos electrones se encuentran en los orbitales de los
dos atomos. Los electrones gastan la mayor parte de su tiempo entre los dos atomos

enlazados.

Por ejemplo, el enlace formado entre dos atomos de bromo para formar la

molécula diatomica de bromo es un enlace no polar:

\ I Mo '“.‘ X '-,\..’
—sw Br > Di-d{-—&-—

4 4 Molécula de Br;

Figura 3.23. Representacion esquematica del enlace covalente no polar en la
molécula de bromo [Del autor]

3.3.5. Enlace covalente polar

Cuando el enlace covalente tiene lugar entre dos atomos que son diferentes, se
dice que el enlace es un enlace polar. En este tipo de enlace, el compartimiento de
electrones no es igual, ya que existen diferencias en la capacidad de atraccion de

electrones debido a que los atomos poseen electronegatividades diferentes [2b].

El término electronegatividad se refiere a la atraccion por los electrones que
un atomo tiene en un enlace quimico. La densidad electronica sera mayor sobre el
atomo que sea mas electronegativo. Es decir, uno de los atomos que forma parte del
enlace covalente polar adquiere una carga parcialmente negativa (67) y el otro atomo

adquiere una carga parcialmente positiva (67).
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Estas cargas representan una reorientacion de la densidad electréonica entre
los dos atomos que conforman el enlace. Esta separacion de cargas origina un
dipolo, por lo que se forma un momento dipolar, que induce a que el enlace sea

polar. Sin embargo, la molécula total permanece eléctricamente neutra.

Un ejemplo de una molécula que presenta un enlace covalente polar es la

molécula de cloruro de hidrégeno.

Enlace polar

3p H—CI

Enlace sencillo (o)

Figura 3.24. Representacion esquematica del enlace covalente polar en la

molécula de HCI [Del autor]

La mayoria de las sustancias covalentes en estado solido o liquido se
caracterizan por tener puntos de fusion, puntos de ebullicion, calores de fusion y de
ebullicion relativamente bajos, debido a que es la minima, la energia que se requiere
para separar una molécula de otra. Los valores de estas propiedades por lo general

aumentan al aumentar la masa molecular de la sustancia covalente.

Sin embargo, existe un pequeno numero de sustancias covalentes tales como
el diamante, el nitruro de Boro y el carburo de Silicio que se caracterizan por ser
muy duros y poseer puntos de fusion muy altos debido a que sus moléculas se
encuentran formando enrejados con arreglos tridimensionales. Para estas
sustancias la formula mas sencilla s6lo representa la composicion estequiométrica

al igual que en un compuesto i6nico.
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Ademas de la teoria del enlace valencia aplicada en los diferentes ejercicios
tratados en este capitulo, se tiene que existe la teoria del orbital molecular la cual
considera que el enlace covalente se forma por la superposicion de los orbitales
atomicos de los atomos y que todos los electrones de ambos atomos pasan a formar
parte de la molécula como un todo, es decir considera que todos los orbitales
atomicos internos y externos pierden su identidad y que los electrones se
distribuyen en la molécula en ciertos niveles de energia llamados orbitales

moleculares.

Esta teoria a diferencia de la teoria del enlace valencia permite explicar las

propiedades magnéticas que presentan algunas sustancias.

Por otro lado, existen teorias, tales como, la teoria del campo cristalino que
permiten explicar de una manera muy apropiada las propiedades fisicoquimicas y la

naturaleza del enlace de los complejos metalicos.

3.3.5.1. Polaridad de las moléculas

En la seccion anterior, cuando describimos el enlace covalente polar, se dijo
que este se formaba por la interaccion de elementos con electronegatividades

diferentes como, por ejemplo, en la molécula de HCI:

&1 &

H=—CI -

Figura 3.25. Representacion esquematica de la formacion de un dipolo en una

molécula polar [14]
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En la figura 3.25, se observa que el atomo de cloro atrae los pares de
electrones de enlace de manera mas fuerte que el atomo de hidrogeno, lo cual
produce una asimetria en la distribucion de los electrones de enlace dando origen a

la formacion de un dipolo.

La manera de medir la polaridad de un enlace se logra a través de su
momento dipolar (u), el cual se define como el producto de la magnitud de la carga Q
y la distancia r entre las cargas. Sus unidades de medida es el Debye (D). No
pertenece al SI ni al Sistema CGS, y es igual a 10-18 statcoulomb centimetro o

3,33564x1073% culombio metro.

Asi, moléculas diatomicas que contienen elementos no-metalicos diferentes,

producen moléculas polares.

El momento dipolar de moléculas poliatomicas viene dado tanto por la
polaridad de sus enlaces como por su geometria. Por ejemplo, las moléculas de
amoniaco (A) y agua (B) son moléculas polares debido a que presentan un momento

dipolar neto igual a 1,47 D y 1,85 D respectivamente.

Mientras que la molécula de COz (C), a pesar de que es una molécula
poliatomica con enlaces polares, es una molécula no polar debido a que su simetria

es lineal y por ende sus momentos dipolares se anulan entre si.

A B c

..-:" L .") ol
V. |y / ©00
' 'VA v\6 —
o=} — » o
Hl/‘ VH H 16'».:’ .
6 i H/ ’ :d ) oi—cio“»

Figura 3.26. Representacion de los momentos dipolares en diferentes
moléculas [Del autor]
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3.4. Fuerzas intermoleculares que se desarrolla cuando se
forman soluciones a partir de compuestos ionicos, no

polares y compuestos polares

Existen diferentes tipos de fuerzas que se desarrollan entre las moléculas de
los compuestos i6nicos, no polares y los compuestos polares, cuando estos son
disueltos en un determinado solvente. A estas fuerzas intermoleculares se les conoce

como fuerzas de Van der Waals [2b].

Cuando un compuesto ionico es disuelto en un solvente polar, las fuerzas
intermoleculares de atraccion que se originan son fuerzas de interaccion ion-dipolo
(fuerzas electrostaticas), debido a que el compuesto i6nico se disocia en iones tanto
positivos como negativos los cuales interactian con los extremos positivos y
negativos que se originan del dipolo que se establece en las moléculas del solvente

polar:

Figura 3.27. Representacion esquematica de las fuerzas de interaccion ion-
dipolo (fuerzas electrostaticas) [Del autor]

Cuando un compuesto no polar se disuelve en un solvente no polar las
interacciones que se originan entre las moléculas del soluto y el solvente son fuerzas
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de dipolos inducidos (fuerzas de London) debido al desplazamiento instantaneo que
se produce de la nube electronica hacia la region del atomo o molécula en un
momento dado, lo que origina que se cree un dipolo instantaneo el cual induce a la

formacion de otro dipolo en el atomo o molécula vecina:

Molécula no polar Dipolo instantanec Dipolo inducido Interaccion entre dipolos inducidos
(Fuerzas de London)

Figura 3.28. Representacion esquematica de las fuerzas de entre dipolos
inducidos (fuerzas de London) [Del autor]

Cuando un compuesto polar se disuelve en un solvente polar las interacciones
que se originan entre las moléculas del soluto y el solvente son fuerzas de atraccion
dipolos-dipolo debido a la interaccion entre el extremo positivo o negativo de una

molécula polar con el extremo negativo o positivo de otra molécula polar vecina:

Fuerzas de atraccion dipolo - dipolo

Figura 3.29. Representacion esquematica de las fuerzas de interaccioén dipolo -

dipolo [Del autor]
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Existe un tipo particular de interaccion dipolo-dipolo, llamada puente de
hidrégeno, este tipo de interaccion es bastante fuerte y ocurre entre los compuestos

con hidrégenos que contienen O, N, F:

Fuerzas de atraccion puente de hidrogeno

Figura 3.30. Representacion esquematica de las fuerzas de atraccion puente de

hidrégeno [Del autor]

En este tipo de interaccion el hidrogeno de una molécula sirve de puente a
otra molécula, por un lado, el hidrogeno se encuentra unido al resto de la molécula
por un enlace covalente polar y por lado a otra molécula vecina por medio de una

interaccion electrostatica.

3.5. Parametros moleculares y geometria molecular

Existen un conjunto de parametros moleculares que caracterizan un enlace y
que aportan una valiosa informacion a la hora de describir una molécula covalente.
Entre estos parametros moleculares hallamos: la energia de enlace, la longitud de
enlace (o distancia de enlace), el angulo de enlace y la polaridad. El parametro

polaridad ya fue descrito en la seccion E de este capitulo.
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3.5.1. Energia de enlace y longitud de enlace

La relacion entre estos dos parametros y por ende el significado de estos
puede ser interpretada a partir de las curvas de estabilidad energética o curvas de
Morse. Estas curvas se pueden hallar experimentalmente, y representan la variacion
de energia de un sistema formado por dos atomos, A y B, en funcion de la distancia
d que los separa. Como podemos ver en el diagrama siguiente, en el eje y se

representa la energia y en el eje x se representa la distancia.

L] .
s Fuerzas repulsivas

Figura 3.31. Curvas de estabilidad energética del enlace quimico o curvas de
Morse [15]
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En un sistema formado por los atomos, A y B, se considera que inicialmente
los atomos estan separados por una distancia a la cual no experimentan entre si
ningun tipo de influencia, por lo que su energia inicial es igual a cero.

A medida que A y B comienzan a aproximarse mutuamente, empiezan a
surgir unas fuerzas atractivas, que son de largo alcance. ¢Qué fuerzas atractivas?
Pues la del ntcleo de A sobre la nube electronica de B y viceversa, la del nucleo

de B sobre la nube electronica de A. Puesto que esto estabiliza el sistema, la
energia de este disminuye hasta un valle de minima energia. No obstante, a
medida que Ay B siguen acercandose, empiezan a surgir las fuerzas repulsivas
(de corto alcance) de una nube electronica sobre la otra, lo cual desestabiliza el

sistema y la energia aumenta hasta alcanzar, incluso, valores positivos [15].

El resultado conjunto de las fuerzas atractivas y repulsivas que experimenta el
sistema conformado por los atomos A y B, se observa en la figura 3.27. En ella
se puede observar que existe una distancia de enlace entre A y B para la cual
el sistema es mas estable, pues en ese punto, las fuerzas atractivas son maximas y
las repulsivas minimas. Esta es la llamada distancia de enlace, do. A dicha
distancia le corresponde un valor de energia minimo que identificamos con la
energia de enlace, es decir, la energia que se desprende cuando se forma el enlace

quimico entre Ay B.

Cuando mayor es el valor de la energia desprendida al formarse el enlace, mas
estable sera el enlace y, por tanto, mas estable sera la molécula A-B. Para romper
dicha molécula sera necesario aportar una energia igual o superior a la energia de
enlace, lo cual implica separar A y B desde do a una distancia a la cual ya no

ejerzan ningun tipo de interaccion mutua [15].
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De lo explicado anteriormente se tiene entonces que, la longitud de enlace es
la distancia de equilibrio entre los nucleos atémicos que se enlazan cuando se
alcanza el minimo de energia (energia de enlace) en el valle de la curva de

estabilidad energética.

Esta distancia internuclear o longitud de enlace dependera en gran medida, de
la naturaleza de los atomos involucrados y es medible experimentalmente por
técnicas espectroscopicas o de difraccion. De esta manera para moléculas
diatomicas formadas por atomos iguales, dividiendo entre dos la distancia

internuclear, puede obtenerse el radio del atomo con bastante aproximacion.

Es preciso indicar, no obstante, que los valores reportados en las tablas de las
longitudes de enlace solo son promedios, ya que los atomos no permanecen fijos en

el espacio, sino que se hallan vibrando en torno a una posicion de equilibrio.

Cabe anadir, ademas, que, si tenemos enlaces multiples, aumenta la energia

de enlace y disminuye la longitud del enlace.

Tabla 3.1. Longitudes promedio de enlaces covalentes homonucleares [Del

autor]
Enlace | Longitud (A)
H-H 0.74
0=0 1.207
F-F 142
Cl-cl | 1.99
Br-Br 2,28
I 267
C-C 1.54%
C=C 133
C=C 1.20*
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En esta tabla se puede observar (*) que las distancias de enlace entre atomos
iguales unidos por enlaces simples, dobles y triples (C-C, C=C, C=C) varia

apreciablemente, siendo menor a medida que aumenta el numero de enlaces.

Ademas, en la serie relacionada con los halégenos (F-F, Cl-Cl, Br-Br, I-]) la
distancia aumenta a medida que aumenta en numero atomico.

Esta tendencia tiene una explicacion cualitativa razonable, si se reconoce
que el largo del enlace es la posicion de mayor estabilidad, o de minima energia de
un par de atomos.

La disminucion de la energia asociada a la formacion del enlace tiene su
origen en la manera como se comportan los electrones de valencia de los atomos
enlazados y es contrarrestada por las repulsiones electrostaticas entre los dos
nucleos y entre las capas interiores de los dos atomos.

La fuerza de estas dos fuentes de repulsion aumenta a medida que se
acercan los atomos. Ahora bien, a medida que el numero atomico aumenta en una
columna de la tabla periodica, los electrones de valencia se encuentran a

distancias sucesivamente mayores de los nucleos.

Ademas, la repulsion entre dos nucleos debe aumentar a medida que aumenta
sus cargas. En consecuencia, la distancia a la cual la energia de los atomos
enlazados es minima, o la distancia a la cual el enlace es mas fuerte, tiende a crecer

a medida que aumenta el namero atéomico (tabla 3.2).
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Tabla 3.2. Longitudes promedio de enlaces covalentes heteronucleares [Del

autor]
Enlace | Longitud (A)
C-H 1.09
C-N 147
C-0 142
CF 142
c-Cl 1.77
C-Br 191
C-I 2.12
H-O 0.96
H-N 1.01

Las variaciones en las longitudes de enlace entre los mismos atomos dependen
de la naturaleza de la molécula en donde se encuentre debido a que la densidad
electronica alrededor de un nucleo depende de todos los enlaces en los cuales esta

involucrado el atomo correspondiente (tabla 3.3).

Tabla 3.3. Longitud de los enlaces carbono-carbono de diferente naturaleza [Del

autor]
Enlace | Molécula L ongitud de enlace (A)
C-C Etano (H3C-CH3s) 1.54
C-C Metilacetileno (H:C-C=CH) 1.46
C-C Dimetilacetileno (H3C-C=C-CH3) 1.36
C-C Propileno (H:C-CH=CH>) 1.51
C-C Etileno (H2C=CH2) 1.33
C-C Cloruro de vinilo (H,C=CH-CI) 1.38
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Con respecto a la energia de enlace, para una molécula diatéomica, esta se
puede definir como la energia de disociacion de enlace (Ep) y representa el cambio de
entalpia de una reaccion en la cual la molécula gaseosa se separa en atomos

gaseosos y puede ser medida en unidades de Kcal por mol de enlaces rotos.

Por ejemplo:
H,(g)<>2H(g) E,(H-H)=AH =104Kcalmol’

En las tablas 3.4 y 3.5 se muestran unas listas de las energias de disociacion

de enlace de algunas moléculas diatomicas.

Tabla 3.4. Energias de disociacion de algunas moléculas diatomicas

homonucleares [De autor]

Molécula Ep(Kclamol™?) | Molécula Ep(Kclamol™)
Liz 25 F2 37

Naj 17 Clp 59

K2 12 Br; 46.1

Rbz 11 N2 226

H> 104 O 119
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Tabla 3.5. Energias de disociacion de las moléculas diatomicas de los

halogenuros de hidrogeno [Del autor]

Moleécula Ep(Kclamol ™
HF 135
HCL 103
HBr 874
HI 714

En las moléculas diatomicas de la serie de los metales alcalinos (figura 3.4), la
energia de cada miembro de la serie es comparativamente pequena y disminuye

mientras incrementa el numero atomico del atomo alcalino.

Entre los halogenuros de hidrogeno (figura 3.5), las energias de enlace son
comparativamente grandes y asimismo disminuyen a medida que aumenta el

numero atéomico del halégeno.

Las energias de enlace para moléculas poliatomicas se calculan a partir de
procesos de fragmentacion sucesiva de la molécula en atomos o grupos de atomos

(radicales).

Por ejemplo, para la molécula de CH4 se tiene:

Reaccion Ep (Kcalmol')
CH,(g)—> CH,g)+ H(g) 103
CH.(g)—>CH,(g)+H(g) 87
CH.(g)—>CH(g)+H(g) 125
CH(g)—>Clg)+H(g) 81
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Los valores de energia de disociacion de los enlaces C-H en estos cuatro pasos
son diferentes, lo cual es comprensible por ser diferentes las estructuras de las

especies quimicas que se estan considerando.

Sin embargo, puede obtenerse un valor promedio para la energia del enlace C-
H, sumando los cuatro valores de Ep y dividiendo entre cuatro. Es decir, la energia

de enlace promedio (¢) para romper el enlace C-H es de 99 Kcal mol-!.

La tabla 3.6, muestra una lista de las energias de enlace promedio que

requieren para romper un determinado enlace.

Tabla 3.6. Energias de enlace promedio (Kcal/mol) [Del autor]

Enlace € Enlace €
C-H 98.7 C-C 82.6
C-F 110 C=C 145.8
C-Cl 80 C=C 199.6
C-Br 69 C-O 85
C-I 55 C=0 178
C-N 80 O-H 110.6
N-H 93.4 S-H 83

Los valores de energia de enlace se suelen emplear para calcular los valores de
energia de formacion de algunas moléculas. Por ejemplo, para la formacion del NH3z
a partir de nitrogeno e hidrogeno, es necesario romper enlaces N-N y H-H y formar
N-H.
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Por convencion, se acepta que la rotura de un enlace consume energia y es de
signo positivo, mientras que la formacion de un enlace desprende energia y es de
signo negativo. El balance energético que puede hacerse considerando los valores de
energias de enlace, da la medida de la factibilidad del proceso. Entonces a partir de

los valores reportados en las tablas 3.4 y 3.6, se tiene que:

1) N,(g)—=2N(g) AH, =2258Kcal
2) 3H,(g)—>6H(g) AH, =3(104.2)=3126Kcal
3)2N(g)+6H(g)—2NH,  AH, =6(93.4)=-5064Kcal

N,(g)+3H,(g)>2NH,(g) AH,=-220Kcal

3.5.2. Angulo de enlace

El angulo de enlace (B) es el angulo interno de la interseccion entre dos

enlaces en el centro de un atomo comun. Un ejemplo, es la molécula de agua (Figura
3.32)

Los angulos de enlace se determinan experimentalmente por difraccion de
rayos X y espectroscopia molecular y sus valores representan un valor promedio

determinado por la vibracion constante de los atomos que lo forman.

El valor de un angulo de enlace este asociado con el numero de electrones de
valencia de sus atomos, particularmente del atomo central y por ende de las

propiedades que el presenta.
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Figura 3.32. Angulo de enlace en la molécula del agua [Del autor]

Cuando se crean compuestos moleculares, una variedad de angulos de enlace

es posible basada en la orientacion de los atomos y los electrones.

Cuando se examinan los angulos del enlace en los compuestos similares de los
miembros sucesivos de un grupo de la tabla periodica, se observan semejanzas

notables.

La tabla 3.7 muestra los angulos de enlace de los hidruros del Grupo IV, V y
VI. Se observa que los hidruros del grupo IV todos presentas angulos de enlace de
109,5°, llamado angulo tetraédrico porque equivale a tener los atomos ubicados en

los vértices de un tetraedro regular.

Por otro lado, los hidruros del Grupo V presentan una estructura piramidal

trigonal, con angulos de enlace con respecto al atomo central que van de 107° a 91°.

Mientras que los hidruros del Grupo VI presentan una tendencia en la que

disminuye el angulo de enlace de 104° en el agua hasta 89° en el HoTe.
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Tabla 3.7. Angulos de enlaces de algunos hidruros [Del autor]

Hidruros del Grupo IV | Hidruros del Grupo V | Hidruros del Grupo VI
Molécula | Molécula | 9 Molécula | 9

CHa4 109.5 NH;3 107.3 H>O 104,5
SiHs 109.5 PH3 93.3 HaS 92.2
GeHy 109.5 AsHs 91.8 HaSe 91.0
SnHy 109.5 SbH; 91.3 H.Te 89,5

La observacion de angulos variables entre los hidruros de los grupos vy VI se
considera que es debido a la compresion de los pares de electrones no compartidos.
Este comportamiento de los angulos de enlace en compuestos pertenecientes a
distintos grupos de la tabla periodica sera analizado en detalle en la seccion
siguiente relacionada con geometria molecular a partir de la Teoria de Repulsion de

Pares de Electrones de la Capa de Valencia.

3.5.3. Geometria Molecular

La geometria de una molécula depende fundamentalmente de los angulos de
enlace, asi como, de la relacion entre las longitudes de enlace. Se refiere a la

organizacion tridimensional de los atomos en las moléculas.

La idea de establecer una correlacion molecular entre la geometria de una
molécula y el niumero de electrones de valencia se presento por primera vez en 1940
a través de la Teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la Capa de Valencia

(TRPECV) [16, 17].
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Esta teoria se basa en las estructuras de Lewis y el grado de repulsion que se
origina entre los pares de electrones de valencia alrededor del atomo central de la
molécula y proporciona un método sencillo y directo para predecir geometrias

moleculares, pero no explica el caracter intimo del enlace.

La TRPECV no esta basada en la mecanica cuantica y por tanto no se
consideran orbitales a las regiones de densidad electronica, por lo que podran alojar
a mas de dos electrones. Al considerar so6lo la repulsion de los pares electronicos, los

dobles y triples enlaces se pueden considerar como sencillos [16].

La TRPECYV establece que la geometria de una molécula o ion poliatomico, esta
acondicionada, por la repulsion coulombica entre los pares de electrones de la capa

de valencia alrededor del atomo central.

La geometria predicha es aquella que proporciona a los pares de electrones de
la capa de valencia la energia minima. En realidad, da la casualidad de que cuando
una distribucion de electrones es la adecuada, coincide con una repulsion

interelectronica minima.

Los pares de electrones de valencias alrededor del atomo central pueden ser
dos tipos [16]:

e Pares de enlace (PE)

e Pares solitarios (PS)

Las fuerzas de repulsion entre los pares de electrones de valencia son de tres

tipos:
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PS-PS

PS-PE

PE-PE

Siendo PS-PS >PS-PE >PE-PE.

Los pares de electrones se repelen entre si, tanto si se encuentran formando enlaces

(PE) como cuando estan sin compartir (PS). Los pares de electrones tanto PE y PS se

distribuyen alrededor del atomo central de modo que se minimicen las repulsiones

entre ellos.

En la aplicacion de la TRPECV se consideraran dos tipos de moléculas:

Moléculas en las que el atomo central no tienen PS.

Moléculas en las que el atomo central tiene uno o mas PS.

Para la aplicacion de la TRPECV se consideraran las siguientes reglas [17]:

Al considerar la repulsion de los pares electronicos, los dobles y triples

enlaces se tratan como enlaces sencillos.
No hay equivalencia entre par solitario y par enlazante

Los angulos de enlace que incluyen un elemento muy electronegativo, que
no sea el atomo central, seran menores que los angulos ideales debido a la

atraccion del atomo electronegativo sobre el par de electrones de enlace.

En molécula con PS, la forma de la molécula viene dado por la disposicion

de los atomos alrededor del atomo central, por lo que los pares solitarios
son, desde ese punto de vista, transparentes y provocan mayores
repulsiones que los PE debido a su mayor extension espacial (los PS son

atraidos solo por un nucleo mientras que los PE son atraidos por dos)
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e Si una molécula tiene dos o mas estructuras resonantes, este modelo
puede ser aplicado a cualquiera de ellas y las cargas formales no se

muestran en el modelo final.

La estrategia por seguir en la representacion le geometria de una molécula

consiste en [17]:

e Identificar el atomo central de la molécula

e Dibujar la estructura de Lewis incluyendo dobles o triples enlaces, si es

necesario y las posibles estructuras de resonancia.

e Contar los pares totales (PT), PE y PS alrededor del atomo central,

considerando los doble y triple enlaces como un PE.

e Predecir la posible geometria de la molécula ordenando los pares de
electrones (PE y PS) de manera que estén colocados a la mayor distancia
posible para minimizar el efecto de repulsion de cargas, teniendo en cuenta
que el espacio que ocupa los PS es mayor que de los PE y que la repulsion

entre ellos es mayor, tal como se describié anteriormente.

e Tener en cuenta la electronegatividad de los atomos unidos al atomo

central a la hora de representar el angulo de enlace.

En la figura 3.33, se ilustran las geometrias ideales para moléculas, donde

todos los pares de electrones alrededor del atomo central son PE.
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Molécula  Estructura de Lewis Pares electrénicos Geometria Molecular
BeCl,  Cl—Be—C 2 Cl—Be—Cl lincal
LF F
BF, . - 3 B \120° triangular plana
S i
H H
" I~ 109.5°
CH, H—C—H 4 €. tetraédrica
H H
SO Cl
i Cl _Cl: %0 al
PClg Cl—P_ 5 Cl-=P." bipiramide trigonal
.l Cl: 1200+ Cl
[0 .
! Cl
W F
! l’ F: L or
SF, F—§— " 0 Foogct-F édric
$ & 7ok P DN octaédrica
- F

Figura 3.33. Geometrias ideales para moléculas del tipo AXn, donde todos los
pares de electrones son PE [Del autor]

En la figura 3.34, se ilustran las geometrias para moléculas que
presentan pares de electrones alrededor del atomo central PE y PS. Comparando
las figuras 3.33 y 3.34, se tiene que las moléculas con cuatro PT (estructura
tetraédrica), si hay dos PS de electrones estos abriran mas el angulo entre si por
efecto de repulsion de cargas y por consiguiente tenderan a cerrar el angulo entre
los dos PE (la molécula de agua tiene un angulo H-O-H de 104,5°, que es menor

que el angulo H-C-H del metano, un tetraedro regular de 109,5°.

La tabla 3.8 muestra la relacion entre el angulo de enlace y la estructura
geomeétrica de algunos hidruros. Se observa que los hidruros del Grupo IV de
la tabla periodica tienen angulos de 109,5° y presentan estructuras tetraédricas.
Los hidruros de los Grupos V y VI presentan angulas variables, debido a la

compresion de los pares de electrones no compartidos.
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Molécula  Estructura de Lewis PE PS PT Arreglo ideal Geometria Molecular
SnCl, :::l— Sn— ::l: 2 1 3 tridngular plana Sn__ angular
C1I°S—""Cl
<120°
y ©
NH; l 3 1 4 tetraédrica N piramide trigonal
H—N—H H\X\'H
<109,5° H
H,O H-O—H 2 2 4 tetraédrica o angular
. - (&7 " SH
<109,5° H
F
:F—S—F: bipiramide 1\ F) tetraedro
SF, ce, SN e 4 1 5 P ® weF def d
o 2 i 1 eformado
DRI Lo js/\ F./ o balancin
F
I
sF-cl—¥: bipirdmide )
.o .o prramide i =
CIF; g I : 3 2 K trigonal F IC’Q formade T
F
|| -
- T IRALIET I B bipiramide 7 .
I3 S1—1—1t 2 3 5 el @G> ll < lineal
|
E° r
BrFs :F-BrF: 5 1 6 octaédrica F--. pp---F pirdmide
. co, S\ Lo ~ cuadrada
AN ol T
.- LR
XeF. EAREY w3 édri F/F”‘Xe;"F | drad
ery oy &2 6 octaédrica plano-cuadrada
"?-:' .-F.: (-} F

Figura 3.34. Geometrias para moléculas que presentan PE y PS alrededor del
atomo central de la molécula [Del autor]

Se observa ademas que si el atomo central es muy electronegativo atraera

hacia si los pares de electrones de enlace lo cual aumenta la repulsion y abre el

angulo de enlace.

Por ejemplo,

el

NH;3

y el PH3

(tabla 3.8),

la mayor

electronegatividad del nitrogeno hace que el angulo de enlace H-N-H sea de 107,3°,

mientras que el H-P-H sea de 93,3°.
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Tabla 3.8. Relacion entre el angulo de enlace y la estructura geométrica de

algunos hidruros [Del autor]

Grupo IV O Estructura | Grupo V | O Estructura | Grupo VI | O Estructura

CH4 109.5 | Tetraédrica | NH; 1073 | Piramide | H,O 104.5 | Angular
Trigonal

SiH4 109,5 | Tetraédnca | PHs 93,3 | Piramude | HaS 92,2 | Angular
Trigonal

GeHa 109.5 | Tetraédnca | AsH3 91.8 | PirAmide | HzSe 91,0 | Angular
Trigonal

SnHy 109.5 | Tetraédrica | SbH;j 91,3 | PirAmide | HaTe 89,5 | Angular
Trigonal

Otro ejemplo, del efecto de repulsion de cargas que ejercen los electrones no
enlazantes sobre el angulo de enlace, lo podemos apreciar en las moléculas de NO2*,
NO2 y NO2. En el ion NO2*, el nitrogeno no tiene PS, su estructura es lineal y el
angulo de enlace es de 180°. Mientras que, en el NO2 el nitrogeno presenta un
electron desapareado lo cual origina una disminucion del angulo de enlace a 135° y

en el NO2, el nitrogeno presenta un PS haciendo que angulo de enlace sea de 115°.

N .
o=N==0I"  HZ >, —-IQ./##Q"

135

Figura 3.35. Efecto de los electrones no enlazados sobre el angulo de enlace

[Del autor]
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3.6. Ejercicios relacionados con el enlace covalente

Algunos ejercicios fueron tomados del trabajo de Ildes et al. publicado en el ano
2019 [1d].

1. Explique razonadamente qué tipo de enlace presentan los siguientes

compuestos:
a) Cloruro de sodio.
b) Diéxido de carbono.
c) Agua.

R: a) El cloruro de sodio presenta enlace ionico, debido a la elevada diferencia

de electronegatividad que existe entre sus atomos.

b) En la molécula de dioxido de carbono, el enlace entre los atomos de C y O
es covalente polar, sin embargo, la molécula es apolar, ya que presenta una

geometria lineal.

c) En el agua hay un enlace covalente polarizado entre sus atomos, y es una

molécula polar debido a la geometria angular que posee.

2. A partir de las configuraciones electronicas de los atomos de N, O y F, dé
las estructuras de Lewis de las especies quimicas: NF3, NOz y NOs-.
Justifique también sus estructuras e indique si el trifluoruro de nitrégeno

es o0 no una molécula polar.

R: Las configuraciones electronicas de los atomos de N, O y F son:
N: 1s2 282 2p3

O: 1s? 2s2 2p*

F: 1s2 282 2p°.
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Las estructuras de Lewis paras especies quimicas NF3, NO2> y NO3- son:

NF,
**F*DCW *F* ET
N
* **0 *** /‘\\
[Tl | F
*F* - IFl =

El trifluoruro de nitrégeno, tiene hibridacion sp® lo que le confiere una
geometria piramidal con angulos ligeramente inferiores a los tetraédricos de
109,5° debido a la repulsion del par de electrones no compartidos. Sera

una molécula polar con la parte positiva en el N y la negativa en el centro

de los F.
NO5
= =
* % oL _ _
ck QRN |O— N
** "k % - N
ol o
* .

El ion nitrito presenta una hibridacion sp? en el N lo que le da una

geometria angular de a < 120° por la repulsion del par no compartido.

El ion nitrato tiene el atomo de N con hibridacion sp? y angulos de 120°.

NO3
**** O N =
o O
O** /
* * a — /
LE RN IR |o —
** O**** o \\O\
**O N

Tanto el ion nitrito como el nitrato presentan enlaces mm entre orbitales p y
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ademas un enlace dativo o covalente coordinado donde el N aporta los dos
electrones de este. Estas dos especies poseen formas resonantes, en las

que varian la disposicion de esos enlaces.

3. El enlace en el BrF es:
a) Covalente puro
b) Metalico
c) Covalente, con cierto caracter ionico
d) Iénico

R: La molécula de BrF tiene enlace covalente, ya que tanto el flior como el
bromo tienen siete electrones en su ultima capa (ns2npS) y la unica forma

de completar el octeto es compartiendo, cada uno de ellos, un electron.

Como los dos elementos tienen diferente valor de la electronegatividad, yx
(Br) = 2,96y % (F) = 3,98 el enlace formado es covalente polar, es decir, que
tiene un cierto caracter ionico parcial, tanto mayor cuanto mayor sea la

diferencia de electronegatividad.

La respuesta correcta es la c.

4. Explique usando orbitales hibridos, la estructura y enlace de la molécula

de metano.

R: Ver seccion 3.3. la respuesta.
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5. Los enlaces o puentes de hidrogeno:

a) Aparecen siempre que hay un atomo de hidrogeno.

b) Hacen disminuir, generalmente, las temperaturas de fusion y de

ebullicion.
c) Aparecen en moléculas como H2O, NH3 y CHa.

d) Son muy fuertes cuando el elemento unido al hidrogeno es muy

electronegativo.
e) Poseen una energia de enlace superior a la de un enlace quimico.

R: El enlace de hidrogeno o por puentes de hidrogeno se forma cuando un
atomo de hidrogeno que se encuentra unido a un atomo muy
electronegativo se ve atraido a la vez por un par de electrones solitario
perteneciente a un atomo muy electronegativo y pequeno (N, O o F) de una

molécula cercana.

La respuesta correcta es la d.

. ¢Cual de las siguientes moléculas no puede formar enlaces por puentes de

hidrégeno con otras del mismo compuesto?
a) Eter metilico

b) Etanol

c) Agua

d) Amoniaco

R: El enlace de hidrogeno o por puentes de hidrogeno se forma cuando un
atomo de hidrogeno que se encuentra unido a un atomo muy

electronegativo se ve atraido a la vez por un par de electrones solitario
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perteneciente a un atomo muy electronegativo y pequeno (N, O o F) de una

molécula cercana.

Etanol (CH3CH20H), agua (H20) y amoniaco (NHz) cumplen la condicion
propuesta anteriormente, mientras que el éter metilico (CH3OCH3z) no ya
que no sus atomos de hidréogeno se encuentran unidos al carbono, un

elemento poco electronegativo:

HyCx ;. Sennnie H-CH,-0-CH,

HJC V Prfa hadrogeno

7. ¢Cual de las sustancias siguientes tiene las mayores fuerzas

intermoleculares de atraccion? ¢Por qué?

a) H2O

b) H2S

c) HaSe

d) HoTe

e) Ho

R: El agua presenta las mayores fuerzas intermoleculares de atraccion

pues sus moléculas estan unidas por puentes de hidrogeno, al ser el

oxigeno un atomo muy electronegativo y de pequeno tamano.

8. El numero maximo de enlaces de hidrogeno en los que puede participar
una molécula de agua es:
a)l
b) 2
c) 3
d) 4
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R: El enlace de hidrogeno o por puentes de hidréogeno se forma cuando un
atomo de hidrogeno que se encuentra unido a un atomo muy
electronegativo se ve atraido a la vez por un par de electrones solitario
perteneciente a un atomo muy electronegativo y pequeno (N, O o F) de una

molécula cercana.

..... H et
Sor-L it
H’ N -
& i H&
H-0:
\Hb 6:6," .....
N
H

La molécula de agua es capaz de formar cuatro enlaces de hidrogeno, dos
por medio de los atomos de hidrogeno, y otros dos por medio de los pares

solitarios del atomo de oxigeno.

La respuesta correcta es la d.

. Defina el concepto de fuerzas intermoleculares. Tomando como referencia

los hidruros de los elementos halogenos (Grupo 17 del Sistema Periodico),
diferencie entre las interacciones predominantes en el compuesto del
elemento cabeza del Grupo y en los restantes, indicando la variacion de

alguna propiedad fisica dependiente de las fuerzas intermoleculares.
R: Son fuerzas que se manifiestan entre moléculas neutras.

En los hidruros de los halégenos, el hidrogeno se une con elementos mas

electronegativos (F, Cl, Br, I) y se forman enlaces covalentes polares.

Por ser el atomo de fluor de pequeno tamano y muy electronegativo, las
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moléculas de HF se unen mediante enlaces o puentes de hidrogeno,
presentando por ello puntos de fusiéon anormalmente elevados si se

compara con el HCI, HBr y HIL.

Las moléculas de los restantes hidruros de los halégenos (HCI, HBr y HI)
son dipolos permanentes y existen entre ellas fuerzas intermoleculares de

Van der Waals: fuerzas de orientacion y de dispersion.

Las fuerzas de dispersion aumentan al aumentar el tamano de la molécula,
al aumentar la masa molecular, por ello los puntos de fusion aumentan en

el siguiente orden:

HCI < HBr < HIL.

10. Indique razonadamente qué tipo de enlace o fuerza de atraccion se

rompe al:

a) Fundir Bromuro de Litio

b) Disolver bromo molecular en tetracloruro de carbono
c) Evaporar agua

R: Para determinar qué enlaces se rompen debemos tener en cuenta qué es

lo que realmente sucede cuando tienen lugar los procesos indicados:

a) Fundir Bromuro de Litio. El Bromuro de litio (LiBr) es un compuesto
ionico por lo que en estado solido cada uno de los iones: Li * 6 Br - se
encuentra en su red cristalina rodeado de  otros iones de signo contrario
que lo hacen permanecer en su posicion. Cuando se funde el cristal, se
rompen estos enlaces y los iones pueden ya moverse con cierta libertad
(estado liquido), por lo que en este proceso se rompen los enlaces ionicos

existentes entre los iones Litio (Li*) y Bromuro (Br).
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b) Disolver bromo molecular en tetracloruro de carbono. El Bromo
molecular (Brz2) es un compuesto liquido en el cual coexisten dos tipos de
enlaces: los enlaces intramoleculares, entre los dos atomos de Bromo que
conforman la molécula) son enlaces covalentes puros y como tales son
enlaces fuertes, mientras que los enlaces intermoleculares, que mantienen
unidas unas moléculas con otras son enlaces por fuerzas de Van der

Waals, y por tanto débiles.

Cuando se produce la disolucion en tetracloruro de carbono, que es un
disolvente apolar, se rompen los enlaces intermoleculares por fuerzas de
Van del Waals, manteniéndose el Bromo molecular como tal en la

disolucion.

c) Evaporar agua. La evaporacion es un proceso en el cual una sustancia
pasa de estado liquido a gaseoso a una temperatura inferior a su
temperatura de ebullicion. En el caso del agua a la presion normal (1 atm)
este fenomeno se produce entre 0 °C y 100 °C. El agua (H20) es un por

tanto un compuesto liquido en el cual coexisten dos tipos de enlaces: Los

enlaces intramoleculares, entre los dos atomos de Hidroégeno con el de Oxi
geno que conforman la molécula, son enlaces covalentes parcialmente
ionicos por lo que estan polarizados, con los electrones del enlace mas
proximos al atomo de Oxigeno. Por ello, y debido también a la hibridacion
sp3 del atomo de oxigeno, la molécula de agua esta polarizada, mientras
que los enlaces intermoleculares, que mantienen unidas unas moléculas
con otras se deben a esta polarizacion y se forman debido a la atraccion
del atomo de oxigeno de una molécula (el cual tiene un exceso de carga
negativa) hacia un atomo de Hidrogeno de otra molécula de agua contigua,
con la cual formara un enlace intermolecular por Puente de

Hidroégeno.
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Cuando se produce la evaporacion del agua, las moléculas permanecen
como tales (H20) pero se romperan sus enlaces por puente de Hidrogeno
con otras moléculas vecinas de manera que el agregado molecular sea mas

pequeno y pueda existir en estado gaseoso.

11. De las siguientes moléculas: F2, CSs, CoHs (etileno), CoH> (acetileno),
H>0O, Ce¢He (benceno), NHs. a) ¢Cuales tienen todos los enlaces sencillos o
simples? b) ¢Donde existe algiin doble enlace? c) ¢Donde existe algun triple

enlace?

R: De acuerdo con las estructuras de Lewis:

F, (047 CaHy CaH2
H H
oo ** oo oo x* - Dx oo
EFD*Px g otE ET o *xC ¥ Co Hx*Cppye CoxH
oo e oo o *ODD X X
H H
NH H,0
oo oo
HxlNy H H*°0 °* H
% 0 oo
H

Se tiene que:

a) Las moléculas que tienen todos los enlaces sencillos son: Fluor, NHs y

H2O
b) En CS2 y en CoH4 existen dobles enlaces

c) En CyHs existe enlace triple

12. ¢Por qué el agua es un liquido en condiciones normales y el sulfuro de

hidroégeno es un gas?
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R: Nos encontramos ante dos compuestos con enlaces covalentes clasicos:
H2O y H»S, resultado de la union entre atomos de no metales, de
caracteristicas similares. Ambos presentan dos enlaces con hidrogeno, y en
ambos casos el atomo central pertenece al mismo grupo del sistema

periodico: el oxigeno y el azufre.

Las propiedades fisicas de las moléculas derivan del tipo de fuerzas
intermoleculares que se establecen entre ellas, y aqui es donde aparece la
diferencia entre el agua (liquida) y el sulfuro de hidrégeno (gaseoso). Ambas
son moléculas polares, pero el HoO presenta fuerzas intermoleculares
denominadas enlaces de hidrogeno, pues el enlace O-H esta altamente
polarizado, debido a la gran electronegatividad y pequeno tamano del
oxigeno, en comparacion con el azufre. Ello crea unas interacciones tan
intensas, que los hidrogenos parecen pasar a establecerse como puentes
entre los atomos de oxigeno de moléculas vecinas, por mera atraccion
electrostatica entre las densidades de carga parcial que se crean en cada

molécula.

Como resultado de esto, las fuerzas intermoleculares en ambos casos son
distintas: H20 enlaces de hidrogeno, H2S interacciones Van der Waals de
tipo dipolo-dipolo (mucho mas débiles). Y a pesar de que un aumento en el
tamano molecular incrementa asimismo la magnitud de las interacciones
intermoleculares, en este caso la diferencia de tamanos entre el S y el O no
es suficiente como para evitar que el agua, a temperatura ambiente, siga

siendo un liquido frente al H>S.
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13. Considere las siguientes moléculas: HoO, HF, Hz, CHs4 y NH4. Conteste

justificadamente a cada una de las siguientes cuestiones:

a) ¢Cual o cuales son apolares?

b) ¢Cual presenta el enlace con mayor contribucion iénica?

c) ¢Cual presenta el enlace con mayor contribuciéon covalente?

R: a) H> no lo es por ser su enlace apolar y CH4 tampoco debido a que los
cuatros momentos dipolares de su enlace se compensan (geometria

tetraédrica).

b) HF ya que son los dos atomos que presentan mayor diferencia de

electronegatividad.

c) Hz por ser homonuclear y presentar un enlace totalmente covalente.

14. Colocar las siguientes moléculas por orden creciente de su polaridad:

HBr, HF, HI y HCI. Justificar brevemente la respuesta.

R: Cuando se unen mediante enlace covalente dos atomos de diferente
electronegatividad, los pares de electrones no estan igualmente
compartidos, formando enlaces covalentes polares. Por ejemplo, en el HCI
existe una pequena carga positiva en el H y otra negativa, también
pequena, sobre el Cl, al ser este mas electronegativo que el de H. En
general la polaridad aumenta al hacerlo la diferencia de electronegatividad
entre los atomos unidos. Por tanto, como la electronegatividad sigue en los
halogenos el siguiente orden: I < Br < Cl < F, la polaridad de las moléculas

sera: HI < HBr < HCI1 > HF.
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15.

16.

Al comparar dos moléculas muy similares como el CO2 y el SOz se
observa que en la primera el momento dipolar es cero, mientras que en la

segunda no. Justifique esto de forma razonada.

R: La molécula de COz es lineal, con dobles enlaces en los que el atomo de
carbono tiene hibridacion sp. Al ser el oxigeno mas electronegativo que el
carbono, los enlaces seran polares. Sin embargo, los dipolos eléctricos son
iguales, pero de sentido contrario y se anulan entre si, por lo que la

molécula sera apolar.

O3 C#g 0=C=0 - -

oo o

o

La molécula de SO> tiene un atomo central de azufre con hibridacion
trigonal sp?, con un par de electrones sin compartir, un doble enlace y un
enlace covalente coordinado o dativo que presenta dos estructuras
resonantes. El par de electrones sin compartir hara que por repulsion el
angulo de enlace sea inferior al esperado de 120°. El oxigeno es mas
electronegativo que el azufre y los dipolos ahora no se anulan, por lo que la

molécula sera polar.
S 8
o ¥ # o0 oy / \\‘\Q: / \
0" e 0% D 0
- ~

Queé tipo de enlace presentan las siguientes sustancias:
a) Cloruro de sodio

b) Dioxido de carbono

c) Agua

R: a) El cloruro de sodio presenta enlace ionico, debido a la elevada
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diferencia de electronegatividad que existe entre sus atomos.

b) En la molécula de dioxido de carbono, el enlace entre los atomos de C y
O es covalente polar, sin embargo, la molécula es apolar, ya que presenta

una geometria lineal.

c) En el agua hay un enlace covalente polarizado entre sus atomos, y es

una molécula polar debido a la geometria angular que posee.

17. Indique razonadamente si las siguientes afirmaciones son verdaderas o

falsas:
a) El Ca y el O forman un enlace covalente polar.

b) El cloruro de rubidio presenta un mayor caracter ionico que el oxido de

magnesio.
c) El cloro y el hidrogeno forman un enlace covalente apolar.
d) El Ky el F forman un enlace ionico.

R: a) Esta afirmacion es falsa. El Ca (metal alcalinotérreo) y el O (no metal
del grupo 16) forman un enlace ionico en el que el Ca cede dos electrones al
O. Por tanto, no se trata de un enlace covalente polar, sino de un enlace

ionico que es polar por su propia naturaleza.

b) Esta afirmacion es verdadera. El caracter ionico de un enlace entre dos
atomos viene determinado por la diferencia de electronegatividad entre
ellos. Como el oxigeno y el cloro presentan electronegatividades parecidas,
debemos fijarnos en este caso en los metales rubidio (Rb, alcalino) y
magnesio (Mg, alcalinotérreo). Como el Rb esta situado en un periodo
mayor que el Mg y en un grupo inferior, sera menos electronegativo que el

Mg. Por tanto, la diferencia de electronegatividad en el RbCl sera mayor que
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en el MgO, presentando mayor caracter ionico.

c) Esta afirmacion es falsa, ya que el cloro y el hidrogeno, al unirse para
formar enlace, si que comparten un par de electrones (enlace covalente)
que se encuentra desplazado hacia el atomo mas electronegativo (Cl),

haciendo que el enlace y la molécula sean polares (H — Cl).

d) Esta afirmacion es verdadera. El K (potasio, alcalino) y el F (fltor,
halogeno) forman un enlace en el que el potasio cede un electron al atomo
de F, quedando ambos con configuracion electronica de gas noble y

alcanzando la estabilidad. Se unen mediante enlace idénico.

Si la molécula de agua es polar, ¢podria tener una estructura lineal en

vez de angular como la tiene realmente? ¢Por qué?

R: Para que una molécula sea polar su momento dipolar total debe ser
distinto de O, y esto no podria ocurrir nunca en una molécula lineal con
dos enlaces polares iguales (H-O) a ambos lados del atomo central, ya que
se anularian los momentos dipolares de cada uno y el momento dipolar
total seria O: H-O-H. Por eso la molécula de agua es angular, con un

momento dipolar que apunta hacia el atomo de oxigeno.

Para las moléculas: SiH4, PH3z y H2S, justifique si las siguientes

afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) En las tres moléculas, el atomo central tiene cuatro pares de electrones

en orbitales enlazantes.
b) El angulo H-Si-H es menor que el angulo H-P-H.
c) En los tres casos el atomo central presenta hibridacion sp3.

d) La tinica molécula no polar es PHs.
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e) La tinica lineal es H»S.

R: a) Falso. Las estructuras de Lewis de las tres sustancias propuestas

Son:

H
H:Si:H

H e,
P HSH
H 007

H:
Como se observa, sb6lo la molécula de SiH4 tiene cuatro pares de electrones

en orbitales enlazantes.

b) Falso. De acuerdo con el modelo RPECV se trata de sustancias cuya
distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajustan a las formulas AX3E para el PHs, AXoE, para el
H>S y AX4 para el SiH4 a las que corresponde un numero estérico (m+n) = 4
por lo que todas presentan una disposicion tetraédrica de ligandos y pares

de electrones alrededor del atomo central.

Sin embargo, como la molécula de PH3 tiene un par solitario sobre el
fosforo su geometria es piramidal trigonal con angulos de enlace menores
de 109,5°, mientras que la molécula de SiH4 que no tiene pares solitarios es

tetraédrica con todos los angulos de enlace de 109,5°:

AX édrica (@ = 109.5°) AX E piramidal (@ = 93.3°)

c) Verdadero. De acuerdo con el modelo RPECV se trata de sustancias cuya
distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del

atomo central se ajustan a las formulas AXGE para el PH3, AXoEo para el
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H2S y AX4 para el SiH4 a las que corresponde un numero estérico (m+n) = 4

por lo que el atomo central de todas ellas tiene hibridacion sps.

d) Falso. De acuerdo con el modelo RPECV el PH3 es una sustancia cuya
distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AX3E a la que corresponde un nimero
estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es tetraédrica y su geometria es

piramidal trigonal:

Como el fosforo (x = 2,19) es ligeramente menos electronegativo que el
hidrogeno (y = 2,20) los enlaces son polares y con esa geometria la
resultante de los vectores momento dipolar no es nula (p = 0,574 D) y la

molécula es polar.

e) Falso. De acuerdo con el modelo RPECV el H2S es una sustancia cuya
distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AX2E> a la que corresponde un
numero estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es tetraédrica y su

geometria es angular:
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20. La forma geométrica de la molécula PCl3 es:
a) Plana triangular
b) Bipiramide triangular
c) Piramide cuadrada
d) Piramide triangular
e) Plana cuadrada

R: La estructura de Lewis del PCl; es:

CIPC]

De acuerdo con el modelo RPECV es una sustancia cuya distribucion de
ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del atomo central se
ajusta a la formula AX3E a la que corresponde un numero estérico (m+n) =
4 por lo que su disposicion es tetraédrica y su geometria es de piramide

triangular:

La respuesta correcta es la d.

21. La tabla presenta la electronegatividad de 4 elementos X, J, Yy L:
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Elemento X J Y L

Electronegatividad |4.0 [1.5 [09 [1.6

De acuerdo con la informacion de la tabla, es valido afirmar que el

compuesto de mayor caracter covalente es:
A) LY
B) JL
C) YX

D) YJ
R: La sustancia que presenta la menor diferencia en electronegatividades

entre sus elementos es B).

Para los siguientes compuestos: H2O, KI, H>S, CH4, ordénelos por

valores decrecientes de puntos de ebullicion. Razone su respuesta.

R: La sustancia que presentara mayor punto de ebullicién sera aquella que
presente fuerzas intermoleculares mas intensas o forme una red cristalina
mas fuerte, y por el contrario, el menor punto de ebullicion Ile
correspondera a la sustancia que presente las fuerzas intermoleculares

mas débiles.

CHa: es un compuesto que tiene enlace covalente, pero al ser una sustancia
que no presenta momento dipolar permanente, sélo presenta enlaces
intermoleculares del tipo fuerzas de dispersion de London. Su punto de

ebullicion sera muy bajo.

H20: es un compuesto que tiene enlace covalente, pero se trata de una

sustancia polar que puede formar un enlace intermolecular (puentes de
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hidrogeno), el mas fuerte de todos los enlaces intermoleculares. El enlace
de hidrogeno o por puentes de hidrogeno se forma cuando un atomo de
hidrégeno que se encuentra unido a un atomo muy electronegativo (en este
caso O) se ve atraido a la vez por un par de electrones solitario
perteneciente a un atomo muy electronegativo y pequeno (N, O o F) de una
molécula cercana. Su punto de ebullicion sera bastante mas alto que el
resto de los compuestos binarios que forman los elementos de su grupo con

el hidrogeno.

H>S: es un compuesto que tiene enlace covalente, pero se trata de una
sustancia polar pero que a diferencia con el HoO no puede formar un
enlace intermolecular del tipo puente de hidréogeno, ya que el azufre no es
tan electronegativo como el oxigeno. Las fuerzas intermoleculares que
presenta son del tipo dipolo-dipolo y del tipo fuerzas de dispersion de
London. Por este motivo, esta sustancia presenta un punto de ebullicion
menor que el agua. Estas tres sustancias presentan puntos de ebullicion

relativamente bajos.

KI: es el compuesto que presenta mayor punto de ebullicion de todos, ya
que tiene enlace ionico por lo que forma redes cristalinas idnicas, solidas a
temperatura ambiente. Por tanto, los compuestos ordenados por punto de

ebullicion (K) decreciente son:

KI (1603) > Ho0 (373) > HaS (213) > CH4 (111,5)

23. Diga cual/cuales de las siguientes afirmaciones son correctas:

a) Se precisa el doble de energia para producir la ruptura de un doble

enlace C=C que para uno sencillo C-C.
b) El N2 posee una energia de enlace superior al Oa.

c) Anadir un electron a un atomo neutro siempre requiere aportar energia.
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d) El Iz no se disuelve en agua y el CH30OH si.
e) Una molécula sera polar siempre que tenga enlaces polares.

R: a) Falso. El enlace sencillo C-C es un enlace o, mientras que el enlace
doble C=C esta formado por un enlace o y un enlace m. Como ambos
enlaces o y mt tienen diferente energia, la energia del enlace C=C no es el

doble de la energia del enlace C-C.

b) Verdadero. De acuerdo con las estructuras de Lewis de ambas

sustancias:

00 :N::N:

Se tiene que la molécula de O; tiene un enlace doble, mientras que la
molécula de Ny tiene un enlace triple. Por tanto, la energia del enlace Nz es

superior.

c) Falso. Cuando a un atomo se le anade un electron este desprende una

energia la cual esta relacionada con la afinidad electronica.

d) Verdadero. La molécula de I> es no polar y no puede interaccionar con

las moléculas de agua, por lo tanto, no puede disolverse en ella.

La molécula de CH3OH si es soluble en agua ya que es una molécula polar

y puede interaccionar con el agua a través de puente de hidrogenos:

H C Pavate be INbingoans
NET R
H—2: \

H

e) Falso. La estructura de Lewis del CCl4 es:
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24.

De acuerdo con el modelo RPECV el CCls es una sustancia cuya
distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AXs4 por lo que su disposicion y

geometria es tetraédrica:

Como el cloro (y = 3,16) es mas electronegativo que el carbono (y = 2,55) los
enlaces son polares y con esa geometria la resultante de los vectores

momentos dipolar es nula y la molécula es no polar.

Las afirmaciones correctas son b y d.

Indique cual de las proposiciones siguientes es cierta:
a) La conductividad del KC1 es grande en estado solido.
b) Los metales tienen una temperatura de ebullicion baja.
c) El diamante es soluble en disolventes polares.
d) El (HF). tiene una temperatura de ebullicion mas baja que la del agua.

R: a) Falso. Los so6lidos ionicos como KCI no conducen la corriente eléctrica
en estado solido. So6lo presentan conductividad eléctrica cuando se les
funde o disuelve en agua, ya que mediante estas dos operaciones se rompe
la red cristalina y quedan libres los iones lo que permite el paso de los

electrones a través de estos.
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25.

b) Falso. En los casi todos los metales los atomos se encuentran unidos
mediante fuertes enlaces de forma que se constituye red formada por
cationes metalicos rodeados de un mar de electrones. Para separar los
atomos y dejarlos en estado gaseoso se necesita gran cantidad de energia lo

que hace la temperatura de ebullicion sea elevada.

c) Falso. El diamante (C) no es soluble en disolventes polares como el agua
ya que al ser un sélido atomico las atracciones entre atomos de carbono no

se ven afectadas por las moléculas de agua.

d) Verdadero. HF y H20 son sustancias que tienen enlace covalente, pero
ademas, se trata de moléculas polares que forman un enlace
intermolecular del tipo enlace de hidrogeno, por este motivo, sus
temperaturas de ebullicion son mas altas de lo que deberian ser. A pesar
de que el fluor es mas electronegativo y pequeno que el oxigeno, y por e€so
cabria esperar que los enlaces de hidrogeno fueran mas intensos e hicieran
cambiar mas la temperatura de ebullicion del HF que la del H2O, esta
anomalia se debe a que una molécula de HF solo forma dos enlaces de
hidrégeno, mientras que la de H2O puede formar cuatro, tal como muestra

la siguiente fionira:

Utilice la teoria de orbitales moleculares para predecir cual de las

siguientes especies tiene la mayor energia de enlace.
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a) OF+
b) NO-
c) CF+
d) NF
R: A la vista de los diagramas de niveles energia de los orbitales
moleculares de las respectivas moléculas se define el orden de enlace de la

molécula como: la diferencia entre el numero de orbitales enlazantes y

antienlazantes llenos divida entre dos.

Tendra mayor energia de enlace la especie que presente un mayor orden de

enlace.

a-b-d) Falso. Las especies OF*, NO- y NF y son isoelectronicas, ya que todas
poseen 12 electrones de valencia. Sus diagramas de niveles energia de los
orbitales moleculares son similares. Como se observa en éste, se forman

dos enlaces, uno o y otro 1. Todas las especies tienen orden de enlace 2.

P ik

o

.

c) Verdadero. La especie CF* presenta 10 electrones de valencia. Como se
observa en el diagrama de niveles energia de los orbitales moleculares, se
forman tres enlaces, uno o y dos 1. El orden de enlace es 3. La presencia
de la carga positiva hace disminuir la longitud del enlace, lo que hace

aumentar la energia del mismo.
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La respuesta correcta es la c.

¢Cual de las siguientes afirmaciones es cierta?
a) La molécula de amoniaco es plana.
b) En la molécula de CS2 hay dos dobles enlaces.
c) La temperatura de fusion del cloro es mayor que la del cloruro de sodio.

d) Los compuestos idonicos no conducen la corriente eléctrica en estado

liquido.

R: a) Falso. La estructura de Lewis del NH3 es:

g
H:N:H

Segun el modelo RPECV es una especie cuya distribucion de ligandos y
pares de electrones solitarios alrededor del atomo central se ajusta a la
formula AX3E a la que corresponde un numero estérico (m+n) = 4 por lo
que su disposicion es tetraédrica y su geometria es PIRAMIDAL ya que sélo

hay tres ligandos unidos al atomo central:
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b) Verdadero. La estructura de Lewis del CS: muestra que existen dos

enlaces dobles entre los atomos de carbono y azufre:
S::C::S

c) Falso. La molécula de cloro tiene enlace covalente y no presenta
momento dipolar permanente. Las Uinicas fuerzas intermoleculares posibles
entre ellas son las fuerzas de dispersion de London, que son mas intensas
en las especies con gran volumen atéomico y elevado peso molecular,
factores que hacen estas sustancias sean mas polarizables. En este caso
estas fuerzas son de poca intensidad debido al pequeno tamano del cloro
(99 pm), por tanto, esta sustancia es gaseosa a temperatura ambiente y
presenta una baja temperatura de fusion (160 K). El cloruro de sodio es
una sustancia que tiene enlace ionico y forma redes cristalinas en las que
los iones se mantienen fuertemente unidos mediante fuerzas culombianas.
Por motivo, estas sustancias son solidas a temperatura ambiente y tienen

una elevada temperatura de fusion (1074 K).

d) Falso. Los compuestos ionicos forman redes cristalinas y a temperatura
ambiente son solidos. Esto determina que no conduzcan la corriente
eléctrica porque todos sus electrones de valencia estan localizados en
enlaces ionicos. Una vez rota la red al aumentar la temperatura, los iones
quedan libres y permiten el paso de los electrones a través de ellos, luego

en estado liquido si conducen la corriente eléctrica.

La respuesta correcta es la a.
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27.

Responda, justificando las respuestas, a las siguientes cuestiones:
a) ¢Es el agua una sustancia polar o apolar?

b) Indica cuales de las siguientes sustancias son polares y cuales apolares:
Clz, HCI1, CO2, HsS.

c) ¢Cuales de las sustancias que se indican en el apartado b) son solubles

en agua?

R: Para poder determinar si una sustancia es o no polar, es preciso dibujar
su estructura de Lewis y aplicando el modelo RPECV se determina su
geometria molecular. Conocida esta y teniendo en cuenta Ilas
electronegatividades de los elementos enlazados se analiza la existencia de

dipolos en la molécula y el momento dipolar resultante:

a) La estructura de Lewis del H2O es:
H:Q:H

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV el H20 es una sustancia
cuya distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AX2E> a la que corresponde un

numero estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es tetraédrica.

Al existir dos pares de electrones solitarios sobre el oxigeno, la molécula

presenta una geometria molecular Angular con angulos de enlace teoricos
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de 109,5° aunque la repulsion que ejercen los dos pares de electrones
solitarios hace que este angulo sea algo menor (104,5° segun la

bibliografia).

Como el oxigeno (x = 3,44) es mas electronegativo que el hidrogeno (y =
2,20) existen dos dipolos dirigidos hacia el oxigeno. Con esa geometria la
resultante de los vectores momento dipolar no es nula (p = 1,85 D) y la

molécula es polar.

b) Las estructuras de Lewis de las sustancias propuestas son,

respectivamente:
CICI :(:‘,:]:H :(}::C::(:j H::S::H

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV, el Cl y HCI son
moléculas del tipo AXE3, con numero estérico 2, a las que corresponde una
distribucion lineal de los ligandos y pares solitarios alrededor del atomo
central. Al existir s6lo dos atomos unidos presentan una geometria

molecular lineal.

En el caso del Cl; se trata de dos atomos idénticos y no cabe la existencia

de un dipolo, por lo tanto, la molécula es no polar.

En el caso del HCI, al ser el cloro mas electronegativo (y = 3,16) que el
hidrégeno (y = 2,20), la molécula presenta un dipolo dirigido hacia el cloro,

por lo tanto, la molécula es Polar (segun la bibliografia, p = 1,11 D).

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV, el CO; es una molécula
del tipo AXz, con numero estérico (m+n) = 2, a la que corresponde una
distribucion lineal de los ligandos y pares solitarios alrededor del atomo
central. Al no existir pares de electrones solitarios sobre el carbono,

coinciden la distribucion y forma de la molécula, por lo tanto, esta presenta
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una geometria molecular lineal con angulos de enlace de 180°:

1800
0‘;!@»'@

Al ser el oxigeno mas electronegativo (x = 3,44) que el carbono (y = 2,55), la

molécula presenta dos dipolos dirigidos hacia el oxigeno. Como los dos
vectores momento dipolar son iguales y la geometria es lineal, la resultante

de ambos es nula, por lo tanto, la molécula es no polar.

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV, el H2S es una molécula
del tipo AX2E2, con numero estérico (m+n) = 4, a la que corresponde una
distribucion tetraédrica de los ligandos y pares de electrones solitarios
alrededor del atomo central. Al existir dos pares de electrones solitarios
sobre el oxigeno, la molécula presenta una geometria molecular angular
con angulos de enlace tedricos de 109,5° aunque la repulsion que ejercen
los dos pares de electrones solitarios hace que este angulo sea menor (93,3°

segun la bibliografia).

Al ser el azufre mas electronegativo (y = 2,58) que el hidrogeno (y = 2,20), la
molécula presenta dos dipolos dirigidos hacia el azufre. Como los dos
vectores momento dipolar son iguales y la geometria es angular, la
resultante de ambos no es nula, por lo tanto, la molécula es polar (segun la

bibliografia, p = 0,98 D).
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28. A partir de los elementos N, O, Fy S:

a) Escriba la formula de la molécula que cada elemento forma con el

hidrégeno.

b) Discuta comparativamente la geometria de las moléculas anteriores.
c) Ordene las moléculas anteriores por su punto de ebullicion creciente.
R: Las formulas de los compuestos binarios con hidréogeno son:

NH3, H20, HF yH2S

b) Las estructuras de Lewis de las especies anteriores son:

pejen| (BEQEIH| (Hea:H o sEH

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV el NH3 es una sustancia
cuya distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AX3E a la que corresponde un numero
estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es tetraédrica y su geometria es
piramidal con angulos de enlace inferiores a 109,5° debido a la repulsion
que ejerce el par de electrones solitario situado sobre el atomo de

nitréogeno.

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV el H20O y el HaS, son
sustancias cuya distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios

alrededor del atomo central se ajusta a la formula AXzE; a las que
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corresponde un numero estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es
tetraédrica y su geometria es ANGULAR con angulos de enlace inferiores a
109,5° debido a la repulsion que ejercen los dos pares de electrones

solitarios situado sobre el atomo de central.

De acuerdo con la notacion del modelo de RPECV el HF es una sustancia
cuya distribucion de ligandos y pares de electrones solitarios alrededor del
atomo central se ajusta a la formula AXE3 a la que corresponde un numero
estérico (m+n) = 4 por lo que su disposicion es tetraédrica y su geometria es

lineal.

o—®

c) Presentara mayor punto de ebullicion aquella sustancia que tenga
fuerzas intermoleculares mas intensas o forme una red cristalina mas
fuerte, y por el contrario, el menor punto de ebullicion le correspondera a la

sustancia que tenga las fuerzas intermoleculares mas débiles.

HF, H-O y NH3 son sustancias que tienen enlace covalente. Ademas, las
tres presentan enlace de hidrogeno o por puentes de hidrogeno. Este enlace
se forma cuando un atomo de hidrogeno que se encuentra unido a un
atomo muy electronegativo se ve atraido a la vez por un par de electrones
solitario perteneciente a un atomo muy electronegativo y pequeno (N, O o F)
de una molécula cercana. Este enlace es mas fuerte en el agua que forma

cuatro enlaces de este tipo, mientras que en el HF forma solo dos dando
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lugar a una estructura cerrada. El enlace o puente de hidrogeno es el

responsable de la anomalia en las temperaturas de ebullicion.

K-":

.,/0\?

rhace dv

wabuy de

Gy & g ¢ ¢ .0
1_-," ‘F . W o/.\;s O’Xh
NNErapeas Q
o’_’g@

En el caso de HaS el atomo de hidrogeno se encuentra unido al azufre, un

elemento que no es muy electronegativo. Esto determina que su punto de
ebullicion no sea tan anormalmente elevado como los de las otras

sustancias.

Las sustancias ordenadas por temperaturas de ebullicion (K) crecientes

son:

H,S (212) < NH3 (240) < HF (293) < H.0 (373)

29. Utilizando la teoria del orbital molecular, ¢cual de las siguientes

especies quimicas podrian ser considerada la mas estable?

NI.NO™.07.Li;.Bel  (Sugerencia: utilice el criterio de orden de enlace)

R: NO*.
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Capitulo 4

Enlace metalico y enlace vibracional

Sabino José Menolasina Monrreal

4.1. Enlace metalico

4.1.1. Introduccion al enlace metalico

De los elementos que existen actualmente mas de las tres cuartas partes son
metales. Se conoce que las energias de ionizacion de los atomos libres de los
elementos metalicos son por lo general pequenas y que el numero de sus electrones
de valencia es menor que el numero de sus orbitales de valencia [18]. Estas
caracteristicas que presentan los elementos metalicos hacen suponer que cada uno
de los atomos que conforman el metal tiene poca atraccion por los electrones, debido
a que, una energia de ionizacion baja significa que un atomo tiene relativamente
poca atraccion por sus electrones de valencia y sugiere que tiene muy poca afinidad

por cualesquiera otros electrones adicionales.

Las energias de enlace de las moléculas diatomicas conocidas de los elementos
metalicos son todas muy pequenas. A pesar de toda esta informacion de que se
dispone y que conduce a suponer que la interaccion de un atomo metalico con otro
atomo Unico no conduce muchas veces a una disminucion importante de energia, es

posible conseguir una estabilidad mayor si los electrones de valencia de un atomo se
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mueven bajo la influencia de varios otros nucleos debido a que como se dijo
anteriormente, estos elementos poseen menos electrones de valencia que orbitales

de valencia, lo que hace posible este tipo de interaccion.

El nivel cuantico mas alto de los metales contiene uno o dos electrones s y los
niveles mas internos estan llenos o parcialmente llenos. Por lo tanto, el enlace
metalico se puede definir como un enlace quimico a través del cual los atomos de
los metales se encuentran unidos entre si. Estos atomos se agrupan de forma muy
cercana unos a otros, lo que produce estructuras muy compactas (cristales
metalicos) [19]. Se trata de redes tridimensionales que adquieren la estructura tipica

de empaquetamiento compacto de esferas.

Los metales cristalizan esencialmente en tres estructuras: hexagonal, cubica
centrada en el cuerpo y cubica centrada en las caras. En estos empaquetamientos

cada atomo se rodea de 8 o 12 atomos vecinos, tal como se muestra en la figura 4.1:

a a
a a

a
Hexagonal Cubica centrada Cubica centrada
en el cuerpo en las caras

Figura 4.1. Estructuras cristalinas mas frecuentes de los metales [20]

Estas estructuras han sido utilizadas para explicar algunas de las propiedades
de los metales, tales como, la maleabilidad y la ductibilidad, asi como la alta

densidad que presentan algunos de ellos.
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La conduccion eléctrica es otra propiedad importante de los metales, asi como
la diversidad de estructuras estables que pueden presentar en un intervalo de

temperatura determinado (polimorfismo).

Para relacionar la naturaleza y fuerzas del enlazamiento con las propiedades
de los atomos de los elementos metalicos se suele analizar dos caracteristicas
particulares que estos presentan. En primer lugar, las energias de ionizacion de los
atomos libres de los elementos metalicos y semimetalicos son generalmente
pequenas, casi siempre menores de 220 Kcal mo-!. La segunda caracteristica de un
atomo metalico es que el numero de sus electrones de valencia es menor que el

numero de sus orbitales de valencia.

Una energia de ionizacion baja significa que un atomo tiene relativamente
poca atraccion por sus electrones de valencia, y sugiere que tiene muy poca afinidad
por otros electrones adicionales. Los atomos de los elementos metalicos forman uno
con otros enlaces de par de electron relativamente débiles. La tabla 4.1 muestra esta
aseveracion. Las energias de enlace de las moléculas diatomicas conocidas de los
elementos metalicos son todas muy pequenas y hay muchas posibles moléculas
diatomicas de elementos metalicos que no son conocidas, debido a que ellas no son

energéticamente estables.

Tabla 4.1. Energias de disociacion de las moléculas de los elementos

metalicos [Del autor]

Molécula E (Kcal mol™) Molécula | E (Kcal mol™)
Liz 25 Zn 5.7
Na; 17 Cda 20
Ka 12 Hgo 1.4
Rb2 11 Pb2 16
Cs2 10.4 Bi> 39
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Aunque la interaccion de un atomo metalico con otro atomo tinico no conduce
muchas veces a una disminucion importante de energia, es posible que se pueda
conseguir una estabilidad mayor si los electrones de valencia de un atomo se

mueven bajo la influencia de varios otros nucleos.

La segunda caracteristica de los atomos metalicos, menos electrones de
valencia que orbitales de valencia, es lo que hace posible este tipo de interaccion. El
hecho de que los atomos de los elementos metalicos tienen pocos electrones de
valencia significa que, cuando ellos estan en la fase condensada, cada atomo puede
compartir los electrones de muchos vecinos cercano de una manera que es

energéticamente favorable, sin violar el principio de exclusion de Pauli.

Ciertamente, el caracter distintivo de los cristales metalicos es que el numero
de coordinacion de los atomos es alto: 8 en la red cristalina cubica en cuerpo
centrada y 12 en las estructuras hexagonales y cubicas de compactamiento

compacto.

Para explicar estas y otras caracteristicas generales de los metales, se han

desarrollado dos modelos del enlace metalico, uno clasico y el otro cuantico.

4.1.2. Modelo clasico (Modelo de Lorenz-Drude)

A través de este modelo se considera que los atomos se transforman en iones y
electrones, donde los electrones en lugar de pasar a un atomo adyacente se
desplazan alrededor de muchos iones metalicos (cationes) debido a las fuerzas de
atraccion que se generan entre ellos [21]. A los electrones en el enlace metalico se les
considera libres y que no estan limitados a niveles de energia especificos, sino que

pueden estar en varios niveles de energia.
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cationes electrones libres

Figura 4.2. Modelo de Lorentz-Drude del enlace metalico

A este modelo de enlace metalico se le conoce como modelo de Drude o modelo
de Lorentz-Drude para la conduccion eléctrica y fue desarrollado hacia el 1900 por
Paul Drude para explicar las propiedades de transporte de electrones en materiales

(especialmente en los metales) [21].

De acuerdo con este modelo, los cristales metalicos son mas estables que los
atomos separados debido a que en el cristal los electrones de valencia atéomicos
pueden moverse en el campo de varios nucleos. Este modelo permite explicar por
qué los metales absorben o reemiten luz de diferentes longitudes de onda, lo que les
da el lustre caracteristico de los metales y sus aleaciones. Por otro lado, los altos
punto de fusion y calores de vaporizacion de los metales muestran la dificultad para
liberar los iones metalicos de los electrones que los rodean. En general, los puntos
de fusion y de ebullicion son mayores para los metales con el mayor numero de
electrones de valencia que para los metales con menor numero de electrones de
valencia. Tales metales son mas duros y densos que aquéllos con menor numero de

electrones de valencia.

El modelo de Drude proporciona una base de la mecanica clasica para la
conductividad de los metales, basada en la aplicacion de la teoria cinética a los

electrones en un solido.
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Sin embargo, este modelo no explica bien algunas propiedades como el calor
especifico (que deberia ser mayor segun este modelo) o el hecho de que, segin este
modelo, la fuerza del enlace deberia aumentar con el numero de electrones de

valencia y, por tanto, los puntos de fusion.

4.1.3. Modelo cuantico (Teoria de Bandas)

En la actualidad se prefiere utilizar el modelo cuantico basado en la teoria de

bandas de conduccion para explicar el enlace metalico [22].

La Teoria de Bandas se fundamenta en la formacion de orbitales moleculares
a partir de los orbitales atomicos de los atomos del metal, en donde los electrones
estan completamente deslocalizados, es decir, que se encuentran en un gran orbital

molecular que abarca la totalidad del cristal metalico.

De acuerdo con la Teoria de Bandas, se considera que los orbitales atémicos
de valencia de los N atomos de un elemento metalico que estaran formando enlace
metalico, se combinan entre si para dar unos orbitales moleculares, pertenecientes a
todo el cristal y con energias muy semejantes entre si. Tan cercanos se hallan
energéticamente estos orbitales moleculares formados, que se dice que dan lugar a
una banda. Se obtienen tantos orbitales moleculares como orbitales atomicos se

combinen.

Por ejemplo, si consideramos al litio. Si se unieran N atomos de este elemento
en una estructura cubica centrada en el cuerpo, se combinaran los electrones 2s de
sus orbitales atomicos y se formarian N orbitales moleculares, con energias relativas

muy proximas entre si que formarian una banda continua de niveles de energia.

Debido a que cada atomo de litio contribuye con un electron y sabiendo que
cada orbital molecular contiene dos electrones, solamente la mitad de los orbitales

moleculares formados estaran llenos, es decir solo la mitad de la banda estara llena.
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BANDA

N
orbitales atomicos
iguales

N
orbitales moleculares muy
proximos en energia

Figura 4.3. Formacion de una banda de N orbitales moleculares deslocalizados
de minimas diferencias de energia [23]

Asi, si tenemos N atomos de litio, tendremos N orbitales atéomicos 2s que
daran lugar a N orbitales moleculares. Estos orbitales estaran muy proximos en
energia y daran una banda 2s. Lo mismo sucedera con los orbitales atomicos p de
los N atomos de litio (cada atomo de litio tendra 3 orbitales 2p, px, py y pz), los
cuales daran a 3N orbitales moleculares los cuales, aunque estén vacios, daran

origen a una banda 2p.

La banda que contiene los electrones de valencia se llama “Banda de Valencia”
y la banda vacia, a la cual pueden pasar los electrones, recibe el nombre de “Banda

de Conduccion”.

Por tanto, en los metales, hay bandas de valencia, que son bandas en las que
se hallan los electrones de valencia y pueden estar llenas o semillenas, dependiendo
de la configuracion electronica del metal, y bandas de conducciéon, que pueden

hallarse vacias o parcialmente vacias y facilitan la conduccion porque son
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energéticamente accesibles. De hecho, los metales son conductores porque las
bandas de valencia y de conduccion se superponen, y esto hace que los electrones

se muevan con libertad de una a otra (figura 4.4).

Este modelo de enlace metalico permite comprender ademas las propiedades
de la maleabilidad y polimorfismo, puesto que, al desplazar una capa de atomos con

respecto a otra, el enlace no es afectado ya que es independiente de los atomos

vecinos.
9 orbitales .-~
6orbitales .-"___
3 orbitales 7 ' § | - Banda 2p (3x102%) nivekes
2p ’\ Tl 1 s
\ - = S— Banda de conduccion
b‘\ . - »
S — ﬂ | (orbitales semivacios donde
e ] los electrones pueden
',/" pm— = moverse libremente).
- e = . a* % Responsable de las propiedades
2:1 rt.:ital e & | DUl » Bandals
: o . (10°0) niveles _
—3 bl . Banda de valencia
25 oritals ™~ (donde se encuentran
“\\ J los electrones).
. . . y ; Responsable del enlace.
L Lip Liz Lizs Lijg2g Rspossable del entoce
le- 2e- 3e- 25e- 1020e-
*3x10mg de Li =1 mg de Li

Figura 4.4. Representacion esquematica de las bandas de valencia y de
conduccion en el sdlido metalico: Li [22,23]
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4.2. Enlace vibracional

4.2.1. Introduccion al enlace vibracional

Aunque siempre se clasifican los enlaces dentro de tres tipos principales,
ionicos, metalicos y covalentes. Se sabe que existen otros tipos de interacciones muy
importantes cuya intensidad no es en absoluto despreciable, como las interacciones
puente de hidrogeno gracias a las cuales se sostienen estructuras esenciales para la
vida como las proteinas o la doble hélice de ADN. Ademas, con el avance tecnologico
de la ciencia se descubren hoy en dia nuevas formas de asociacion o de interaccion

entre los atomos en determinadas condiciones.

Recientemente se ha confirmado un tipo de interaccion entre atomos que se
sospechaba desde hace 30 anos sin que se hubiese logrado obtener evidencia
experimental. Al parecer, gracias a la exactitud de los métodos cuanticos actuales,
Fleming y colaboradores [24], han hallado al fin evidencias, tanto teodricas como
experimentales, de la existencia de lo que consideran un nuevo tipo de enlace que se
da cuando hay sustitucion isotopica, ya que estos is6topos provocan cambios

sustanciales en la naturaleza del enlace.

Una de las leyes de la quimica establece que la velocidad de una reaccion se
acelera segin aumenta la temperatura. Sin embargo, en 1989, cuando quimicos que
experimentaban en un acelerador nuclear en Vancouver observaron que una
reaccion entre bromo y muonio —un isotopo de hidrégeno—- se desaceler6 cuando
aumentaron la temperatura. Este comportamiento inusual fue investigado,
considerando que al mezclarse el bromo y muonio podria formarse una estructura
intermedia unida por un enlace “vibratorio”, enlace que otros quimicos habian

planteado como una posibilidad teodrica a principios de esa década [25].
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En este escenario, el ligero atomo de muonio se moveria rapidamente entre
dos pesados atomos de bromo, “como una pelota de ping-pong rebotando entre dos
bolas de boliche”, de acuerdo con los investigadores. El atomo oscilante sostendria
brevemente los dos atomos de bromo juntos en un enlace y reduciria la energia

global, y por lo tanto la velocidad de la reaccion.

Para confirmar dicha teoria se llevo a cabo de nuevo el experimento en el
acelerador nuclear del Laboratorio Rutherford Appleton, en Inglaterra. Basados en
los calculos de ambos experimentos y el trabajo colaborativo de quimicos teoricos de
la Universidad Libre de Berlin y la Universidad de Saitama, en Japoén,
concluyeron que el muonio y el bromo efectivamente formaron un nuevo tipo de
enlace temporal. Su naturaleza vibratoria bajo la energia total de la estructura
intermedia de bromomuonio y, por lo tanto, se disminuyo la velocidad de la

reaccion a pesar de que la temperatura se elevaba.

Los investigadores dieron a conocer sus resultados en 2015 [24]. El trabajo
confirma que los enlaces vibracionales —aunque sean fugaces— deben anadirse a
la lista de los enlaces quimicos conocidos. Y aunque la reaccion de bromo-muonio
era un sistema "ideal" para verificar la uniéon vibracional, los investigadores
predicen que el fenomeno también se produce en otras reacciones entre atomos

pesados y ligeros.

Este estudio provee evidencia teorica rigurosa sobre el enlace vibracional y
sugiere que la sustitucion isotopica puede tener un efecto dramatico en la capacidad

de las moléculas para formar enlaces.

Estudios venideros reforzaran los conocimientos acerca del enlace vibracional
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4.3. Ejercicios relacionados con el enlace metalico y enlace

vibracional
Algunos ejercicios en esta seccion fueron tomados de Problemas y cuestiones
de las Olimpiadas de Quimica [26].
1. Defina:
a) Caracteristicas del enlace metalico.

b) Propiedades de los metales

R: a) Los metales son elementos electropositivos con pocos electrones de
valencia, que estan deslocalizados en la red. Cristalizan en estructuras
metalicas de elevado numero de coordinacion: Red cubica centrada en el
cuerpo con indice de coordinacion 8, red cubica compacta y red hexagonal

compacta con indices de coordinacion 12.

Segun Drude y Lorentz los cationes del metal ocupan los nudos de la red y
los electrones de valencia circulan por los intersticios constituyendo el
llamado "gas electronico".

La teoria de Enlace de Valencia explica el enlace metalico mediante un
numero elevado de formas resonantes, pues no hay electrones de valencia
suficientes para la formacion de todos los enlaces covalentes para tan
elevados indices de coordinacion.

En la teoria de Orbitales moleculares, el nimero de orbitales moleculares
formados es igual al de orbitales atomicos combinados. En los metales, al
ser muy grande este numero, los niveles de energia se suceden de forma
casi continua originando bandas de energia. La teoria de las bandas explica
la existencia de conductores, semiconductores y aislantes. Los conductores
tienen una banda de energia que no esta llena o una banda llena se
superpone con otra superior vacia, y los electrones pueden ocupar los

distintos niveles vacios de la banda. En los aislantes, la banda llena esta
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separada de la vacia por una region extensa de energia, zona prohibida,
que impide a los electrones ocupar los niveles de la banda vacia. En los

semiconductores la situacion es intermedia.

b) Como todos los metales tienen estructuras muy semejantes, tienen

también propiedades comunes:

* Son buenos conductores de la electricidad y del calor.

* Tienen densidades elevadas.

* Tienen puntos de fusion y de ebullicion altos, excepto el mercurio.
* Presentan color gris, excepto el cobre y el oro, y brillo metalico.

* Son ductiles y maleables.

* Producen el efecto fotoeléctrico y el efecto termoionico.

Comente razonadamente la conductividad eléctrica de los siguientes
sistemas: un hilo de Cu, un cristal de Cu(NOs3)2 y una disolucion de

Cu(NO:a)z.

R: El hilo de cobre conduce la corriente eléctrica por ser un conductor
metalico, en el que los electrones de valencia gozan de libertad para
moverse por entre los cationes de la red al aplicar un campo eléctrico

externo.

El cristal de nitrato de cobre (II) no es conductor pues los iones NO3 -y Cu?*

ocupan posiciones fijas en la red i6nica. No pueden desplazarse.

En la disolucion de Cu(NOs3)2 los iones poseen suficiente movilidad para
desplazarse dentro de un campo eléctrico, conduciendo la corriente

(conductores de segunda especie).
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3. Determine el tipo de enlace, si lo hubiese, a partir de

en la sustancia constituida por:

los atomos presentes

Atomos Enlace probable
Nay Na .2
SyCl .2
BryCa .2
FeyFe .7
R:
Atomos Enlace probable
Na vy Na Metéalico
SyCl Covalente
Bry Ca Ionico
Fe y Fe Metalico

4. Explica cual es la diferencia entre una banda de conduccion y una banda

de valencia.

R: La banda de conduccién en un material es aquella en la que los

electrones tienen gran movilidad, siendo capaces, por tanto, de transportar

corriente eléctrica por su interior. Sin embargo, la banda de valencia es la

ultima banda que contiene electrones (atendiendo a la configuracion

electronica de los atomos que forman el material) segiun la teoria de

orbitales moleculares aplicada a la explicacion del enlace metalico. Puede

coincidir o no con la de conduccion, pero el concepto es totalmente

distinto.
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5. ¢Cual de los siguientes elementos tiene mayor conductividad eléctrica?

a) Be

b) Al

c) K

R: Al, Be y K, en estado sélido, son metales tipicos. Segun la teoria del
enlace metalico mas sencilla, la del “mar de electrones”, cuanto mayor sea
el namero de electrones libres de este “mar”, mayor sera la conductividad
eléctrica. El Al tiene tres electrones libres por atomo, dos el berilio dos y
solo uno el potasio. La mayor conductividad eléctrica le corresponde al Al.

Consultando la bibliografia, los datos de la resistencia especifica (Q'm), que

es la inversa de la conductividad, para los tres metales son:
K (7,19-10-8) > Be (4,00-10-8) > Al (2,65:10-8).

La respuesta correcta es la b.

6. Razone las siguientes afirmaciones indicando si son verdaderas o falsas:
a) Al aumentar la temperatura aumenta la conductividad de un metal.

b) Los metales son solidos cuyos atomos se unen por enlace covalente

aportando cada atomo un electron.

R: a) Falso. Un conductor metalico es aquella sustancia cuya conductividad

eléctrica disminuye al aumentar la temperatura.

b) Falso. Los metales forman una estructura reticular en la que los nudos
de la red estan ocupados por cationes rodeados de un “mar de electrones”.
Las fuerzas culombianas existentes entre los cationes y los electrones son

las que mantienen unidas a todas las particulas que forman a red.
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7. El sodio metalico tiene una celda unidad cubica centrada en el cuerpo.

¢Cuantos atomos estan contenidos en la celda unidad?
a) 5
b) 9
c) 4
d) 2
e) 3

R: Una estructura cristalina de red cubica centrada en el cuerpo contiene:

1 .
2 .84tomos (vértice)+ 1 - atomos (centro)= 2 dtomos

La respuesta correcta es d.

8. El platino cristaliza en una estructura cubica centrada en las caras (o
cubica de empaquetamiento compacto) y su densidad a 20 °C es 21,50 g

cm3.
¢Cual es el radio metalico, en pm, del platino? Datos: PA = 195,1 g/mol
a) 90,1 pm

b) 87,3 pm
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c) 138,6 pm
d) 110,1 pm

R: A partir de la siguiente figura que representa la estructura cristalina de

una red cubica centrada en las caras:

Esta celda unitaria posee:

1 . 1
2 .84atomos (vértice)+ 3 6 atomos (cara ) = 4 atomos

-

Se observa que la diagonal de una cara del cubo, D, esta integrada por
cuatro radios atomicos. Relacionando masa, atomos y densidad del metal

se obtiene volumen de la celda unidad:

195.1 1mol 4 4t lem” em”
g mo _4atomos cim - 6.028.103 cm

mol 6022107 dtomos  cubo 2150 g cubo

A partir del volumen se puede obtener la arista del cubo d:

L — Im 10"
d=3V =3/6.028-10"cm’ =3921-10% cm - —— - — P~ 392 1pm
107em  1m

A partir d ela arista d se puede obtener el radio del atomo r:

-~

bl ) d
(4r)=2d">r= 2 =138.6pm

La respuesta correcta es la c.
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9. La densidad del potasio a 20° C que tiene una estructura cubica centrada

en el cuerpo (BCC), es 0,855 g cm™3. ¢Cual es el radio del atomo de potasio?
a) 1,8844:-10°8 cm
b) 9,4320:107% cm
c) 9,2413-10°8 cm
d) 2,3103:1078 cm

R: La estructura cristalina de red cubica centrada en el cuerpo contiene:

Relacionando masa molar, densidad, atomos y de la celdilla se obtiene el

volumen de la misma:

1mol it lem® 2 em’
39.1 mol ‘2dtomos  lem ~1520.10 2 cm
mol 6,022-.107 atomos  cubo  0,855¢g cubo

A partir del volumen de la celda unitaria se obtiene la arista del cubo:

a=3/152-102cm’ =534-10%cm

Como se observa en la figura, a partir de la arista del cubo se obtiene la

diagonal (d) de una cara:
d=+2-a—>d=+2-53410%cm =7.54-10% ecm

A partir de la arista del cubo y la diagonal de una cara se obtiene la

diagonal del cubo D:
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D=+a’+d =(5.34-10% cm ) +(7.54-10%cm) =9.24-10 em
A partir de la diagonal del cubo se obtiene el radio del atomo:

L 9.24:10%cm _

231-10°% cm
4

La respuesta es la d.

10. Un metal cristaliza con una estructura cubica centrada en las caras, y
tiene una celda unidad cuya arista mide 408 pm. ¢Cual es el diametro de

los atomos?

a) 144 pm

b) 204 pm

c) 288 pm

d) 408 pm

e) Ninguna de los anteriores

R: Una estructura cristalina cubico centrada en las caras se representa de

la siguiente manera:

Segun se observa en la figura, una red cubica centrada en las caras

contiene 4 atomos:
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1 . 1
2 .84tomos (vértice)+ 3 6atomos (cara ) = 4 atomos

-

A partir de la siguiente figura que representa una red cubica centrada en

las caras:

se puede observar, que la diagonal de una cara del cubo (D) esta integrada
por cuatro radios atomicos. A partir de la arista del cubo d se puede

obtener el valor de la diagonal de la cara:

D=+d*+d* 5D=dv2 >D=577pm

r= ST7pm 288.5pm
2

-

La respuesta correcta es la c.
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