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[ ENLACE QUIMICO - EJERCICIOS PROPUESTOS ]

Con el fin de facilitar la preparacion del examen, se recopilan en este documento algunos ejercicios
propuestos para los contenidos de enlace quimico. Se recomienda también consultar los
examenes resueltos de afos anteriores, que pueden encontrarse en la pagina web
https://www.um.es/web/vic-estudios/contenido/acceso/pau/ebau-materias-coordinadores/quimica

Para cualquier comentario sobre estos ejercicios, escribir a: eloisamv@um.es

Calculos con el ciclo de Born-Haber

% Dibuje el ciclo de Born-Haber para la formacién del CaClx(s) a partir de Ca(s) y Clx(g), y

determine su energia de red, AH.q[CaClx(s)], a partir de los siguientes datos: (EBAU Jun. 14,
Mayores de 25 2016)

Entalpia de formacion del CaCly(s): AH% = —762.6 kJ-mol™
Entalpia de sublimacién del Ca: AHsy, = 178.2 kJ-mol’!
Entalpia de disociacion del Clz: AHdisoc = 243.2 kJ-mol™”
Primera energia de ionizacion del Ca: EI1 = 590 kJ-mol’
Segunda energia de ionizacién del Ca: EI2 = 1145 kJ-mol™’
Afinidad electronica del Cl: AE1 = —348 kJ-mol™

Representamos el ciclo de Born-Haber para el CaCly(s):

AH;
Ca(s) + Clh(99 ———» CaCly(s)

AHsub l AHdisoc l 0

Ca (9) 2 Cl(9)
El1 l AH g
2 AE1
Ca*(g)
EI2
l Y

Ca?*(g) + 2CI'(g)

La variacién global de energia en el proceso sera igual a la suma de las variaciones de energia
de las diferentes etapas:

AHof = AHsub + AHdisoc + EI1 + EI2 + 2AE1 + AHred
—-762.6 = 1782 + 2432 + 590 + 1145 —2:348 + AHreq ; AHreq = — 2223 kJ-mol’

e ;A qué se debe que la segunda energia de ionizacién del Ca sea mayor que la primera?

La segunda energia de ionizacion siempre es mayor que la primera, porque los electrones
estan mas atraidos por un atomo con carga positiva que por un atomo neutro.



& Dibuje el ciclo de Born-Haber para la formacién del MgO(s) a partir de Mg(s) y O2(g), y determine
su entalpia de formacién, AH’; [MgO (s)], a partir de los siguientes datos:

Entalpia de sublimacién del Mg: AHsu = 148 kJ-mol’
Entalpia de disociacion del Oz: AHgisoc = 498 kJ-mol™”
Primera energia de ionizacién del Mg: EI1 = 738 kJ-mol™
Segunda energia de ionizacion del Mg: EI2 = 1451 kJ-mol’
Primera afinidad electrénica del O: AE1 = —141 kJ-mol™”
Segunda afinidad electronica del O: AE2 = + 798.0 kJ-mol™
Energia de red del MgO: AHreq = -3791 kJ-mol”’

Representamos el ciclo de Born-Haber para el LiF(s):

1 AH®;
Mg (s) + 702(9) ———> MgO(s)

A
AHsup l £ AHgisoc j
2
Mg (9) O (9)
El1 l AE1 l AHieq
Mg*(g) 0 (9)
EIZl AE2 l

Mg (g) +  0%(g)

La variacién global de energia en el proceso sera igual a la suma de las variaciones de energia
de las diferentes etapas:

AH% = AHsw + 72 AHdgisoc + EI1 + EI2 + AE1 + AE2 + AHieq
AH® 148 + 249 + 738 + 1451 —141 + 798 — 3791 = - 548 kJ-mol~

(El valor real para la AH’s [MgO (s)] es de -602 kJ-mol™'. La diferencia se debe a que el enlace
en el MgO tiene un cierto caracter covalente, y por tanto los enlaces formados son mas fuertes
que lo que predice el ciclo de Born-Haber, que es un modelo puramente iénico).

e ;A qué se debe que la segunda energia de ionizacién del Mg sea mayor que la primera?

La segunda energia de ionizacion siempre es mayor que la primera, porque los electrones
estan mas atraidos por un atomo con carga positiva que por un atomo neutro.

e ;A qué se debe que la segunda afinidad electronica del O sea positiva, mientras que la primera
es negativa?
La primera afinidad electronica suele ser negativa, porque la captacion de un primer electrén
por un atomo suele ser un proceso exotérmico. Sin embargo, la segunda afinidad electrénica
siempre es positiva, porque para que un anion capte un electron hay que suministrar energia
para vencer las repulsiones electrostaticas.



Comparaciones cualitativas con la ecuacién de Born-Landé

La Ecuacion de Born-Landé permite calcular la energia de red de un compuesto i6nico:

/ Z.Z,e*NyA (1 1) \

AHppq = — - —
red To n
Z: y Za: cargas (sin signo) del cation y del anion e: carga del electrén
Na: numero de Avogadro ro : distancia interionica

A: constante de Madelung (distinta para cada tipo de red)
n: exponente de Born o factor de compresibilidad (toma un valor entre 5y 12 y tiene
\ en cuenta la repulsién entre las capas electronicas de los iones/

Dado que la constante de Madelung (A) o el exponente de Born (n), no son faciles de
determinar con precision, esta ecuacion se emplea sobre todo para realizar comparaciones
cualitativas entre compuestos idnicos. Por tanto, se puede simplificar de la siguiente manera:

ZcZa

|AHred| X

To

Es decir, la energia de red, en valor absoluto, sera directamente proporcional al producto de las
cargas de los iones e inversamente proporcional a la distancia entre sus nucleos (a los radios
idnicos). A mayor energia de red, mayor punto de fusién de la sal y menor solubilidad.

IMPORTANTE: Para comparar, se tienen en cuenta en primer lugar las cargas de los iones,
que es el factor que mas influye en la energia de red. Los radios i6nicos permiten ordenar las
sales que no se diferencian entre si en las cargas ionicas.

En estos ejercicios se asume que la influencia de la constante de Madelung (el tipo de red) y el
exponente de Born (factor de compresibilidad) es pequena en relacion a los otros factores.

& Dados los compuestos MgCl, y MgO, justifique cual de los siguientes valores de energia reticular
(en valor absoluto) corresponde a cada uno de ellos: 3791 y 2527 kJ-mol™.

Dado que el anion O* tiene mayor carga que el Cl, la energia reticular sera mayor en valor
absoluto para el MgO (3791 kJ-mol") y menor para el MgCl. (2527 kJ-mol™).

& Para las sales: RbCI, NaCl, CsCl y KCl, indique razonadamente cual tendra mayor energia de
red y cual tendra menor punto de fusion.

Como todas son sales de CI~ con un cation monovalente, hay que fijarse en el radio del catién.
Al ser los cuatro cationes del mismo grupo, su tamafio disminuye en el orden: Cs* > Rb* > K* >
Na*. y por tanto la sal de mayor energia de red sera el NaCl y la de menor energia de red y, por
tanto, menor punto de fusién sera el CsCl.

&% Ordene razonadamente los siguientes soélidos en orden decreciente de su punto de fusion: CaF,
CaBr. y LiF. 4 Cual de las tres especies es menos soluble en agua? Justifique la respuesta.

El p.f. aumenta al aumentar la energia de red. El LiF sera la sal de menor p.f., porque sus iones
son los dos monovalentes (menor energia de red). Entre el CaF, y el CaBr,, tendra mayor
punto de fusién la sal que tenga el anion mas pequefio, es decir, el CaFz. Por tanto, el orden
decreciente de p.f. es CaF, > CaBr; > LiF y la sal menos soluble sera el CaF..



Estructuras de Lewis

En general, los pasos para dibujar una estructura de Lewis son:

e Se sitla en el centro el atomo menos EN. Excepcion: el H nunca se situa en el centro.

e Se cuentan los electrones de valencia de todos los atomos implicados.

Si se trata de un ion, se suman o se restan los electrones correspondientes a la carga del ion.
e Se situan todos los electrones de valencia en la molécula siguiendo los siguientes pasos:
1. Situar dos electrones entre cada par de atomos enlazados.
2. Completar el octeto de los atomos terminales (2 electrones si son H)
3. Situar los electrones restantes sobre el &tomo central.
4

. Si algun atomo no alcanza el octeto, reorganizar los electrones formando enlaces multiples
(tener en cuenta las excepciones a la regla del octeto).

5. Comprobar las cargas formales: la mejor estructura de Lewis es la que presenta un menor
numero de cargas formales y sitla las cargas negativas sobre los atomos mas
electronegativos (al mismo tiempo que cumple la regla del octeto con sus excepciones).

La carga formal de un atomo es la diferencia_entre los electrones de valencia de ese atomo
aislado y el numero de electrones que se le asignan en la estructura de Lewis (los dos electrones
de un enlace se asignan uno a cada atomo de ese enlace).

Se pueden calcular contando los electrones que hay alrededor del atomo en la estructura y
comparando el resultado con los electrones de valencia. Esto equivale a la siguiente ecuacion:

€E : ) -
CF=¢e, —eg— > CF: carga formal es: electrones solitarios

ev: electrones de valencia ee: electrones de enlace

e L a suma de cargas formales en una molécula neutra debe ser cero.
e L a suma de cargas formales en un ion poliatémico debe ser igual a la carga del ion.

e La mejor estructura de Lewis es la que presenta el menor numero de cargas formales, y que
sitla las cargas negativas en los atomos mas electronegativos (y las cargas positivas en los
menos electronegativos), al mismo tiempo que cumple la regla del octeto con sus excepciones.

e Las cargas formales se suelen representar dentro de un circulo, junto al atomo en el que recaen.

+
/Ejemplos: para el cation NO* la estructura de Lewis correcta seria: l IN=0| I\

En esta estructura la carga formal positiva recae sobre el O, que es el atomo mas EN, lo
que en principio no es lo deseable. Pero no se puede hacer recaer dicha carga formal
positiva sobre el N, porque entonces no se cumpliria la regla del octeto:

+

@ ECE
NO ES CORRECTA: [|N=o/ CORRECTA: [IN=0l]

© @
Para CO la estructura de Lewis correcta seria: |C==0| aunque la carga formal

negativa recaiga de nuevo sobre el atomo mas EN. La estructura alternativa sin cargas

AN , 1
formales, IC=O/ , no cumple la regla del octeto para el C, asi que no es vallda./




Teoria de Repulsion de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia (TRPECV)

Segun esta teoria, los pares de electrones enlazantes y los pares de electrones solitarios (también
llamados pares libres, o pares no compartidos) que rodean el atomo central se orientan de tal modo
que las repulsiones entre ellos sean minimas, determinando asi la geometria molecular.

A la hora de identificar dicha geometria molecular, se tiene en cuenta la disposicion de los atomos,
mientras que los pares solitarios son “invisibles” (no aparecen en la geometria). Si usamos la
notacion ABE para nombrar al atomo central (A), los atomos unidos a él (B) y los pares solitarios
(E), tendremos las siguientes geometrias considerando sélo hasta 4 dominios electrénicos en torno
al atomo central:

NOTA: Un dominio electrénico es la region en el espacio alrededor de un atomo en la que es
mas probable encontrar a los electrones de valencia (sean enlazantes o solitarios).

IMPORTANTE: Los enlaces multiples (dobles o triples) ocupan un solo dominio electrénico)

AB4E, AB:3E;, AB3E, AB:E; AB:E AB2E,
; J“"J
_~J ?‘ v f " N
») <
L piramidal . .
tedraédrica _ trigonal plana angular angular lineal
trigonal
*109.5° <109.5° 120° << 109.5° <120° 180°
SiH4, CHa, NHs, PHs, BHs, AlHs, H20, HaS, SOz BeH, BeCly,
GeH4, CC|4, ASHs, PC|3, GaH3, BFs, ste, SC|2, BeF,
SiF4, CBF4,... NF3, P|3,... A|C|3,... SFz, OBI’z,...

*Angulo BAB, teniendo en cuenta el orden de repulsiones entre pares electronicos (PS,PS)>(PS,PE)>(PE,PE)

IMPORTANTE PARA DETERMINAR LOS ANGULOS: Si los pares de electrones solitarios (PS) y
los enlazantes (PE) fueran equivalentes en el espacio, los angulos B-A-B en las geometrias con
cuatro dominios electronicos (ABsEo, AB3E1 y AB2E>) serian siempre los correspondientes a un
tetraedro (109.5°). Pero sucede que los pares solitarios ocupan un espacio mayor y mas cercano
al atomo central que los pares de enlace (ya que los pares solitarios estan atraidos sélo por el
atomo central, mientras que los pares de enlace son atraidos por los dos atomos a los que
enlazan). Por tanto, los pares solitarios (PS) repelen mas al resto y por tanto los angulos entre
dominios electrénicos en una distribucidn tetraédrica con pares solitarios no son iguales entre si
(y de 109.5°) sino que disminuyen en el siguiente orden:

(PS,PS) > (PS,PE) > (PE, PE)

Algo parecido pasa con el angulo en la geometria angular AB2E, que no es de 120° sino menor.



Estructura de Lewis® Geometria (TRPECV)® Polaridad
©) BeH, H—Be—H ?E;EIO J@u ) apolar
©)BeCl, (BeFa) |cl—Be—cl | ?E;EIO J @) apolar

— AB:E
H.O (H2S, H.Se...) H—O—H =2 ﬁ polar
— angular )
- - AB:E
SCl, (SF,, OBrs...) |cl—s—cl | =2 ‘Jx polar
_- - = angular <
H—B—H ABAEs -
©) BH3 (AlH3, GaHs...) | , apolar
H trigonal plana
- — A
| F—B—F |
— - ABsE
© BF3 (AICls...) | e apolar
| F | trigonal plana
H—N—H ABGE; ‘
NHs (PHs, AsHs... I
3 (PHa, AsHs..) |L piramidal trigonal v porar
| Cl—P—Cl|
= = AB:E; :
PCls (NFs3, Pls... I
3 (NFs, Pla...) |(L| piramidal trigonal ') porar
T
. AB4Eo
SiH4 (CH4, GeHas... H—Si—H - I
Ha (CHa, GeHa...) S|I tedraédrica %J apolar
H
il
. P - AB4Eo
CCls (SiF4, CBra... Cl—C—Cl > |
+ (SiFs, CBra...) ot dl tedraédrica ‘%‘J apor
|CI

@ Al dibujar las estructuras de Lewis no tienen por qué reflejarse los angulos de la geometria correcta. Por

ejemplo, la estructura de Lewis de una molécula angular como el H20 puede dibujarse como lineal.

®) TRPECV: Teoria de Repulsién de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia.
Notacion ABE: A: atomo central; B: atomos unidos a A; E pares solitarios en torno a A.

© El B y el Al son aqui excepciones a la regla del octeto, pues “se conforman” con 6 electrones. También
es una excepcion el Be, que solo necesita 2 electrones (como el H). (Nota: el BeHz es el unico hidruro
covalente del grupo 2. Los demas hidruros de este grupo son idnicos).

Realmente, la regla del octeto sélo es 100% valida para C, N, O, F




Estructura de Lewis Geometria (TRPECV) Polaridad

/£ N

CS, (CO,) Ss=c=sg ﬁfégf =9 | .o
/o — N AB:E

@e) S0, (Se0s,...) O=s=0, angilelr A polar
s NS
O0—S—0 AB-E
AN / 30

@S0;5 (Se0s,...) | trigonal plana apolar

»

@ EI S es aqui una excepcion a la regla del octeto, ya que al ser un elemento del tercer periodo
tiene orbitales 3d disponibles y puede expandir su octeto.

Recordemos que |la regla del octeto s6lo es 100% valida para C, N, O, F

ﬁ‘” El SO2 también podria considerarse un hibrido de resonancia de dos estructuras \
con cargas formales, pero en las estructuras de Lewis deben minimizarse las
cargas formales, y por tanto es mas correcto dibujar estructura de Lewis del SO, sin
cargas formales con el octeto expandido.

® ®
© s, - s. _©
PN N
& ol oo 9, veor. S
5+ ’ /O// \O\
S —
_ [co7™,) y

Hibridos de resonancia

Los hibridos de resonancia se emplean representar para estructuras que no se pueden describir
bien con una unica estructura de Lewis.

Las estructuras de resonancia que se dibujan no existen en la realidad. Existe una molécula que
es intermedia entre ellas.

Es decir, NO se trata de un equilibrio entre dos estructuras, sino de una uUnica estructura real que
es intermedia entre las formas resonantes (puede dibujarse también con enlaces punteados
indicando enlaces que no son ni dobles ni sencillos).

En la EBAU no se va a pedir dibujar estructuras de resonancia

NOTA: para aprender a dibujar estructuras de Lewis (y para otros temas de Quimica General) resultan muy
didacticos los videos del Dr. Wayne Breslyn en Youtube (https://www.youtube.com/c/wbreslyn)




Estructura de Lewis Geometria (TRPECV) Polaridad
HCN H—C=N| ?E;Ef L0 polar
=0 — AB2Eo b—é& 0
CzH; H—C=C—H lineal (en cada C) apolar
H—C—C—H AB3Eg ‘
CoHa | | trigonal plana apolar®
H H (en cada C)
H H
| AB.E,
C2Hs H—C—C—H tetraédrica apolar®
| | (en cada C)
H H
| (|3I |
iy AB4Eg
CHCls H_T_EI | tedraédrica polar
Neil
| I|: |
__ __ AB4Eg
CF-Clz | — C|; _I | tedraédrica polar
ICil
En el C: AB4E0
- tedraédrica |
CH3;OH H—C—O—H . J polar
| — En el O: AB2E> ‘
H angular
ON:0 IN=N—0l s | G Ou@ | pom
— — AB2E
" NOzJ [( =N—0 |] angular e polar

@ Independientemente de su geometria, los hidrocarburos se consideran siempre moléculas
apolares, porque la diferencia de electronegatividad entre C (2.5) e H (2.1) es muy pequeia.

&)

— ©

@ EI N2O presenta una separacion de cargas formales, IN=N—0O |, pero globalmente es una

molécula neutra. Esta la mejor estructura de Lewis. No se pueden anular las cargas formales
dibujando un enlace doble entre el N y el O porque el N no puede expandir su octeto. A pesar
de ser una molécula lineal es polar porque no es simétrica.

|NEN=O> NO ES POSIBLE porque el N es del 2° periodo y no puede expandir su octeto.

© @
s N
\N——N—O/ INCORRECTA, porque no situa la carga formal negativa en el atomo mas EN.

" EI [NO2]™ tendria 2 formas resonantes: I::B/N%O:} — [:OéN\b':} [[O‘/"N%O] J



Estructura de Lewis Geometria (TRPECV) Polaridad
+
|
+ AB4Eo
[NH] H_T_H tedraédrica L%' apolar
H
_ —2-
/ﬁ\
I
— — AB4E !
[SO4* | Q_ﬁ_g | tedragdfica : apolar
L \O ]
NOs] |2—N—9| ABsEo ' apolar
(NO] H trigonal plana 3 P
L\ 1
+
ABZE
INO.I [ <O:N:O>} Iinéal0 m apolar
. / N AB:E,
D Na — N—
"Na [ N=N=N } lineal m apolar
© © _
. 7 ® N
@ El anién azida (N;°) tiene tres cargas formales: NZN:N/ ] (no es posible anular dos de

ellas dibujando un triple enlace porque el N no puede expandir su octeto)

IMPORTANTE: Las estructuras de Lewis de los iones hay que dibujarlas entre corchetes y poner
la carga del ion.

Todos los iones de esta tabla son simétricos, por lo que, a pesar de ser iones (poseen carga),
son apolares pues los momentos dipolares de sus enlaces se anulan. Son iones apolares.'

La simetria se ve claramente en el caso del NH4*. En iones como [SO4)?> o [NOs]~ podria
parecer que las estructuras no son simétricas, al no ser simétrica la distribucién de las
cargas formales. Sin embargo, estos iones son realmente hibridos de resonancia de forma
que las moléculas reales si son simétricas y, por tanto, no polares.

(8] ] o~ o) o~ o~
” s s [ | |
D__,'II--.O - _D/ 1I'-:_‘-G - D_,.; '|I::-O N+ - N+ -—> N+
oy oy op wF o o o o” o
I -
] L O |
| | N

Il
S*-\— = —— S:"‘ - _,-'S-u Tk "/‘ S
-0\ © 0 “\ © (8) 0
© 0 © o © 8]

! Debido a que poseen carga, estos iones apolares se disuelven en disolventes polares, como el H20.




&% Para las moléculas de H>O y NHs indique razonadamente cual tendra mayor angulo H-X-H,
basandose en la TRPECV.

Comparamos sus estructuras de Lewis y sus geometrias segun la TRPECV:

Estructura de Lewis Geometria (TRPECV)
- ABZE
H20 H—O—H . }
— angular » )
NH H—N—H AB:E;
: i' piramidal trigonal

En ambas moléculas hay 4 dominios de electrones en torno al atomo central, pero en el H.O hay
2 pares solitarios (PS) y 2 pares enlazantes (PE) mientras que en el NH; s6lo hay un par solitario
y 3 pares enlazantes. Como las repulsiones son mayores entre pares solitarios (siguen el orden
(PS,PS) > (PS,PE) > (PE,PE)), en el H20 el angulo H-X-H sera mas cerrado que en el NHs. (En
concreto, los valores de estos angulos son unos 105° en el H,O y 107° en el NHz).

NOTA: si se intenta hacer esta comparacion entre moléculas con elementos centrales de
distintos periodos, por ejemplo, el H,O con la PHs, surgen problemas debido a que no es
aplicable la TRPECV, sino que hay que fijarse en la hibridacion del atomo central. En el H.O
se produce una hibridacion sp® mientras que en la PHs no hay casi hibridacion en los orbitales
del P, por lo que los angulos son mas cerrados y proximos a 90° (93.5°). La hibridacion no se
preguntara en la EBAU, asi que esta pregunta, basada en la TRPECV, daria una respuesta
(dngulo en PH3 mayor que en H2O) que no se corresponderia con la realidad.

% Explique, basandose en la TRPECV, por qué el angulo de enlace O-S-O en el SO, es de
aproximadamente 119°, mientras que el angulo de enlace H-O-H en el H.O es de 109,5° si
ambas sustancias presentan geometria angular. (EBAU Jun 16)

Comparamos sus estructuras de Lewis y sus geometrias segun la TRPECV:

Estructura de Lewis Geometria (TRPECV)

- AB2E
H.0 H—O—H - Jx
— angular <
AN AB:E }-J
S0 \O_ _O/ angular

En el H,O hay 4 dominios de electrones en torno al atomo central, asi que la distribucion es
tetraédrica, con angulos de 109.5°, que seran ligeramente menores, debido a la repulsién de los
pares solitarios). En el SO, hay 3 dominios de electrones en torno al atomo central, asi que la
distribucion es trigonal plana, con angulos de 120°, que seran ligeramente menores debido a la
repulsion del par solitario. Esto explica que el angulo del SO, esté proximo a 120° mientras que
el del H>O esta mas préximo a 109.5°.




Caracteristicas de algunas sustancias segun su enlace

Sustancias covalentes atdmicas (sé6lidos covalentes o sélidos atémicos)

Son sélidos formados por redes tridimensionales (redes cristalinas) de atomos, iguales o
diferentes, unidos por enlaces covalentes.

No estan formados por moléculas, sino por atomos (aunque podrian considerarse como una unica
gran molécula).

e Tienen p.f. muy altos pues hay que romper los fuertes enlaces covalentes entre sus atomos.
e Suelen ser sélidos duros y fragiles.

e Son insolubles en cualquier disolvente.

e No conducen la electricidad, pues sus electrones estan localizados en los enlaces covalentes.

Ejemplos: C (diamante), Si, B, SiO2 (cuarzo), SiC (carburo de Si), BN (nitruro de B)...

Sustancias covalentes moleculares

Estan formadas por moléculas covalentes que interaccionan entre si mediante fuerzas
intermoleculares.

Segun sea la magnitud de las fuerzas intermoleculares, las sustancias covalentes moleculares
seran solidos (I,), liquidos (H-O, Br2) o gases (Hz, F»2, Cl») a t.a.

En los solidos covalentes moleculares:

— Las moléculas conservan su identidad individual.

— Se unen entre si mediante fuerzas intermoleculares, que son mucho mas débiles que las
uniones covalentes entre los atomos de un sélido covalente atémico.

— Las moléculas suelen formar una red ordenada (cristalina), aunque algunos soélidos moleculares
son amorfos (moléculas con orientaciones y conformaciones aleatorias).

— Las distancias intermoleculares (entre atomos de distintas moléculas) son mayores que las
distancias intramoleculares (entre atomos de las mismas moléculas).

— Cuando el sdlido se funde se rompen los enlaces intermoleculares, pero las moléculas
permanecen

— Por tanto, estos sélidos:

e suelen ser solidos blandos

e suelen tener muy bajos puntos de fusidn y de ebullicion.

e suelen ser volatiles (muchos tienen aromas caracteristicos)

e presentan una solubilidad que depende de la polaridad de las moléculas (las sustancias
polares son solubles en disolventes polares y las apolares en disolventes apolares).

e no conducen la electricidad, pues sus electrones estan localizados en los enlaces covalentes.

— Ejemplos: el hielo (H20 sodlida), el azufre (moléculas de Sg), el yodo (moléculas de l2), el fésforo
blanco (moléculas de P.), y la inmensa mayoria de los compuestos organicos, como
la sacarosa (C12H22011, azlcar de mesa).



Las fuerzas o enlaces intermoleculares entre las moléculas covalentes son:

A) Enlaces de H (puentes de H).
- Son las fuerzas intermoleculares mas fuertes.

- Se dan entre moléculas covalentes polares que contienen un atomo de H unido a un atomo
de pequefio tamafo y muy electronegativo (F, O, N)

B) Enlaces o fuerzas de Van der Waals.

- Son mas débiles que los enlaces de H. Pueden ser:

b1) Dipolo instantaneo—dipolo inducido (fuerzas o enlaces de dispersiéon, o de London)

- En todas las moléculas, debido al movimiento de los electrones, se generan dipolos
instantdneos que actuan sobre otra molécula préxima generando en ella un dipolo
inducido. Ambos dipolos interaccionan, generando fuerzas intermoleculares.

- Las fuerzas de London aumentan al aumentar el tamafo de las moléculas (y, por tanto, su
masa), ya que la nube electronica es mas grande y, por tanto, mas polarizable.

- Son las unicas fuerzas intermoleculares existentes entre moléculas apolares (Hz, Clo, I2...).

b2) Dipolo (permanente) —dipolo (permanente o inducido)

- Estas fuerzas intermoleculares se dan (anadidas a las fuerzas de London) entre moléculas
polares, en las que existen dipolos permanentes (p. €j., HCI, CO....)

RESUMEN FUERZAS INTERMOLECULARES:

Las fuerzas de dispersiéon de London:
- Son un tipo de fuerzas de van der Waals.

- Se dan entre todas las moléculas covalentes (polares y apolares).

- Son las unicas fuerzas intermoleculares en el caso de las moléculas apolares.
- Aumentan al aumentar la masa molecular.

- Suelen ser el factor determinante cuando se comparan las propiedades (p.f.; p.ebull), de
sustancias de masas moleculares muy diferentes, independientemente de su polaridad.

Las fuerzas de van der Waals dipolo-dipolo:

- Se suman a las de London cuando hay dipolos permanentes.

- Suelen ser relevantes s6lo para comparar sustancias de masas semejantes, para las que los
p.fy p. ebull aumentaran al aumentar la magnitud del momento dipolar.

Los enlaces de H:
- Se dan so6lo en moléculas con H unido a F, O, N.

- Son mas fuertes que cualquier tipo de fuerza de van der Waals.




Tipos de sélidos (resumen)

e Metalicos: -red 3D de atomos metalicos rodeados de electrones.

- altos p.f. y p.ebull (excepciones: Hg, Ga).

- muy buenos conductores.

- insolubles en disolventes ordinarios.

- sélidos brillantes, resistentes, ductiles y maleables.

- Ej: Na, Fe, Ag, Al, Cu... (la mayoria de los elementos del S.P. son metales).

e |6nicos: - red 3D de cationes y aniones unidos por fuertes atracciones electrostaticas.

- altos p.f. y p. ebull.
- no conductores en estado sélido.
conductores en estado fundido o en disolucién acuosa.
- solubles en disolventes polares.
- solidos duros y fragiles.
- Ej: NaCl, Cal,, MgO,...

e Covalentes: - red 3D de atomos unidos por fuertes enlaces covalentes.
- muy altos p.f. y p.ebull.
- no conductores (aislantes).
- insolubles.
- s6lidos muy duros (pero fragiles).
- Ej: C (diamante), Si, B, SiO; (cuarzo), SiC (carburo de Si), BN (nitruro de B).

e Moleculares:- moléculas covalentes unidas entre si por débiles fuerzas intermoleculares.
- bajos p.f. y p.ebull.
- no conductores (aislantes).
- la solubilidad depende de su polaridad.
- soOlidos blandos.

- Ej: I2, Sg (azufre), P4 (fésforo blanco), compuestos organicos,...

Las sustancias liquidas y gaseosas a t.a. son sustancias covalentes moleculares

(con la excepcion del Hg, que es un metal y es liquido a t.a.

y el Ga, que también es un metal con un p.f. de 30°C)



&% De los siguientes pares de sustancias, explique cual presenta mayores puntos de fusion y
ebullicién.

a) Oz y SiO, Respuesta: SiO;
El SiO2 es una sustancia covalente atémica que es sdlida a t.a. y presenta un p.f. muy
elevado, pues se trata de una red 3D de atomos unidos entre si mediante fuertes enlaces
covalentes. El Oz es una sustancia covalente molecular formada por moléculas apolares que
interaccionan entre si mediante enlaces de Van der Waals (fuerzas de London, dipolo
instantaneo-dipolo inducido) y es un gas a t.a.

Datos reales: Oa: p.f: —223°C; p.ebull: -183°C;  SiO2: p.f: 1710°C; p.ebull: 2230°C
b) HF y HCI. Respuesta: HF

Ambas son sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas polares unidas entre
si mediante enlaces de Van der Waals. Pero entre las moléculas de HF, ademas, hay enlaces
de H, ya que el H se haya unido a un atomo muy pequefio y muy electronegativo (F).

Datos reales: HF: p.f: —84°C; p.ebull: —=20°C;  HCI: p.f: —114°C; p.ebull: -85°C

c) CHs y CsHi2 (pentano) (EBAU Sept 16) Respuesta: pentano

Ambos son sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas apolares (en general,
debido a la baja diferencia de EN entre C (2.5) e H (2.1) todos los hidrocarburos se
consideran moléculas apolares). Las fuerzas intermoleculares seran del tipo dipolo
instantaneo—dipolo _inducido (fuerzas de dispersion de London). Estas fuerzas de van der
Waals aumentan al aumentar la masa molecular, ya que la molécula es mas polarizable, por
lo que el pentano tendra mayores puntos de fusién y ebullicion.

Datos reales: CHa: p.f: —182°C; p.ebull: —162°C;  CsHi2: p.f: —130°C; p.ebull: 36°C
d) CHsy CH3OH (EBAU Jun 17) Respuesta: metanol

Ambas son sustancias covalentes moleculares, en las que las moléculas interaccionan
mediante fuerzas de van der Waals (el CH4 es apolar y el CHzOH es polar). Ademas, en el
CH3OH habra enlaces de H, ya que el H esta unido a un atomo pequefio y muy
electronegativo (O), y esto hace que los puntos de fusion y de ebullicién del metanol sean
mucho mayores que los del metano.

Datos reales: CHa: p.f: —182°C; p.ebull: —162°C; = CH3OH: p.f: —=97°C; p.ebull: 65°C

e) CH3-CH20H y CH3-O-CHs (EBAU Jun 16) Respuesta: metanol
Ambas son sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas polares que
interactian mediante enlaces de Van der Waals. Pero entre las moléculas de CH3;-CH2,OH,
ademas, hay enlaces de H, ya que el H se haya unido a un atomo muy pequefio y muy
electronegativo (O), mientras que en el CH3-O-CHs no ocurre esto.

Datos reales: CH3-CH,OH: p.f: —114°C; p.ebull: 78°C; CH3-O-CHs: p.f: —141°C; p.ebull: —24°C

f) H.O y PHs Respuesta: H,O
Ambas son sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas polares. Las
moléculas interactian mediante enlaces de Van der Waals pero, ademas, el H,O presenta
enlaces de H, ya que el H esta unido a un atomo muy pequefo y muy electronegativo (O),
mientras que en la fosfina no ocurre esto.

Datos reales: H20: p.f: 0°C; p.ebull: 100°C; PHas: p.f: —133°C; p.ebull: —-88°C




&% De las siguientes sustancias: H,O, HF, CH4, BH3z y NHj3, indique razonadamente cuales podran
presentar enlace por puente de hidrogeno.

Solo presentaran enlaces de H el H2O, el HF y el NHs, porque en ellas el H esta unido a un
atomo de pequefio tamafo y muy electronegativo (F, O, N).

NO PARA EBAU: 4 Por qué el punto de ebullicion del H20 (100°C) es mucho mayor
que el del NH3 (-33°C) y el HF (20°C)?

En este caso las tres sustancias presentaran enlaces por puentes de H, pero la fuerza
de estos enlaces depende de la polaridad de las moléculas que, a su vez, depende de
la diferencia de electronegatividad entre sus atomos que sigue el orden HF > H,O >
NHs. Pero no sélo hay que tener en cuenta la fuerza de un enlace de H, sino también
el numero de dichos enlaces que se forman (en promedio) entre las moléculas del

liquido. Este numero es mayor para el H>.O, que forma una media de 4 enlaces de H
con las moléculas vecinas, mientras que tanto el HF como el NH; forman un promedio
de dos enlaces intermoleculares. Por tanto:

El p..ebull. del H,O es mayor que el del NHs porque el H.O(l) forma el doble de
enlaces de H con sus moléculas vecinas y, ademas, estos enlaces son mas fuertes.

El p. ebull. del H2O es mayor que el del HF porque el H>O(l) forma el doble de enlaces
de H con sus moléculas vecinas, aunque estos sean mas débiles que los del HF.

El orden de p.ebull. entre NH3; y HF si corresponde a la fuerza de sus enlaces de H.

% Explique los tipos de enlaces y/o fuerzas intermoleculares que estan presentes en las siguientes
sustancias en estado sdlido a temperatura ambiente: I, Caiamante, Al, NaCl.

l: Es una sustancia covalente molecular formada por moléculas apolares. Dentro de las

moléculas el enlace entre los dos atomos de | es covalente. Las moléculas se unen entre si
mediante débiles fuerzas de dispersion de London (enlaces de Van der Waals dipolo
instantaneo-dipolo inducido)

C (diamante): Es una sustancia covalente atomica (un sdlido covalente). Su estructura es una
red tridimensional de atomos de C unidos entre si mediante fuertes enlaces covalentes.

Al: Es un metal. Su estructura esta formada por una red tridimensional de atomos de Al rodeados
de una nube o banda de electrones que tienen una gran movilidad a lo largo de la red.

NaCl: Es un sdlido idnico. Su estructura es una red tridimensional de cationes Na* y aniones CI-
unidos entre si mediante fuertes interacciones electrostaticas.



% Explique razonadamente en cual de las siguientes sustancias las fuerzas intermoleculares son
mas intensas: H,O, H;S, H»Se, H2Te, y explique también el orden entre las otras tres sustancias

Se trata de sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas polares (geometria
angular). Las moléculas interactuan mediante enlaces de Van der Waals cuya fuerza
aumentara en el orden H.O < H.,S < H,Se < H.Te, al aumentar la masa molecular. Pero,
ademas, el H»O presenta enlaces de H (debido a que hay atomos de H unidos a O, que es un
atomo pequefio y muy electronegativo), que son mas fuertes que los enlaces de van der
Waals. Por tanto, el orden en las fuerzas intermoleculares es:

H,O >> H,Te > H,Se > H,S
En efecto, los p. ebull. son: 100 °C (H20) > -2.2 °C (H2Te) > -41 °C (H.Se) > —-60 °C (H.S)

% Ordene razonadamente los siguientes compuestos segun su temperatura de ebullicion: CHa-
CH2OH, H20, CHs, C4Hs.

Se trata de sustancias covalentes moleculares, por lo que su punto de ebullicion dependera
de las fuerzas intermoleculares. En dos de ellas, el etanol y el H2O, habra enlaces de H, que
seran mas fuertes en el H>O por tener dos enlaces H-O (ademas de menor tamafo y carecer
de una cadena hidrocarbonada). Las otras dos moléculas, el metano y el butano, son
hidrocarburos y por tanto apolares. Entre sus moléculas se produciran unicamente enlaces de
Van der Waals del tipo dipolo instantaneo-dipolo inducido cuya fuerza aumenta al aumentar la
masa molecular y por tanto su polarizabilidad. El orden de puntos de ebullicién sera:

H20 (100 °C) > CH3CH20H (78 °C) > C4Hs (—1° C) > CHa (~162 °C).

& Justifique las siguientes afirmaciones:
a) A 25°Cy 1 atm, el H2O es un liquido y el H>S un gas. (EBAU Sept. 15)

Se trata de sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas polares (geometria
angular) que interaccionan entre si mediante enlaces de van der Waals. Pero, ademas, en el
H.O se dan enlaces de H, debido a que el H estd unido a un atomo pequeio y muy
electronegativo (O). Esto hace que su punto de ebullicion sea mayor que el del H,S.

b) A0°Cy 1 atm, F,y Cl son gases, Br. es liquido y ;> sélido. (EBAU Sept. 15, Mayores 25 12)

Se trata de sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas apolares, que
interaccionan entre si mediante enlaces de van der Waals dipolo instantaneo-dipolo inducido
(fuerzas de dispersién de London). Estas fuerzas intermoleculares aumentan al aumentar el
tamano de las moléculas (debido a que aumenta su polarizabilidad) y por tanto aumentan en
el orden F2 < Cl, < Brz < |2 lo que hace que los puntos de fusion y ebullicion aumenten
también en ese orden, explicando sus distintos estados fisicos de los halégenos a t.a.

c) A t.a. el CCls es liquido pero el Cls (tetrayoduro de carbono) es sélido. (EBAU Sept. 17)

Se trata de sustancias covalentes moleculares, formadas por moléculas apolares (geometria
tetraédrica), que interaccionan entre si mediante enlaces de van der Waals dipolo
instantaneo-dipolo inducido (fuerzas de dispersion de London). Estas fuerzas intermoleculares
aumentan al aumentar el tamafo de las moléculas (debido a que la nube electrénica es mas
grande y, por tanto, mas polarizable) y por tanto son mayores para Cls que para CCls, lo que
hace que su punto de fusion sea mayor (171°C vs —23°C), y sea solido a t.a.




& Dadas las siguientes sustancias: Li, SiO,, CsBr y HF, explique razonadamente cual de ellas:
a) Esta formada por moléculas unidas por enlaces de hidrégeno.
El HF, ya que el H esta unido a un atomo pequefio y muy electronegativo (F).
b) Es buena conductora eléctrica y térmica.
El Li, porque es un metal, y en el enlace metélico los electrones tienen gran movilidad.
c¢) Es aislante, pero conduce la electricidad al disolverla en agua o fundirla.

El CsBr, porque es un sélido idnico y al disolverse o fundirse los iones se liberan y pueden
conducir la electricidad.

d) Presenta mayor punto de fusion.

El SiO2, porque es un sdlido covalente, formado por una red tridimensional de atomos unidos
por fuertes enlaces covalentes y se necesita mucha energia para romper esos enlaces.

&% Dadas las siguientes sustancias: C(diamante), Na, KCl y CH., escoja la mas representativa de:
a) Una sustancia de alta conductividad eléctrica que funde alrededor de los 100 °C. El Na.
b) Una sustancia covalente de punto de fusion muy alto. EI C(diamante).
¢) Una sustancia gaseosa cuyas moléculas estan unidas por fuerzas de Van der Waals. El CHa.

d) Una sustancia muy soluble en agua. El KCI.

& Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas (z EBAU Sept. 2010):

a) Los metales, a temperatura ambiente, son solidos conductores de la electricidad v,
generalmente, son solubles en agua.

Falso, los metales no son solubles en agua (si que son conductores de la electricidad).
b) El CsCl es un solido cristalino no conductor de la electricidad.

Verdadero, porque es un solido iénico.
c) Los sdlidos covalentes conducen la electricidad una vez disueltos en agua.

Falso, los solidos covalentes no son solubles en agua. Los solidos que son conductores
cuando se disuelven en agua son los solidos iénicos.

d) Los solidos covalentes suelen ser volatiles.

Falso, los soélidos covalentes estan formados por redes tridimensionales de atomos unidos por
fuertes enlaces covalentes, por lo que no son en absoluto volatiles. Al contrario, sus
puntos de fusion y de ebullicién son muy elevados.

€) Los gases nobles se suelen presentar como moléculas gaseosas.

Falso, sus atomos no se unen entre si, asi que no forman moléculas. Son gases
monoatémicos, en los que los atomos interaccionan entre si mediante débiles fuerzas
de dispersion de London (fuerzas de van der Waals dipolo instantaneo-dipolo inducido).

f) Un cristal de NaCl se rompe al ser golpeado y un trozo de metal no.

Verdadero, los solidos idnicos son fragiles y los metales son sdlidos resistentes
g) Si una molécula es apolar no puede contener enlaces polares.

Falso, una molécula puede tener enlaces polares pero ser apolar por simetria.
h) En una red de un sdlido metalico puede haber tantos cationes como aniones.

Falso, los metales estan formados por una red cristalina de cationes rodeados por una nube
de electrones. La descripcion del enunciado corresponderia a un solido idnico.
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[ Estructuras de Lewis y geometria molecular]

% 2011
Para la molécula de COx:
a) Represente su estructura de Lewis. :0202@

b) Justifique si se trata de una especie polar o apolar.
Los enlaces C-O son polares pero, como la molécula es lineal, el momento polar resultante es
cero, por lo que se trata de una especie apolar.

O=<—C—>0
% 2014

Dibuje las estructuras de Lewis de CO y CO.. ¢ Presentaran ambas moléculas la misma longitud de
enlace C-O? Razone la respuesta

p ® ©

~ —
0=—C=0, | cC=o0l
CO. CO

(se da por buena también la estructura del CO sin indicar la separacién de cargas formales)

No presentaran la misma longitud de enlace C-O. En el CO; los enlaces seran mas largos, al ser
enlaces dobles, mientras que en el CO el enlace sera mas corto, por ser un enlace triple.

% 2015

Dadas las moléculas de NF3; y CCla:

a) Escriba la estructura de Lewis para cada una de ellas.

cl|
'E—T—_F  la—c—all
L I

b) Indique justificadamente la geometria de cada una, segun la teoria de repulsiéon de pares de
electrones de la capa de valencia.

NF3: el atomo central (N) tiene 4 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria
tetraédrica para minimizar las repulsiones entre ellos. Sin embargo, dado que tres pares
de electrones son enlazantes y el cuarto par es solitario (molécula tipo AB3E1), la
geometria real de la molécula es trigonal piramidal (o piramide trigonal)

CCls: el atomo central (C) esta rodeado de 4 pares de electrones, lo que llevaria a una
geometria tetraédrica para minimizar las repulsiones entre ellos. Como los cuatro pares
son enlazantes (molécula tipo AB4Eo), la geometria de la molécula es tetraédrica.



$% 2017
Para cada una de las siguientes moléculas: BeF,, BFs, NF3; y CFa:

a) Represente su estructura de Lewis

o F|

[P _F) | F—N—F | - | =

~ BT L | F—C—F|

F—Be—F | | - | —
| F | L | F |

b) Justifique su geometria segun la teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de
valencia.

BeF.: el atomo central (Be) tiene 2 pares de electrones, lo que llevar a una geometria lineal para
conseguir la minima repulsion entre ellos. Como los dos pares son enlazantes y no hay
pares solitarios (molécula tipo AB2Eo), la geometria de la molécula es lineal.

BFs: el atomo central (B) tiene 3 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria triangular
para minimizar las repulsiones entre ellos. Como los tres pares son enlazantes y no hay
por tanto pares solitarios (molécula tipo ABsEo), la geometria de la molécula es trigonal
plana (o triangular).

NF3: el atomo central (N) tiene 4 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria tetraédrica
para minimizar las repulsiones entre ellos. Sin embargo, dado que tres pares de electrones
son enlazantes y el cuarto par es solitario (molécula tipo ABsE1), la geometria real de la
molécula es trigonal piramidal (o piramide trigonal)

CF4: el atomo central (C) esta rodeado de 4 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria
tetraédrica para minimizar las repulsiones entre ellos. Como los cuatro pares son
enlazantes (molécula tipo AB4Ey), la geometria de la molécula es tetraédrica.

% 2018
Dadas las moléculas de H»S y PCls:

a) Escriba su estructura de Lewis.
— Cl—pP—0Cl
H—S—H |— — |
|Cl

b) Justifique su geometria segun la teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de
valencia.

H.S: el atomo central (S) tiene 4 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria
tetraédrica para minimizar las repulsiones entre ellos. Sin embargo, dado que dos pares
de electrones son enlazantes y los otros dos pares son solitarios (molécula tipo AB2E>), la
geometria real de la molécula es angular.

PCls: el atomo central (P) tiene 4 pares de electrones, lo que llevaria a una geometria
tetraédrica para minimizar las repulsiones entre ellos. Sin embargo, dado que tres pares
de electrones son enlazantes y el cuarto par es solitario (molécula tipo ABsE4), la
geometria real de la molécula es trigonal piramidal (o piramide trigonal).




[ Otros ejercicios ]

% 2012
e Cuatro elementos: A, B, C y D presentan las siguientes electronegatividades:
Elemento A B C D
X 3,0 2,8 2,5 2,1

Si se forman las moléculas AB, AC, AD y BD:
a) Clasifiquelas por orden creciente de su caracter covalente.
El caracter covalente sera mayor conforme menor sea la diferencia de electronegatividad, y.
Para las cuatro moléculas, la Ay es: ¢(AB) =0.2; Ax(AC)=0.5; Ayx(AD)=0.9; Ay(BD)=0.7;

Por tanto, el caracter covalente sigue el orden: AD < BD < AC < AB
b) ¢ Cual sera la mas polar?
La mas polar sera la que tenga una mayor Ay entre los atomos, en este caso, AD.

e Justifique las siguiente afirmacién: “El metano es insoluble en agua”

La solubilidad de una sustancia en agua esta determinada por su polaridad: las sustancias
polares son solubles en agua y las apolares no lo son. Para el metano, debido a su simetria
tetraédrica, el momento dipolar es cero, asi que es apolar y no es soluble en agua.

H H

C
HH\\\ ~4 HH 7N
% 2013

Justifique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) El NaF, a temperatura ambiente, es un sélido conductor de la electricidad.

FALSA: El NaF es un un sdlido iénico. En estado sélido su estructura es una red cristalina en la
que los iones carecen de movilidad y por tanto no conduce la corriente eléctrica (si que
la conduce al disolverse en agua o al fundirse).

b) Los sélidos moleculares se denominan también sdlidos covalentes.
FALSA: No se trata de lo mismo:

Un sélido molecular (o sdlido covalente molecular) esta formado por moléculas covalentes
que se unen entre si mediante débiles interacciones intermoleculares (enlaces de Van
der Waals o enlaces de H), formando un cristal. Las distancias intermoleculares son
mayores que las distancias intramoleculares. Cuando el sélido se funde se rompen los
enlaces intermoleculares, pero las moléculas permanecen. Ejemplos: el hielo (H.O
soélida), el azufre (moléculas de Sg), el yodo (moléculas de I.), el fésforo blanco
(moléculas de P4), y la mayoria de los compuestos organicos, como la glucosa (CsH1206).

Un soélido covalente (0 solido covalente atémico) no esta formado por moléculas, sino por una
red tridimensional de atomos iguales o diferentes, unidos entre si por enlaces covalentes.
Ejemplos: la silice (red de férmula empirica SiO2) y el diamante (red de atomos de C).




