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3.1. El enlace y las moléculas

3.1.1. ¢Por qué se unen los atomos?

Los atomos se unen para buscar una mayor estabilidad consiguiendo asi un estado de minima energia. Se consigue
gue la energia de la molécula formada es menor que la suma de las energias de los atomos aislados. La formacion de
enlaces conlleva un desprendimiento de energia.

Enlace quimico
Es la unidén entre atomos o moléculas originando estructuras mas estables que los &tomos o moléculas de partida, asi
como las interacciones que mantienen unidos a los atomos que forman la molécula.

Nivel de valencia
Es el nivel mas externo en la configuracidn electrénica de los dtomos y juega un papel decisivo en el enlace quimico.

Regla del octeto

Los gases nobles presentan la configuracién electrénica mas estable, pues su nivel de valencia esta completo (tienen
8 electrones en el ultimo nivel). Por esto, los gases nobles no se unen con otros atomos. Los demas elementos tienen
incompleto el nivel de valencia y tienden a la configuracién electrdnica del gas noble mas cercano, consiguiendo una
mejor configuracion electrénica de los atomos que forman la molécula, bien: Cediendo o captando electrones, es
decir, transfiriéndose electrones de un atomo a otro, formandose asi iones positivos o negativos que se atraen por
fuerzas electrostaticas (ENLACE IONICO). Compartiendo pares de electrones (ENLACE COVALENTE)

3.1.2. Tipos de Enlace

Existen varios tipos de enlace entre atomos, y que se forme un tipo u otro depende de la configuracion electrénica
de su nivel mas externo, conocido como nivel o capa de valencia. En general, mediante el enlace los elementos
representativos tienden a alcanzar la estructura del gas noble mas cercano (s°p®).

El enlace idnico surge cuando se unen un atomo de la parte izquierda de la tabla periddica (elementos con baja
energia de ionizacidn y, por tanto, con tendencia a formar cationes) con un elemento de la parte derecha (elementos
con alta afinidad electrdnica y, por tanto, con tendencia a formar aniones). En este caso se produce la cesion de
electrones del metal al no metal origindndose los iones correspondientes, que se atraen mutuamente debido a que
poseen cargas opuestas.

El enlace covalente se origina al unirse dos atomos de la parte derecha de la tabla periddica (elementos con alta
afinidad electrdénica y con alta energia de ionizacién). Como ninguno tiene tendencia a ceder electrones y formar un
cation, lo que hacen es compartir electrones entre ambos; de esta manera ninguno pierde electrones, ninguno los
gana, pero ambos alcanzan la configuracion de gas noble.

Cuando se unen metales entre si, elementos de las zonas izquierda y central de la tabla periddica (elementos con
baja energia de ionizacion y con baja afinidad electrdnica), también se produce la comparticién de electrones, pero
de una manera peculiar que da origen a un tercer tipo de enlace, el enlace metdlico.

3.2. Enlace I6nico

Cuando se encuentran dos atomos de electronegatividad
muy diferente, esto es, un atomo muy electronegativo (no
metalico) y otro muy electropositivo (metdlico), se produce
la transferencia de uno o varios electrones del elemento
menos electronegativo al mas electronegativo,
transformandose el primero en un catidn y el segundo en un anién, que se unen por
atraccion electrostatica.

Na: 1s2 2s2p6 3s1 Na+: 1s2 252p6




Cl: 1s2 252p6 3s2p5 Cl-: 152 252p6 3s2p6

Puede observarse que ambos iones presentan la estructura del gas noble mas cercano.

En los sdlidos formados mediante enlace idnico, conocidos como sdlidos ionicos, no existen verdaderas moléculas,
sino estructuras tridimensionales tedricamente infinitas, donde cada ion esta rodeado por iones de signo contrario y
ejerce una atraccién en todas las direcciones del espacio. La férmula NaCl no representa a una molécula, sino que
indica la estequiometria del compuesto.

3.3. Enlace Covalente

3.3.1. El enlace covalente

Los no metales se unen entre si mediante enlace
covalente. Este implica que dichos 4&tomos comparten uno
0 mas pares de electrones, alcanzando asi la estructura del
gas noble mas cercano (con alguna excepcidn, como
determinados compuestos de boro). A diferencia de lo que
ocurre en el enlace idnico, en el enlace covalente se
forman verdaderas moléculas.

La descripcién mas sencilla del enlace covalente se realiza
mediante las representaciones o estructuras de Lewis. En éstas, cada atomo enlazado se representa mediante su
simbolo quimico, y se disponen a su alrededor los electrones de su capa de valencia agrupados por orbitales,
procurando mantener el maximo numero de electrones solitarios; los atomos enlazados compartirdn tantos
electrones como sean necesarios para alcanzar la estructura de gas noble (8 electrones a su alrededor, excepto para
el hidrégeno que necesita 2). Cada par de electrones compartido se situa en la zona intermedia entre ambos dtomos,
y representa un enlace covalente.
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3.3.2. Diagramas de Lewis.

Los diagramas de Lewis constituyen una forma sencilla de representar simbdlicamente cémo estdn distribuidos los
electrones de la uUltima capa en un dtomo. Lo veremos con varios ejemplos.
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3.3.3. Geometria de las moléculas

La geometria de las moléculas puede justificarse mediante el modelo de Repulsién de los Pares Electrénicos de la
Capa de Valencia (RPECV). Segun este modelo, los pares electrdnicos de la capa de valencia del atomo central (tanto
pares de enlace como pares solitarios) tenderan a estar lo mas alejado posible entre si. Una vez conocida la

disposicion de todos los pares electrénicos, la forma de la molécula depende de la situacién de sus atomos, sin tener
en cuenta la ubicacidn de los pares de electrones solitarios que pudiera haber.
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A partir de la forma geométrica de la molécula se deduce si la molécula es polar o no polar.

En el enlace covalente no se forman iones, las moléculas son neutras. Sin embargo puede darse el caso de que la
carga no esté repartida por igual en toda la molécula. Veamos un par de ejemplos. H, (molécula con dtomos del
mismo elemento): Comparten un par de electrones. Al ser iguales los nucleos, ambos atraen por igual al par de
electrones de enlace, con lo que la carga eléctrica estara repartida por igual entre los dos atomos (la molécula es
simétrica). No podemos dividir la molécula en dos partes, una con exceso de carga positiva y otra con exceso de
carga negativa. Una sustancia constituida por moléculas de este tipo se dice que es apolar. H Cl (molécula con
atomos de distinto elemento): También comparten un par de electrones, pero, a diferencia del ejemplo anterior, el
Cl es mas electronegativo (3,0) que el hidrégeno (2,1), por lo que atrae mas al par de electrones de enlace. Como
consecuencia, habrd una mayor concentracién de electrones alrededor del nucleo de Cl. En esa zona de la molécula
existirda mas carga negativa que positiva. Se habla de que existe una carga parcial negativa, (6 - ), que es siempre
menor que la carga de un electrén. En la otra zona, en los alrededores del nucleo de H, existe mas carga positiva que
negativa (carga parcial positiva, 6 + ). Ambas cargas parciales son iguales en valor absoluto (la molécula es neutra).
Una molécula que presenta esa separacion de cargas se denomina dipolo que produce un momento dipolar ( p ),
que es un vector que va desde la carga positiva a la negativa.



Si el momento dipolar total de la molécula es cero, la sustancia es apolar. Podemos tener enlaces polares, pero con
un momento total igual a cero.

PASOS PARA DEDUCIR LA POLARIDAD DE LAS MOLECULAS

¢ Estructura de Lewis, * Si tienen o no enlaces polares. ¢ Estudiar la geometria de la molécula si es necesario. ¢
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3.4. Fuerzas intermoleculares

Son fuerzas que actlan entre moléculas o entre iones y moléculas. Estas fuerzas son generalmente mas débiles que
las fuerzas intramoleculares (enlace quimico).



Las fuerzas intermoleculares son mas fuertes en estado sélido que en estado liquido y en estado liquido mas fuertes
que en estado gaseoso.

Tipos de fuerzas intermoleculares

Fuerzas dipolo-dipolo son las fuerzas de atraccién que actuan entre las moléculas polares, es decir, entre moléculas
gue poseen momentos dipolo. Son mas fuertes cuanto mayor es el momento bipolar.

Fuerzas de dispersion (van der Waals) son fuerzas de atraccién que se originan por los dipolos inducidos en los
atomos o moléculas (ion-dipolo inducido; dipolo-dipolo inducido; dipolo inducido-dipolo inducido).

Enlace de hidrégeno es un tipo de interaccion dipolo-dipolo que ocurre cuando un atomo de hidrégeno es enlazado
a un atomo fuertemente electronegativo como el nitrégeno, el oxigeno o el fldor. El &tomo de hidrégeno posee una
carga positiva parcial y puede interactuar con otros 4tomos electronegativos en otra molécula (nuevamente, con N,
OoF):
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~

Puente de Hidrégeno

Ejemplo de puente de hidrégeno H Wl O----- H— M H
intermolecular: el agua

El orden decreciente en lo relativo a fuerzas de enlace intermoleculares es: enlaces hidrégeno > dipolo-dipolo >
fuerzas de dispersidn.

3.5. Propiedades de los compuestos como consecuencia del enlace. Sélidos covalentes,
soOlidos atomicos, solidos ionicos y sélidos metalicos.
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TIPO DE ENLACE

Propiedades

I6nico

Covalente

Metaélico

Van der Waals

Térmicas Punto fusién alto |P. fusién elevado |P. fusion variable | p. fusion bajo
C. Dilat. Bajo C. Dilat. Bajo c. dilat. Elevado |c. dilat. Elevado
Fundido ionico. |Fundido
molecular
Mecénicas Cristales Duros |Cristales duros |Cristales Cristales blandos
maleables
Enlace Fuerte Enlace fuerte Enlace fuerza Enlace débil
variable
Electricas Aislantes medios |Aislantes en Conductividad Aislantes en
estado solidoy |alta estado solidoy
liquido. liquido
Conductividad |Conduct baja
por iones en liqu.
Opticas Absorbe luz Indice refraccion |Opacos. Prop. De
elevado moléculas
Soln. También  |Absorcion Prop idénticas en |individuales
diferente segun |estado liquido
estado
Estructurales Num Num. Num Num
coordinacion Coordinacion coordinacion coordinacion
elevado elevado. elevado. elevado.
Enlaces Enlaces Enlaces Enlaces
direccionales direccionales direccionales direccionales
varios limitados preferenciales. |preferenciales.
Tipo de solido Ionico Metdlico Covalente 3D Molecular
Unidad estructural fon Atomo Atomo Molécula
Enlace entre unidades Enlace iénico Enlace metdlico Enlace covalente  Fuerzas de Van der Waals
Dureza Duro Amplia gama Duro Blando
Punto de fusion Alto Amplia gama Alto Bajo
{600 a 3000 °C) {39 a 3400 °C) (1200 a 4000 °C) {272 a 400 *C)
Conductividad Aislante en sélido pero Conductor Aislante o Aislante
conductor fundido o en semiconductor

Generalmente se
presenta en

Ejemplos

disolucion.

izquicrda

Na, Zn, bronce

Diamante, Si, Si0,

Compuestos de los metales Metales de la mitad  No metales del centro No metales de la derecha
v no metales

KI,Na,CO, LiH

0,, CgHg. Hy0
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EXAMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA
PRUEBA DE ACCESO A CICLOS FORMATIVOS DE GRADO SUPERIOR
OPCION B FiSICA Y QUIMICA

2018 No salié

2017

2. b) Expresa el tipo de compuesto que se formara entre los pares de elementos de la tabla anterior que se indican a
continuacion, su formula y el nombre del compuesto:

b.1) carbono y oxigeno (0,5 puntos) b.2) cloro y magnesio (0,5 puntos)

2016

3. Indica qué enlace quimico o fuerza intermolecular debe vencerse en cada caso. Explica brevemente sus
caracteristicas. (0,4 puntos por apartado).

a)Evaporar agua.

b)Disolver cloruro de potasio.

¢) Fundir diéxido de silicio.

d)Fundir aluminio

e)Evaporar nitrégeno liquido.

2012
8. b) Describe en qué consiste la fuerza intermolecular denominada puente de hidrégeno (o enlace de hidrégeno) y
cita ejemplos de moléculas que lo presenten.

2011

9. a) Representa la estructura de Lewis de las moléculas N2 , CO2 y PCI3 y especifica el nimero de pares de
electrones solitarios que hay en cada una de ellas.

Numeros atomicos: N(7); C(6); O(8); P(15); Cl(17)

EXAMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA
PRUEBA DE ACCESO A CICLOS FORMATIVOS DE GRADO SUPERIOR
OPCION C QUIMICA

2018 No salio

2017

11. La configuracién electrénica del Calcio (Ca) es: 152 2s22p6 3523p6 4s2. Indica:

a) Su numero atomico. (0,5 puntos)

b) El periodo y grupo en el que se encuentra. (0,5 puntos)

c) Justifica cudl es su valencia idnica. (0,5 puntos)

d) Justifica el tipo de enlace que forma con los no metales del grupo 17. (0,5 puntos)

2015

13. Identifica el tipo de fuerzas intermoleculares de cada una de las especies que se nombran y explica
las siguientes observaciones:

a) A temperatura ambiente el flior (F2) y el cloro (CI2) son gases, el bromo (Br2) es liquido i el iodo (12)
es solido.

b) La temperatura de ebullicidon del agua (H20) es mayor que la de su homoélogo el sulfuro de
hidrégeno (H2S)

2014
15. a) Clasifica las siguientes sustancias como sélido idnico, sélido covalente, sustancia molecular o

10




metal: C (diamante), Fe (hierro), CaCl2 (cloruro de calcio), SO3 (tridxido de azufre) y NH3 (amoniaco).
b) Cita una propiedad representativa de cada tipo.

2013

17. Considerando las moléculas F2, HF y CH4

a) Dibuja las estructuras de Lewis de las moléculas.

b) Justifica si las moléculas anteriores presentan enlaces covalentes polares y como es la polaridad de cada molécula.
Datos: Los numeros atémicos de los elementos H, Cy F, son 1, 6 y 9 respectivamente.

2012

18. De entre las sustancias siguientes: 1) carbono (diamante); 2) diéxido de carbono; 3)
cloruro de sodio; 4) agua; 5) cobre

Se pide escoger la sustancia mas representativa de: (Justifica tu respuesta)

a) Una sustancia que tiene enlaces de hidrégeno.

b) Una sustancia sélida de alta conductividad eléctrica tanto en estado sélido como liquido.
c) Un sélido covalente de muy alto punto de fusion.

d) Una sustancia ligada por fuerzas de Van der Waals, que sublima a 782C bajo cero.

e) Una sustancia que no conduce en estado sélido que se transforma en conductora al fundir.

2011
20. Justifica qué tipo de atraccién o enlace quimico ha de romperse para:
a) fundir cloruro sddico b) fundir oro c)vaporizar agua d) vaporizar diamante

EXAMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA
PRUEBA DE ACCESO A LA UNIVERSIDAD = 25
OPCION B QUIMICA

2019
a) Predigueu la geometria i el caracter polar o apolar de les molécules: BHF,, NCl; y CHF3. (1,5 punts)
Dades: Numeros atomics: Z(H)=1; Z(B)=5; Z(C)=6; Z(N)=7; Z(F) = 9; Z(Cl) = 17.

2018

a) Representeu l'estructura electronica de Lewis i descriviu la geometria prevista pel model RPECV per a les
molécules: CCly, PCl3 i CIO. (1,5 punts)

Dades: Nombres atdmics, Z: Z(C) =6, Z(O) = 8; Z(P) = 15; Z(Cl) = 17.

2017

a) Represente la estructura electronica de Lewis y describa la geometria prevista por el modelo RPECV para
las moléculas: SiCly, NCl3 y Cl,0. (1,5 puntos)

Datos: Numeros atémicos, Z: Z(N) =7; Z(0) = 8; Z(Si) = 14; Z(Cl) = 17.

2016
a) Represente la estructura electronica de Lewis y describa la geometria prevista por el modelo

RPECV y prediga razonadamente el caracter polar o apolar de las moléculas: CSy, CHs y H0.
(1,5 puntos)
Datos: Numeros atomicos, Z: Z(H) = 1; Z{C) =6, Z(D) = 8; Z(5) = 16.

2015
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a) Describa la geometria prevista por el modelo RPECV para las moléculas CCls, CHCIls y CH2Cls. Prediga,
en cada caso, si la molécula sera polar o no. (1,5 puntos)

Datos: numeros atémicos: Z(H) = 1; Z(C) = 6; Z(Cl) = 17.

2014
2013

1-b) Represente la estructura elecirénica de Lewis e indique, razonadamente, la geometria molecular
prevista por el modelo RPECV para las moléculas PRz, H2S, CBra. Prediga, de manera justificada, si la
molécula serd polar o no. (1.50 Puntos).

Datos: NUmeros atomicos: Z(P)=15; Z(F)=9; Z(H)=1; Z(S)=16; Z{C) = é; Z(Br)= 35
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