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Enlace: Union de atomos para formar moléculas y alcanzar mayor estabilidad. En este proceso los a&tomos ceden o
comparten electrones de la capa de valencia.

Tipos de enlace guimico

Enlace covalente
Ocurre entre &tomos no metalicos que se unen y comparten algunos pares de electrones de su capa de valencia.

Molécula de agua (H.0) Ejemplos:
a Cl,
H + - / R
y @ @ fomo Agua H,0
He+H = H:H . Mg Amoniaco NHs
. 4 " / \ Metano CH,4

tomo [ tomo

Hzo L O B HH de hidrégeno \ . \ | de hidrégeno
L) - S ()

Enlace ionico

formando un enlace idnico. Se

trata de wuna transferencia de  Atomo de Atomo de
sodio (Na) cloro (CI) + =

Los enlaces i6nicos ocurren cuando los 4&tomos ganan o pierden electrones. Un atomo
e pierde electrones de su capa de valencia y se forma un ion positivo (catién) y otro atomo
gana ese electron y se convierte en un ion negativo (anion), Y el cation y el anion se atraen

Cloruro de sodio (NaCl)

electrones, no de una comparticion. Se produce entre un metal y sty b
un no metal. Ty e e
Ejemplos: (@Y Y Yy — e o
Oxido de magnesio (MgO) Y 9 ZaN U.' ! {1(©):(@)1
Sulfato de cobre (CuSO4) o oo e

loduro de potasio (KI)

Cloruro de manganeso (MnCl,)

Carbonato de calcio (CaCOs)

Los enlaces ionicos no forman verdaderas moléculas, sino cristales con todos
los iones ordenados en una forma geométrica:

Enlace i6nico

° Na*

¢Como saber si dos elementos forman un enlace covalente o i6nico?

Cuanto més diferencia de electronegatividad (EN) haya entre los dos atomos
gue se unen, mas facil es la transferencia de electrones de uno a otro,
formandose enlaces ionicos; por eso el enlace idnico lo forman los metales con los no metales.
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Si los dos atomos son de parecida EN no hay transferencia de electrones y los comparten, formandose un enlace
covalente; por eso se da entre no metales.
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En la préctica siempre que se unen elementos de los grupos 1y 2 (los de menor EN) con elementos de los grupos 16 y
17 (los de mayor EN) el enlace es i6nico; en el resto de los casos es covalente.

Enlace metélico
Se da Unicamente entre &tomos metalicos de Enlace iénico Enlace covalente
un mismo elemento, que por lo general
constituyen estructuras solidas, sumamente
compactas. Es un enlace fuerte, que une los
nucleos atémicos entre si, rodeados de sus
electrones como en una nube.

Barras de hierro (Fe)

Barras de oro puro (Au)

Barras de plata pura (Ag)

Molécula de oxigeno (O,)

€
)
€

£
cleT S

Molécula de cloro (Cl,)

@

Q- o -0
9 @ . ® 0 @ Enlace
4 metalico
b @ Y @ °
¢ @ . @ )
. . @ Metalion @ Electron
Enlace covalente coordinado (o dativo).
En el enlace covalente, lo normal es que cada 4&tomo aporte electrones desapareados, llegando  Estado fundamental del carbono
incluso a pasar a un estado excitado para poder desaparearlos, por ejemplo en el C (Z=6) | *
Pero en algunos casos, es posible que un a&tomo aporte al enlace un par completo de electrones 5~ 52 %
apareados. En este caso, el otro &tomo no aporta ningun electrén, sino un orbital vacio. Al estado excitado del carbono
final, seguiremos teniendo un par de electrones que constituyan un orbital comdn a los dos A| 4 *
atomos, como ocurre en el enlace covalente comin. Es decir es el enlace quimico que se ' e 5
forma cuando dos atomos comparten un par de electrones, pero este par procede sélo de uno
de los &tomos
A este tipo de enlace se le denomina enlace covalente coordinado (o dativo), y se representa por una flecha, que va
desde el atomo que aporta el par de e, hasta el &tomo que aporta el orbital vacio.
Ejemplo:
Formacion del cation amonio (NH4*)
El cation amonio (NH4") se forma asi: NH3 + H*, pero resulta que el ion H* (Hidrogeno que ha perdido su electron,
posee el orbital 1s vacio). no tiene ningln electrén para enlazarse. Pero, el N tiene un par solitario apareado, entonces
es “como si el N le prestara un e- al H”; el H como tiene un orbital 1s vacio, puede aceptar este e- del N. Luego se forma

un enlace llamado coordinado o dativo del N con un ion H*, formandose un orbital comin, con las mismas caracteristicas
que los otros 3 enlaces covalentes que ya posee la molécula.

. + Ho * lTI *
HIN:H+ H™ = | HNeH | o [H-N=H

H H H
Otro ejemplo es el catién hidronio HzO* : H.O + H*
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|
H

Enlace covalente puro y enlace covalente polar o parcialmente idnico

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.

H. (molécula con dtomos del mismo elemento): Comparten un par de electrones. Al ser iguales los nlcleos, 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). Una sustancia constituida por moléculas de este tipo se dice que es apolar.

H CI (molécula con &omos de distinto elemento): También comparten un par de electrones, pero, a diferencia del
ejemplo anterior, el Cl es més electronegativo (3,0) que el hidrdgeno (2,1), por lo que atrae mas al par de electrones de
enlace. Como consecuencia, habra una mayor concentracién de electrones alrededor del nicleo de CI. En esa zona de la
molécula existird mas carga negativa que positiva. Se habla de que existe una carga parcial negativa, (8 — ), que es
siempre menor que la carga de un electrén. En la otra zona, en los alrededores del nlcleo de H, existe mas carga positiva
que negativa (carga parcial positiva, & + ). Ambas cargas parciales son iguales en valor absoluto (la molécula es neutra).
El enlace es covalente polar o parcialmente idnico.

Una molécula que presenta esa separacion de cargas se denomina dipolo que produce un momento dipolar ( u ), que es
un vector que va desde la carga positiva a la negativa.

Moléculas covalentes: ESTRUCTURAS DE LEWIS

h o o
+ Par de electrones no enlazante . CI .

H :CBeCl: | . g...

W . L " I - L -

= Llls'lﬂld:t!g-:!:u H \P:\l'dc electrones compartidos LA OB
H—N—H BeCl, BCI,

| Férmula estructural

H Cloruro de Berilio Tricloruro de Boro

Estructuras de Lewis con la regla del octeto

Los simbolos de Lewis son una representacion de los &tomos de acuerdo con la teoria de Lewis.

Consisten en simbolos quimicos junto con puntos (0 guiones que sustituyen a una pareja de puntos) alrededor del
simbolo que representan los electrones de valencia.

Colocamos puntos en los lados del simbolo hasta un maximo de 4 y después emparejamos puntos hasta alcanzar un
octeto.

En moléculas e iones moleculares muy simples, podemos escribir las estructuras de Lewis simplemente emparejando
los electrones desapareados de los atomos que las componen.

B Ejemplos:
N- tNe: Al :5s

N: 1s22s22p3 Ne: 1s22s22p®  Al: [Ne]3s23p S: [Ne]3s23p*
Regla del octeto: en la estructura de Lewis cada atomo estd rodeado de 8 electrones. Excepcion: el &tomo de H solo
puede tener 2 electrones en la capa de valencia.
La comparticion de un par de electrones da lugar a un enlace covalente simple.
Los pares de electrones que forman parte de un enlace se denominan pares enlazantes. Los pares de electrones que no
intervienen en el enlace se llaman pares solitarios.
Es habitual reemplazar los pares de electrones por guiones.

. solitarios .
He + «Clt — HgClt o H-Clz o H-CI
enlazantes

En moléculas e iones moleculares mas complicados, es util seguir el siguiente procedimiento:

Pasos para escribir estructuras de Lewis:
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Las vamos a ir viendo con un ejemplo: el trifluoruro de nitrégeno (NFs), compuesto con enlaces covalentes, dado que
esta formado por no metales.

1. Elegir el &tomo central, que en general es el menos electronegativo. El hidrogeno nunca es atomo central. En el caso
de los compuestos organicos casi siempre sera el carbono C.

En el NF3, el &tomo central tendré que ser el nitrégeno, dado que el fltior es el elemento mas electronegativo de la tabla
periddica.

2. Contar todos los electrones de valencia (Gltima capa) de todos los 4&tomos. Para los cationes, resta un electrén por
cada carga positiva. Para los aniones, afiade un electron por cada carga negativa.
Electrones disponibles= Son los que tienen en la capa de valencia.
Electrones disponibles o de valencia:
N (grupo 5): 5¢€
F(grupo7): 7ex3=21¢
Total de electrones de valencia: 5+ 21 =26 ¢

3. Contar el nimero de electrones para que se cumpla la regla del octeto, suponiendo que todos los elementos tuviesen
el octeto completo y se rodearan de 8 e-
Electrones necesarios = Los necesarios para que cada atomo se rodee de 8 e- (excepto el H que son 2)
Electrones necesarios para gque se cumpla la regla del octeto:
N:8e
F:8ex3=24¢
Total de electrones: 8 + 24 =32 ¢’

4. Calculamos el numero de electrones enlazados o compartidos (los que forman los enlaces) y dividimos entre 2, ya
gue cada enlace esta formado por 2 e

Electrones compartidos= Electrones necesarios— Electrones disponibles

N° de enlaces = Electrones compartidos / 2

En el NFs: Electrones compartidos= 32 — 26 = 6 €, lo que equivale a tres enlaces.

Y como hay que unir tres &tomos de fldor al &tomo central (nitrégeno), cada unidn sera un enlace simple.

5. Representamos la estructura basica: F_N_—F

F

6. Completamos el octeto de cada uno de los atomos. Para ello, colocamos pares libres (solitarios 0 no enlazantes) a
cada atomo:
Electrones solitarios= Electrones disponibles—Electrones compartidos
N° de pares solitarios = Electrones solitarios / 2
En el NFs: Electrones solitarios = 26 — 6 = 20 e”, lo que equivale a 10 pares solitarios o libres.
S
:l:
L]

Si algun atomo no alcanza el octeto, reorganizar los electrones formando enlaces multiples.

Cargas formales = N° electrones de valencia- N° electrones solitarios - (N° electrones de enlace )/2.

La suma de las cargas formales debe ser igual a cero en moléculas neutras (o igual a la carga del i6n poliatdmico).
Las estructuras de Lewis deberéan tener la minima separacion de cargas.

Las cargas negativas deben aparecer en los &tomos mas electronegativos.

Las cargas positivas deben aparecer en los &tomos menos electronegativos.

Las cargas del mismo signo sobre 4&tomos adyacentes son poco probables.

Resonancia. Hay estructuras complejas que no se describen bien con una Unica estructura de Lewis. Se recurre a un
hibrido de resonancia.

Las estructuras resonantes no corresponden a nada real, no existen.

La estructura real en “algo intermedio” entre las resonantes.
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Debemos tener presente que generalmente los &tomos que pueden formar enlaces triples son aquellos como C, N, P, que
tienen tres electrones desapareados, mientras que para formar enlaces dobles, los &tomos deben tener por lo menos dos
de ellos.

EJEMPLO
1. Determinar la estructura de Lewis del cianuro de hidrégeno, HCN.
Nuevamente, antes de empezar, verificamos que existen solo enlaces covalentes en dicha molécula, dado que los tres
atomos que la conforman son no metales.
1. El atomo central es el carbono, ya que es menos electronegativo que el nitrégeno (recordar que el hidrégeno nunca
es dtomo central).
2. Electrones de valencia:
H (grupo 1): 1 e
C(grupo 4): 4 e
N (grupo 5): 5 e
Total de electrones de valencia: 1 +4+5=10¢
3. Si los elementos tuviesen su octeto, tendriamos:
H: 2 e (recordar que el octeto del hidrogeno es de sélo dos electrones)
C:8¢
N:8e
Total de electrones: 2+ 8 +8 =18 ¢
4. Restamos (3) — (2): 18 — 10 =8 " = 4 enlaces.
5. Sabemos que el hidrogeno sélo puede formar un Gnico enlace simple (ya que sélo puede rodearse de dos electrones).
Por tanto, el nitrdgeno debe unirse al carbono mediante un enlace triple. Representamos la estructura:
H—C==N

Nos queda completar el octeto a cada &tomo. Vemos que el hidrogeno ya tiene su “octeto” completo, pues él solo puede
tener alrededor dos electrones. Asimismo, el carbono tiene alrededor ocho electrones (esta formando cuatro enlaces
covalentes). Sélo falta completar el octeto al atomo de nitrogeno:

H—C==N$

Verificamos el nimero de electrones representados en la estructura: hemos dibujado 4 enlaces (8 electrones) y un par
libre (2 electrones), o sea, 10 electrones en total, resultado que coincide con el valor estimado en el punto (2).

Algunas moléculas no completan el octeto. Ejemplo BF3
Otras lo amplian, cuando el &tomo central es de n>2. SF4, PFs, SO42.

Moléculas Deficientes u octetos “virtuales”:
En estas el &tomo central queda con menos de 8 electrones. Por ejemplo en el BFs. Cada F completa el octeto al formarse
un enlace simple y el el B queda 6 electrones.

oo

o O

oF o
Ooooooo 000 oo foXe)
0O o o
OFOBOOFOO OCloBeo CIO
0o 0o 00

Moléculas con octetos expandidos:
Los atomos que no pertenecen al 2° periodo pueden ampliar su octeto por promocion de electrones a subniveles d y
formar compuestos como CIFs, XeF4, PCls, SFg, IF; donde el &tomo central puede quedar con més de 8 electrones en
su capa de valencia.
(o)}
5 CIg
OO o 8 00 o
0 Clog pooClo
(ee] 00
o O
9 OO [e]
8clo oClo
00 (o))
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lones poliatdmicos

Existen especies ionicas conformadas por dos 0 mas atomos no metalicos, unidos mediante enlaces covalentes. La
especie global lleva una carga, ya sea positiva (cation) o negativa (anién). A estas especies se les llama iones
poliatémicos. lones de este tipo son, por ejemplo, amonio NH4"y el i6n carbonato COs*, presente en el agua
carbonatada. Para ellos también es posible representar su estructura de Lewis. El cuidado que hay que tener es considerar
la carga del i6n al momento de contar los electrones de valencia: un cation implica la pérdida de un electrén por cada
carga positiva, mientras que en el caso de un anion tendremos que aumentar un electrén por cada carga negativa.

EJEMPLO

2. Determinar la estructura de Lewis del ion amonio NH,4".

Este ion presenta enlaces covalentes, ya que esta formado por no metales.

1. El &tomo central serd necesariamente el nitrgeno. Hay, por tanto, que ubicar cuatro atomos de hidrégeno alrededor
de él.

2. Contamos electrones de valencia:

N (grupo 5): 5 e

H(grupo 1): 1 e

En total, 9 electrones. PERO, hay que considerar la carga (+1), que implica la pérdida de un electron. Entonces:
Electrones de valencia: 9 -1 =8¢

3. Contamos los electrones que habrian con el octeto completo:

N:8e

H:2ex4=8¢

Total: 16 €

4. Restamos (3) — (2) y obtenemos 8 electrones, lo cual corresponde a cuatro enlaces.

5. Como hay que unir cuatro atomos de hidrégeno usando cuatro enlaces, la estructura que obtenemos seré:
H

H—N—H

l . : - .
H Nota que en la estructura, todos los &tomos tienen su octeto completo. Falta Gnicamente indicar la carga total
de dicha especie. Para ello, se encierra a la especie entre corchetes y se coloca la carga afuera, como superindice:

+

H Esta es la estructura de Lewis correcta del ién amonio.

Los iones poliatdmicos presentan enlaces covalentes para unir a los &tomos que lo conforman. Sin embargo, ellos pueden
estar formando enlaces i6nicos. Un ejemplo es el carbonato de calcio CaCOs: este compuesto idnico, ingrediente de las
gaseosas, presenta el cation calcio (Ca?*) y el anidn carbonato (COs%), los cuales se atraen entre si por atraccion
electrostatica (enlace i6nico). Sin embargo, el anién carbonato puede presentar enlaces covalentes, ya que es un ion
poliatémico.

Parametros del enlace covalente

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

- Angulo de enlace: Angulo que forman las lineas que unen el atomo central con el resto de los atomos. Los
estudiaremos més adelante.

También es importante la energia de enlace.

A medida que aumenta el orden de enlace, la longitud de enlace disminuye y las energias de enlace aumentan.
Imaginate que tenemos un palito delgado que mide L

Ahora lo cortamos por la mitad y juntamos las dos mitades

Ahora cortamos el palito L en tres trozos y los juntamos

Vemos claramente que el caso de los tres trozos es mas corto que el de dos, y éste mas corto que el de uno. Luego a
mayor orden de enlace, menor longitud de enlace.

Imaginate que ahora queremos cortar con una herramienta los trozos juntos de cada caso. Es evidente que serd mas facil
cortar cuando hay sélo un palito que cuando hay dos juntos y nos costard mucho mas cortar los tres juntos. Debemos
hacer més esfuerzo en el caso de los tres trozos. Luego a mayor orden de enlace (menor longitud de enlace), mayor
energia de enlace.
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Orden Longitud
Compuesto de de BDE
Enlace Enlace
(pm) (ki/mol)
H3C-CH3 1 153.5 376
H,C=CH, 2 133.9 728
HC=CH 3 120.3 965

Geometria de las moléculas

La geometria de las moléculas puede justificarse mediante el modelo de Repulsién de los Pares Electronicos de la Capa
de Valencia (RPECV). Segun este modelo, los pares electrénicos de la capa de valencia del &tomo central (tanto pares
de enlace como pares solitarios) tenderan a estar lo mas alejados posible entre si.

Meétodo para hallar la geometria de una molécula:

Se parte siempre de la estructura de Lewis. La forma de la molécula depende del &tomo central. Teniendo en cuenta
todos los pares de enlace y pares no enlazantes (pares solitarios), se busca la figura geométrica mas simétrica, de forma
gue todos los pares estén lo méas alejados entre si, para que las repulsiones sean minimas.

Ejemplos basicos:

BE‘C|2
Estructura de Lewis:
Be (Z=4): tltima capa 2s?, como debe formar dos enlaces con los dos cloros, debemos excitar un electrén

Gi—ge—g al orbital p y quedaria asi: 2st 2p?, tiene dos electrones desapareados y ningdn par \Qo
- ~ solitario, o sea * Be *, donde se unen los dos cloros, para que las repulsiones sean B = H
minimas, los cloros deben alejarse lo mas posible, resultando una molécula Cl-Be-Cl,
lineal.
CO2

C (Z=6): 2s? 2p?, se excitan: 2s! 2p?, 4 electrones desapareados O(Z=8): 2s? 2p*, 2 electrones /O_C_O\
desapareados y 2 pares solitarios N T

Los dobles o triples enlaces, al ser paralelos, cuentas como una sola “cosa”, es decir el C esta rodeado de dos “cosas”,
luego sera lineal.

BCls, al atomo central lo rodean tres enlaces, tres pares de enlace y ningan par solitario ;Cémo distribuiriamos 3 “cosas”
para que estén lo mas lejos posible, unas de otras? Evidentemente, en forma de triangulo.

:C" : < Luego su geometria es triangular plana.
e, DRSS o
A7 J
CCl,

C, una vez excitado: 2s! 2p?, 4 electrones desapareados que se unen asi:

o Al C lo rodean 4 “cosas”, la geometria es tetraédrica
N
& /C
as N
.cl
NHs;
H Cuando hay pares no enlazantes (o solitarios) hay que distinguir entre disposicion electronica inicial y su

| geometria final o real.
H—N—H Disposicion electrdnica inicial:
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Al N le rodean cuatro “cosas” (3 pares enlazantes y 1 par solitario), luego la disposicion electrénica

inicial de 4 “cosas” es tetraédrica (y no triangular)

En el tetraedro inicial colocamos los 4 pares de e-, da igual en qué posiciones porque es totalmente
. regular. En tres vértices habra 3 pares de enlace (los tres H) y en el otro habra 1 par solitario. Pero el

=0 par solitario es del N y esta sobre él, sin que haya linea de enlace, es decir no hay a&tomo con el que

enlazarse. Asi, si mentalmente olvidamos esa linea del par solitario, podemos deducir su geometria real

all bond angles 109.5°

Entonces, el N gue inicialmente estaba en el centro del tetraedro,

Par

VY S .. ahora queda en el vértice superior de una piramide trigonal
S/ LN 1% N (pirdmide base triangular), luego tiene una geometria de piramide
:__ﬁfl v R ,/‘) H\\““\ i A | trlgonal .

\f‘;‘ * Si hubiese sido un tetraedro, el angulo H-N-H seria de 109,5°. El
- H par solitario del vértice superior (pegado al N) ejerce una repulsion

sobre los pares de enlace cerrandolo un poco, es de 107,8°.

H.O
nmaons  DISPOSICION electronica:

.. Al O le rodean cuatro “cosas” (2 pares enlazantes y 2 pares solitarios), luego la disposicion electronica

H—QO—H inicial es tetraédrica (y no lineal)

o En el tetraedro inicial colocamos los 4 pares de e-, da igual en qué posiciones porque es totalmente

regular. En dos vértices habra 2 pares de enlace y en otros dos habra 2 pares solitarios. Pero los pares

solitarios son del O y estan sobre él, sin que haya linea de enlace, es decir no hay atomos con los que

enlazarse. Asi, si mentalmente olvidamos estas lineas de los pares solitarios, podemos deducir su

. geometria real

—=e Vemos que forma un 4ngulo. Geometria angular

'all bond angles 109.5°

WATER MOLECULE

Molécula de Agua

o
Como la disposicion “inicial” es tetraédrica, podriamos pensar que el angulo es el del tetraedro (109,5°), pero los pares
de electrones solitarios se repelen entre si y a su vez ejercen una repulsion electrostatica sobre los electrones de los
enlaces O-H, haciendo que el angulo se haga un poco mas agudo; exactamente 104,5°.

Trascendencia de la geometria del agua

El hecho de que la molécula de agua sea angular y no lineal tiene una trascendencia vital para nuestro mundo, como
veremos en las fuerzas intermoleculares.

Otros casos:

e
SFg  GEOMETRIA OCTAEDRICA PCls  GEOMETRIA BIPIRAMIDE TRIGONAL
6 PARES ELECTRONICOS DE VALENCIA 5 PARES ELECTRONICOS DE VALENCIA

Los casos posibles son (luego veremos los que se suelen preguntar que no son todos éstos):
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Tipo de molécula Forma Disposicion electronica’/Geometria?  [Ejemplos

AB1En Molécula diatomica M @=_) HrO02

AB2EQ Lineal J-u_) )-'_J BeCl2, HgCl2, CO2
AB2E1 Angular ﬁ NO2™, SO2, 03
S
AB2E2 Angular I ’ ﬁ H20, OF2
AB2E3 Lineal E l ’ XeF2, 13~
AB3EQ Triangular plana A q BCls, BF3, CO3%, NOg, SO3
, J
AB3E1 Piramide trigonal : i NH3, PCI3
AB4EQ Tetraédrica : : CH4, PO437, 3042*, Clo4a™ CHCI3
AB4E?2 Cuadrada plana E E XeF4
|
J
AB5EQ Bipiramide trigonal PCl5
)-*J 9 éJ
AB5E1 Pirdamide cuadrada CIF5, BrFs
\
> §J ji
ABGEOQ Octaédrica SF6
™
9 C D

Polaridad de las moléculas

No hay que confundir un enlace polar con una molécula polar.

Un enlace entre dos &tomos puede ser polar o apolar. Se debe a la diferencia de EN

Enlace apolar

Cuando los dos atomos del enlace son iguales A(EN) = 0: 0O=0 C-C H-H N=N
Se dice que el momento dipolar p=0

Enlace polar
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Cuando hay una AEN, el atomo mas electronegativo atrae hacia si 10s electrones del enlace, quedando cargado con una
carga infinitesimal negativa (-0) y el otro atomo con una carga infinitesimal positiva ((+3). Como en H-F:
Se dice que hay un momento dipolar distinto de 0. Se forma un dipolo.

Momento dipolar. n=0 n#0
La polaridad de un enlace se representa mediante un >
vector llamado momento dipolar “pn" H H H F
* Depende la diferencia de electronegatividad, y , entre
los atomos

sudirscddnesha b fod Para las moléculas
e ireccion es la linea e une ambos atomos y cuyo 7 s
Sentido hachy el ks electronugative L Puede haber moléculas polares con enlaces polares o moléculas

+ En los enlaces homoatémicos (H-H), CI-Cl...) es nulo ap0|ares con enlaces p0|al’eS.
En el caso de una molécula, la polaridad viene dada por la resultante de

o 2 \ il todos los momentos dipolares de la molécula (de todos los enlaces).
(\Fj H—E Puede haber moléculas polares con enlaces polares, pero también
+— moléculas apolares con enlaces polares.
Una advertencia: Los compuestos idnicos son totalmente polares,
+ _ tienen cargas + y -, no pequeiias “carguitas” como en los enlaces
' Y0, [N a] [Cﬂ covalentes. Y por supuesto todos los iones son “ultrapolares”.

PASOS PARA DEDUCIR LA POLARIDAD DE LAS MOLECULAS
Estructura de Lewis

Geometria

Si tienen o no enlaces polares.

Mirar si hay un momento dipolar resultante Xp 0 es 0.

Ejemplos de moléculas apolares
Non-polar:

0=C=0 @

A
°%® o._o%0
L ﬁTJcl) e @

Como vemos, los momentos dipolares se anulan entre si. Se ve claramente porque todos los &tomos que rodean al central
son iguales y estan en figuras simétricas.

iD.GD

- @

Ejemplos de moléculas polares

En el CH4 0 CCl4, que son apolares, si cambiamos uno de los &tomos por otro, por ejemplo CH3ClI (clorometano), ya no
es simétrica y sera polar.

Recuerda que el vector va hacia el &tomo méas EN. Es util saberse la EN de algunos elementos:

H C N 0] F

2,1 2,5 3 3,5 4

u Hay 3 vectores iguales dirigidos del H al C, y hay uno diferente dirigido del C
Cl . H+— al Cl, que no se compensa con ningln otro.
| v at o é.'_
L0 H-C-CI
ol Su S
a H
Molécula polar H,O Molécula apolar CH,

0 o
g Oxy OH\S\JC‘?
° - CH Sy oNH 3

10
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Si la molécula tiene pares solitarios como el H,O y el NHs, el momento dipolar va desde el &tomo central hacia el par
solitario (No hay nada méas negativo que los propios electrones):

H.0O
Se pueden hacer los momentos dipolares desde el tetraedro inicial o desde la forma angular final.

R zonas
~ parcialmente 6_

" positivas j O
. &+ H / \ H &+

zonas de electranes
no Compartidos

En el tetraedro las 4 posiciones no son iguales, no se anulan los 4 vectores del momento dipolar entre si, hay 2 vectores
gue van de los H al O y otros 2 vectores que van del O a los e solitarios.

La suma vectorial (en rojo) de
los dipolos de enlace {azul)
sita el centro de la carga
parcial positiva entre los dos
hidrogenos.

5— i ]
é DIPOLO

X P S
H &+ H

En el 4ngulo, la parte del O es negativa y la parte de los H es positiva, un dipolo perfecto:

NHs

El centro de la carga o

parcial positiva se $
localiza entre los tres P
atomos de hidrogeno. H ﬁ—\ H
Polar
Resumen:
Metano Amoniaco Agua
H
| @ §— 8
| Ny SR
.C N
H- '3‘/4“‘314 H A H 1 HT H 1
H H B B+
Apalar Polar Polar

SINTESIS: ESTRUCTURAS DE LEWIS, FORMA GEOMETRICA Y POLARIDAD

Yo no las hago con el recuento de pares de electrones, sino por una légica mas facil, representando en un diagrama de
casillas la Gltima capa del &tomo central, excitando los electrones si fuera necesario.

| Tipo Cl,, Oz, HF, CO, etc,

Son todas moléculas lineales (no merecen la pena)

Estpucturs de Laws 02
Osiger

oo oo _ _ 0=C:
oCleecls  10=01 H—E:
. Pueden ser polares o apolares

| Tipo BeH, y similares: BeCl,. BeBr, etc.

BeC|2

Be (Z=4): ultima capa 2s?, como debe formar dos enlaces con los dos cloros, debemos excitar un
electrén al orbital p y quedaria asi: 2st 2p?, tiene dos electrones desapareados y ningln par solitario, ™ “
0 sea * Be *, donde se unen los dos cloros, resultando Cl-Be-Cl, lineal, apolar H—"Be -

1¢0°

11
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CO2

MN—— N
\O_C_O/ Lineal, simétrica, apolar

Jaime Espinosa, 2024

| Tipo BH3 y similares: BCl;, BF3, F2CO, SOs, etc.

BC|3 :él:

Triangular plana, simétrica, apolar

F.CO

Atomo central C, una vez excitado: 2s 2p®, 4 electrones desapareados (el O tiene 2 electrones desapareados), que se

unen asi:
= =, Triangular plana, no simétrica, polar
IF-C=0l gularp P

|E|

Casos del CO4*, NOg, SO3

2.

Triangular plana, no simétrica, con cargas, polar

0" Triangular plana, no simétrica, con cargas, polar

Triangular plana, simétrica, apolar

Caso de la propanona (acetona) CHsCHO ‘o

Triangular plana, no simétrica, polar

Tipo CH4 v similares: CCly, SiH4, CHCIs, CH,CI,, etc.

CCls

C, una vez excitado: 2s' 2p?, 4 electrones desapareados que se unen asi:
Tetraédrica, simétrica, apolar

SiH,4

TR
4
L=~ |y Tetraédrica, simétrica, apolar

/S
Y

CHaClI

12
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ICL Tetraédrica, no simétrica, polar
|

H—C—H
I
H

Caso del metanol HCH,OH

l|4 Tetraédrica, no simétrica, polar
H—C—0—H
|

Metanol

Casos del PO43~, S042~, ClOs, BFs

:0: 3. Los dobles enlaces, al ser paralelos, se cuentan como una tnica “cosa” que rodea al atomo central
(?'C')—||=|>—6‘@ (lo mismo con los triples enlaces)
- 5 ’ Luego al P lo rodean 4 “cosas”, la forma en que se distribuirian para que estuvieran lo mas alejadas
el entre si, no es un cuadrado, sino un tetraedro, cuyos angulos son de 109,5°
- O
0O 149pm | || . Lo -
| T :(I)_ fFi
i _ Mipy, — . | s
O%P\"O O';- \ O 0—(|1 =0: o ()=(|:||=() F_BE_F-:
O- O Ol 0 &4 . L‘ . -

Tetraédricas, no simétricas, polares

Tipo del NH3 vy similares: NCls, NF3, PCl3, etc.

H @ 1‘/ 1D17pm /'J \\ -
| - H /‘) W Loy ’
H

Piramide trigonal, asimétricas, polares

Caso del H3O+
Tiene un enlace covalente dativo (el enlace indicado con una flecha), porque todos los enlaces estan formados por un

electron de cada uno de los &tomos, pero ese estd formado con dos electrones que pertenecen al oxigeno (es un préstamo
de 1 e- del O al H):
®

s @ = t
Hee(QeeH| = H—0-H
|
°

H Piramide trigonal, asimétrica, polar

Tipo del H,0O v similares: OF, (F,0), OCl, (Cl,0), SO,, Os, etc.

Estructra de Lwis O Agua OF, Lewis Structure
H-0O—-H (F—O—F: )
Pl Angulares, asimétricas, polares
SO:;

Angular, asimétrica, polar

13
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Caso del Os
Angular, polar

: |
R A R o L .
of 0 <0 o

Moléculas que han salido en las PAU Valencia

Molécula | N°de veces Forma Polaridad
CO, 1 Lineal Apolar
BeH, 1 Lineal Apolar
BF 1 Triangular plana Apolar
BCls 1 Triangular plana Apolar
Bl 1 Triangular plana Apolar
CCl, 3 Tetraédrica Apolar
NH. 1 Tetraédrica Polar
NHs 1 Piramide trigonal Polar
NF; 1 Piramide trigonal Polar
NCls 4 Piramide trigonal Polar
PCls 1 Piramide trigonal Polar
Pl 1 Piramide trigonal Polar
H,O 1 Angular Polar
F,0 1 Angular Polar
ClL,O 4 Angular Polar

' BF, 1 Tetraédrica Polar
F,CO 1 Triangular plana Polar

Consecuencias practicas de la polaridad de las moléculas

La polaridad afecta, por ejemplo, la solubilidad, las fuerzas intermoleculares, entre otras. La polaridad de las moléculas
es una propiedad de alta importancia pues define el comportamiento de estas relacionado con otras propiedades.

En la solubilidad, el caracter polar o apolar de la sustancia influye mucho, ya que, debido a este caracter, la sustancia
sera mas o0 menos soluble en un disolvente concreto.

Hay una regla general lo semejante disuelve a lo semejante. Asi, las sustancias polares se disuelven en disolventes
polares y las sustancias apolares se disuelven en disolventes apolares.

Por ejemplo, sabemos que el agua es una sustancia polar y que en la quimica organica hay muchos disolventes apolares,
como la gasolina. Imaginate que te manchas los pies de barro en un caso, y en otro caso, en la playa, te los manchas de
alquitran.

El barro, la tierra himeda, tiene agua y muchos iones, es una sustancia polar. Por el contrario, aunque no lo sepas, el
alquitran, sustancia densa y pegajosa, de color oscuro y olor fuerte, se obtiene por destilacion del petr6leo o del carbon
vegetal o de otra materia organica, es fundamentalmente apolar.

Por eso el barro de los pies (polar) se puede limpiar con agua (polar) y el alquitran (apolar) se puede limpiar con gasolina
0 petréleo (apolares). Al contrario no se limpian.

FUERZAS INTERMOLECULARES

Son fuerzas que acttan entre moléculas o entre iones y moléculas. Estas fuerzas son generalmente mas débiles que las
fuerzas intramoleculares (los enlaces internos de una molécula).

“intra”: dentro de la molécula

“inter”: entre moléculas
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En una molécula el enlace covalente entre dos 4&tomos es el mas intenso que se conoce. Esto hace que sea necesaria
mucha energia para separar los &tomos de una molécula. Pero unas moléculas se pueden unir con otras por fuerzas muy
débiles, pero que tienen una importancia trascendental en sus propiedades.

La méas importante es:

Fuerzas de puente de hidrégeno o también llamados enlaces de puente de hidrégeno
El puente de hidrégeno es un tipo especial de atraccion intermolecular que existe entre el atomo de hidrogeno de un

enlace polar (sobre todo un H-F, H-0, 0 H-N) y un par de electrones no compartido en un atomo muy electronegativo
(F, O, N) de una molécula vecina

Condiciones para que se produzcan:

o Que lamolécula tenga H

e Y que ese H esté unido directamente con alguno de los tres &tomos mas electronegativos (F, O, N)
Ejemplos: HF, H,O, NH3, ADN, CH3OH, ...

HF
5+ O-

H—F  +—= molécula polar
Cuando hay muchas moléculas de HF, los H(3+) atraen a los F(8-) de la molécula de al lado, haciendo el H de puente
entre dos atomos de F

moleculade H F H

[ NN em
o) 5i-) Hoo 3t &+ i g+ 0°
" Be
6"’1( E 69 0 I H. Lo H
e 7 6 _H o, ST T N
kA F H -, B* B+
puente de hidrogeno o & & & - H H
leHF \0/

1]

Asi, el fluoruro de hidrogeno estad formado por cadenas de atomos de fldor unidos por puentes de hidrégeno. Estas
cadenas no son lineales, sino que forman angulos medios de 135°.

MUY IMPORTANTE

Las sustancias como el HF, H,O, NHjs, etc., en las que existen enlaces de hidrogeno, presentan puntos de fusion,
puntos de ebullicién y calores de vaporizacién anormalmente altos, comparados con compuestos hidrogenados de
sus respectivos elementos homologos, y ello se debe a que en dichos procesos es preciso aportar una energia extra
necesaria para romper los puentes de hidrégeno existentes entre las moléculas proximas.

HF HCI HBr HI
Teb (°C) 195 -115 -67 -35
Como podemos observar, el HF tiene una temperatura de ebullicion anormalmente alta respecto a los compuestos
similares, lo que se debe a los puentes de H del HF que los demés no tienen. Ello se debe a que para llevarlo a ebullicién
debemos proporcionarle una energia extra para romper los puentes de H.

H-0
El agua tiene propiedades Unicas debidas a la polaridad de sus moléculas y, especificamente, a
su habilidad para formar puentes o enlaces de hidrégeno entre ellas y con otras moléculas.

Ly H H
o H

H Enlace Covalente -

6_

&,.0
5+H/ \H6+

-
B
- ~

H \i \ S P L‘h_"\

N NP %
"~
& Puente de Hidrogeno
Y
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Si vemos las graficas, vemos que también el H,O tiene temperaturas de

fusion y ebullicion anormalmente altas respecto a las de sus homologos. = —————
HZO HZS ste H2Te 100 4
Teb (OC) 100 '60 '41 '1 Sin puentes de hidrégeno ~

Los puentes de hidrégeno entre moléculas de agua tienen especial HeY ¥} {
importancia para la vida en nuestro planeta. Sin puentes de hidrogeno, el

. . - . N - e , 0 ‘ ’
B B ’ . T~ -72°0 H.Te HZPO
puentes dan pie a otra propiedad muy poco comln del agua: la fase liquida Pioe -

agua se fundiria a unos —100° C y haria ebullicién a cerca de —90° C. Los
T~ 9500 H.Se

Temperatura (° C)

7 ST , 2 —— Punto de fusién
es mas densa que la fase solida. Las moléculas de la mayor parte de las . Hes —e— Punto de ebullcion
sustancias estan «apretadas» en la fase solida que en la liquida, por lo que el 25 0 2 50 75 100 125 50 175 20 25
solido es més denso que el liquido. i i

Dadas estas temperaturas el agua es un liquido a temperatura ambiente,
mientras que los demés son gases.

Fuerzas de VVan der Waals o debidas a dipolos

Son fuerzas mas débiles que los puentes de H S+ N 5+ 5—
Interacciones dipolo-dipolo: Se dan entre las moléculas de las sustancias polares. La HeClE=--: H €
separacién de cargas hace que el polo positivo de una molécula y el negativo de otra

puedan atraerse. Esto hace que las temperaturas de fusion y de ebullicién de estas sustancias sea algo mas elevadas que
el de las sustancias apolares. Son mayores cuanto mayores sean los momentos dipolares.

Fuerzas de dispersion de London: Se dan entre moléculas apolares, que no tienen

separacion de cargas. Durante un instante muy pequefio, el electrén se encontrara (’ (

en un extremo, quedando esa zona momentaneamente con carga parcial negativa d-

, Y la zona opuesta con carga parcial positiva 6+. Se forma de este modo un dipolo

instantaneo, no permanente, pero suficiente para que pueda atraer a otras P Ot ,presenta
una distribucion asimétrica de carga e induce un dipolo

moléculas. La fuerza de esta interaccion es muy débil, pero hace que a muy bajas en la molécula vecina

temperaturas puedan condensarse gases como Nz, O, H, He ...

Las Fuerzas de Van der Waals

En compuestos covalentes, aumentan con la Mr

En compuestos organicos homologos, aumentan con la longitud de la cadena, o sea el nimero de atomos de C, y a

igualdad de nameros de C, con la superficie de acoplamiento, dado que las moléculas lineales pueden empaquetarse

mas estrechamente que las ramificadas

A mayores F de Van der Waals, mayores temperaturas de ebullicion.

Por ejemplo

F de Van der Waals: I, > Br, > Cl, (debido a la Mr)

Mr 254 159,8 71

Teb (°C) 184 59 -34

Estado Sélido Liquido Gas (también debido a las F de Van der Waals)

Temperaturas de ebullicion en °C de hidrocarburos lineales
Metano Etano Propano Butano Pentano Hexano Decano
-164 -88,6 -42,1 -0,5 36,1 68,7 164

Al aumentar la longitud de la cadena, aumentan las F de VVan der Waals y por tanto su Teb

TIPOS DE SOLIDOS Y PROPIEDADES

| Slidos i6nicos ‘ o2 rd
| . " Enlace
- Sal comin.
foncol) A ionico

s '
Moléculas
e Atomos

000
Enlace l
f metalico Enlace ’ . Enlaces
/ wn www Qv v QO (o) d ¥
/ + Dioxido de Carbono. Q" = F. Van der Waals Enlace de
[ « Nitrégeno. ®) w0 o 60 hidrogeno W
= [~ + Cloro. Compuestos s [
Tipos de Enlace (\ Arioos Suslanclas £33 peens L‘—' Sl
\\ Sdlidos de red covalente metallcas Sustancias H
\ T + covalentes Sustancias covalentes
fanenk: @ M atomicas moleculares
\ « Cuarzo. &3
X « Siicatos. ot ; . ‘a 0, g ‘
\ Metdlico | Sélidos metalicos | o« te? C grafito aa
« Hiero. 5303 . b » ¥ p n 9
o C.d\amame Q I )
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Propiedades de los compuestos como consecuencia del enlace. Sélidos covalentes, slidos atémicos, sélidos i6nicos y
solidos metalicos.
Sélidos metélicos
o Cristal o red 3D formada por Iones positivos y electrones deslocalizados (Modelo del “mar de electrones™)
Altas temperaturas de fusion y ebullicion (excepciones: Hg, Ga) (-39 a 3400 °C)
Muy buenos conductores de la electricidad
Insolubles en disolventes ordinarios.
Sélidos brillantes, resistentes, dictiles y maleables.
Ej: Na, Fe, Ag, Al, Cu... laton, aleaciones metalicas (CuZn),... (la mayoria de los elementos del S.P. son
metales).
Sélidos idnicos
e Cristales o red 3D de cationes y aniones unidos por fuertes atracciones electrostaticas.
Altas Tty Te (600 a 3000 °C)
No conductores de la electricidad en estado sélido.
Pero si conducen en estado fundido o en disolucién acuosa.
Solubles en disolventes polares.
Sélidos duros y fragiles.
e Ej: NaCl, Calz, MgO, Ca0O, CaF., K:0, BaS, ZnO, ZnS, sales, etc
Sélidos covalentes
Pueden ser de dos tipos:
e Los llamados simplemente solidos covalentes, pero mejor solidos covalentes atdmicos
e Los solidos covalentes moleculares
Solidos covalentes atbmicos

e No estan formados por moléculas, sino o—— % —e —e, ¢
, ‘» o = ,‘,,. “ L» L\. \{x “ *u
por atomOS 8 ‘b \t | \'v.L L\} \:.L :L" &\,
e Granred 3D de atomos unidos por fuertes | < ¢l % T ¢ %
enlaces covalentes. | ‘\&i a Sy o 4 2
e Muy altas Try T. (1200 a 4000 °C) raw_1i S g -2
e No conductores (aislantes) (del calory la €~ “ L “ ’ ¢
electricidad), pues sus electrones estdn  Diamante grafito SiO2

localizados en los enlaces covalentes,
(con la excepcidn del grafito)
e Insolubles en cualquier disolvente
e Muy duros (pero fragiles).
e Ej: C (diamante), Si, B, SiO; (cuarzo), SiC (carburo de Si), BN (nitruro de B).
La gran intensidad del enlace covalente que une a los atomos de la red hace que sean sustancias duras, y de elevados
puntos de fusion y ebullicion. Ademas, los electrones de enlace no tienen libertad de movimiento, siempre permanecen
alrededor de los &tomos que los han compartido. Esto hace que sean malos conductores del calor y la corriente eléctrica.
El grafito es una excepcion. Su estructura resonante hace que cada atomo tenga un electron deslocalizado en la red, lo
gue le permite ser conductor.
Sélidos covalentes moleculares
e Son moléculas covalentes unidas entre si por débiles fuerzas intermoleculares, tipo Van der Waals, que son
mucho mas débiles que las uniones covalentes entre los &tomos de un sélido covalente atdmico.
e Bajas Try Te (-272 a2 400 °C)
e Solidos blandos.
e Malos conductores del calor y la corriente eléctrica, practicamente aislantes, (no conducen la electricidad, pues
sus electrones estan localizados en los enlaces covalentes).
o La solubilidad depende de su polaridad. Recuerda que las sustancias polares (agua, etanol) son solubles en
disolventes polares y las apolares en disolventes apolares (aceites, hidrocarburos)
e Las sustancias apolares son normalmente gases a temperatura ambiente. Si la molécula es suficientemente
grande, como los hidrocarburos de cadena larga (aceites, gasolinas) pueden ser liquidos.
e Las sustancias polares, debido a las interacciones dipolo-dipolo, tienen mayor fuerza de cohesion entre sus
moléculas, por lo que tienen Tf y Te mayores que las sustancias apolares. Algunas, como el agua, son liquidas
a temperatura ambiente. Otras pueden ser incluso sélidas, pero con puntos de fusion bajos.
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o Ej: Sg (azufre), P4 (fosforo blanco), hielo (H2O solida), el azufre (moléculas de Ss), el yodo (moléculas de 1), el
fosforo blanco (moléculas de P4), y la inmensa mayoria de los compuestos organicos, como la sacarosa
(C12H22011, azlcar de mesa).
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CUESTIONES RESUELTAS

1. Estructuras de Lewis de ICI, H,0,, OH", H;O*, HS", PH3, PH.", SiF4, (CN):
Monocloruro de yodo ICI:

I(Z =53) = 157 257 2p® 357 3p® 452 3d*% 4p® 552 5410 5p° = 7 e~ valencia} -
Cl(Z = 17) = 1s% 257 2p® 357 3p° = 7e valencia) = T7-1+7-1=14¢~ Necesitamos:2-8= 16e"
16 — 14 = 2e” enlace = 1par electronico enlace 14 —2=12 = 6pares electronicos no enlazantes

ee ee J— —

slee CI3 = |I1-ClI

(X (2 4 - -
Perdxido de hidrdgeno (agua oxigenada) H-O;:
H(z =1) = 1s* = 1le” valeﬂcia}

. 1-2+6-2=14 e~

0(Z = 8) = 152 252 2p“1 = 6e valencia * ¢

Necesitamos: 2-84+2-2=20e"

20— 14 =6e” enlace = 3pares electrénicos enlace 14 —6=8 = 4pares electrénicos no enlazantes
ee (X

HeeOQeeDeeH = H_Q_g_H

e ee

Anién hidroxilo OH". Cuando tenemos un anién debemos sumar un electrén, debido a la carga negativa, a los electrones
gue ya tienen los atomos que forman parte de la molécula. Por el resto procedemos igual que antes:

H(Z =1) =15 = 1le” valencia
0(z=28)=1522s2p* = 6¢e valencia
Necesitamos: 1-8+1-2=10e”

10 —8=2¢" enlace = 1parelectronico enlace 8—2 =6 = 3pares electrénicos no enlazantes
En los iones para representar la molécula, se suele poner ésta entre corchetes y ponemos fuera la carga:

e |© e
|E—IO( 0::| — I:H —0[|
ee —

lon hidronio H3O+, es un cation, tiene carga positiva, debemos restar un electron al nimero total que tienen los &tomos
de la molécula:

H(Z =1) =15t = le~ valencia}
0(z=38) =15 252 2p* = 6e” valencia
Necesitamos: 1-8+3-2=14e"

14 —8=6¢e" enlace = 3pareselectronicos enlace 8—6=2 = 1pares electronicos no enlazantes

Cabe destacar que esta molécula tiene un enlace covalente dativo (el enlace indicado con una flecha), porque todos los
enlaces estan formados por un electréon de cada uno de los atomos, pero ese esta formado con dos electrones que
pertenecen al oxigeno (es un préstamo de 1 e- del O al H):

®

} = 1-146-1=7+1=8e"

1-3+6-1=9—-1=8e"

@

HeeOeeHH|® = |H—0>H

M |

H H
lon hidrogenosulfuro HS™:
H(Z =1) =15t = 1 e~ valencia

L i=21-146-1=74+1=8e"
5(Z = 16) = 15?252 2p6 3s? 3p4 = He” valencm} * * ¢

Necesitamos: 1-84+1-2=10e"
10 —8=2e enlace = 1parelectronico enlace 8—2 =6 = 3pares electronicos no enlazantes

e
e” = [n-5]

Fosfina o trihidruro de fésforo, PHa:
P(Z=15) = 15 25% 2p® 352 3p® = G5e~ mlencia}
H(Z=1)=1st = 1e valencia
Necesitamos: 1-8+3-2=14 e~

14 —8=6¢e enlace = 3pareselectrénicos enlace 8—6 =2 = 1pares electronicos no enlazantes

= 5-1+1-3=8e"

HeePooH = H -P—H
o I
I H
Cation fosfonio PH,":
P(Z = 15) = 1s% 25% 2p® 35? 3p* = 5 ¢ valencia

=5-141-4=9—-1=8e¢"
H(Z =1) = 15t = le valencia} * ¢

WSCE2ITUI02: T- 8+ §-5 = J@ 6_
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16 —8=28¢ enlace = 4pareselectrénicos enlace 8—8=0 = 0pares electronicos no enlazantes

En este caso sucede lo mismo que con el ion hidronio, tenemos un enlace covalente dativo, ya que el par de electrones

de ese enlace los pone el fésforo:

I;! ® ,l_] @®

HesPosH| = |H-P-H

H |

H | H
Tetrafluoruro de silicio SiF:
Si(Z =14) = 152 252 2p% 352 3p? = 4e” valencia}
F(Z = 9) = 15% 252 2p° = 7e valencia
Necesitamos: 5-8 =40 e~

= 4-147-4=32e

40 — 32 =8¢~ enlace = 4pareselectrénicos enlace 32 —8=24 = 12 pares electronicos no enlazantes

l‘l —
HiH IF1
eee e eo‘ . ‘. _
001;;"5;{“5'. = ‘E—S"l—ﬂ‘
L]
oF e IF1

[
Cianogeno (CN)::
C(Z=6)=1s*2s2p* = 4e” valencia}
N(Z =7) = 15?252 2p® = 5e~ valencia
Necesitamos: 4-8=32 e~

4-245-2=18¢e"

32— 18 = 14 e” enlace = 7 pares electrénicos enlace 18 —-14 =4 = 2pares electronicos no enlazantes

IN§ECeeCEENS = IN=C-C=N|

2. Estructuras de Lewis de SOCl;, NOs", N2O4, C.Cl,, HCIO3
SOCI2: El numero de electrones de valencia es 6 + 6+14 = 26. La estructura basica indica que el atomo central es el S y que los
atomos restantes deben distribuirse de la siguiente manera:

(e]
o o
o O o
[¢]
00 00 [e)e]
S Clo oSo oCl3
00 00 ()6}

De acuerdo con este esqueleto debe restarse a cada union un par de electrones por lo que el S queda con tres electrones restantes, el
oxigeno con cinco y cada cloro con 6. Al descontar 6 e- alrededor del atomo central enlazados, deben quedar 26 — 6 = 20, para
distribuir entre los atomos restantes. Cada Cl queda con 6 electrones a su alrededor con lo que cumple la regla del octeto. Al O le
restan 5y al S 3. Por lo tanto, podemos distribuir esos 8 electrones de manera que s6lo queden enlaces simples
[eX6)
503
oo ©90 oo
g clgsgcls

00 oo OO
De los 3 enlaces que forma el S uno debe ser coordinado (el S - O ), ya que el S s6lo forma dos enlaces simples por compartimiento
de electrones con dtomos de Cl.
[NOs]" El nimero de electrones es 5 + 18 + 1 = 24 y la estructura basica debe ser:

oo 00 [e}e]
o0 o oNO oQo
oo o oo
o
o} o}
0 0o
o}

Si descontamos 6 electrones enlazados alrededor del &tomo central (N) nos quedan 18 para distribuir.

Como cada O tiene 5 e-, y el &tomo del N le sobran 2 electrones sin enlazar, para poder completar el octeto es necesario optar por
un doble enlace con uno de los O, quedando uno de ellos con un electron sin enlazar.

De esta manera se puede repartir los 16 electrones restantes para completar los octetos y la estructura seria:

oo oo |-1
o OO
o0 gNgp O
0o oo 00
) o
o Oo
0o
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El simbolo de Lewis N indica que el N utiliza dos de sus electrones impares para formar el doble enlace y uno para formar un enlace
simple por lo que el enlace restante debe ser coordinado.
N204 El nimero de electrones es 10 + 24 = 34 y la estructura bésica debe ser:

00 oo oo oo
o0 o oNo oNo oQ o
0o o o [e]¢]

e} ¢}
o} o O (¢]
OOOOOO

(¢] ¢}

Debemos descontar 10 electrones quedando 24. Como cada O queda con 5y a cada N le sobran 2 sin enlazar, son necesarios 24.
Por lo tanto debernos colocar dos dobles enlaces, (no puede haber un enlace triple ya que algin N quedaria con 10) entre un N y un
0.

Al distribuir los 20 electrones restantes tendriamos la estructura:

[o)e] oo
0 (o)e] O
oOooOO
(X6} [eXe} (o) e} [eXe]
[elNe] (o] (ee}
033N 3 Ngg©O
00 00

Como cada N utiliza 2 electrones impares para el enlace doble y uno para unirse al otro N, el par restante lo usara para formar un
enlace coordinado con el otro O por lo cual en la molécula hay dos enlaces dobles y dos coordinados.
C2Cl2 Tenemos 8 + 14 = 22 electrones de valencia. La estructura bésica debe ser

00 ) o 0o
o

©Clo oCo oCo ©oClo
00 o o oo

Cada C se une al préximo con un enlace simple por lo que se debe descontar 2 electrones y por cada enlace C - Cl se debe descontar
2, por lo que restan 16 electrones por distribuir. Cada C queda con 2 electrones sin enlazar y cada Cl con 6. Los CI han quedado con
el octeto completo; los sobrantes 4 electrones deben ubicarse de forma tal que también se complete el octeto, de esta manera cada
C aporta dos de esos electrones y se forma el triple enlace. No se pueden ensayar 2 enlaces dobles entre el C y el Cl ya que el Cl
s6lo forma enlaces simples; es por ello que la estructura seré entonces:

[eXe] [eXe]
g Clgc 338 c g cCig
(o6} [e)e]
HCIOz Tenemos 1+ 7+ 18 = 26 electrones de valencia. La estructura basica debe ser. O-CI-O-H
(o]
503
(6]
[e)6] [eXe]
Ho oClI§ o0 o
oo 00
© (o]
80 o
(0]

Si descontamos 8 electrones enlazados quedan 18 para distribuir. EI H ya esta satisfecho; a cada C le hacen falta 2 para completar
el octeto y el ClI queda con 12 electrones a su alrededor. Es por ello que el Cl debe aportar al C cada par electrénico, formando
enlaces coordinados, de tal suerte que los O completen el octeto. No es posible formar enlaces multiples entre el O y el Cl. Por lo
tanto, la estructura final seré:

(o)}

3. Estructuras de Lewis de CHO,, NO*, OF,, POCIs, N.O

CHO:z": Los electrones de valencia se distribuyen como pares solitarios en los &tomos de oxigeno, :
pero el &omo de carbono carece de un octeto. Por lo tanto, un par de electrones solitario es donado 4.
desde uno de los oxigenos al 4&tomo de carbono formando un enlace doble. Dependiendo del atomo | #~ @
de oxigeno que dond los electrones, puede haber dos estructuras posibles, también llamadas
estructuras de resonancia.

=Q

NO*: Para este ion, se agregan ocho electrones de valencia, pero ninguno de los dos &tomos P
tiene un octeto. No se pueden afiadir electrones adicionales ya que los electrones totales ya . "
estan usados. En este escenario, los electrones deben ser movidos para formar multiples N=_ _ Remmncelibiid,

enlaces. El atomo de nitrégeno tiene dos pares de electrones solitarios y el &tomo de oxigeno 1 )
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tiene uno. Esto todavia no produce un octeto, asi que otro par debe ser movido para formar un enlace triple.
OF2, nada cambia debido a que cada 4&tomo ya tiene un octeto.

0" OF, Lewis Structure
POCIs .0l P—0Ql: ‘F—0O—F:
:Cl: &

Un caso particular N-O (Oxido nitroso, el gas de la risa

En general, los elementos menos electronegativos tienen mas probabilidades de ser atomos centrales. Luego no es el O, sino el N:N-
N-O

Hay varias posibilidades

= Nitrous oxide
= 0)
” O N3
= N* LS
N = N

N0

4. Dadas las siguientes moléculas: CCls, BF3; y PCls. a) Represente sus estructuras de Lewis. b) Prediga la
geometria de cada una de ellas segun la Teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la Capa deValencia. c)
Indique la polaridad de cada una de las moléculas. (Busca los Z)

L cot - [,
_ T e — ) — = €0 Py,
|\ @ -c-cg\ \E-B-Fl LT /\,\&
— \ o\ R <re
Ya'A\ lf\ [ & 43
Observar que el &tomo de boro alcanza estabilidad rodeandose de 6 electrones en su Gltimo nivel de energia(octeto incompleto).
‘#/(TQ F
l[‘ﬁ\ C P (Q lZ.OO
6€/ ’%\\ F
43 + t

Para saber si cada molécula es polar o apolar, debemos fijarnos en primer lugar en los momentos dipolaresde cada enlace,
representados en rojo en la figura inferior. Cuando el momento dipolar resultante de todos ellos sea nulo (en color verde), entonces
la molécula serd apolar:

Observar que el tetracloruro de carbono y el trifluoruro de boro son apolares, mientras que el tricloruro defdsforo si se trata de

W A

\r \ ‘9?:*\:’&
LT AR X l\
R = F Yy @
oo JFi=e ot

"

una molécula polar al tener un momento dipolar total o resultante distinto de cero.

5. A partir de los &tomos A 'y B cuyas configuraciones electrénicas son, respectivamente, 1s? 2s? 2p? y1s? 2s? 2p°
3s? 3p°:

a) Explique la posible existencia de las moléculas: AB, B, y AB..
b) Justifique la geometria de la molécula AB..

A: 4 electrones de valencia

B:7

Por tanto, ambos tienen tendencia a ganar electrones para completar su Ultimo nivel de energia, aumentar su estabilidad y poder
formar enlace. Se trata, por tanto, de atomos no metalicos que se unen, dando lugar a moléculas covalentes, compartiendo sus
electrones de valencia.

VVeamos cada posibilidad de acuerdo con lo que acabamos de decir:

La molécula AB no puede existir, pues un atomo del elemento A necesita 4 electrones, mientras que uno del elemento B necesita
solamente 1. Por tanto, la estequiometria de la molécula no permite la transferencia electronica entre ambos.

La molécula By si puede existir, pues cada atomo del elemento B necesita un electron para completarsu altimo nivel de energia. Asi,
dos &tomos del elemento B compartirdn una pareja de electrones dando lugar a la molécula B-.

La molécula AB4 si puede existir, pues cada atomo del elemento B comparte un electrén con el 4&tomo del elemento A; todos
completan su Gltimo nivel de energia, aumentando su estabilidad, disminuyendo su energia y formando, pues, enlace quimico.

22




Q2B-PAU-T2-Enlace y moléculas Jaime Espinosa, 2024

La teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de valencia explica la geometria de las moléculas (covalentes) considerando
que los pares electrénicos (enlazantes o solitarios) que rodean al &tomo central de la molécula se sitGan en el espacio lo mas
separadamente posible para minimizar la repulsidn eléctrica existente entre ellos. El &tomo central (A) esta rodeado de 4 pares de
electrones, todos enlazantes, los cuales se situaran en el espacio orientados hacia los vértices de un tetraedro, siendo de 109°5° el
angulo de enlace.

B ) El momento dipolar total o resultante es nulo, por lo que la molécula AB4 sera apolar.

6.

CUESTION 1.- a) Escribe las estructuras de Lewis para el BF;, NF; y F,CO.
b) (Cual sera la geometria de estas moléculas?
¢) (Qué enlaces de los que forma el flaor en las moléculas anteriores es mas polar?
d) (Cual o cuales de estas moléculas son polares?

DATOS: Z(B)=5; Z(C)=6; Z(N)=7; Z(0)=8; Z(F)=9.

Solucién:

a) El enlace covalente entre dos atomos exige la comparticion de uno o mas pares de electrones
desapareados, consiguiendo ambos atomos estructura de gas noble.

El nitrogeno tiene en su tltimo nivel la estructura electronica 2s° 2p° y el flior 2s° 2p°. Para
escribir la estructura de Lewis del NF; se siguen los siguientes pasos:

1. Determunar los electrones de valencia de los cuatro atomos suponiéndoles estructura electronica
de gas noble; n =8 (N) + 3 - 8 (F) = 32 electrones:
Calcular los electrones de valencia de los cuatro atomos; v=5(N)+3 -7 (F)=5+21=26¢":
Hallar los electrones de enlace; ¢ =n— v =32 — 26 =6 electrones:
4. Calculan los electrones solitarios: s =v — ¢ =26 — 6 = 20 electrones.

La estructura de Lews es:

W N

En la molécula BF;, la configuracion electronica de la capa de valencia del boro, dtomo central,
es 25° 2p', promociguando un electron desde el orbital 25 al 2p para adquirir covalencia 3 (3 electrones
desapareados st1 2?'); muentras que el fldor, con configuracion electronica en su Ultima capa

de valencia 2s” 2p” presenta covalencia 1 (1 electron desapareado). La estructura de Lewis ~ F
para la molécula, tentendo presente que en la molécula de BF; el dtomo de B posee un octeto  F$B3F

electronico incompleto, 3 pares de electrones en vez de 4, es:
En la molécula F,CO, el carbono se une por enlace covalente simple a los dos
atomos de cloro, y por enlace covalente doble al oxigeno. Su estructura de Lewis es:

b) Segtn la teoria de orbitales hibridos, el dtomo de boro en la molécula, BF;,
emplea 3 orbitales hibridos sp” para unirse a los 3 atomos de flior, y como esta
lubridacion dirige los orbitales hibridos hacia los vértices de un triangulo equilatero, B\
donde se sittian los pares de electrones compartidos, la geometria de la molécula es plana /
triangular con el atomo de B en el centro del tridngulo.

Para la molécula NF;, en la que el atomo de nitrogeno emplea 4 orbitales hibridos i,‘
sp’, dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular, la existencia de un par de / \
electrones no compartidos sobre el N, distorsiona la estructura tetraédrica y la molécula §--/- - _f
adopta una geometria piramidal trigonal. \F.

En la molécula F,CO, el atomo de carbono utiliza 3 orbitales hibridos sp* para unirse mediante 3
enlaces covalentes tipo ¢ a los dos dtomos de flor y al oxigeno, y el electron libre que atin le queda en un
orbital atomico 2p, lo utiliza en formar un enlace covalente, tipo 7, al solapar, lateralmente, F
con un orbital atdmico 2p del oxigeno, al que queda un electrén desapareado. Al igual que
la molécula de BF;, con la misma hibridacion, la geometria de esta molécula es plana c—o0
triangular con el atomo de C en el centro del triangulo.

F
¢) El més polar de los enlaces que forma el flior es el de la molécula BF;, pues la diferencia de
electronegatividad entre el flior y el boro es la mayor.

d) La polaridad de una molécula viene dada por el valor, distinto de cero, del momento dipolar
resultante de los momentos dipolares de los enlaces. Esto depende de la geometria de la molécula, y por
ello, la molécula BF; con estructura geométrica simétrica, es apolar por ser cero la suma de los momentos
dipolares de sus enlaces.

Por el contrario, las moléculas NF3; y F,CO, con geometrias piranudal con un par de electrones
no compartidos sobre el atomo de mtrogeno, y plana triangular, presentan un momento dipolar resultante
distinto de cero, siendo por ello moléculas polares. (En la molécula F,CO, la polaridad del enlace F — C
es, debido a la mayor diferencia de electronegatividad entre los atomos F-C que O-C, mas intensa y, por
ello, a pesar de ser la molécula plana triangular, el momento dipolar resultante es distinto de cero y la
molécula es polar).
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7.
CUESTION 2.- Considera las siguientes moléculas CCly, F,0 y NCl;. Responde razonadamente a
las siguientes cuestiones:

a) Dibuja su estructura de Lewis.

b) Describe su forma geomeétrica.

¢) Clasifica las moléculas anferiores como polares o apolares.
Solucidn:

a) El atomo de C con 4 electrones en su capa de valencia y configuracién electronica 2s° 2p°.
después de promocionar uno de los electrones 2s al orbital vacio 2p. adquiere la configuracion electronica
en su capa de valencia 25" 2p’. pudiendo formar cuatro enlaces covalentes. es decir, obtiene covalencia 4.

El dtomo de O con 6 electrones en su capa de valencia y configuracion electronica 25 2p°, forma
dos enlaces covalentes y queda con dos pares de electrones libres, es decir. presenta covalencia 2.

El atomo de N con 5 electrones en su capa de valencia posee covalencia 3, lo que indica que
puede formar 3 enlaces covalente v queda con un par de electrones libres.

De lo expuesto se deduce que la estructura de Lewis de cada una de las moléculas es:

IV SF0SFs VBTt
:..l::(z: ..: %eeteeten ':6'1: s
HoH *

b) Los tres atomos centrales de las moléculas C. O y N por combinacién lineal de los orbitales
atomicos 2s y 2p. forman cuatro orbitales hibridos sp”. equivalentes energéticamente y dirigidos. desde el
atomo central hacia los vértices de un tetraedro. Dependiendo de la existencia o no de pares de electrones
libres en el atomo central si la geometria de la molécula es tetraédrica o derivada de ella.

En la molécula CCLy, los cuatro orbitales hibridos se ocupan por pares de electrones compartidos,
cuatro enlaces covalentes, siendo la geometria de la molécula tetraédrica.

En la molécula OF,. dos de los orbitales hibridos lo ocupan pares de electrones libres y otros dos
por pares de electrones de enlace, siendo la molécula, debido a la repulsion entre los pares de electrones
libres y de enlace, angular, con un angulo de enlace de unos 107 °.

La molécula NCI; tiene tres orbitales hibridos ocupados por pares de electrones de enlace y uno
por un par de electrones libres, siendo la geometria de la molécula, por las repulsiones entre los pares de

electrones libres y compartidos. piramidal trigonal.
Estas son las geometrias de las moleculas:

1 o }ll
! B F a7/ N
a7/ \ G

Cl Cl
¢) La molécula CCL, debido a su geometria regular. presenta un momento dipolar resultante de
los momentos dipolares de enlace igual a cero. por lo que es apolar.
En las otras dos moléculas. su geometria y existencia de pares de electrones libres. hace que el
momento dipolar resultante de los momentos dipolares de los enlaces sea distinto de cero. lo que indica
que las moléculas son polares.

8.

CUESTION 3.- Dadas las especies quimicas: OCl,, BeH,, BF;~ v PCl,, responde razonadamente a
las siguientes cuestiones:

a) Representa su estructura de Lewis.

b) Predisu geometria molecular.

¢) Explica si cada una de estas moléculas tiene o no momento dipolar.

Solucién:

a) Para poder representar las estructuras de Lewis de moléculas complejas, hay que determinar,
ademas de los electrones de la capa de valencia de cada atomo:

F(Z=9): 25" 2p"; B(Z=5): 25 2p": H(Z=1): 1s" Cl(Z=17): 3s°3p>;

0 (Z=8): 25’ 2p* P (Z=15): 35 3p> Be (Z=4): 2s%
los siguientes nimeros:

1°.- Numero total de electrones de valencia. n, considerando cada atomo con estructura de gas
noble.

2° - Numero total de electrones de valencia, v. de cada atomo.

3° - Numero de electrones compartidos, ¢. restando vden: c=n-v.

4° - Numero de electrones libres o no compartidos. s. restandocav: s=v—c.

Colocando los pares de electrones compartidos y libres sobre el atomo central y los periféricos,
se obtiene la estructura de Lewis.

Jaime Espinosa, 2024
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Para la molécula BFy los numeros n. v. c y s son:
n=8e (1B)+4-8e (4F)+2e =42¢: v=3e (1B)+4-7e (4F)+1e =32¢;
c=n-v=42e —32e =10e =5pares e : s=v—c=32e —10e =22e =11parese .
Para la molécula PCl; los nimeros n. v. ¢ y s son:
n=8¢ (1P)+3-8e (3 Cl) =32 electrones; v=5e (1P)+3-7e (3 Cl)=26 electrones:
c=n-v=32e —26e =6e =3paresdee. s=v—-c=206e —6e =20e =10parese .
La estructura de Lewis para estas moléculas se determinan colocando alrededor de los atomos,
los pares de electrones compartidos y libres:

sCisOslls HiBelH

b) Segun la teoria R. P. E. C. V.. los pares de electrones compartidos y libres, para conseguir la
menor repulsion entre ellos, se orientan alejandose lo mas posible entre ellos. dependiendo de dicha
orientacion la geometria de la molécula.

La geometria de estas moléculas son: Tetraédrica
Angular Lineal F —  Piramidal trigonal
O —_— e .l.
P H—Be—H B| P
Cl Cl i g N
F/ F H / "H
F H

c) La molécula BeH, es apolar por ser nula la resultante de los momentos dipolares de enlace. A
ello contribuye, ademas de la electronegatividad de los elementos que se enlazan. la geometria molecular.

Las otras moléculas OCl,. BF, y PCl;. son polares debido. fundamentalmente a la geometria
molecular, que hace que el momento dipolar resultante de los momentos dipolares de enlaces sea mayor
de cero.

Para la molécula OCI; los nimeros n. v. ¢ y s son:

n=8e (10)+2-8¢ (2Cl)=24electrones; v=6e (1C)+2-7e (2Cl)=20 electrones:

c=n-v=24e —20e =4e =2paresdee; s=v—-c=20e —4e =16¢e =8 pares.

Para la molécula BeH, en la que el Be con sélo 2 electrones y los H un electron cada uno en su
capa de valencia. se observa con claridad que el Be utiliza uno de sus 2 electrones en unirse mediante un
enlace covalente a cada uno de los H.

9. Dadas las siguientes moléculas: SiH4, NH3 y BeH2. a) Represente sus estructuras de Lewis. b) Prediga la
geometria de cada una de ellas segun la Teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la Capa de Valencia. c)
Indique la hibridacion del atomo central.

Y 0 - [@\J
T, S S o
Sty o PaN H— B
¥ \ A X
H H

c) Para averiguar la hibridacion de los 4&tomos centrales se puede hacer, como en la teoria, partiendo de la configuracién del &tomo
central o partiendo de la geometria de cada molécula:

 El SiH, tiene geometria tetraédrica, lo cual significa que el dtomo central presentara una hibridacién sp® . En efecto, la
configuracion electronica externa del Si es 3s23p?; antes de unirse al H, promociona 1 e- del s al p, teniendo 3s! 3p?, se hibridan el
orbital 3s con los 3 orbitales 3p, obteniéndose 4 orbitales hibridos sp® (semillenos), los cuales se disponen en el espacio formando
un tetraedro.

 El NH;3 también tiene, en principio, disposicidn tetraédrica, aunque su disposicién es en realidad la de una pirdmide trigonal al
existir un par electrénico no enlazante. Por tanto, el N presentara hibridacion sp®. En efecto, la configuracién electréonica externa del
N es 2s22p3; antes de unirse al H, se hibridan el orbital 2s con los 3 orbitales 2p, obteniéndose 4 orbitales hibridos sp3 (3 semillenos
y uno lleno), los cuales se disponen en el espacio formando un tetraedro.

« E1 BeH; tiene geometria lineal, por lo que el &omo de Be presentara hibridacion sp. En efecto, la configuracion electronica externa
del Be es 2s%; que promociona a 2s'2p?, antes de unirse al H, se hibridan el orbital 2s con unorbital 2p, obteniéndose 2 orbitales
hibridos sp (ambos semillenos), los cuales se disponen linealmente en el espacio.

10. ¢Qué tipos de enlace o fuerzas de atraccion deben ser rotos para producir cada uno de los siguientes
procesos?:

a) hervir agua(l) H-O(l)

b) fundir aluminio Al(s)

c) fundir éxido de calcio CaO(s)

d) fundir cuarzo SiOx(s)

e) disolver KCI(s) en agua

a) Intermoleculares: Van der Waals y de hidrégeno
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b) Metalico

c) lonico
d) Enlaces covalentes
e) lbnico

11. Seiiala los enlaces que deben romperse para producir los siguientes procesos:
a) disolver cloruro de calcio en agua
b) vaporizar agua
¢) sublimar yodo
d) fundir magnesio
e) vaporizar nitrégeno liquido
f) fundir bromuro de sodio
g) vaporizar bromuro de hidrégeno
h) vaporizar cuarzo SiO;
a) lonico
b) Intermoleculares (Van der Waals e Hidrogeno)
c) Fuerzas de Van der Waals
d) Metalico
e) Fuerzas de Van der Waals
f) lonico
g) Fuerzas de Van der Waals
h) Enlaces covalentes Si-O
12.
CUESTION 5.- Explica que tipo de enlace (o fuerza atractiva) se rompe en cada uno de los
siguientes procesos:
a) Disolver cloruro de sedio en agua.
b} Sublimar CO; (s) a CO; (g).
¢) Fusion del hielo.
d) Fusion del diamante.

Solucion:

a) El cloruro de sodio. NaCl, es una sal 16nica, por lo que para disolver dicha sal hay que romper
el enlace i6nico, que es la fuerza atractiva que aparece cuando se aproximan los iones gaseosos Na* v Cl™.

b) El CO, es una molécula covalente en la que sus atomos se unen por medio de enlaces
covalentes. Cuando esta sustancia solidifica las moléculas se unen entre si por fuerzas atractivas de Van
der Waals, que son las que hay que vencer cuando el CO; sélido sublima, es decir. se pasa a gas

¢) El hielo es agua solidificada con las moléculas unidas entre si por enlaces de hidrégeno. que
es el enlace que hay que romper para licuar el agua.

d) En el diamante los dtomos de carbono se unen tetraédricamente por enlaces covalentes. Dado
que el tinico enlace que aparece en su red cristalina es el covalente, éste es el enlace que hay que romper
para fundirlo.
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PAU-CONCEPTOS CLAVE Y PAUTAS

Enlace covalente:
Unidn entre dtomos no metalicos o con electronegatividades similares que se da por comparticion de electrones.
Algunos ejemplos de compuestos formados por enlace covalente son: H,0, CCls, SO-...

Enlace idnico:

Unién entre un metal y un no metal (d&tomos con electronegatividades muy diferentes). El atomo metalico tiene baja
electronegatividad, por lo que tiene tendencia a perder electrones formando un catién. El atomo no metdlico tiene
alta electronegatividad, por lo que capta los electrones perdidos por el metal para formar un anién.

Algunos ejemplos de compuestos formados por enlace idnico son: NaCl, MgF,, Li.S...

Enlace metilico:

Enlace formado entre atomos metdlicos que comparten sus electrones de forma colectiva (modelo del mar de
electrones, gas de electrones o de la nube de electrones).

Algunos ejemplos de compuestos formados por enlace metalico son: Na, Fe, Zn, Co...

Diagramas de Lewis:

El diagrama de Lewis es una representacion de una molécula (enlace covalente) que muestra cdmo se distribuyen los
electrones alrededor de los atomos. Los pares de electrones enlazantes o compartidos, se dibujan como lineas entre
los atomos, mientras que los pares de electrones solitarios o electrones antienlazantes se dibujan como lineas
pertenecientes a uno de los 4&tomos de la molécula.

El siguiente esquema representa el diagrama de Lewis del amoniaco:

N
A BN

H H H

Regla del octeto:

La regla del octeto de Lewis afirma que en la capa de valencia de un atomo en una molécula siempre hay ocho
electrones (configuracion electrénica del gas noble) lo que supone la maxima estabilidad del atomo.

Hay excepciones importantes a esta regla:

1) Hipovalencia: &tomos que completan su octeto y adquieren su mayor estabilidad con menos de 8 electrones (por
ejemplo el H, que completa el octeto con 2 electrones, el Be que lo completa con 4 electrones o el By el Al que lo
completan con 6 electrones).

2) Hipervalencia: atomos que en ocasiones pueden rodearse de mas de 8 electrones (por ejemplo el P, que puede
rodearse de 10 electrones en moléculas como el PCls o el S, que puede rodearse de 12 electrones en moléculas como
el SFs).

Geometria molecular (segtin la TRPECV):

La geometria de una molécula es el resultado de la distribucidn tridimensional de sus atomos. La TRPECV (Teoria de
repulsion de los pares de electrones de la capa de valencia) nos permite predecir la geometria de una molécula en
base a las nubes electrdnicas que tiene cada 4tomo. Esta teoria establece que:

“Los pares de electrones de las capas de valencia de los atomos de la molécula se repelen entre si, por lo que la
molécula adopta en el espacio la orientacidn que minimice estas repulsiones entre electrones, para aumentar su
estabilidad”.

Las geometrias moleculares mas importantes son:

* Geometria lineal: en moléculas con un atomo central unido a dos sustituyentes, y sin pares de electrones solitarios
en el atomo central.

* Geometria triangular plana o trigonal: en moléculas con un atomo central unido a tres sustituyentes, y sin pares de
electrones solitarios en el 4tomo central.

* Geometria angular: en moléculas con un atomo central unido a dos sustituyentes, y con uno o dos pares de
electrones solitarios en el 4tomo central.
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* Geometria tetraédrica: en moléculas con un atomo central unido a cuatro sustituyentes, y sin

pares de electrones solitarios en el &tomo central. eomenss

* Geometria piramide trigonal: en moléculas con un dtomo central unido a tres sustituyentes, y Lineal
con un par de electrones solitarios en el &tomo central. ol
Si quieres aprender mads sobre la geometria molecular y cdmo asignarla en las moléculas mas .£*
importantes en selectividad, pincha en el siguiente video planact;go"a'

https://youtu.be/nVfa86ppMNO

& O
Polaridad de enlace: Angular
La polaridad de un enlace viene determinada por la diferencia de electronegatividad entre sus o~
atomos, y se mide por medio de una magnitud fisica lamada momento dipolar (u). (%C&O
Si los a&tomos unidos por el enlace tienen electronegatividades muy similares, el enlace es apolar Tetraédrica
(esto pasa en enlaces formados entre dos atomos iguales), mientras que si hay distinta 4
electronegatividad entre ellos (cuando los dtomos unidos son distintos) el enlace sera polar: {)mf

n=0 l'ig

Pirdmide trigonal

H—H H—F ol
El vector momento dipolar se representa con una flecha apuntando hacia el atomo mas O%O
electronegativo (zona con densidad electrdnica alta). 107

Polaridad de una molécula:

Para las moléculas diatémicas, la polaridad del enlace coincide con la polaridad de la molécula (debido a que solo hay
un vector momento dipolar).

En el caso de moléculas con mas de dos atomos, la suma total de los momentos dipolares de los enlaces determina si
la molécula es polar o no.

* Si la suma total de los momentos dipolares de los enlaces es cero, la molécula sera apolar (i = 0).

* Si la suma total de los momentos dipolares de los enlaces es distinta de cero, la molécula sera polar (i # 0).

Para determinar la polaridad de una molécula, lo mds sencillo es dibujarla primero con su geometria correspondiente
y dibujar los momentos dipolares individuales de los enlaces (fechas que van desde el elemento menos electronegativo
hacia el mas electronegativo).

En la siguiente imagen se muestran dos ejemplos:

— — TII:O
LX) c e OIS
O=—=C=—=0
e Y H=" T~H
Molécula apolar Molécula polar

En la molécula de CO; se anula la suma de los momentos dipolares de los enlaces debido a la geometria lineal de la
molécula. Por lo tanto (i = 0) y se trata de una molécula apolar.

En la molécula de H,0 no se anula la suma de los momentos dipolares de los enlaces porque ambos van dirigidos hacia
el atomo de oxigeno, y debido a la geometria angular de la molécula (i # 0) tratandose el agua de una molécula polar.
Si quieres aprender mas sobre la polaridad y como asignarla en las moléculas mas importantes en selectividad,
pincha en el siguiente video

https://youtu.be/nVfag86ppMNO

Indicar Hibridacién del atomo central
En funcidn de las nubes electrénicas podemos deducir la hibridacién sp (2 nubes), sp2 (3 nubes) o sp3 (4 nubes)
correspondiente al &tomo central. Podremos justificarlo en funcidn de su configuracion electrénica o de la forma de
los orbitales.

La hibridacion es el proceso mediante el cual los orbitales atdmicos puros se combinan entre si para transformarse en
otros orbitales diferentes llamados orbitales hibridos, con el fin de formar orbitales iguales en caracteristicas, longitud
y energia, y asi poder explicar la realidad de algunas moléculas.

Se forman tantos orbitales hibridos como orbitales atdmicos puros se combinen. Para indicar la hibridacion de un
atomo, simplemente basta con contar las nubes electrénicas que tiene dicho atomo alrededor:
* 2 nubes electronicas = 2 orbitales hibridos = hibridacidn del atomo central: sp

* 3 nubes electrdnicas = 3 orbitales hibridos = hibridacién del &tomo central: sp?

* 4 nubes electrdnicas = 4 orbitales hibridos = hibridacidn del 4&tomo central: sp®
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Veamos un par de ejemplos de todos estos puntos con las siguientes moléculas: BCl; y H>S

ESTRUCTURA DE LEWIS GEOMETRIA
—_— —_— Molécula tipo AB;
|CI _ B — CI | 3 nubes electronicas enlazantes
- - Geometria plana trigonal «=120°
POLARIDAD HIBRIDACION
Cl Aunque tiene enlaces polares, Se forman 3 orbitales hibridos tipo sp’,
|,/r\ los momentos dipolares para solapar con cada uno de los
. individuales se anulan por la atomos de Cl. Enlaces tipo sigma.
B X : :
NS geometria de la molécula.
cl Cl Molécula apolar (p =0)
ESTRUCTURA DE LEWIS GEOMETRIA

N Molécula tipo AB3E;:
S 2 nubes electrénicas enlazantes
| | | | 2 nubes electrénicas no enlazantes

Geometria angular @ <109,5°

POLARIDAD HIBRIDACION
Los momentos dipolares individuales | Se forman 4 orbitales hibridos tipo sps,
' S ' se refuerzan y se dirigen hacia el 5. dos de los cuales solapan con cada uno
ﬁ ' ' R Los pares de electrones solitarios del | de los &tomos de H y los otros dos
/ \ azufre en el mismo sentido que el albergan los electrones solitarios.
H H vector resultante aumentan el efecto | Enlaces tipo sigma.

polar. Molécula polar (p #0)

Fuerzas intermoleculares:

Interacciones débiles que forman las moléculas entre si y que pueden ser de distintos tipos:

1) Puentes de hidrégeno o enlaces de hidrégeno: Son las fuerzas intermoleculares de mayor fortaleza. Los pueden
formar las moléculas que contengan enlaces directos entre el hidrégeno y uno de los tres atomos mas electronegativos
de la tabla periddica (F, O, N). Por ejemplo, pueden formar puentes de hidrégeno entre si las moléculas de H,0 o las
moléculas de HF.

enlace covalente polar

5 puente de hidrigens

Fuerzas de Van der Waals: Son fuerzas intermoleculares mas débiles que los puentes de hidrégeno. La fortaleza de
las fuerzas de Van der Waals aumenta al aumentar el tamafio de la molécula. Hay dos tipos de Fuerzas de Van der
Waals:

o Dipolo-dipolo: se establecen entre moléculas polares (dipolos permanentes) cuando la zona con densidad de
carga negativa de una molécula interacciona con la zona con densidad de carga positiva de otra. La fortaleza
de esta fuerza aumenta a medida que aumenta la polaridad de las moléculas.

e De dispersion o de London: Se encuentran presentes en todas las moléculas y son las Unicas que pueden
existir en las moléculas apolares. Se establecen por la formacidon de dipolos instantdneos en moléculas
apolares (se producen fluctuaciones muy rapidas y cambios de distribucion en los electrones de las moléculas
apolares que hacen que puedan formar dipolos instantaneos). Estos dipolos instantaneos generan dipolos en
las moléculas cercanas (dipolos inducidos) por lo que interaccionan entre si.

En funcion del tipo de enlace que posea, identificar las fuerzas que unen la estructura y determinar sus propiedades
mas relevantes.
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Debemos identificar el tipo de compuesto seguin su enlace y las fuerzas que unen dicha estructura ya que en funcion
de ella, podremos determinar sus principales propiedades:
Puntos de fusién/ebullicién, solubilidad, conductividad eléctrica y térmica, otras...

Punto de fusidn:

El punto de fusidon de una sustancia es la temperatura a la que se produce el cambio de estado sélido a estado
liquido.

Los puntos de fusién de los compuestos metalicos y de los compuestos idnicos (redes cristalinas) son muy altos debido
a que cambiar de estado dichas sustancias supone romper los enlaces entre dtomos que mantienen unido el
compuesto.

En cambio, los puntos de fusidn de las moléculas (compuestos de enlace covalente) son relativamente bajos, porque
para cambiar de estado la sustancia no se rompen los enlaces entre atomos, sino las fuerzas intermoleculares
existentes entre las moléculas que son muy débiles en comparacién con los enlaces quimicos.

Punto de ebullicién:

El punto de ebullicién de una sustancia es la temperatura a la que se produce el cambio de estado liquido a estado
gaseoso.

Los puntos de ebullicidn de los compuestos metalicos y de los compuestos idnicos (redes cristalinas) son muy altos
debido a que cambiar de estado dichas sustancias supone romper los enlaces entre atomos que mantienen unido el
compuesto.

En cambio, los puntos de ebullicién de las moléculas (compuestos de enlace covalente) son relativamente bajos,
porque para cambiar de estado la sustancia no se rompen los enlaces entre dtomos, sino las fuerzas intermoleculares
existentes entre las moléculas que son muy débiles en comparacién con los enlaces quimicos.

Conductividad eléctrica:

Capacidad de un material o de una sustancia para dejar pasar la corriente eléctrica a través de él. Para que una
sustancia sea un buen conductor eléctrico debe permitir el libre movimiento de electrones por su estructura.

Los compuestos metalicos son generalmente buenos conductores gracias a que los electrones se mueven libremente
por toda la red metdlica segun el modelo de la nube de electrones que explica el enlace metalico.

Los compuestos idnicos son buenos conductores Unicamente en estado fundido o cuando se encuentran disueltos, ya
gue en estos casos se encuentran disociados en sus iones, lo que permite la libre circulacion de cargas.

En el caso de los compuestos covalentes, son generalmente malos conductores de la electricidad debido a que los
electrones se encuentran en posiciones localizadas (en los orbitales) sin libre movimiento.

Compuestos covalentes atodmicos:

Los compuestos covalentes atémicos o cristales covalentes son compuestos formados por multitud de dtomos unidos
mediante enlaces covalentes. Pertenecen a este tipo de compuestos las dos formas cristalinas del carbono puro (el
grafito y el diamante), el cuarzo (red covalente de SiO,) y el corinddn (red covalente de Al,03).

ay=0.357 nm

Diamante Grafito

Vamos a hacer un pequeiio repaso de ello poniendo algtin ejemplo de propiedad caracteristica de cada grupo.

Covalentes moleculares

Las moléculas de la estructura estan unidas por fuerzas intermoleculares que pueden ser de diferentes tipos:

- Fuerzas de Van der Waals (Dispersion, dipolo-dipolo...)

- Enlaces de Hidrégeno (Si cumple con los requisitos para ello).

Ejemplo de propiedad: Bajos puntos de fusion y ebullicién debidos a que, por lo general, las fuerzas intermoleculares
son débiles. Solubilidad entre compuestos polar-polar y entre compuestos apolar-apolar...
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Covalentes atomicos

Los atomos de la estructura estan unidos por enlaces covalentes.

Ejemplo de propiedad: Los puntos de fusién mas altos debido a que se requiere mucha energia para romper los fuertes
enlaces covalentes. No solubles en ningun tipo de disolvente...

I6nicos

La energia reticular es la magnitud que determina la fortaleza del cristal iénico. Importante saber comparar valores
de varios compuestos idnicos en base a la carga y radio de los iones que forman un cristal idnico.

Ejemplo de propiedad: Conductividad eléctrica y térmica cuando estan fundidos o en disolucién debido a que hay
libertad de movimiento entre las cargas. Mientras que en estado sélido no son conductores debido a que las cargas se
encuentran fijas en la estructura iénica.

Metalicos

Los atomos del metal estan unidos compartiendo electrones de forma colectiva tal y como justifica el modelo gas de
electrones.

Ejemplo de propiedad: El modelo de gas de electrones justifica su gran conductividad eléctrica y térmica en cualquier
estado.
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PAU Valencia-PARA RESOLVER-T2-ENLACE Y MOLECULAS

1. 2023 Julio Cuestion 2. Estructura molecular. Estructuras electrdonicas de Lewis.

a) Dibuje la estructura electronica de Lewis de las siguientes especies quimicas: disulfuro de carbono CS,, diéxido de
azufre SO, sulfuro de hidrégeno H.S y formaldehido H.CO. (0,8 puntos)

b) Indique la hibridacion de los &tomos de C de las moléculas CS; y H.CO. (0,4 puntos)

c) Deduzca la geometria molecular de CS, y H,CO. (0,4 puntos)

d) Deduzca cudl de los dos angulos es mayor: O-S-0O o H-S-H en las moléculas de SO, y H2s, respectivamente. (0,4
puntos)

Datos: Numeros atomicos, Z: H=1; C=6; O =8; S = 16.

2. 2023 Junio Cuestion 1. Estructura atémica y molecular. Propiedades periddicas.

Considere los elementos A, B, C y D, cuyos nimeros atobmicos son 12, 15, 17 y 19, respectivamente. Responda a las
siguientes cuestiones: (0,5 puntos cada apartado)

a) Escriba la configuracién electronica de cada uno de los elementos propuestos e indique en qué grupo y periodo de la
tabla periddica se encuentra cada uno.

b) Ordene justificadamente los elementos por orden creciente de su primera energia de ionizacion.

c) Elija dos elementos entre los cuales se formaria un compuesto iénico y obtenga su férmula molecular. Justifique la
respuesta.

d) Deduzca la formula molecular del compuesto que se formaria entre los elementos B y C aplicando la regla del octeto
y discuta el tipo de enlace que se establece entre dichos atomos.

3. 2023 Junio Cuestion 2. Estructura molecular. Estructuras electrdnicas de Lewis.

Considere las especies quimicas F,CO, HCN y NBrs. Responda a las siguientes cuestiones:

a) Dibuje la estructura electrénica de Lewis de cada una de las moléculas. (0,6 puntos)

b) Deduzca la disposicién geométrica de los pares electronicos que rodean al &tomo central de cada molécula e indique
el tipo de hibridacidon de los orbitales de dicho 4&tomo. (0,6 puntos)

¢) Indigue la geometria de las moléculas HCN y NBrs. (0,4 puntos)

d) Discuta si las moléculas de HCN y NBr3 son polares o apolares. (0,4 puntos)

Datos: NUmeros atémicos, Z-H=1;C=6;N=7,0=8; F=9; Br=35.

Electronegatividad: H=2,1; C=2,5, N = 3,0; Br=2,8.

4. 2022 Julio Cuestion 2. Estructura molecular. Estructuras electronicas de Lewis.

a) Dibuje la estructura electronica de Lewis de la molécula de diclorodifluorometano o freon—12 (CCl,F>) y del metanal
o formaldehido (H.CO). (0,6 puntos)

b) Indique la hibridacion del atomo de C en cada una de estas especies quimicas. (0,4 puntos)

c) Deduzca la geometria de ambas moléculas. (0,6 puntos)

d) Discuta la polaridad de cada una de las moléculas. (0,4 puntos)

Datos: NUumeros atémicos, Z: H=1;C=6; 0=8;F=9; Cl = 17.

Electronegatividades (Pauling): H = 2,20; C = 2,55; O = 3,44; F = 3,98. Cl = 3,16.

5. 2022 Junio Cuestion 1. Configuracion electrdnica. Propiedades atomicas y periodicas.

Considere los elementos A, B, C y D, cuyos numeros atébmicos son 16, 17, 18 y 19, respectivamente. Responda
razonadamente a las siguientes cuestiones: (0,5 puntos cada apartado)

a) Escriba la configuracion electrénica en estado fundamental de cada uno de los elementos propuestos, e indique a qué
grupo y periodo de la tabla periédica pertenece cada uno.

b) Ordene los elementos por orden creciente de su primera energia de ionizacion.

c) Indique el ion més estable que podria formarse a partir de cada uno de los cuatro elementos propuestos y escriba su
configuracion electronica.

d) Deduzca la férmula molecular del compuesto que se formaria entre los elementos A 'y B aplicando la regla del octeto
y discuta el tipo de enlace que les une.

6. 2022 Junio Cuestion 2. Estructura molecular. Estructuras electronicas de Lewis.

a) Dibuje las estructuras electronicas de Lewis para las moléculas CF4, F,CO y COs.. (0,6 puntos)
b) Indique razonadamente la geometria de las tres moléculas del apartado anterior y ordene de menor a mayor los angulos
de las moléculas (F-C-F del CF4, F-C-F del F.CO y O-C-O del CO>). (0,8 puntos)
c¢) Razone qué molécula/s del apartado (a) es/son polares. (0,6 puntos)
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Datos: NUmeros atomicos, Z: C = 6; O = 8; F = 9. Electronegatividades (Pauling): C = 2,55; O = 3,44; F = 3,98.

7. 2021 Julio Cuestion 2. Estructura molecular.

El metanol, CH3;OH, es una sustancia de elevada toxicidad para los humanos. Conteste a las siguientes preguntas: (0,5
puntos cada apartado)

a) Indique razonadamente la hibridacion que presenta el &tomo de carbono.

b) Describa razonadamente la geometria que adopta la molécula.

¢) Razone si la molécula es o no polar.

d) En fase liquida, ¢pueden las moléculas de metanol formar enlaces de hidrégeno? Razone la respuesta.

Datos: Valores de electronegatividad de Pauling: H = 2,20; C = 2,55; O = 3,44.

8. 2021 Junio Cuestion 2. Estructura molecular. Estructuras de Lewis.

Considere las moléculas de amoniaco, NH3, metano, CHa, y metanal, H.CO.

a) Dibuje la estructura electronica de Lewis de cada una de las tres moléculas. (0,6 puntos)

b) Discuta razonadamente la geometria molecular de las tres especies. (0,6 puntos)

¢) Indigue razonadamente la hibridacion de los atomos de C. (0,2 puntos)

d) Justifique si las moléculas son polares o apolares. (0,6 puntos)

Datos: NUmeros atomicos, Z: H=1; C = 6; N = 7. Electronegatividad de Pauling: H = 2,20; C = 2,55; N = 3,44.

9. 2020 Septiembre Cuestion 2.- Estructura molecular.

Considere las especies quimicas: NCls, NH4+, CS;, SCl, y responda a las cuestiones siguientes:
a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas. (0,8 puntos)

b) Deduzca, razonadamente, la geometria de cada una de estas especies quimicas. (0,8 puntos)
c) Discuta, justificadamente, la polaridad de las dos moléculas CS; y SCl.. (0,4 puntos)

Datos: NUmeros atomicos: H (1); C (6); N (7); S (16); CI (17).

10. 2020 Junio Cuestion 1.- Estructura atémica. Propiedades peridédicas.

Considere los elementos con nimero atdémico A =9, B =11, C = 15y D = 17. Responda las siguientes cuestiones:

a) Escriba la configuracion electrénica de cada uno de los elementos propuestos en su estado fundamental e indique el
ion mas estable que formara cada uno de ellos. (0,8 puntos)

b) Defina energia de ionizacion y ordene razonadamente los elementos en funcién de su primera energia de ionizacion.
(0,8 puntos)

c) Proponga un compuesto iénico y otro molecular formado por el elemento A combinado con cualquier otro de los
propuestos. (0,4 puntos)

11. 2020 Junio Cuestion 2.- Estructura molecular. Enlace quimico. Fuerzas intermoleculares.

El diclorometano, CH,Cly, es un liquido volatil que, a pesar de su toxicidad, se sigue utilizando en la industria como
disolvente. Conteste, razonadamente, a las siguientes preguntas: (0,5 puntos cada apartado)

a) indique la hibridacion que presenta el &tomo de carbono central.

b) Describa la geometria que adopta la molécula.

c) Discuta la polaridad de la molécula.

d) En fase liquida, ¢pueden las moléculas de diclorometano formar enlaces de hidrogeno?

12. 2019 Julio Opcién A CUESTION 1

Considere las especies quimicas: H,CO, CN,%, H.S, PCls y responda a las cuestiones siguientes:
a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas anteriores. (0,8 puntos)
b) Deduzca, razonadamente, la geometria de cada una de estas especies quimicas. (0,8 puntos)

c) Explique, justificadamente, si las moléculas H,CO y PCl; son polares o apolares. (0,4 puntos)
Datos.- Numeros atomicos: H (1); C (6); N (7); O (8); P (15); S (16); CI (17).

13. 2018 Julio Opcién B CUESTION 1

Considere las especies quimicas HzS, MgCl,, C;H, y CCla. Responda razonadamente las siguientes cuestiones:

a) Discuta el tipo de enlace que se presenta en cada una de las cuatro especies quimicas. (0,5 puntos)

b) Deduzca la estructura de Lewis de las moléculas cuyos d&tomos estan unidos mediante enlace covalente. (0,5 puntos)
c) Justifique la geometria de las moléculas del apartado b). (0,5 puntos)

d) Explique cul de los compuestos, MgCl, o CCls, serd mas soluble en agua. (0,5 puntos)

Datos.- Numeros atémicos: H=1; C=6; Mg =12; S=16; Cl = 17.
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14. 2018 Junio Opcién A CUESTION 1

Considere las especies quimicas: Br.CO, HSiCls, CO,, NO* y responda a las cuestiones siguientes:

a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas anteriores. (0,8 puntos)

b) Explique, razonadamente, la geometria de cada una de estas especies quimicas. (0,8 puntos)

c) Discuta, razonadamente, si las moléculas Br.CO, HSiCls y CO; son polares o apolares. (0,4 puntos)
Datos.- Numeros atomicos: H=1; C=6; N=7; 0 =8; Si = 14; Cl = 17; Br = 35.

15. 2017 Julio Opcion B CUESTION 1

Considere las especies quimicas CS2, SiCl4, ICI2+ y NF3. Responda razonadamente:

a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas propuestas. (0,8 puntos)
b) Deduzca la geometria de cada una de las cuatro especies quimicas propuestas. (0,6 puntos)

c) Discuta la polaridad de cada una de las moléculas CS2, SiCl4, y NF3. (0,6 puntos)

16. 2017 Junio Opcién A CUESTION 1

Considere las especies quimicas: BFs, BFs, F20 y F,CO y responda a las cuestiones siguientes: (0.5 puntos cada
apartado)

a) Represente las estructuras de Lewis de cada una de las especies quimicas anteriores.

b) Explique razonadamente la geometria de cada una de estas especies quimicas.

c) Considerando las moléculas BFs y F,0, explique en qué caso el enlace del flior con el &tomo central es méas polar.
d) Explique razonadamente la polaridad de las moléculas BFs, F.O y F.CO.

Datos.- NUmeros atomicos: B=5; C=6; 0=8; F=9.

17. 2016 Julio Opcion A CUESTION 1

Considere los elementos A, B y C cuyos nimeros atdbmicos son 7, 8 y 17, respectivamente, y responda las cuestiones:
a) Aplicando la regla del octeto deduzca razonadamente la formula molecular del compuesto formado por:

al)AyC

a2) By C (1 punto)

b) A partir de las estructuras de Lewis de los dos compuestos deducidos en el apartado a), explique la geometria de cada
una de las dos moléculas y justifique si son polares o apolares. (1 punto)

18. 2015 Julio Opcién B CUESTION 1

Considere las siguientes moléculas: BFs, CFs, NF3 y OF,. Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) Dibuje la estructura de Lewis de cada una de las moléculas propuestas y deduzca su geometria. (0,8 puntos)
b) Indique si cada una de las moléculas propuestas tiene 0 no momento dipolar. (0,8 puntos)

¢) Ordene las moléculas BFs, CF4, NF3 por orden creciente de su angulo de enlace. (0,4 puntos)

Datos.- Numeros atomicos: B (5); C (6); N (7); O (8); F (9).

19. 2015 Junio Opcion A CUESTION 1

Considere las moléculas: BBrs, H2S, HCN y CBry, y responda a las siguientes cuestiones:
a) Represente la estructura electronica de Lewis de cada molécula. (0,8 puntos)

b) Indique, razonadamente, la geometria de cada una de las especies. (0,8 puntos)

c) Explique, en cada caso, si la molécula tendrd momento dipolar o no. (0,4 puntos)
Datos.- Numero atomico, Z: H (1); B (5); C (6); N (7); S (16); Br (35).

20. 2014 Julio Opcion A CUESTION 1

Considere las especies quimicas CO,, COs%, H,Se, y responda a las siguientes cuestiones:

a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas anteriores. (0,6 puntos)

b) Explique razonadamente la geometria de cada una de estas especies quimicas. (0,9 puntos)

c) Explique, justificando la respuesta, si las moléculas CO2 y H,Se son polares o apolares. (0,5 puntos)
DATOS.- NUmeros atémicos: H=1;C=6;0=8; Se = 34.

21. 2014 Junio Opcion B CUESTION 1

a) Escriba la estructura de Lewis de cada una de las siguientes moléculas y prediga, justificando la respuesta, su
geometria molecular: PCls, OF,, H.CO, CHsCI. (1,2 puntos)

b) Explique razonadamente si las moléculas PCls, OF;, H,CO, CHsCl son polares o apolares. (0,8 puntos)

DATOS.- NUmeros atobmicos: H=1;C=6;0=8;F=9;P=15;Cl=17.
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22. 2013 Julio Opcion B CUESTION 1

Considere las especies quimicas COs*, CS,, SiCls, NCls, y responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) Represente la estructura de Lewis de cada una de las especies quimicas propuestas. (0,8 puntos)

b) Prediga la geometria molecular de cada una de las especies quimicas. (0,8 puntos)

c) Explique si las moléculas CSz y NCls tienen 0 no momento dipolar. (0,4 puntos)

DATOS.- NUumeros atémicos: C =6; N =7; O = 8; Si = 14; S =16, Cl =17

23. 2013 Junio Opcion A CUESTION 1

Considere los elementos X e Y cuyos nimeros atdmicos son 8 y 17, respectivamente, y responda razonadamente a las
cuestiones siguientes: (0,5 puntos cada apartado)

a) Escriba las configuraciones electrénicas de cada uno de los elementos X e Y.

b) Deduzca la formula molecular més probable del compuesto formado por X e Y.

c) A partir de la estructura de Lewis del compuesto formado por X e Y, prediga su geometria molecular.

d) Explique si la molécula formada por X e Y es polar o apolar.

24. 2013 Junio Opcion B CUESTION 1

Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

b) Represente la estructura de Lewis de cada una de las siguientes especies quimicas y prediga su geometria molecular:
NClIs, BeHz, NH4* . (0,9 puntos)

c) Explique si las moléculas BeH, y NCls tienen o0 no momento dipolar. (0,3 puntos)

DATOS.- NUumeros atébmicos: H=1; Be=4;C=6; N=7; 0O =8; Cl =17
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