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SERIE 3; ENLACES Y COMPUESTOS QUIMICOS ESTRUCTURA
TRIDIMENSIONAL E INTERACCIONES INTERMOLECULARES

3.1] Escribir los simbolos de Lewis de......ccccvercreeerserersssnsecsssessrsenssssssesssssoas
Na = Na° He= © He®° Ca= ©°(Ca® K= K°
0 O O O O 0
C=°C?® Si = ©8i° Ne= °Ne 7 N=9 N ©
O o o0 C
Q O °° - O O
Br= oBr o S= °8° Mg= oMga O= 000
0 0 0 0O o O
O 0 o 0
P=° Po F= °F ¢
o oo ©
3.2] Ordenar 105 At0IMO0S A€ 10S ...eeereeeeerererreerseessecsnssscessosssssessesssssssnnee
2) Br, F, Ly Cl de...ueiereeereercscecsncsesseenseneeseseasesssesssssses
D) BB INIEL S, cavivisrssissessissassisosssmussosssssinsnssssssbaisasans
C) Al O, K ¥.tuuireirieceesacenensasescaceensssone
a)|<Br<ClI<F
b) S>P>Si>Mg
c) KRAI<C<O
3.3] Responder si [as proposiciones SIZUIEITES. ......cccvreserecssrveseerserssossssssssnssessssssssssssse
a) Son posibles entre At0OMOS CUYA...cvcccrrrerecsseasescccsrsrnssonesssssssssssssssssssssns
b) Son posibles entre AtOMOS QUE......c.cccreerecrersersasereecrersrassans e
¢) En general se presentan entre Atomos de..........icvvecrsncsersnseesaesassaseraersessesesssases
d) Se explican por 12 atracCiOn.....ccccecessseeecercssnseesesssnsesesssnsassssssssesssnss
£) Predominamn- ¢l PEJE.uusmiscmsesonssmmmmessmmsmmsssivsssossinssassy
) Pueden ser.......ccocoreecencees R S S
g) En estado s0lido NO....cceeisricccscsrrsaecersessnnisscesssnsesnaresrsens
h) Enlazan a 105 At0IMOS QUE...ccccicrecreeeascrnseressensersonsasessessssssassssssnss

a) Se refiere a enlaces 10nicos
b) Se refiere a enlaces covalentes.
c) Se refiere a enlaces covalentes.
d) Se refiere a enlaces 10nicos
e) Se refiere a enlaces 16nicos
f) Se refiere a enlaces covalentes.
g) Se refiere a enlaces i0nicos
h) Se refiere a enlaces covalentes.

3.4] Dados los enlaces siguientes:... ...cccceesnnenes P T N
a) Sefialar en cada uno de ellos el.............. L SE——— Lt o e tiore o lotetl
D) ordenarlos SEZUINL. . ...ccuessessssecnsssssassrsesssssasassoresvassnessassases



a) C-Br, el Br. 5-Oel O, H-Fel F y N-O el O.
b) C-Br (0,4), N-O (0,4), S-O (0,8), H-F (1,9)

3.5] Indicar que tipo de enlaces..

Na(l (enlace 16nico)
Cl; (enlace covalente no polar)

HCI (enlace covalente polar)

O, (enlace covalente no polar)
PCl; (enlace covalente polar)

L] II.I-lll'lll"'l#llil'I.lII'I'Iilll_‘lillllilll"il._ﬁil llllllll

3.6] Dibujar una estructura de Lewis.....cccceeerrennee s Rasarnspvesiunsrersssoususrrossens
CO ee
Cl;g =3C12 Cl: COg — Q‘ﬁ,
00 @eg
00
gOS s O8
Q0 ® S ® o P @
N; = NoeN P,0s= 038P (B PRO
O 0o ) i 00
T2t - Py
— ® O =— | '
= =§'G°° 803 9(5 .0§.oo
O O
DOOO

3.7] Indicar el estado de...
a) N&H, NH3 3 HzSO4 olud
b) Mg™", S04~ , Fe’" ...

a) NaH (Na (+1) —

H(-1))

NH; (N(-3)-H (+1)) _

H,SO4 (H (+1) - S(+6) —
SOz (S (-

NO (N (-

4)-0(-2))

2)=0(-2))

CaF, ( Ca (+2) - F (-1))

b) Mg:;+ (Mg (+2))
SO4~ (S (+6) — O (-2))
Fe " (Fe (+3))

CI" (Cl (-

1))

NH;" (N (-3) -H (+1))
NOs;” (N (+5) - O (-2))

0(-2))

llllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllllll
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3.8] Compuestos Binarios: Completar la tabla siguiente, indicando...

| Estado de oxidacién d

S0

—_—

Formula | Nombre Tipo de compuest})

| | | los atomos
NaH Hidruro de sodio Hidruro metahco | H (-1) Na (+1)
Cl,Os Trioxido de dlcloro) } Omdo no metahco 77(—2) Cl (t3):
ChLhO; | Qx1do de cloro (VII) Oxido 0 no metalico O (-2) C1(+7)
H,S | Sulfuro de hidrogeno* Hidrécido |S(2)H 1)

-




| CoS | Sulfuro de cobalto (I) | Sal _ \ S(-2)Co(+2) |
FeCl; Cloruro de hierro (IIT) | Sal Cl (- )N (+3) ]
Fep 04 Oxido de hierro (I Oxido metalico Fe (+3) O (-2
SO, l Di6xido de azufre Oxido no metalico O(-2) S (+4
NaF Floruro de sodio Sal F (-1) Na (+1)
H,Se Seleniuro de hidrégeno | Hidréacido S(-2)H®H#1)
SO; | Triéxido de azufre
P,O; | Triéxide de difésforo
HCT* Cloruro de h1dr6 OEeno Hidrécido Cl(-1) H(#+1)
Ca (+2) O (-2
(En el caso de 10S COMPUESLOS. ....covvveeserersecreeseesessnssnsssessossossnssessonsene
Sulfuro de hidrégeno* = dcido sulfhidrico
HCI* = 4cido clorhidrico
" 00 88 0O
NaH = [Na] ' [SHT CLO; = 0 CR M."BSG |
0
= [Na]" [g] F 3] CaO = [Ca]™ [sQR]*
Q0
HCl= HS &13

3.9] Compuestos Ternarios: Completar la tabla siguiente,...

Estado de oxidacion de los

atomos.

Oxodcido | H (+1) N(+5) O (-2)

Formula Nombre
compuesto

HNO; Acido nitrico
H,S04 | Acido sulfirico Oxoacido
NaOH Hidréxido de sodio Hidréxido
Fe(OH); Hldr6x1do de hierro(Ill) | Hidréxido
HCIO; | Oxoécido
| HSO3 | Acido sulfuroso Oxoéacido
| NaClO __Ijlpoclorlto de sodio Sal

| HIO; Acido Iédico [ Oxodécido
Ca(NO3), | Nitrato de calcio
HNO, | Acido nitroso
H,CO; | acido carbénico Oxodcido
NaHS Hidrégenosulfuro de sodio | Sal acida
| NayCOs3 Carbonato de sodio | Sal
Agp_SOg Sulfito de plata Sal
| NazPO, Sal

oo bl oa ti
NaOH= [Na]' BOSH] H,SO;= H20S SH
00 9 6 °° o-
o

H (+1) S(+6) O (-2)

H (+1) Na(+1) O (-2
H (+1) Fe(+3) O (-2

H (+1) CI(+3) O (-2)
H (+1) Br(+1) O (-2

H (+1) S(L“M-_?-L__l
Na (+1) CI(+1) O (-2)
H (+1) I(+5) O (-2

Sal
H (+D) N(+3) 0 (2)

H (+1) C(+4) O (-2

H (+1) Na(+1) S (-2

[ Na 1) C(+4) 0 (<2)

Ag (+1) S(+4) O (-2)
Na (+1) P(+5) O (-2




00 ee@

NaClO = [Na]” [gO3CIeT

COC @@

3.10] Compuestos Cuaternarios: Completar la tabla siguiente...

Formula Nombre Tipo de Estado de oxidacion de
| | compuesto los atomos

Meg(HSOy) Hidrégenosulfato de Sal acida Mg (+2) H(+1) S(+6)
| B magnesio L O(-2)
' NaHCO; Hldrogenocarbonato de | Sal 4cida Na (+1) H(+1) C(+4)

{sodio o OH=2)

(NH4)2S04 Sulfato de amonio [N (3)H(1) S(+6) O(-2)

' NaHSO; Hidrégenosulfito de Sal acida Na(+1) H(+1) S(+4)
sodio - ] o-2)

3.11] Escribir la estructura de Lewis de cada uno de los compuestos siguientes:...

B F B3 F° (Fluor = cumple el octeto; Boro = no cumple el octeto)

o F E S 3 0 (Fluor = cumple el octeto; Azufre = no cumple el octeto)
00, 8 200

O

o F33F3
00

o0 00

SCIS P e C1° (Cloi'b = cumple el octeto; Fosforo = no cumple el octeto)

3.12] a) Escribir la formula del oxoacido del bromo.....c.ccceccvecennneenieeeeneereeensnessesens
b) Escribir la formula de una 0xoSal QUE........ccccoseeesececsaccaceesaraesaaances o aollal

a) Un oxoacido es un compuesto formado por Hidrogeno (H), un no metal (en este caso
el Bromo) y el Oxigeno (O).

El hidrégeno tiene numero de oxidacion (+1) y el oxigeno (-2). El bromo cuando forma
un oxoacido utiliza los nimeros de oxidacion positivo (+1, +3, +5 o +7), en este caso

esta utilizando el menor (+1).
(+1)(F1)(-2)

- HBrO

Ya nos queda la suma de los nimero de oxidacion igual a cero.
Por lo que nos queda: HBrO

b) El cobre tiene nimeros de oxidacioén (+1 y +2) y el oxigeno (-2). El azufre cuando
forma un oxoécido utiliza los nimeros de oxidacion positivo (+4 o +6), en este caso
podemos utilizar el menor (+4).



Como el azufre tiene numeros de oxidacién pares, el anién que forme tiene carga (2-).
La cantidad de atomos de oxigeno que tenemos que colocar para armar el anién tiene
que ser tal que (2) por el numero de atomos de oxigeno tiene que ser mayor a (4), por lo

que debemos colocar 3 dtomos de oxigeno.
(+4)(-2)

SO~

Por lo que nos conviene elegir el nimero de oxidacién (+2) para el cobre.
#2) 9

Cu SO3 )

Como tenemos un catién divalente y un anién divalente, vamos a necesitar un anién por
cada cation.
Por lo que nos queda: CuSO;

3.13] Cual es el anion......... SeSEoasausss s EsetiiteastpenetrncerananosyoNents

CaSiO; => ani6én = Si0s*
NaClO => anién = ClO°
K3PO4 => anién = PO,

3.14] Dadas las moléculas siguientes: HF,... ..cccoceerennee e vReissEeasangigeas peRssassanany
a) escribir densidad de CArga......ccccerrerrsrnnercssacrssescssnnsesessens S
b) representar en CAda CAS0....cceeereeerenerrecessnersssssosssrssssessscssnsessssons
¢) ordenar las moléculas..........eeeeeveereconones S Svaivaivniesssansats

d) (Es posible..............

O+ O- —>
H-F H-F
O+ O- —
H-1I H-1
o+ O- —p
H-Cl] H-Cl

Br — Br Br — Br

Polaridad de las uniones
Br-Br < H-1 < H-Cl < H-F

d) Debido a que las moléculas diatémicas homonucleares, presentan una unién entra
atomos 1guales, ninguno de los nicleos puede atraer més los pares de electrones por lo
que no pueden formarse dipolos permanentes.

3.15] Para describir una geometria molecular ........ A
Predecir la geometria molecular y los ................. 3

Para poder determinar la geometria molecular de las sustancias debemos seguir una
serie de pasos que nos van dando los datos para obtenerla.

Primero debemos realizar la estructura de Lewis que nos dird quién es el 4tomo central
y cuantos pares de electrones lo rodean.



Luego aplicando los postulados de la TRePEV podemos determinar la geometria
electronica y la molecular y con ella, los angulos de enlace.

a) CS,: Como tenemos molécula formado por un atomo de carbono con dos atomos de
azufre, el atomo de carbono sera el central y los rodeardn los dtomos de azufre.

El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El azufre tiene seis electrones y necesita dos para llegar a la estructura estable de gas
noble.

e L 2@
Se8C8e S
o] _
28 B8
El atomo central es el carbono y como para esta teoria (TRePEV) las uniones multiples

se consideran como un par de electrones esta rodeado por dos (2) pares de electrones.

Estos dos pares de electrones tratan de estar lo mds alejados para que la repulsién sea
minima, por lo que se ubican separandose por 180 °.

180°
S GELinedl

Como todos los pares forman union.

@—@—C’D GM.: lineal o = 180°

180°

Trioxido de azufre: SO; : el azufre tiene EN = 2,5 y el oxigeno de 3,5, la
diferencia de electronegatividad es 1,0. Por lo que es una sustancia covalente.

Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura de
Lewis. '

B
258,
SRl

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

Para TRePEV las uniones multiples (dobles) se consideran como un par de electrones.

Por lo que el atomo central es el azufre y estd rodeado por tres (3) pares de
electrones.

Estos tres pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un triangulo equilatero.

120°
G.E.: plana triangular
OO OO



Como no presenta pares de electrones que no forma unién la geometria
molecular es igual a la electrénice

Geometria molecular:
plana triangular

o=120°

CH4: Como tenemos molécula formado por un dtomo de carbono y cuatro atomos de
hidrogeno, el 4tomo de carbono ser4 el central y los rodearan los 4tomos de hidrégeno.

El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El hidrogeno necesita un electrén para conseguir la estructura estable del helio.
Por lo que los 4tomos de hidrégeno presentaran una unién covalente simple

H
HSCS H
oI
i

El atomo central es el carbono y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion
sea minima, por lo que se ubican &untando a los vértices de un tetraedro.

109,5°

6 / g
® '

Como todos los pares forman unién.

GM.: tetraédrica
a=109,5°

3.16] a) Justificar los hechos experimentales siguientes:
i) En una molécula ..............
1) En la molécula.....
i1i) En Ia molécula....
b) Discutir qué............

1) CH4: Como tenemos molécula formado por un 4tomo de carbono y cuatro atomos de
hidrogeno, el 4tomo de carbono ser4 el central y los rodearan los 4tomos de hidrégeno.



El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El hidrégeno necesita un electrén para conseguir la estructura estable del helio.

Por lo que los 4tomos de hidrégeno presentaran una unién covalente simple

T~
.

Como todos los pares forman unién.

GM.: tetraédrica




Geometria molecular:
piramidal o < 109,5°

Este par de electrones libres qlie ocupa mayor espacio hace que los dngulos de enlace
H-N-H se achique quedando menor a 109,5°, en este caso de 107,3°.

111) Agua: H>O: Como tenemos molécula formado por un atomo de oxigeno con dos
atomos de hidrogeno, el atomo de oxigeno serd el central y lo rodearan los 4tomos de
hidrégeno.

El oxigeno es del grupo VIA por lo que tiene seis electrones en la externa y para poder
ser estable necesita conseguir dos electrones. _ﬁ
El hidr6geno tiene un electrén y necesita uno para llegar a la estructura estable del helio.
Por lo que los hidrégeno no pueden da otra cosa que una unién covalente simple.

H2§8H

Para poder conocer su geometria y 4ngulo de enlace podemos aplicar los concepto de
TRePEV.

El atomo central es el oxigeno y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apuélct)ando a los vértices de un tetraedro.

5

Como presenta dos pares de electrones que no forma unién y este ocupa més lugar.

>109,5°

Geometria molecular:
o

S o angular a<109,5°

o <109.,5°
Estos dos pares de electrones libres que ocupa mayor espaclio hace que los dngulos de
enlace H-O-H se achique quedando menor a 109,5°, en este caso de 104°.



b) Otros factores que afecta el dngulo de enlace es el tamafio de los 4tomos que se unen
al atomo central. Si estos 4tomos son grandes, sus nubes electrénicas se pueden repeler
y de esta forma modificar levemente el angulo de enlace. Este efecto provocado por la
ubicacion de los 4tomos en el espacio que impide que puedan acercarse, se conoce

como 1mpedimento estérico.

3.17] En base a la TREPEYV, predecir si las moléculas..............

a) BCls: el boro tiene EN = 2,0 y el cloro de 3,0, la diferencia de electronegatividad es

1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura de

Lewis.

0@

6L

El boro queda con seis electrones, por lo que es una excepcién a la regla del octeto.

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

El atomo central es el boro y est4 rodeado por tres (3) pares de electrones.

Estos tres pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tridngulo equilatero.

B B
3 8BS Cls

oC
120°
o G.E.: plana triangular
OO OO

Como no presenta pares de electrones que no forma unién la geometria
molecular es igual a la electrénicg

Geometria molecular:
plana triangular

| o =120°

Como los atomos unidos al atomo central son iguales (todos cloros) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.

El hecho de que las 3 uniones de igual momento dipolar estén a 120° hace que se
compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no polar.

10



b) BCL;Br : Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura
de Lewis. & &
QI8 B8 s
&
& @

El boro queda con seis electrones, por lo que es una excepcién a la regla del octeto.

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

El atomo central es el boro y esta rodeado por tres (3) pares de electrones.

Estos tres pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsién sea

minima, por lo que se ubican apt do a los vértices de un triangulo equilatero.

Como no presenta pares de electrones que no forma uniéon la geometria
molecular es igual a la electronica.

(eometria molecular:
plana triangular

o= 120°

Como los datomos unidos al atomo central no son iguales (dos cloros y un bromo) los

momentos dipolares de las uniones son distintos.
El hecho de que las 3 uniones no presente el mismo momento dipolar aunque estén a

120° hace que no se compensen entre si quedando un momento dipolar neto distinto de
cero, por lo que la molécula es polar. 1A -

¢) Tridxido de azufre: SOj;: el azufre tiene EN = 2,5 y el oxigeno de 3,5, la

diferencia de electronegatividad es 1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura de

Lewis.
AQ

36

: Qz
~ Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV. .
Para TRePEV las uniones multiples (dobles) se consideran como un par de electrones.
Por lo que el 4tomo central es el azufre y esta rodeado por tres (3) pares de
electrones.
Estos tres pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tridngulo equilétero.

11



120°

G.E.: plana triangular

O

Como no presenta pares de electrones que no forma uniébn la geometria
molecular es igual a la electrénice

Geometria molecular:
plana triangular

a=120°

Como los atomos unidos al atomo central son iguales (todos cloros) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.
El hecho de que las 3 uniones de igual momento dipolar estén a 120° hace que se

compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no polar.

d) Diéxido de azufre: SO; : el azufre tiene EN = 2,5 y el oxigeno de 3,5, la diferencia
de electronegatividad es 1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para conocer la geometria molecular debemos realizar la estructura de Lewis.

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

Para TRePEV las uniones multiples (dobles) se consideran como un par de electrones.
Por lo que el 4tomo central es el azufre y esta rodeado por tres (3) pares de electrones.
Estos tres pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea

minima, por lo que se ubican apu%ndo a los vértices de un tridngulo equilatero.

120°

' G.E.: plana triangular

Como una de los pares de electrones que no forma unién la geometria molecular no es

igual a la electrénica. El par de electrones sin compartir (par libre) ocupa mas espacio
haciendo cerrar el angulo de enlace.

Geometria molecular:
angular o <120°

Wt o %
S i
'] i%— ey

i = i .'i.:" :
W3 .g'_;



El hecho de que la geometria molecular sea angular hace que los momentos dipolares de
las uniones no se compensen quedando un momento dipolar neto distinto de cero, por lo
que la molécula es polar.

3.18] Existe un rango continuo referente.............
r“C(anl_ﬁlle—:ﬂ.to. AEN  Punto de fusj&ﬂ/"c z,Cphﬁiuce Ia élﬁ_ecgricid_ad? l
AlF3 T 1.200 S1 (lig)
| AlCl;3 1,5 192 S1 (lig)
~ |[ABr; 13 ] 98 T ~ No (lig) ‘1
,Qué tipo de enlace ..............

Para poder entender la naturaleza del enlace que presentan cada una de las sustancias,
vanos a tener en cuenta las propiedades fisicas de las sustancias.

Una sustancia que presenta un enlace 100 % idnico tiene muy alto punto de fusién y
conduce la corriente eléctrica cuando se encuentra en estado liquido.

Una sustancia que presenta un enlace 100 % covalente tiene un punto de fusion bajo y
no conduce la corriente eléctrica cuando se encuentra en estado liquido.

Por lo que vemos en la tabla, el AlF; presenta claramente propiedades de una sustancia
con 100 % de enlace ionico.

El AICl; presenta alguna de las propiedades de una sustancia con 100 % de enlace
16nico, ya que conduce la corriente eléctrica cuando se encuentra en estado liquido pero
Su punto de fusién no es muy alto, por lo que esta sustancia tiene un considerable
porcentaje de cardcter idnico, pero no llega al 100 %.

El AlBr3 no presenta ninguna de las propiedades de una sustancia con 100 % de enlace
10nico, por lo que presenta un considerable porcentaje de caracter covalente.

3.19] ;Qué tipo de interacciones existiran entre.............

de Cloro, €l atomo de carbono ser4 el central y los rodearan los 4tomos de hidrogeno.
El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El cloro es del grupo VII A por lo que tiene siete electrones en la externa y necesita un
electron para conseguir la estructura estable de gas noble.
Por lo que los 4tomos de cloro presentaran una unién covalente simple

El atomo central es el carbono y estd rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo més alejados para que la repulsién
sea minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tetraedro.

13



| 109,5° G.E.: Tetraédrica
O _
/ 8

ob (a3

Como todos los pares forman union.

Como los atomos unidos al atomo central son iguales (todos cloros) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.

El hecho de que las 4 uniones de igual momento dipolar estén a 109,5° hace que se
compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no polar.

Por ser una molécula no polar solo presenta fuerzas de London en estado
liquido.

2) Trioxido de azufre: SOj : el azufre tiene EN = 2,5 y el oxigeno de 3.5, la
diferencia de electronegatividad es 1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura de
Lewis.

sl
- 808

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

Para TRePEV las uniones multiples (dobles) se consideran como un par de electrones.
Por lo que el atomo central es el azufre y esta rodeado por tres (3) pares de

electrones. |

Estos tres pares de electrones tratan de estar lo méas alejados para que la repulsién sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tridngulo equil4tero.

120°
G.E.: plana triangular
OO OO
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Como no presenta pares de electrones que no forma unién la geometria
molecular es igual a la electronice

Geometria molecular:
| plana triangular

o= 12(°

Como los atomos unidos al dtomo central son iguales (todos cloros) los momentos

dipolares de todas las uniones son iguales. |
El hecho de que las 3 uniones de igual momento dipolar estén a 120° hace que se

compensen enire si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la

molécula es no polar.
Por ser una melécula no polar solo presenta fuerzas de London en estado

liquido.

3) BCls: el boro tiene EN = 2,0 y el cloro de 3,0, la diferencia de electronegatividad es

1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para poder la geometria molecular, primero debemos realizar la estructura de

Lewis.
s B &
- 3I8Bs (s

ot

El boro queda con seis electrones, por lo que es una excepcion a la regla del octeto.

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

El atomo central es el boro y esta rodeado por tres (3) pares de electrones.

Estos tres pares de electrones tratan de estar lo més alejados para que la repulsién sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tridngulo equilatero.

G.E.: plana

Como no presenta pares de electrones que no forma unién la geometria
molecular es igual a la electrénics

Geometria molecular:
plana triangular

a=120°



Como los atomos unidos al dtomo central son iguales (todos cloros) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.

El hecho de que las 3 uniones de igual momento dipolar estén a 120° hace que se
compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no pola

Por lo que los atomos de cloro y el de hidrogeno presentaran una unién covalente simple.

ok
O
HEC 8 (13

®
Como todos los pares forman union. o

_GM.: tetraédrica




Por ser una molécula polar presenta fuerzas de London y Dipolo-Dipolo en estado
liquido.

5) Dioxido de azufre: SO, : el azufre tiene EN = 2,5 vy el oxigeno de 3,5, la diferencia
de electronegatividad es 1,0. Por lo que es una sustancia covalente.
Para conocer la geometria molecular debemos realizar la estructura de Lewis.

@ OO @@

$0 8 S 8Q

Para explicar la geometria utilizaremos TRePEV.

Para TRePEV las uniones multiples (dobles) se consideran como un par de electrones.
Por lo que el atomo central es el azufre y esta rodeado por tres (3) pares de electrones.
Estos tres pares de electrones tratan de estar lo més alejados para que la repulsion sea

minima, por lo que se ubican apu(nxt%ndo a los vértices de un triangulo equilétero.

120°

-
@, |

Como una de los pares de electrones que no forma union la geometria molecular no es

1gual a la electronica. El par de electrones sin compartir (par libre) ocupa mas espacio

haciendo cerrar el dangulo de enlace.

Geometria molecular:

angular o <120°

El hecho de que la geometria molecular sea angular hace que los momentos dipolares de
las uniones no se compensen quedando un momento dipolar neto distinto de cero, por lo
que la molécula es polar.

Por ser una molécula polar presenta fuerzas de London y Dipolo-Dipolo en estado
liquido.

6) Bromuro de hidrégeno: HBr : el hidrégeno tiene EN = 2,1 y el bromo de 3,0, la
diferencia de electronegatividad es 0,9. Por lo que es una sustancia covalente. |
Para conocer la geometria molecular debemos realizar la estructura de Lewis.

o
HeB1B
00

Al tener una sola union y esa union es entre atomos diferentes, esa unién es polar y por
lo tanto la molécula es polar.

Por ser una molécula polar presenta fuerzas de London y Dipolo-Dipole en estado
liguido.
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7) Fluoruro de hidrégeno: HF: el hidrégeno tiene EN = 2,1 y el Fluor de 4.0, la
diferencia de electronegatividad es 1,9. Por lo que es una sustancia covalente.
Para conocer la geometria molecular debemos realizar la estructura de Lewis.

Q0
He F 8
ole

Al tener una sola unidén v esa union es entre atomos diferentes, esa unién es polar y por
lo tanto la mol€cula es polar.

Por ser una molécula polar presenta fuerzas de London y Dipolo-Dipolo en estado
liquido.

Pero ademas tiene unido directamente el Fluor con el Hidrogeno, por lo que
presenta fuerzas de Puente de Hidrégeno.

3.20] a) Ordenar de menor a mayor
b) Ordenar de menor a mayor

a) Para poder ordenar segun los puntos de ebullicion, debemos primero clasificar a las

sustancias, segun el tipo de sustancias que son, o sea porque tipo de particulas estén
formadas.

1) El SiHs: Como tenemos molécula formado por un atomo de silicio y cuatro 4&tomos de
hidrégeno, el a&tomo de silicio serd el central y los rodearan los atomos de hidrogeno.

El silicio es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para poder
ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El hidrégeno necesita un electron para conseguir la estructura estable de gas noble.
Por lo que los atomos de hidrégeno presentaran una union covalente simple

s

H$Si3 H
QO®
El 4tomo central es el silicio y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.

Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion
sea minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tetraedro.

G.E.: Tetraédrica

(M.: tetraédrica
o=109,5°
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Como los atomos unidos al 4tomo central son iguales (todos hidrogeno) los momentos

dipolares de todas las uniones son iguales.
El hecho de que las 4 uniones de igual momento dipolar estén a 109,5° hace que se

compensen entre si quedando un momento dipolar neto i1gual a cero, por lo que la

molécula es no polar.
Por ser una molécula no polar solo presenta fuerzas de London en estado

liquido.

ii) El sulfuro de hidrégeno: H,S: Como tenemos molécula formado por un atomo de
azufre con dos atomos de hidrogeno, el atomo de azufre sera el central y lo rodearan

los 4tomos de hidrogeno.
El azufre es del grupo VIA por lo que tiene seis electrones en la externa y para poder ser

estable necesita conseguir dos electrones.
El hidrégeno tiene un electrén y necesita uno para llegar a la estructura estable del

helio.
Por lo que los hidrégenos no pueden da otra cosa que una union covalente simple.

H%’Z.S;8H

Para poder conocer su geometria y angulo de enlace podemos aplicar los concepto de
TRePEV.

E] 4tomo central es el azufre y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.

Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tetraedro.

CO
' 109,5°
G.E.: Tetraédrica
_ %6 Q

- -
—_—
- e

Como presenta dos pares de elec s que no forman unién y este ocupa mas lugar.
>109,5° |
Geometria molecular:

angular o <109,5°
<109,5°

El hecho de que la geometria molecular sea angular hace que los momentos dipolares de
las uniones no se compensen quedando un momento dipolar neto distinto de cero, por lo

que la molécula es polar.
Por lo que presenta fuerzas de London como todas las moléculas y fuerzas de

dipolo-dipolo.
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iii) El CH4: Como tenemos mol€cula formado por un atomo de carbono y cuatro atomos
de hidrégeno, el idtomo de carbono sera el central y los rodearan los atomos de
hidrégeno.

El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El hidrégeno necesita un electron para conseguir la estructura estable de gas noble.

Por lo que los atomos de hidrégeno presentaran una union covalente simple

H,
HeC8 H
Qe

H

El atomo central es el carbono y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion
sea minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tetraedro.

Q
-

Como todos los pares forman union.

GM.: tetraedrica
a=109,5°

Como los atomos unidos al atomo central son iguiales (todos hidrégenos) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.

El hecho de que las 4 uniones de igual momento dipolar estén a 109,5° hace que se
compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no polar. .

Por ser una molécula no polar solo presenta fuerzas de London en estado
liguido. |

iv) El LiCl: como tenemos un compuesto formado por el Litio tiene EN = 1,0 y el
Cloro de 3,2, la diferencia de electronegatividad es 2,2. Por lo que es una sustancia
ionica.

Por ser una sustancia i6nica sus particulas son iones, que se encuentran muy
fuertemente atraidas por fuerzas electrostéticas entre cargas netas positivas y negativas,
que hacen que haya que entregarle mucha energia para poder vencerlas.

Por ello es la sustancia de mayor punto de ebullicién.

Para comparar €l punto de ebullicion de las sustancias que forman moléculas (SiHs, H,S
y CHy) tenemos que tener en cuenta, la polarizabilidad de las moléculas (nimero de
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electrones que permiten la formacion de los dipolos transitorios que son los
responsables de las fuerzas de London) y el tipo de fuerzas intermoleculares que
presentan (Fuerzas de London, Dipolo-dipolo y Puente de Hidrogeno)

El SiH4, presenta solo fuerzas de London y tiene en total 18 electrones.

El H,S, presenta fuerzas de London y Dipolo-dipolo y en total tiene 18 electrones.

El CHy4, presenta solo fuerzas de London y tiene en total 10 electrones.

Se puede observar que ¢l niimero de electrones del SiHy y el H,S serdn similares por lo
que su polarizabilidad sera similar, por lo que la itensidad de las fuerzas de London
que presenten estos compuestos seran similares, pero el numero de electrones del CHy
es menor, por lo que sera menos polarizable y la entonces sus fuerzas de London seran
ImMenores.

Como el CHy, tiene fuerzas de London menos intensas y son las unicas fuerzas
intermoleculares que presenta, sera el que menor punto de ebullicion tendra.

Entre el SiHy y el H,S, la diferencia en el punto de ebullicion se debe a que el SiHy, solo
presenta fuerzas de London, mientras el H;S presenta fuerzas de London y Dipolo-
dipolo, por lo gue este ultima tendra el mayor punto de ebullicion de los dos.

Por lo que nos queda:
Peb (CHy) < Peb (SiHy) < Peb (H;S) < Peb (LiCl)

b) Para poder ordenar segun los puntos de ebullicion, debemos primero clasificar a las
sustancias, segun el tipo de sustancias que son, o sea porque tipo de particulas estin
formadas.

i) El CCls: Como tenemos molécula formado por un atomo de carbono y cuatro 4tomos
de cloro, el atomo de carbono sera el central y los rodearan los 4tomos de cloro.

El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.

El cloro es defi grupo VII A por lo que tiene siete electrones en la externa y necesita un
electron para conseguir la estructura estable de gas noble.

Por lo que los atomos de cloro presentaran una union covalente simple

@l
oClg C8 Cl8

00 oce_ OO

8Cl8

El 4&tomo central es el carbono y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsién
sea minima, por lo que se ubican apuntando a los vértices de un tetraedro.

b /%9,5 - G.E.: Tetraédrica
' O

3

O
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Como todos los pares forman union. \ -
GM.: tetraédrica

Como los atomos unidos al atomo central son iguales (todos cloros) los momentos
dipolares de todas las uniones son iguales.

El hecho de que las 4 uniones de igual momento dipolar estén a 109,5° hace que se
compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la

molécula es no polar.
Por ser una molécula no polar solo presenta fuerzas de London en estado

liquido.

ii) El CaHy, es un hidruro metdlico, este tipo de compuesto es 10nico. Por ser una
sustancia i6nica sus particulas son iones, que se encuentran muy fuertemente atraidas
por fuerzas electrostaticas entre cargas netas positivas y negativas, que hacen que haya
que entregarle mucha energia para poder vencerlas.

Por ello es la sustancia de mayor punto de ebullicion.

iii) El Ar, es un gas noble, por lo que solo puede presentar fuerzas de London en
estado liquido.

El CCly, presenta solo fuerzas de London y tiene en total 74 electrones.
El Ar, presenta solo fuerzas de London y tiene en total 18 electrones.

Se puede observar que el nimero de electrones del CCls es mucho mayor al del Ar por
lo que este ultimo sera menos polarizable y la entonces sus fuerzas de London serén
Mmenores.

Por lo que nos queda:

o ——— L
e

Peb (Ar) < Peb (CCL) < Peb (CaH,)

3.21] Completar la siguiente tabla............
" Férmula | Geometria | Geometria| Punto de
molecular | electrénica | molecular | ebullicién/ °C
H,Te  |tetraédrica |angular | -4
H,Se | tetraédrica | angular -42

H,S tetraédrica | angular -61
H,0O _Ltetraédrica | angular 100

Las cuatro sustancias presentan la misma geometria molecular debido a que los dtomos
que estan unidos a los hidrégenos son todos del grupo VI A.

Debido a que todas las moléculas son angulares, los momentos dipolares de las uniones
no se compensan, por 1o que queda un momento dipolar neto distinto de cero, por lo que
todas las moléculas son polares.
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Debido a que todas las moléculas son polares presentan fuerzas intermoleculares del
tipo London y dipolo-dipolo.

S1 observamos los 3 primeros compuestos (HTe, HySe, H,S ) vemos que cuanto mayor

es la masa molar mayor es el punto de fusién y de ebullicidn.

Esto se debe a que a medida que aumenta la masa molar, también aumenta el niimero de

electrones, por lo que las moléculas se hacen cada vez mas polarizables, haciendo

incrementar las fuerzas de London que presente.

Pero si vemos el caso del (H;O) que segin el razonamiento anterior deberia tener un
punto de fusion y de ebullicién menor al de todos, observamos que por el contrario es el

~mayor de todos y sus valores son mucho més grande que el resto. Esto no se puede

explicar por el razonamiento anterior, ya que en el caso del agua, ademds de las fuerzas

intermoleculares de London y dipolo-dipolo, también presenta fuerzas de puente de
hidrogeno que son mucho mas intensas que las otras dos.

3.22] Dados los compuestos : HF, H,S,,.
a) dibujar la estructura de Lewis
b) identificar con su féormula al..........
¢) Identificar con su férmula....

Para poder identificar el compuesto con la propiedad debemos clasificarlos en
sustancias que forman moléculas, sustancias iénicas, sustancias metélicas o gas noble.
HEF: esta formado por el H (hidrégeno) y el F (fluor) dos no metales que presentan alta
electronegatividad por que compartirdn electrones en uniones covalentes formando una
molécula.

H,S: esta formado por el H (hidrégeno) y el S (azufre) dos no metales que presentan alta
electronegatividad por que compartiran electrones en uniones covalentes formando una
molécula.

Bromato de potasio: KBrOs : El bromo se une con el oxigeno con uniones covalentes
debido a que son 2 no metales. El oxigeno se une con el potasio por una unién iénica.
Como este compuesto presenta uniones iénicas es un compuesto 10nico.

CO;: esta formado por el C (carbono) y el O (oxigeno) dos no metales que presentan
alta electronegatividad por que compartiran electrones en uniones covalentes formando
una molécula. o "

H,SeOy: esta formado por el H (hidrégeno), el Se (selenio) y el O (oxigeno) tres no
metales que presentan alta electronegatividad por que compartiran electrones en uniones
covalentes formando una molécula.

Los compuestos 16nicos presentan mayores puntos de ebullicion que los compuestos
que forman moléculas.

a) El compuesto de mayor punto de ebullicién es el KBrOs.

K i 0‘8 ®@® OO -
<] b
Q 3

b) y c¢) Los compuestos que presentan interacciones de London y dipolo-dipolo son
sustancia que forman moléculas.

Un compuesto binario es aquel que est4 formado por 2 elementos quimicos,

Los compuestos binarios que forman moléculas son: HF, H,S y CO,.

El HF es una molécula diatomica heteronuclear por lo que es una molécula polar, ya que
al presentar una sola unién entre dtomos distintos (unién polar) la molécula es polar.
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Por lo que presenta fuerzas de London como todas las moléculas y fuerzas de dipolo-
dipolo como todas las moléculas polares, pero como tiene el F(fluor) umido al
H(hidrégeno) presenta fuerzas de puente de hidrégeno también. (por lo que este
compuesto no responde a las caracteristicas b) o Gl

El sulfuro de hidrégeno: H,S: Como tenemos molécula formado por un atomo de
azufre con dos atomos de hidrogeno, el atomo de azufre sera el central y lo rodearan
los atomos de hidrogeno.

El azuftre es del grupo VIA por lo que tiene seis electrones en la externa y para poder ser

estable necesita conseguir dos electrones.
El hidrégeno tiene un electron y necesita uno para llegar a la estructura estable del

helio.
Por lo que los hidrégeno no pueden da otra cosa que una union covalente simple.

o0
H‘.’O%8H

Para poder conocer su geometria y angulo de enlace podemos aplicar los concepto de
TRePEV.

El 4tomo central es el azufre y esta rodeado por cuatro (4) pares de electrones.
Estos cuatro pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican apu&t)ando a los vértices de un tetraedro.

109,5°

G.E.: Tetraédrica
“ 3
Como presenta dos pares de elec ones que no forman unién y este ocupa mas lugar.

>109,5°

° Geometria molecular:
K o angular o <109,5°

o <109,5°

El hecho de que la geometria molecular sea angular hace que los momentos dipolares de
las uniones no se compensen quedando un momento dipolar neto distinto de cero, por lo
que la molécula es polar.

Por lo que presenta fuerzas de [London como todas las moléculas y fuerzas de dipolo-
dipolo como todas las moléculas polares. (por lo que este compuesto no responde a las
caracteristicas b).

Diéxido de carbono: CO,: Como tenemos molécula formado por un atomo de carbono
con dos atomos de oxigeno, el atomo de carbono sera el central y los rodearan los
atomos de oxigeno. .

El carbono es del grupo IVA por lo que tiene cuatro electrones en la externa y para
poder ser estable necesita conseguir cuatro electrones.
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El oxigeno tiene seis electrones y necesita dos para llegar 2 la estructura estable de gas
noble.

O
€5

S
08CSs
@@

El 4tomo central es el carbono y como para esta teoria (TRePEV) las uniones multiples
se consideran como un par de electrones esta rodeado por dos (2) pares de electrones.
Estos dos pares de electrones tratan de estar lo mas alejados para que la repulsion sea
minima, por lo que se ubican separandose por 180 °.

180° ' — -
8 GE: Lineal

Como todos los pares forman union.

@ © [oms mmera=o |
180°

El hecho de que las 2 uniones de igual momento dipolar estén a 180° hace que se

compensen entre si quedando un momento dipolar neto igual a cero, por lo que la
molécula es no polar. Respondiendo a la caracteristica c).

3.23]a) Justificar las afirmaciones siguientes, correspondientes ...................
1) Conducen la corriente eléctrica ......ccceeeverenee.

2) Tiene altos puntos de .........cc.occeeene.

b)Justificar las afirmaciones siguientes .........ccooceenniaeees

1) No son conductores de 1a .......c.cooeeviiianennene
2) Sus moléculas son entidades discrefas......ccoeveeiucanncnnnees

1) La corriente eléctrica es el movimiento de cargas eléctricas en un sentido
determinado cuando se le aplica un potencial eléctrico (pila).

Para que una sustancia pueda conducir la corriente eléctrica tiene que tener cargas
eléctricas que se puedan mover cuando se aplica el potencial eléctrico.

Las sustancias idnicas estan formadas a partir de 1ones (cationes — aniones) por lo que
tiene cargas eléctricas, pero cuando estd en estado solido esas cargas estan muy
fuertemente atraidas por lo que no se pueden mover, por lo que las sustancias idnicas en
estado s6lido no conducen la corriente eléctrica.

Pero si fundimos una sustancia ionica (pasa a estado liquido) o es disuelta en agua (en
solucion) los iones adquieren movilidad debido al debilitamiento de las fuerzas de
atraccion, por lo que en estas condiciones las sustancias i6micas pueden conducir la
corriente eléctrica.

2) Los puntos de ebullicion y fusién de una sustancia dependen de las fuerzas de
atracciéon que presentan esa sustancia. Cuanto mayor es la fuerza de atraccion entre las
particulas de una sustancia, mayor es el punto de ebullicion y fusion de la misma.

En el caso de las sustancias ionicas, las particulas son los 1ones que se encuentran en
una red cristalina en el estado sélido (cada catién esta atraido eléctricamente por varios
aniones y cada ani6n esta atraido por varios cationes). Esta atraccion entre cargas
eléctricas netas (cation o anién) es muy intensa por lo que hay que entregarle mucha
energia para poder vencerlas, por eso este tipo de sustancias tienen altos puntos de
fusion y de ebullicion.
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1) La corriente eléctrica es el movimiento de cargas eléctricas en un sentido
determinado cuando se le aplica un potencial eléctrico (pila).

Para que una sustancia pueda conducir la corriente eléctrica tiene que tener cargas
eléctricas que se puedan mover cuando se aplica el potencial eléctrico.

[as sustancias covalentes estan formadas por moléculas que no tienen cargas eléctricas
netas, por lo que en ninguna condicion estas sustancias pueden conducir la corriente
eléctrica.

2) Cuando dos o mas atomos s€ unen a través de uniones covalentes, estos atomos
comparten electrones, de forma tal que deben permanecer juntos formando una unidad
discreta, que es lo que llamamos molécula. Estos atomos se ubican en determinada
forma en el espacio confiriéndole una forma determinada a estas moléculas.

Aqui dejamos la primera parte de esta practica N° 4 en la proxima seguimos con
esta practica.

Suerte!!!!!!!

26



