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Resumen

Este trabajo forma parte del material didactico que se esta generando para la elaboracion
del libro “Quimica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos y Aplicaciones”,
correspondiente al proyecto PAPIME PE103116, con el fin de desarrollar un material de
apoyo, que incluya los temas principales de quimica aplicados a las distintas ingenierias en
Ciencias de la Tierra y generando una herramienta que brinde a los alumnos un panorama
mas amplio de los temas que los acompanaran en cada paso de su vida educativa y
profesional.

Dentro de este apartado, se hablara de lo correspondiente a los enlaces quimicos (i6nicos y
covalentes), las fuerzas intermoleculares y la relacion que ambos temas tienen con las
Ciencias de la Tierra. Este material didactico busca orientar a los alumnos acerca de las
particularidades que existen entre cada enlace, las caracteristicas de las distintas fuerzas
intermoleculares, la generacion de las geometrias moleculares, las distintas fases de la
materia y como cada subtema se relaciona entre si y con las Ciencias de la Tierra.

Dichos temas son de suma importancia para cualquier alumno encaminado al estudio de
las ciencias que envuelven a nuestro planeta, pues son la base para el entendimiento de la
formacion de los minerales y de las rocas, de los hidrocarburos e incluso del agua; pero,
sobre todo, darle un punto de vista ingenieril a estos conocimientos con el fin de lograr un
aprovechamiento racional de los recursos que la Tierra nos proporciona.

Abstract

This work is part of the didactic material for the elaboration of the book "Earth Sciences
Chemistry: Fundamentals and Applications", corresponding to the project PAPIME
PE103116, in order to develop a material of support that includes the main topics of
chemistry applied to the different Earth Sciences engineering and generating a that gives
the students a broader panorama of the themes that will accompany them in each step of
their educational and professional life.

In this section, we will talk about all chemical bonds (ionic and covalent), intermolecular
forces and the relationship that both have with Earth Sciences. This didactic material wants
to guide students about the particularities that exist between each bond, the characteristics
of the different intermolecular forces, the generation of molecular geometries, the different
phases of the matter and how each sub-theme is related to each other and to the Earth
sciences.

These subjects are of utmost importance for any disciple who is studying the sciences that
envelop our planet because they are the basis for understanding the formation of minerals
and of rocks, hydrocarbons and even water; but, above all, give an engineering point of view
to this knowledge in order to achieve a rational use of the resources that the Earth provides.




Introduccion

Un material didactico es una forma de procurar conocimiento a través de una manera mas
simple que permita el aprendizaje del estudiante, mediante el desarrollo de sus habilidades,
experiencias, aptitudes, fortalezas, entre otras. Incluso, busca generar un banco de
informacion fidedigna en donde el alumno tenga la confianza de estudiar, aprender,
profundizar y transmitir este conocimiento.

El trabajo busca transmitir, orientar, difundir y desarrollar ciertos topicos de la Quimica
que, como estudiantes de Ciencias de la Tierra, son de suma importancia, debido a que
forman la base primordial para el entendimiento de los fendmenos que ocurren a nuestro
alrededor, de cdmo se generan y acttian las reacciones quimicas en el medio, de los procesos
que se generan en la industria minera, petrolera, de la construccion, etc. y, por su puesto,
del racional aprovechamiento de los recursos que nos proporciona nuestro planeta.

Dentro de este trabajo se desarrollardn los aspectos mds importantes de los enlaces
quimicos, idnico y covalente, fuerzas intermoleculares, asi como la formacion,
caracteristicas, importancia relacion que tienen estas fuerzas con las Ciencias de la Tierra.
Ademas, se hablard también de la formacion de las geometrias moleculares y las fases en las
que la materia se puede encontrar. Dichos temas son la base para algunas de las distintas
asignaturas que se imparten en la division de ingenieria en Ciencias de la Tierra como son:
Mineralogia, Petrologias, Hidrogeologia, Geologia del Petroleo, Geoquimica, Geologia
Ambiental, entre otras, en ellas se deben conocer todas las caracteristicas, propiedades y
aplicaciones que poseen las particulas para entender cémo funciona la materia y
aprovecharla de una forma racional.

Objetivo

El objetivo principal de este trabajo es generar un material didactico que abarque lo referente
a los subtemas del capitulo 4: Enlaces quimicos y fuerzas intermoleculares en las Ciencias
de la Tierra, que formara parte del libro “Quimica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos
y Aplicaciones”, con el fin de integrar una fuente de informacidén, sustento y aprendizaje
para los alumnos de las carreras de ingenieria en Ciencias de la Tierra, y, de esta forma,
lograr un estudio-aprendizaje mas sencillo, asequible y significativo, que les servira a lo
largo de su vida académica y profesional. Ademads, generar y otorgar herramientas que
sustenten lo aprendido a lo largo del curso, con las cuales el alumno pueda autoevaluar su
desempeno, asi como también, un apartado de aplicaciones de ciertos temas en las Ciencias
de la Tierra, el que tiene como objetivo abrir el panorama de los estudiantes y con ello,
puedan ver materializado lo aprendido tedricamente en su propio campo de estudio.

Metas

Elaborar un texto didactico con informacidn fehaciente, accesible y clara para los estudiantes
de los primeros semestres de las carreras de ingenieria en Ciencias de la Tierra, mismo que
formard parte de un capitulo del libro “Quimica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos y
Aplicaciones”.

Generar imagenes, ejemplos, ejercicios tipo y cuestionarios de autoevaluacidon para que los
alumnos puedan entender de una forma mas sencilla la parte tedrica que se les presenta y,
con ello, enriquecer el proceso de ensenanza-aprendizaje.




Incluir un apartado de aplicacion de los temas que otorgan el nombre al capitulo, para que
los alumnos comiencen a ver la integracién de sus conocimientos tedricos en ejemplos reales
de aplicacion en Ciencias de la Tierra, y con ello, se den cuenta que realmente lo que
aprenden lo usan y usaran a lo largo de su vida como estudiantes y profesionales.

Elaborar material electrénico que pueda estar disponible en la plataforma de la Division de
Ciencias Basicas (DCB) de la Facultad de Ingenieria y en la de la Divisién de Ingenieria en
Ciencias de la Tierra (DICT), de tal forma que tanto los alumnos como profesores puedan
acceder a ellas en forma libre, cuando y donde deseen.

Metodologia

1. Se realiz6 la busqueda y recopilacion de la informacion bibliografica, de forma
impresa y digital, acerca de los temas a desarrollar.

2. Serealizd el andlisis y la sintesis de la informacion con el fin de seleccionar las fuentes
que mas enriquecieran el trabajo.

3. Se elaboraron los contenidos, basandose en la informacion recabada, pero a la vez
generando textos en formato original.

4. Se elaboraron imdgenes, problemas tipos, ejemplos y cuestionarios de
autoevaluacion, con el fin de enriquecer el proceso de ensefianza-aprendizaje.

5. Seelaboro el material didactico en formato electrénico de cada tema correspondiente
al capitulo 4, para que, de esta manera, esté disponible en las plataformas de la
facultad de Ingenieria de la U.N.A.M. al alcance de todos.

Material a desarrollar

Se realizaron cuatro materiales didacticos principalmente, el primero consta del marco
tedrico que formara parte del capitulo 4: “Enlaces quimicos y fuerzas intermoleculares en
las Ciencias de la Tierra” del libro “Quimica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos y
Aplicaciones”; el segundo es el apartado de aplicaciones de los temas que le otorgan el
nombre al capitulo en Ciencias de la Tierra (enlaces quimicos y fuerzas intermoleculares);
el tercer material consta de ejemplos, problemas tipo y cuestionarios de autoevaluacién para
los alumnos, los cuales también incluyen su apartado de respuestas. Por tltimo, se anexan
presentaciones realizadas en power point para su uso en las aulas y que, ademas, estara en
las plataformas digitales de la Division de Ciencias Basicas (DCB) y en la Divisiéon de
Ingenieria en Ciencias de la Tierra (DICT) para su consulta en linea.

Antecedentes

Antes de ser aceptado el modelo atémico de Thomson (1904), en el que se propone el modelo
de un atomo con la forma de un pudin (dtomo considerado como una esfera provista de
carga positiva) con pasas (electrones con carga negativa); se creia que los atomos eran
esferas rigidas que podia enlazarse unos con otros por medio de algo parecido a ganchos o
broches permitiendo asi la formaciéon de las moléculas. No fue acaso hasta después de
Thomson que empezaron a considerarse a los electrones como los intermediarios clave en
la formacion de los enlaces quimicos.

A continuacion, se presenta una cronologia con los hechos histdricos que marcaron el
desarrollo de lo que hoy conocemos como los enlaces quimicos.




Las primeras especulaciones que se conocen acerca de la naturaleza del enlace quimico
surgen en el siglo XII, en ese entonces se suponia que algunas de las especies quimicas se
unian entre si gracias a un tipo de afinidad quimica.

1704: Issac Netwon propone, en “Query 31” de su tratado Opticks, una teoria acerca del
enlace atomico, en ella, establece que, “los dtomos se unen unos a otros por alguna “fuerza”, la
cual en contacto inmediato es extremadamente grande, a distancias pequerias desemperian operaciones
quimicas y su efecto deja de sentirse no lejos de las particulas”.

1819: como consecuencia de la invencion de la pila voltaica, Jons Jakob Berzalius, generd
una teoria de combinacidon quimica, en la cual introduce, de manera indirecta, los caracteres
electropositivo y electronegativo de los &tomos en combinacion.

A mediados del siglo XIX se desarrolla la teoria de valencia por Edward Frankland, F.A.
Kekule, A. S. Couper, A.M. Butlerov y Hermann Kolbe, en ella se destaca que los
compuestos se mantienen unidos debido a la atraccion entre los polos negativo y positivo.

1916: Gilbert N. Lewis desarrolla el concepto de enlace de par de electrones (enlace
covalente), en €l destaca que dos dtomos pueden compartir uno y seis electrones, generando
asi el enlace de un solo electrén, enlace simple, doble y triple. Ese mismo afio, Walther
Kossel, desarrolla una idea similar a la de Lewis, la diferencia radica en la transferencia de
electrones entre dtomos, esto dio paso al modelo de enlace ionico.

1927: Walter Heitler y Fritz London generan las bases de lo que ahora se conoce como la
teoria de enlace valencia.

1929: John Lennard-Jones desarrolla el método de combinacion lineal de orbitales atdbmicos
(CLOA), dentro de la teoria de orbitales moleculares.

1930: se genera la primera descripcién matematica cuantica del enlace quimico simple, en la
tesis de doctorado de Edward Teller.

1931: Linus Pauling publica uno de los textos mas importantes en la historia de la quimica:
“The Nature of Chemical Bond”.

Capitulo 1. Teoria de Enlace Valencia (TEV). Enlaces Covalentes: Puro,
Polar y Coordinado. Enlace I6nico

1.1 Introduccion

El concepto valencia del latin valentia, vigor o capacidad, forma parte del arduo trabajo
realizado por diversos cientificos a lo largo de la historia, especificamente durante el siglo
XIX, con €l se buscaba, fundamentalmente, encontrar un modelo racional de explicar la
combinacién de los elementos quimicos. Gracias al descubrimiento del electréon y su
asociacion con el enlace quimico quedo confirmado que la valencia esta relacionada con la
cantidad de electrones externos, que se encuentran presentes en determinado atomo, al
formar un enlace.

Linus Pauling, reflexionando acerca de este concepto indico (Pauling, 1960):

“Si no existiese un orden en la manera de combinarse entre los diferentes elementos para
formar las moléculas, seria necesario retener en la memoria todas las formulas de miles de
sustancias. Afortunadamente, existe un gran orden en las formulas, como resultado de que
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ciertos elementos tienen un poder de combinacion definido o valencia, que determina el
niimero de otros dtomos que pueden combinarse con estos elementos.

Actualmente, el concepto de valencia se usa para describir la capacidad que tiene un
elemento para combinarse con otro, en funcion de las fuerzas que actian para mantener
unidos a los &tomos en combinacion, dentro de un compuesto estable.

Por otro lado, un enlace quimico se define como la unién de dos o mas atomos con el fin de
alcanzar estabilidad y tratar de presentar una configuracion electrénica de gas noble, es asi
que existen tres tipos principales de enlaces, el covalente, el idnico y el metalico (este ultimo
sOlo es mencionado de manera general en este trabajo, pues forma parte del contenido de
otro capitulo del libro Quimica para Ciencias de la Tierra: Fundamentos y Aplicaciones).

1.2 Enlaces quimicos y tipos de enlace

Como ya mencionamos, un enlace quimico se define como la interaccion que genera la union
entre dos o0 mas dtomos (ya sea de la misma especie o de especies diferentes), con el fin de
alcanzar la estabilidad y adquirir una configuracion electrénica de gas.

Existen dos clasificaciones principales de enlaces, la primera que corresponde a tres tipos:
los i6nicos, los covalentes y los metdlicos; y la segunda que son consideradas interacciones
electrostaticas y, que corresponden a las fuerzas intermoleculares, mismas que se trataran
mas adelante.

1.3 Enlace i0nico

Este tipo de enlace se presenta cuando uno o mas electrones se transfieren de un atomo a
otro y se genera entre elementos metalicos y no metalicos.

Un enlace quimico se define como la unidon de dos o més atomos con el fin de alcanzar su
estabilidad y adquirir una configuracion electrénica parecida al gas noble mds cercano, este
tipo de enlace se da mediante la transferencia de electrones, es decir la ganancia o pérdida
de e”. Esta transferencia da lugar a la formacién de especies con cargas opuestas, las cuales
reciben el nombre de iones; entonces llamamos aniones a las especies cargadas
negativamente, y cationes a aquellos que estan cargados positivamente. Dentro del
compuesto resultante, los iones se mantienen unidos gracias a fuerzas electrostaticas
analogas a las fuerzas que actiian entre cargas eléctricas simples, de ahi que el enlace
formado se conozca como enlace electrovalente o enlace iénico.

Un enlace idnico entonces, se define como la unién de atomos resultante de la atraccion
electrostatica entre iones de signo distinto, es decir, uno que es fuertemente electropositivo
(que tiene baja energia de ionizacidn) y otro fuertemente electronegativo (con alta afinidad
electronica). Veamos el caso de la halita, que es un mineral compuesto por cloruro de sodio
NacCl:
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En el 1ltimo nivel de energin
correspondiente a cada uno se tiene:

3st
La configuracion electronica de 1Na: 152252 2p6 3s? » E

cada dtomo es la siguiente: 17,7, 1522522p53523p » @ M E
3p®

Como se observa, es mucho mds ficil
que el electrén del sodio, que se

encuentra en su ultimo nivel de M

energia, se transfiera al 1iltimo nivel 3s! 3p5
de energia del cloro, de esta manera, Ne
se lograria que ambos quedaran /J\

Na: 1522522p°® - Nat El Na con configuracién
17 - 5 _electronica del Ne y el Cl
Cl: 1s22s%2p°3s23pp - Cl con configuracion

electronica de Ar.
Ar

PROBLEMA TIPO

La silvina es un mineral del grupo de los haluros y estd compuesto por los elementos
potasio (K) y cloro (Cl):

a) Determine el tipo de enlace que se forma entre dichos dtomos.

b) Determine la configuracion electronica del gas noble que adquiririan los dos
atomos al formar el enlace.

Solucion:

a) Tomando en consideracion que se trata de potasio y cloro, podemos observar que el potasio
tiene un solo electron en su capa de valencia y el cloro tiene siete, por lo tanto, es mucho mds
facil que el potasio le ceda ese electron al cloro para que la estructura de la silvina se mantenga
estable. Ahora bien, se dijo que el potasio le cede el electron al cloro, por lo tanto, se habla de una
transferencia de electrones, entonces se trata de un enlace ionico.

En el iltimo nivel de energia
1 .
b) 4s corvespondiente a cada uno
) B . 19p-, 2 2 67 0240 1 fenemos:
La configuracion electronica de K:1s"2s°2p"3s°3p~4s ’ E Feos
cada dtomo es la siguiente:
: VCl1s*2st2p03s%3p° wp NI ]
3p°
Como se observa, es mucho mis facil que
el electron del potasio, que se encuentra W
en su niltimo nivel de enevgia, se E
trmrﬁﬁl'm al nltimo nivel de energia del 45! 3‘p5
clore, de esta manera, se lograria que N_e

antbos quedaran estables. ~
YK 152252 2993523 p%4s 1- K+ El K queda con configuraciin

o . _ electronica de Ar, al igual que el
701 15%25%2p°35%3pS mmp Cl cL

Ar
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1.4 Enlaces covalentes: puro, polar y coordinado

En 1916, Gilbert Lewis propuso que la formacion de un enlace implica que cada uno de los
atomos compartan un electrén y describid la formacion de dicho enlace para dos dtomos de
hidrégeno: H-+-H >H:H

Es asi como se ejemplifica un enlace covalente y se observa como dos electrones son
compartidos por dos atomos. Cabe destacar que la representacion de los electrones a manera
de puntos es una forma grafica denominada Estructura de Lewis, de la cual se hablara mas
adelante.

Un enlace covalente es aquella unidén que se forma cuando dos atomos, comparten los
electrones que se encuentran en la capa mas externa o de valencia, dichos 4tomos presentan
electronegatividades similares para que se pueda generar el enlace; este tipo de enlace esta
respaldado en la teoria de enlace valencia (TEV), de la cual se hablara mas adelante.

El enlace covalente puro, se genera cuando los dtomos comparten, de manera equitativa,
electrones para formar el enlace, siempre y cuando los d&tomos que participen pertenezcan
al mismo elemento. En el enlace covalente puro la diferencia de electronegatividad es igual
a cero.

Un enlace covalente polar se genera cuando los electrones enlazantes no se comparten de
forma equitativa por los a&tomos, esto se debe a que uno de los 4&tomos es mas electronegativo
que otro, deformando la nube electrénica en el enlace.

Por ultimo, el enlace covalente coordinado o dativo se forma cuando dos d&tomos comparten
electrones, pero solo uno de ellos aporta el par electronico de enlace. El &tomo que aporta el
par de electrones se denomina dador, y el que lo recibe, receptor. Para que se lleve a cabo su
formacion es necesario que el &tomo “dador” contenga un par de electrones libres en su
orbital mas externo (capa de valencia), y que el atomo “receptor” posea la capacidad de
contener ese par de electrones en su capa de valencia.

Para la representacion de un compuesto en el que se emplean féormulas desarrolladas, el
enlace covalente coordinado se indica mediante el uso de una flecha (—), la cual apuntara
hacia quien recibe el par electrénico de enlace. Veamos el ejemplo del Acido Sulftrico
(H2S0%s), Figura 1:

0O-
H:O:S:0:H

0O

- |

Figura 1 Representacion del Enlace Covalente Coordinado con las respectivas flechas que indican a los
dtomos receptores. Se debe tomar en cuenta a los electrones de valencia totales para poder acomodarlos de
tal forma que cumplan la regla del octeto y tengan configuracion electronica de gas noble.
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1.4.1 Teoria de Enlace Valencia (TEV)

La Teoria de Enlace Valencia, describe la formacién de un enlace entre dos atomos al
superponer o traslapar orbitales atdmicos (Figura 2), lo que origina una zona comun de alta
densidad electronica con dos electrones de espines apareados. Para que el enlace se lleve a
cabo se requiere que: los orbitales pertenezcan a la capa de valencia, la cual corresponde a
la capa de electrones mads externa ocupada en un atomo y, que contengan electrones
desapareados y energia semejante.

B SV

H1s?

Figura 2. Representacion del traslape de dos dtomos de hidrégeno.
1.4.2 Polaridad de los enlaces covalentes
1.4.2.1 Polaridad en moléculas diatdmicas

La polaridad se define como la capacidad que poseen las moléculas para ejercer
interacciones electrostaticas. Esta caracteristica estd relacionada con las propiedades de
solubilidad, punto de fusion y punto de ebullicion de las sustancias.

Una molécula diatomica es aquella que estd formada por dos dtomos, sean del mismo
elemento (homonucleares) o de elementos diferentes (heteronucleares). Dentro de las
moléculas diatomicas la polaridad se origina debido a la diferencia de electronegatividad
(es una propiedad periddica, que indica la capacidad, habilidad o tendencia que tiene un
atomo, en una molécula, para atraer electrones hacia si mismo), por ejemplo:

La electronegatividad del yodo es de 2.5 y la del hidrégeno de 2.1, entonces:
AEN = X; — Xy =25-21=04

La diferencia de electronegatividad es igual a 0.4, por lo tanto se trata de un enlace covalente

polar. Se forma un enlace covalente
. . polar
H-+-1:>:1:H /

Veamos el ejemplo del hidrégeno diatomico:
La electronegatividad del hidrogeno es de 2.1, entonces tenemos que:
AEN =Xy — Xy =21-21=0

La diferencia de electronegatividad es cero y, por lo tanto, se trata de un enlace covalente

puro. / Se forma un enlace covalente
H-+-H >H:H pure:
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Como se puede observar, en moléculas diatomicas es posible emplear la diferencia de
electronegatividad como un pardmetro para determinar la polaridad del enlace covalente.
Es importante indicar que a mayor diferencia de electronegatividad sera también el caracter
ionico de la misma.

El caracter ionico consiste en una expresion matematica que permite calcular la interaccion
idnica de un enlace, pero considerando que su complemento es la porcién covalente. Esto
debido a que en la naturaleza no existen enlaces puramente iénicos o puramente covalentes.
El andlisis del caracter ionico esta relacionado intimamente con el concepto de
electronegatividad. El tipo de enlace que se genere puede variar de acuerdo a su polaridad,
dependiendo de la diferencia de electronegatividad que existe entre los d&tomos.

La expresion matematica para calcular el cardcter idnico es la siguiente:

_((AEN)Z)
Cariacter I6nico Porcentual = (1 —e 4 > 100

En la siguiente tabla 1 se muestra como a mayor cardcter ionico se incrementan algunas
propiedades de los compuestos covalentes, de tal forma que se asemejan a los compuestos
ionicos en sus propiedades, debido a que por las fuerzas electrostaticas presentes en las
moléculas deben ordenarse y esto le aportara mayor estabilidad al compuesto.

Tabla 1. Tipos de Enlace por su diferencia de electronegatividad.

Diferencia de Intervalo
Tipo de Punto de | Solubilidad
Electronegatividad Densidad caracter
Enlace ebullicion | en agua
(AEN) ionico (%)
Covalente
0.0 0.0
Puro.
Covalente
0.1-0.7 g ? :> 0.249 - 11.529
Simple. = = 3
0] ] [¢]
=] =) =]
& & &
Covalente v v v
>0.7 >11.529
Polar.

1.4.2.2 Polaridad en moléculas poliatdmicas

En las moléculas poliatomicas (moléculas compuestas por mas de dos atomos), la polaridad
se cuantifica mediante el momento dipolar, el cual se define como el producto de la
magnitud de las cargas parciales, ya que éstas tienden a separarase a través del vector de
desplazamiento que experimentan dichas cargas. Cada uno de los enlaces presentan un
momento dipolar parcial y la suma de éstos pertenecerd al momento dipolar total de la
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molécula, el cual corrresponde a la suma vectorial de todos los momentos dipolares de sus
enlaces.

Retomando el ejemplo del acido clorhidrico, podemos indicar de la siguiente manera su
polaridad (Figura 3):

H:Cl:

Figura 3 Estructura de Lewis de la molécula de HCI.

En la Figura 4, el simbolo & sobre el Cl nos indica una “carga parcial negativa”, esto significa
que el extremo CI de la molécula es mas negativo que el extremo de H, por otro lado, el
simbolo d* sobre el &tomo de H indica una “carga parcial positiva”, o que el H es positivo
con respecto al Cl. Otra forma de indicar la polaridad de la molécula es dibujar una flecha,
de tal forma que la punta indica el extremo negativo del enlace (Cl) y la parte trasera cruzada
de la flecha indique el extremo positivo (H). En conclusidn, la separacion de carga en un
enlace covalente polar genera un dipolo eléctrico (dos polos), entre mas grande sea la
separacion, mds grande serd el dipolo, es decir, entre mayor sea la diferencia de
electronegatividad en una molécula, mas grande serd su dipolo, veamos lo que sucede entre
el HF y el HCL:

o+ S5 — L 4

H-F H-Cl

EN = 21-4.0 21-3.0
AEN = 1.9 0.9

H

Figura 4 Polaridad del HCI.

Cabe mencionar que, aunque los enlaces de la molécula sean polares, la molécula puede
resultar no polar, esto debido a su simetria, es decir, si al sumarse de forma vectorial los
dipolos parciales de cada enlace el momento dipolar resulta ser cero, esto interviene de
forma directa en la geometria de la molécula que se vera mas adelante.

1.5 Propiedades de las sustancias de acuerdo al tipo de enlace

Existen ciertas propiedades de las sustancias que estan intimamente relacionadas con el tipo
de enlace que se genera entre las moléculas que las componen, entre ellas destacan la
densidad, los puntos de ebullicion y/o de fusion, la solubilidad, la conduccién de corriente
eléctrica, entre otras.

Por ejemplo, para las sustancias que poseen enlaces idnicos se tiene que:

K/

% Presentan una densidad alta en comparacion a los covalentes, sin embargo, poseen
menor densidad que los compuestos metdlicos, esto debido a que presentan

estructuras con bajos niimeros de coordinacion.
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Poseen altos puntos de fusién (entre 300°C y 1000°C) y de ebullicién.

Son solubles en agua y otros disolventes polares, pero poseen una baja solubilidad
en disolventes organicos.

Son capaces de conducir corriente eléctrica cuando se encuentran en fase liquida o
en disolucidn, en el caso de las disoluciones tienden a formar electrolitos.

Los cristales idnicos son fragiles y pueden experimentar fracturas.

Generalmente son solidos estables con diferentes estructuras cristalinas, esto como
consecuencia de las atracciones electrostaticas que se generan entre los iones de
cargas contrarias, por ejemplo, la halita (cloruro de sodio, NaCl, Figura 5), la cual es
un mineral que cristaliza en el sistema cuibico, el sodio se localiza en los vértices del
cubo, mientras que el cloro se sitda a su alrededor, debido a la atraccion entre sus
cargas, esta disposicion preferente de la estructura cristalina da lugar a las distintas
propiedades del mineral, como su densidad (2.16 g/cm?®), su solubilidad en
consecuencia, como ya se vio, de la solvatacion y la hidrdlisis de la molécula de NaCl
y sus puntos de fusién (~801°C) y ebullicion (~1465°C).

Sodio (Na)

'* Cloro (Cl)

Figura 5. Formacion de la estructura
cristalina cuibica en la halita.

Por otro lado, las principales propiedades que se generan en las sustancias que presentan
enlaces covalentes son:

7 7
LA 4

7
°

7
0.0

Generalmente poseen densidades bajas.

En condiciones ambiente, pueden existir en fases gaseosa, solida y liquida.

En fase sélida poseen puntos de fusion y ebullicion mas bajos comparados con las
sustancias ionicas.

Presentan cierta solubilidad, algunas son solubles en agua, otras en disolventes

organicos y otras mas en ambas.
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% De manera general no son buenas conductoras de electricidad, en ocasiones ni atin
cuando son disueltas en agua, pero existe una excepcion, los dcidos cuando estan en

solucion pueden conducir la corriente eléctrica.

Figura 6. Ejemplo de un mineral de enlace covalente, cuarzo (5iO2)

Capitulo 2. Fuerzas intermoleculares entre moléculas diatdmicas

2.1 Introduccion

(Qué es lo que mantiene unidos a las moléculas?, esta pregunta es clave en la formacion, el
desarrollo y entendimiento de los compuestos quimicos, es por ello que este tema se centra
en el estudio de las fuerzas intermoleculares y mas especificamente entre moléculas
diatomicas.

Iniciemos definiendo una molécula diatémica, es aquella molécula que esta compuesta por
dos atomos. Ahora bien, si un compuesto esta formado exclusivamente por atomos del
mismo elemento se le conoce como homonuclear, por ejemplo, el hidrégeno (Hz) o el oxigeno
(O2). En cambio, si un compuesto esta formado por atomos de diferentes elementos se le
conoce como heteronuclear, ejemplo de éste es el mondxido de carbono (CO).

2.2 Fuerzas intermoleculares.

Se conoce como fuerzas intermoleculares a las fuerzas entre las moléculas que integran a
una sustancia, por lo general son de menor intensidad que las fuerzas de enlace y pueden
ayudar a predecir o determinar algunas de las propiedades fisicas de las sustancias, por
ejemplo, la densidad, el estado de agregacion, el punto de fusion, el punto de ebullicién, la
solubilidad, la tensién superficial, etc.

A continuacion, hablaremos de la clasificacion de las principales fuerzas intermoleculares.
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e Fuerzasion —ion.
Fuerzas P on — dipol
intermoleculares —_— ¢ ruerzasion = dipolo
e Fuerzas dipolo — dipolo.
-Puentes de hidrdgeno.
e Fuerzas de dispersion
Fuerzas de Vander | —— - Fuerzas dipolo inducido -
Waals dipolo inducido.

- Fuerzas dipolo — dipolo
inducido.

- Fuerzas ion - dipolo inducido.

2.2.1 Fuerzas electrostaticas ion-ion

La Ley de Coulomb, establece que la fuerza entre dos particulas cargadas es directamente
proporcional a la magnitud de las cargas e inversamente proporcional al cuadrado de la
distancia que las separa, como se observa en la figura 7, por lo que las fuerzas ion-ion se
establecen entre especies idnicas de cargas iguales o diferentes, bajo las siguientes
condiciones:

> Los iones que poseen cargas de signo contrario se atraen.
> Los iones que poseen cargas con signos iguales se repelen.
> Son fuerzas unidireccionales.

Es comuin encontrar a este tipo de interaccion dentro de lo que se denomina puente salino,
un ejemplo importante es el que se da frecuentemente entre una enzima y su sustrato, dentro
de los aminoacidos de una proteina, o también, entre los dcidos nucleicos y las proteinas,
Figura 8.

Z1Z,e*
F = 142 .
4mTE)T

qr 9>
° ’
I I
! I !
Figura 7. Ley de Coulomb aplicada a las fuerzas
electrostdticas ion-ion.

Figura 8. Se representa la disposicion de una
proteina con carga positiva (en azul) en torno a la
hélice de ADN cuya carga es negativa.
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2.2.2 Fuerzas ion-dipolo

Estas fuerzas son direccionales y se generan debido a la atraccion electrostatica entre un ion
y una molécula polar. Este tipo de fuerzas son las responsables de la hidratacion de los iones
presentes cuando una sal es disuelta en agua, por ejemplo, si se toma a la halita (NaCl) y se
coloca en una jarra de agua, lo que sucede es que la sal se disuelve debido a la atraccién que
existe entre los iones Na* y CI y los polos con carga opuesta que posee la molécula de agua.
A esto se le conoce como solvatacion y se define como el proceso por el cual existe una
atraccion o asociacion entre las moléculas de un disolvente y los iones de un soluto (Figura
9). Por otro lado, tenemos el caso de a hidrolisis (Figura 10), la cual se forma a partir de la
interaccion quimica que se genera entre una molécula de agua y una sal, la cual produce
una reaccion acido-base.

5=
6+ 8+ 6+ 6+ ,
’ > 4 1 s
L
5t W st

* Y Wy
-

6t st 5t 6t
Figura 9. Representacion de la Figura 10. La hidrdlisis
solvatacion (izquierda). (derecha) en el cloruro de sodio.

Otro ejemplo de estas fuerzas se observa cuando se generan estructuras hidratadas de
naturaleza cristalina como lo es el yeso (CaSOs+2H:0), (ver Figura 11).

Figura 11. Rosa del desierto, es una variedad del yeso, bdsicamente un
cristal de sulfato de calcio dihidratado que tiene un aspecto de rosa, se
forma principalmente por evaporacion.

2.2.3 Fuerzas de van der Waals

Este término agrupa de forma colectiva a las fuerzas de atraccion entre moléculas ya sea
polares o no polares, se consideran generalmente débiles, pero juegan un papel muy
importante debido a que se encuentran en multiples procesos bioldgicos.
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Las fuerzas de van der Waals incluyen a las:

> Fuerzas dipolo-dipolo y su caso especifico los puentes de hidrégeno.
> Fuerzas de dispersion (dipolo inducido-dipolo inducido, ion-dipolo inducido y

dipolo-dipolo inducido).
A continuacién, hablaremos de cada una de ellas.

2.2.4 Fuerzas dipolo-dipolo

Estas fuerzas de naturaleza electrostatica se generan cuando el extremo positivo de una
molécula polar interacciona con la parte negativa de otra molécula polar. Son relativamente
débiles, pero su intensidad de atraccion depende de la carga de su dipolo. Se presentan entre
moléculas de cardcter polar. En la Figura 12 se muestra la disposicion de las moléculas que
interaccionan bajo fuerzas dipolo-dipolo.

2.2.4.1 Puentes de hidrégeno

<> <>

®*®
® e

<> <>

‘

Figura 12. Disposicion de las moléculas polares bajo fuerzas dipolo-
dipolo.

]

1

Es un tipo especial de las fuerzas dipolo-dipolo, pero éste solo se presenta entre moléculas
que contienen enlaces covalentes O-H, N-H y F-H en su estructura (Figura 13). Se forma
cuando un atomo de hidrdgeno se encuentra unido mediante enlace covalente a un
elemento con las siguientes caracteristicas:

> Debe ser un elemento altamente electronegativo.
» De tamafo muy pequefo, capaz, por lo tanto, de aproximarse al ntcleo del
hidrégeno.

Dichas condiciones se cumplen para los dtomos de F, O y N.




N
N

f\

Puente de hidrégeno

Enlace covalente

Figura 13. Representacion de un puente de hidrégeno.

2.2.5 Fuerzas de dispersion

Dichas fuerzas se establecen cuando ya sea un ion o una molécula polar, se acerca a un
atomo (o molécula no polar), debido a que la distribucion electrénica de este tultimo tiende
a distorsionarse, gracias a la fuerza que ejerce el ion o la molécula polar, esto da lugar a una
clase de dipolo; el dipolo que se genera es conocido como dipolo inducido porque la
separacion de sus cargas positiva y negativa se debe a la proximidad del ion o una molécula

polar.

Entonces, la atracciéon que se genera entre un ion y el dipolo inducido es conocida como
interaccion ion-dipolo inducido, por otro lado, la atraccion generada entre una molécula polar
y el dipolo inducido se le conoce como interaccién dipolo-dipolo inducido.

2.25.1 Fuerzas dipolo inducido-
dipolo inducido

Este tipo de fuerzas se generan cuando
interaccionan entre si, fundamentalmente,
moléculas de tipo no polar, aunque también es
posible que se presenten en sustancias polares.
Dichas interacciones son relativamente débiles
cuando actuan de forma separada, sin
embargo, muy intensas al sumarse, en la Figura
14, se observa la interaccién de esta fuerza.

Molécula no polar

%

Dipolo instantdneo Molécula no polar

Dipolo instantaneo

Dipolo inducido

Dipolo instantaneo Dipolo inducido

Figura 14. Interaccion de la fuerza dipolo inducido-
dipolo inducido, en la literatura también conocido
como dipolo instantineo-dipolo inducido.
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2.2.5.2 Fuerzas ion-dipolo inducido

Se presentan entre un ion y una molécula no polar, se forma debido a que el ion se aproxima
a la molécula no polar provocando la distorsion de su nube electronica, lo que da lugar a
una molécula polarizada de manera transitoria.

Por lo general se trata de una fuerza de naturaleza débil, sin embargo, permite explicar la
disolucién de ciertas sales en disolventes organicos o sustancias no polares, por ejemplo, si
disolvemos Clz en hexano (Figura 15a) o la interaccion del ion Fe**de la hemoglobina y la
molécula de O2que es apolar (Figura 15b), esta interaccion permite el transporte de oxigeno
desde los pulmones hacia los tejidos.

Deoxygenated
Farm

Oxygenated

Crr

Histidine
Heme

Hexane Tolanes)

(CgHyg)
0)('”:(:)—5”

Figura 15a. Muestra la disolucion del Clz en disolventes orgdnicos como el hexano y
Figura 15b.Refleja el ejemplo del ion Fe** y la molécula de O-.

2.2.5.3 Fuerzas dipolo-dipolo inducido

Este tipo de fuerzas se generan en la interaccion entre moléculas polares y moléculas no
polares, se forma debido a que la carga de una molécula polar provoca una distorsion en la
nube electrénica de la molécula no polar, convirtiéndola, de manera transitoria, en un dipolo
y en ese momento se genera la atraccion entre las moléculas.

La interaccion es débil, pero permite explicar como es posible mezclar pequenas cantidades
de sustancias polares en sustancias no polares, por ejemplo, gases apolares como el Oz, Nz o
el CO2 se pueden disolver en agua, como se muestra en la Figura 16.

o- O+

&

o- o+ H
o’
Y

H

Dipolo permanente
(Molécula de agua)

Dipolo inducido
Molécula de oxigeno aislada  (Molécula de oxigeno)

Molécula polar induce una
distorsion en la nube
electrénica de la molécula
polar

Figura 16. Representacion de fuerzas dipolo-dipolo inducido entre la molécula de oxigeno y el agua.
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En la tabla 2 podemos observar un resumen y comparacion de los mecanismos de enlace y
ciertas propiedades.

Tabla 2. Propiedades conferidas por el tipo o mecanismo de enlace.

Proviedad Tipo o mecanismo de enlace
P [6nico Metalico Covalente van der Waals
Qué tan fuerte Fuerte variable,
es Fuerte generalmente Muy fuerte Débil
moderado
Dureza
moderada a
alta, Dureza baja a Cristales
. . dependiendo moderada; alta Dureza alta;
Mecanica . . . . suaves y algo
de la distancia plasticidad; fragil ‘o
. plasticos
y la carga ductil, maleable
interionica;
fragil
Pobres
conductores en
fase solida; Buenos
. ’ conductores; Aislantes en Aislantes en
o fundidos y en - o 4
Eléctrica . . conduccion por | fase sdliday fase solida y
disoluciones . .
transporte de fundido liquido
conducen por
electrones
transporte
idnico
Soluble en
disolventes Insolubles, Soluble en
polares para excepto en los Muv baia disolventes
Solubilidad producir acidos o alcalis Y >4 organicos para
; . . solubilidad
disoluciones por reacciones formar
que contengan quimicas disoluciones
iones
] Azufre (S);
Eiemplos Halita (NaCl); Plg;b(rz (glg,ro Diamante (C); Grafito (C)
jemp Fluorita (CaF-2) &) Esfalerita (ZnS) (ambos en
(Au) s
enlace débil)

Capitulo 3. Estructura de Lewis de moléculas sencillas

3.1 Introduccion

El increible trabajo de Gilbert Newton Lewis (1875-1946), fisico y quimico norteamericano,
permitid explicar la formacion del enlace covalente, a partir de la comparticién de los
electrones de las capas mas externas ocupadas, siempre y cuando se cumpla la regla del
octeto, de la cual se hablard mas adelante en este apartado; con el fin de alcanzar su
estabilidad y parecerse al gas noble mas cercano.
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3.2 Estructura de Lewis

En 1916, Lewis desarrollé un modelo muy sencillo que permiti¢ explicar la formacion del
enlace covalente, basado en la comparticion de los electrones de la capa mas externa del
atomo (capa de valencia), fundamentalmente los presentes en los orbitales s y p mas
externos ocupados.

Basicamente se trata de una representacion bidimensional de forma sencilla que muestra los
pares de electrones enlazantes (electrones que cada elemento posee para compartir con otro)
y no enlazantes (par de electrones libres), como se observa en la Figura 17, su importancia
radica en que nos ayuda a conocer la cantidad de electrones de valencia que interacttan,
generando enlaces sencillos, dobles o triples, ademas se usa para entender la distribucién
de los electrones en la molécula y, de esta manera, predecir su geometria con la Teoria de
Repulsion de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia, de la cual se hablard mas
adelante.

Pares de electrones no.enlazantes o libres

H:0:H |:> H—-—0-—-H

Pares de electrones enlazantes

Figura 17. Representacion de los pares de electrones enlazantes y no enlazantes.

3.3 Regla del Octeto

En 1917, Lewis postuld en su modelo, la llamada regla del octeto, la cual establece que los
atomos de los elementos tienden a enlazarse con el fin de completar sus tltimos niveles de
energia con una cantidad establecida de electrones, de tal manera que su configuracion sea
estable y se asemeje a la del gas noble mas cercano. Dicha cantidad de electrones es la que
le proporciona su nombre a la regla, es decir, se requiere que el &tomo posea ocho electrones
en su capa de valencia para que genere estabilidad, esto se logra al momento de que los
atomos compartan sus electrones, tal como se observa en la Figura 18.

Transferencia de
electrones
+ —> +
\ 5

Figura 18. Se observa como el dtomo de litio pierde un electron que gana el dtomo de fliior, convirtiéndose
en Li* (cation litio) y F- (anion fluoruro).

En la actualidad esta regla ha evolucionado debido a que existen compuestos estables que
no cumplen la regla, en estas moléculas se maneja el concepto de el octeto expandido.
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3.3.1 Excepciones de la regla del octeto

Existen algunos elementos en los cuales la regla del octeto no se cumple, por ejemplo,
cuando se habla de moléculas impares, que son aquellas que poseen niimeros impares de
electrones; asi también, cuando se habla de moléculas hipervalentes, estas moléculas se
generan cuando se tienen dos 0 mas elementos los cuales contienen mas de ocho electrones
en su capa da valencia; por ultimo, en moléculas hipovalentes, las cuales comprenden
aquellas moléculas en las cuales existe un déficit de electrones en su capa de valencia.
Ejemplos de este tipo de excepciones son: el berilio, ya que este elemento es capaz de formar
compuestos mediante dos enlaces simples, entonces logra su estabilidad con sélo cuatro
electrones en su capa de valencia. Por otro lado, tenemos al aluminio, el cual alcanza su
estabilidad con apenas seis electrones en su capa de valencia, basicamente el aluminio tiende
a donar sus electrones y establecer, mediante enlaces simples, diferentes compuestos con
otros elementos. También existe el caso del boro, el cual al igual que el aluminio, logra su
estabilidad con sdlo seis electrones en su capa de valencia.

Otros elementos tienden a no cumplir la regla del octeto cuando se enlazan con ciertos
compuestos, en cambio forman enlaces dobles o triples, algunos de estos elementos son:
carbono, nitrégeno, oxigeno y azufre, por lo cual se debe estar muy pendiente a la hora de
escribir su estructura.

3.4 Reglas para escribir la estructura de Lewis

A continuacion, se incluye una serie de reglas o pasos para la correcta representacion de la
estructura de Lewis, haciendo mas facil su comprension contamos con los siguientes
ejemplos de las moléculas: agua, H20; trifluoruro de boro, BFs; ion amonio, NHa*.

e Como primer paso, se sugiere elegir el dtomo central, éste generalmente es el menos
electronegativo (con excepcion del hidrogeno y el flaor, los cuales casi siempre se
manejan como terminales, debido a que solo pueden generar un enlace). Si se trata de
moléculas donde solo se observan dos elementos, se escribira de forma lineal, colocando
el mas electronegativo hacia la derecha. Cabe recalcar que, en los compuestos organicos,
el carbono se maneja como el atomo central, excepto en los éteres.

e Como siguiente paso, se recomienda ubicar las familias de cada uno de los atomos, con
ello podremos saber la cantidad de electrones presentes en su capa de valencia. Por
ejemplo, en la molécula del agua, el hidrégeno se encuentra en la familia uno, por lo
tanto, posee un electrén en su capa de valencia y el oxigeno se encuentra en la familia
seis, por lo tanto, posee seis electrones en su capa de valencia, como se observa en la
Figura 19.

H - : 0 -H

Figura 19. Representacion de los electrones se la capa de valencia del oxigeno y del hidrégeno y cémo
encontrarlos en la tabla periddica.

e Se deben contar los electrones, con el fin de obtener los ocho indispensables para cumplir
la regla del octeto y preservar su estabilidad.

e Se debe escribir alrededor del 4tomo central, los ligandos (los demas elementos), de la
manera mas simétrica posible, como se observa en la Figura 20.
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H

HOH FBF H N H
F H
Agua, H20 Trifluoruro de Boro, BF3 lon Amonio, NH4*

Figura 20. Representacion de la simetria que debe existir entre los dtomos.

e A continuacion, se debe dibujar un enlace (representado por un guion) para cada par de
atomos conectados, tal como se observa en la Figura 21.

PF: T
.l o
:'F._B—.‘ : H T H

Figura 21. Electrones libres representados por un par de puntos.

H—O—H

e Después se deben dibujar los electrones libres (representados por un par de puntos) con
el fin de cumplir la regla del octeto para cada uno, como se observa en la Figura 22.

H
a I
H—O—H | H—N—H
F—B—F |
H

Figura 22. Representacion de los enlaces por medio de guiones.

Si llegase a quedar algiin dtomo o atomos con su octeto incompleto, se sugiere escribir
enlaces multiples, con el fin de completarlo.

PROBLEMA TIPO

La silvina es un mineral del grupo de los haluros, basicamente se trata de KCl (cloruro
de potasio) y es una importante mena de potasio, su uso principal radica en la
elaboracion de fertilizantes, aunque también es til en la fabricacién de explosivos.

La silvina es de gran utilidad para el ser humano, razon suficiente para conocer su
estructura con el fin de entender, de una mejor forma, el comportamiento que puede
desarrollar y aprovecharlo al maximo. Escriba la estructura de Lewis de la silvina.

Solucion:

Para comenzar, se debe elegir el dtomo central, en este caso por tratarse de una molécula sencilla,
se puede desarrollar de manera lineal colocando el elemento mds electronegativo a la derecha,
quedando de la siquiente forma:
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Como siguiente paso, se requiere localizar cada elemento en la tabla periddica, con el fin de
establecer el niimero de electrones que posee cada uno en su respectiva capa de valencia. En este

caso, el potasio pertenece a la familia uno, por lo que posee un electrén en su capa de valencia y el
cloro se encuentra en la familia siete, por lo que posee siete electrones en su capa de valencia:

\ -
El cloro, necesita de un electron para completar su octeto, electron que el potasio va a cederle con
el fin de generar la estabilidad del compuesto.

Como siguiente paso, se coloca el guion que representa los pares de electrones enlazantes entre
ambos dtomos para formar la silvina, asi como los electrones libres, por tiltimo, se observa cémo se
cumple la regla del octeto.

Observaciones:

Como se indicé con anterioridad, el potasio le transfiere un electron al cloro, por lo tanto, estd
perdiendo un electron, mismo que el cloro gana, si se recuerda, en el tema uno, se hablé de que
cuando se genera una transferencia de electrones se forma a un enlace idénico.

3.5 Metodologia algebraica para escribir la estructura de Lewis

Esta metodologia se usa iinicamente para moléculas poliatdmicas heteronucleares sencillas,
que cumplan con la regla del octeto.

1. Obtener el nimero de electrones de valencia, éste se obtiene sumando el total de
electrones presentes en la molécula:

No.e™ valencia = Z e~ c/atomo

2. Obtener el nimero de electrones individuales. Este se obtiene multiplicando por
ocho los electrones diferentes del hidrdgeno, que son aquellos que necesitan
completar el octeto, y sumarlos al nimero de hidrégenos, si lo hay, multiplicados
por dos, es decir:

No.e™ individuales = (no.X)8 + (no.H)2;
donde X, representa cualquier &tomo diferente de H

3. Obtener el nimero de electrones compartidos, el cual se obtiene de la diferencia
entre el nimero de electrones individuales y el nimero de electrones de valencia.

No.e™ compartidos = No.de e” individuales — No.de e~ de valencia
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4. Obtener el nimero de enlaces, éste se obtiene de dividir el nimero de electrones
compartidos entre dos, es decir:

No.e™ compartidos
2

5. Por ultimo, obtener el numero de electrones libres, éste se obtiene de la diferencia
entre el nimero de electrones de valencia y el nimero de electrones compartidos, es
asi que:

No.de enlaces =

No.e™ libres = No.e™ valencia — No.e™ compartidos

Veamos el ejemplo del acido nitrico (HNO:s):

1. Numero de electrones de valencia:

24—10=14e"~

H:1x1 =1 H
N:5x1 =5 ) @
0:6x3 =18 ‘ @ ‘
1+5+18=24e¢" NO’
2. Numero de electrones individuales: . @:
(4)8 + (1)2 = 34e~ -
3. Numero de e~ compartidos: ‘
34 — 24 =10e” H
4. Numero de enlaces: : (’) :
E = 5 enlaces
N=0:
5. Numero de electrones libres: ‘ “
203

Capitulo 4. Teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de
Valencia (TRPECV)

4.1. Introduccion

En el tema anterior se habld acerca de las estructuras de Lewis que, basicamente, son
representaciones bidimensionales que muestran, de manera sencilla, la disposiciéon de los
electrones tanto enlazantes como no enlazantes. La teoria de repulsion de los pares
electrénicos nos permite predecir, para los electrones de valencia, qué tanta distancia de
separacion existe entre ellos, con el fin de minimizar las repulsiones en la molécula y, con
ello, predecir la geometria que ésta puede tener.

4.2 Teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de Valencia

Esta teoria fue propuesta en primer lugar por Sidgwick y Powell en los afios 40, sin embargo,
fueron Gillespie y Nyholm sus principales desarrolladores, extendiéndola posteriormente,
por lo que también es conocida con el nombre de estos dos personajes.
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Se basa fundamentalmente en el grado de repulsion electrostatica que existe entre los pares
de electrones de valencia que se encuentran alrededor del atomo ya que éstos, se repelen
entre si, esto genera que adopten una disposicion espacial determinada, la cual tratara de
minimizar dicha repulsién, determinando asi, la geometria molecular.

Es importante que se consideren las siguientes observaciones:

e Dentro de una molécula, los d&tomos estan enlazados mediante pares electrénicos; es
posible que exista mas de un par involucrado en el enlace.

e Algunos atomos poseen pares de electrones que no estan involucrados en el enlace
(electrones libres o no enlazantes).

e Tanto los pares de electrones enlazantes como los libres tienden a tomar posiciones
espaciales donde la interaccion entre ellos sea minima, debido a que estan cargados
negativamente.

e Los pares de electrones libres suelen ocupar un espacio o volumen mayor que los
enlazantes.

En sintesis, si tenemos una molécula o ion poliatémico de tipo ABn, donde A es el atomo
central y B los atomos ligandos, podemos predecir su geometria, la cual estara condicionada
por la repulsion electrostatica existente entre los pares de electrones de la capa de valencia
alrededor del a&tomo central. El ordenamiento de grupos de electrones alrededor del atomo
central se denomina grupos de electrones de valencia.

Segun la TRPECYV, la molécula o ion serd mas estable cuando los grupos de electrones del
atomo central (enlazados o libres), estén lo mas separados posible. La distribucion de estos
grupos de electrones alrededor del atomo central se conoce como geometria electronica del
dtomo central. Veamos un ejemplo, si tenemos dos grupos de electrones alrededor del
atomo central, tendremos la mayor estabilidad cuando éstos se dispongan en lados opuestos
al 4tomo central (esto se conoce como distribucion lineal), ya que es aqui donde se repelen
entre si lo menos posible, tal como se observa en la Figura 23.

COz:

Figura 23. Representacion de la geometria electronica lineal de
la molécula de didxido de carbono.

A continuacidn, se presenta la tabla 3, en la que se ilustra la geometria electrénica en funcion
del nimero de electrones del d&tomo central.
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Tabla 3. Geometria electronica

Grupo Geometria electronica
dee del | Orientaciéon | Descripcion de | Dibujo Lineal Modelos de
atomo | delos grupos | los angulos barras y esferas
central de e
2 ge ge Lineal; 180° — - & -
ge 3
3 e Trigonal plana; “
oo 120° o o |G
4 g;e e Tetraédrica;
109.5°
ge 5 . .
& Bipiramidal
ge ge .
5 trigonal; 90°,
& 120°, 80°
Octaédrica;
6 90°, 180°

ge= grupo de electrones

4.3 Interacciones repulsivas entre los pares de electrones en una molécula

De acuerdo con el valor de la intensidad de repulsion entre los pares de electrones en una
molécula, existen tres tipos de interacciones repulsivas, las cuales, ordenadas de mayor a

menor valor de repulsion, se enuncian a continuacion:

1. Repulsion par no enlazante - par no enlazante (PNE-PNE).

2. Repulsion par no enlazante - par enlazante (PNE-PE).
3. Repulsion par enlazante - par enlazante (PE-PE).

Es decir, PNE-PNE>PNE-PE>PE-PE

31
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Al tener esta division en dos clases de pares (enlazantes y no enlazantes), cualquier molécula
podra expresarse como ABnEm, donde n es el nimero de pares enlazantes y m el de pares
no enlazantes, ambos son nimeros enteros.

Entonces, la repulsion par no enlazante - par no enlazante (PNE-PNE) es considerada mas
fuerte que la repulsion par no enlazante - par enlazante (PNE-PE), y ésta, a su vez, es mas
fuerte que la repulsion par enlazante - par enlazante (PE-PE). Por lo tanto, el angulo que se
forme entre dos pares enlazantes sera mas pequeno que el formado por los PNE-PE y éste,
a su vez, mas pequeno que el formado por los PNE-PNE.

Por ultimo, el que la repulsion PNE-PNE, sea la interaccion con mayor intensidad, y por lo
mismo, la que conserva un angulo de apertura mayor que el de las demas interacciones, se
debe a que en los electrones no enlazantes se concentra la mayor dispersion de la nube
electronica.

4.4 Reglas para determinar la geometria de una molécula, basadas en la
TRPECV

Se puede determinar la geometria de una molécula basandose en las siguientes reglas:

1) Apoyandonos en la estructura de Lewis, podemos deducir el nimero de pares de
electrones presentes en el atomo central, los cuales pueden ser enlazantes o libres.

2) Al escribir los pares de electrones (sean enlazantes o libres), que rodean al dtomo
central, se deben orientar de tal forma que estén lo mas alejados posibles, esto con el
fin de que las repulsiones entre ellos sean minimas.

3) Los pares de electrones no enlazantes o libres ocupardn mas espacio sobre la
superficie del 4&tomo central que los pares enlazantes.

4) Los pares de electrones enlazantes multiples (dobles o triples) ocupan mds espacio
que los sencillos.

5) Los pares de enlace que pertenecen a elementos electronegativos ocupardn menos
espacio que los que pertenecen a los elementos electropositivos.

6) Por ultimo, cabe recalcar que la geometria molecular es determinada por la posicion
que ocupan los dtomos periféricos o ligandos, tal como se observa en la tabla 3.

Capitulo 5. Geometria Molecular y polaridad con respecto a atomos
centrales

5.1 Introduccion

Anteriormente se habl6 de la estructura de Lewis -representacién bidimensional de forma
sencilla que muestra los pares de electrones enlazantes y no enlazantes- y de la TRPECV- la
cual se basa fundamentalmente, en el grado de repulsion electrostatica que existe entre los
pares de electrones de valencia que se encuentran alrededor del atomo ya que éstos, se
repelen entre si, adoptando una disposicién espacial determinada, la cual tratard de
minimizar dicha repulsion, determinando asi, la geometria molecular-; la razén principal
del por qué se exponen ambos temas secuencialmente se debe a que el conocerlos nos
permite entender de manera mas sencilla coémo es que las moléculas se disponen de forma
tridimensional, en palabras simples, su importancia radica en la prediccién de la geometria
molecular y como ésta, a su vez, influye en algunas propiedades fisicas y quimicas que
poseen las sustancias.
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5.2 Moléculas polares y su influencia de la geometria molecular

Anteriormente, en el tema 1, se trato6 los enlaces covalentes polares, éstos se generan debido
a la comparticion desigual de electrones entre dos atomos con diferente electronegatividad
(AEN > 0). Ahora bien, cuando se habla de moléculas diatomicas heteronucleares, es decir,
aquellas moléculas con dos dtomos diferentes, la polaridad que se genera gracias al enlace
da lugar a la formacion de una molécula polar, de esta forma, toda la molécula actiia como
un dipolo.

Cuando se tiene una molécula con mas de dos atomos unidos por enlaces polares, es
necesario tomar en cuenta la distribucion de los dipolos de enlace resultantes, ya que con
ello podremos deducir si la molécula es o no polar, esto se facilita al emplear la TRPECYV,
porque ésta nos ayuda a deducir la distribuciéon de los atomos en la molécula; después, se
procede a determinar si los dipolos de enlace se encuentran distribuidos de tal manera que
se puedan cancelar (en este caso la molécula es no polar) o no (en este caso la molécula es
polar).

[lustremos lo anterior con un par de ejemplos, si tenemos una molécula triatomica
heteronuclear de la forma AXz(Donde A es el atomo central y X los atomos periféricos), la
cual puede tomar las geometrias ilustradas en la Figura 24:

X—A-X

Lineal

S X—A\
X

Angular o forma de V
Figura 24. Geometria lineal (izquierda). Geometria angular o en forma de V (derecha).

Supongamos que el d&tomo X tiene mayor electronegatividad que el &tomo A, esto generara
que cada enlace A-X sea polar, entonces, el extremo negativo del dipolo de enlace debera
apuntar hacia X. Los dipolos se representan mediante un vector electrénico con magnitud y
direccion. En el caso de la distribucion lineal, la magnitud de los dipolos de enlace es igual,
sin embargo, poseen direccidon opuesta, de tal manera que se cancelan para dar lugar a una
molécula no polar (Figura 25):

< Dipolo neto= 0 (molécula no

| >
X—-—A—-X polar)
Figura 25. Molécula no polar.

Por otro lado, tenemos la distribucién angular o en forma de V, en ella los dipolos iguales
no se cancelaran, al contrario, se suman para producir un momento dipolar mayor a cero,
es decir representara una molécula polar (Figura 26):

«—t La flecha gruesa indica la direccion del

X — dipolo neto, la punta de la flecha indica

Dipolo neto> 0 (molécula polar) ‘fx el drea de carga parcial negativa, a su
X vez la cola (sin cruz), representa la

region de carga parcial positiva.

Figura 26. Molécula polar.
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Para que una molécula sea polar se deben cumplir las siguientes dos condiciones:

1. Debe existir al menos un enlace polar o un par de electrones no enlazantes en el
atomo central.

2. Los enlaces polares, si existiera mas de uno, deben tener una distribucion que no
cancele su polaridad (dipolo de enlace) y, si hay dos o mas pares de electrones no
enlazantes en el dtomo central, deben tener una distribuciéon que no cancele su
polaridad.

Es decir, si no existen enlaces polares o pares de electrones libres en el atomo central, la
molécula no podra ser polar.

5.3 Geometria molecular

La geometria molecular o estructura molecular se refiere a la disposicion espacial de los
atomos que constituyen la molécula y esta determinada por la orientacion relativa de sus
enlaces covalentes. Esta disposicion influye en las propiedades fisicas y quimicas de la
molécula, como, por ejemplo: color, fase, polaridad, magnetismo, etc. Entonces, ;cudl es la
diferencia entre geometria electronica y geometria molecular? La diferencia radica en que
la molecular excluye a los pares de electrones libres y s6lo toma en cuenta la distribucion de
los atomos enlazados alrededor del d&tomo central, mientras que la electronica, se refiere a
la distribucion geométrica de todos los grupos de electrones alrededor del 4&tomo central.

Es asi que la geometria molecular estd determinada por:

e Distancia de enlace ‘ distancia en linea recta, entre los nucleos de los atomos
enlazados.

o Angulo de enlace mmm) angulo formado entre dos enlaces que contienen un 4tomo
en comun.

Para poder explicar de una manera sencilla pero eficaz la geometria molecular, se puede
recurrir a la TRPECV, la cual considera que, la disposicion espacial de los dtomos que
constituyen a una molécula dependera de la cantidad de pares electréonicos (enlazantes o
libres) que existen alrededor de cada atomo central, asi como también, de la repulsion
existente entre éstos; ademas, del tipo de dtomos que se encuentran en dicha molécula.

Es importante destacar que, los pares electronicos de enlace (nubes electrénicas enlazantes)
se forman por dos, cuatro o seis electrones compartidos por dos dtomos; dependiendo de
los electrones que se compartan el enlace serd sencillo (dos electrones compartidos), doble
(cuatro electrones compartidos) o triple (seis electrones compartidos), tal como se ilustra a
continuacion:

A:B
A—B A=B

“ N

Enlace Sencillo. Enlace Triple.
Enlace Doble.

Por otro lado, se encuentran los pares electrénicos libres o no enlazantes, los cuales se
forman por dos electrones no compartidos de un atomo en una molécula, también se le
conoce como nube electrdnica libre y se representa como se muestra en la figura 27:
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. ~ > Pares electrénicos libres

A — B

Figura 27. Representacion de los pares electrénicos libres o no enlazantes.

5.4 Clasificacion de las geometrias moleculares

Existen cinco tipos principales de geometrias moleculares (Figura 28):

Trigonal
(Triangular)

- Octaédrica Tetrédrica

Figura 28. Los cinco tipos de geometrias
moleculares.

A continuacion, se expondra la forma correcta de nombrar cada una de ellas, respecto a la
configuracion de sus nubes electronicas.

Antes de comenzar a predecir la geometria de una molécula, se necesita conocer cuantos
grupos de electrones se encuentran asociados al atomo central, es aqui donde la estructura
de Lewis nos sirve de herramienta, ya que al escribirla es mas sencillo ver el comportamiento
de los pares electrénicos (de enlace y libres).

Después, debemos observar cdmo se pueden distribuir los grupos de electrones, de tal
forma que la repulsion entre ellos sea minima (TRPECV).

Por ultimo, cabe destacar que la geometria de la molécula estara determinada por la
distribucion espacial de los enlaces presentes en ella y no por la posiciéon de los pares
electronicos no enlazantes o libres, sin embargo, éstos si deberan tomarse en cuenta en el
momento de determinar la disposicion espacial de todos los grupos electronicos, sean
enlazantes o no.

5.4.1. Geometria molecular lineal

Su notacion es de la forma AXz (A: dtomo central, X: atomos periféricos), es decir, consta de
un atomo central mas dos atomos de otro elemento, en general se trata de moléculas que
forman un dngulo de enlace de 180° y que representa la mayor estabilidad, debido a que los
grupos de electrones estaran lo mas separados posibles entre si, generando una minima
repulsion entre ellos, es decir:

35



Si el atomo A presenta dos nubes electronicas de enlace (pares electrénicos de enlace), su
geometria molecular respecto a ese atomo sera lineal, esto se debe a que ambas nubes se
van a repeler hasta que queden lo mas separadas posible, y se puede representar de la

siguiente forma:
X—A-X

Tomemos como ejemplo el cloruro de berilio (BeClz), en él, tenemos que la estructura de
Lewis se escribe de la siguiente forma:

:C"l—Be—C.:l:

Siguiendo la TRPECYV, los dos pares de electrones del Be formardn un angulo de 180°,
ademas ambos pares son enlazantes, por lo que se predice una geometria molecular lineal
y se representa tal como se muestra en la Figura 29:

180°
Figura 29. Geometria molecular lineal para r\
el cloruro de berilio (BeCl2). ..
: Cl— Be — Cl :
4"» %—'—b Dipolo molecular neto= 0

EN = 1.5 3.0

\_Y_; S
AEN = 1.5 1.5

En este caso se observa una diferencia de electronegatividad grande, ademas cada enlace es
polar. Se observa que los dos dipolos son de igual magnitud, pero con direccidon opuesta,
por lo tanto, la suma vectorial es cero y entonces es no polar.

5.4.2 Geometria molecular trigonal (triangular)

Su notacién es de la forma AXs (A: dtomo central, X: atomos periféricos), es decir, consta de
un atomo central mas tres atomos de otro elemento, existen dos vertientes aunque
generalmente los dngulos de enlace son de 120°, la primera posee los tres pares de electrones
enlazados, formandose asi la geometria molecular trigonal plana o también conocida como
triangulo equildtero (AXs), parala segunda hablamos de geometria electronica ya que posee
dos pares de electrones de enlace y un par de electrones libres, formandose asi la geometria
molecular trigonal angular o en forma de V (AXz).

La geometria molecular trigonal plana se representa como se muestra en la figura 30:

X A X » X\A/X
X |
X

Figura 30. Representacion de la geometria trigonal plana.
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Mientras que la geometria trigonal angular o en forma de V se representa como se observa
en la Figura 31:

X A X

X - v A\X

Figura 31. Representacion de la geometria trigonal angular o en forma de V.

Veamos el caso del trifluoruro de boro (Figura 32):

PN
:‘E': :.}.?':

Figura 32. Estructura de Lewis del
trifluoruro de boro.

En esta molécula el boro es el &tomo central y posee tres grupos de electrones de enlace que
son los tres atomos de fluor, siguiendo la TRPECV, se puede predecir la geometria
electrénica trigonal plana, debido a que su estructura crea la separacion maxima entre los
tres grupos, generando un angulo de enlace de 120° en un plano. Cabe mencionar que
debido a que el atomo de boro no posee pares de electrones libres, cada atomo de flaor
ocupara el vértice de un triangulo equilatero, obteniendo asi la geometria molecular antes
mencionada (Figura 33).

Figura 33. Geometria molecular trigonal
plana para el trifluoruro de boro.

Como se observa en la Figura 34, la diferencia de electronegatividad es muy grande y los
enlaces son muy polares. Sin embargo, los tres dipolos de enlace son simétricos, por lo
mismo se cancelan para dar lugar a una molécula no polar.
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B — F F
EN = 2.0 4.0 Dipolo molecular neto = |
B

AEN = 2.0 Figura 34. Polaridad de la molécula de & %

trifluoruro de boro.
F F

5.4.3 Geometria molecular tetraédrica

Su notacién es de la forma AXs (A: dtomo central, X: atomos periféricos), es decir, consta de
un atomo central mas cuatro atomos de otro elemento, existen tres vertientes, aunque
generalmente los angulos de enlace son de 109.5° la primera posee los cuatro pares de
electrones enlazados, formandose asi la geometria molecular tetraédrica (AXs) (Figura 35a),
a partir de la segunda y la tercera vertiente se habla de geometria electrénica. Entonces, la

X

| ® O

A A A
N, N, e
X X X

a. b. c.

Figura 35a. Geometria molecular tetraédrica. Figura 35b. Geometria molecular
piramidal trigonal. Figura 35c. Geometria molecular angular o en forma de V.

segunda posee tres pares de electrones de enlace y un par de electrones libres, formandose
asi la geometria molecular pirdmide trigonal (AXs) (Figura 35b), por ultimo, tenemos a la
geometria molecular tetraédrica angular o en forma de V (AXz), la cual consta de dos pares
de electrones de enlace y dos libres (Figura 35c).

Veamos el caso de AXs, tomemos como ejemplo el tetrafluoruro de carbono CFs, cuya
estructura de Lewis se muestra en la Figura 36:

Figura 36. Estructura de Lewis
del tetrafluoruro de carbono.
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En esta molécula podemos observar al carbono como atomo central y a los cuatro atomos
de flaor como atomos periféricos, los cuales se localizaran en los vértices de un tetraedro
regular, y cuya disposicion segiin la TRPECV se genera debido a la méaxima separacion entre
los cuatro pares electronicos y el dtomo central, puede predecirse como una geometria
electrdnica tetraédrica, para una molécula tipo AX4, sin electrones no enlazantes en el atomo
central y con un angulo de enlace de 109.5° (Figura 37).

:F:
| En el CF4 todos los dngulos
C F-C-F=109.5*
:F--- '7 \ .
F I

Figqura 37. Geometria molecular tetraédrica de tetrafluoruro de carbono.

Como se observa en la Figura 38, los enlaces individuales son muy polares, ademas los
dipolos de enlace estan dirigidos hacia afuera del carbono, por otro lado, es una molécula
muy simétrica, por lo tanto, los dipolos de enlace se cancelan, convirtiéndose en una
molécula no polar, cabe destacar que esto se cumple para moléculas de tipo AXs en las que
no hay pares de electrones libres en el elemento central y los cuatro atomos X son idénticos.

Si se tratara de una molécula tetraédrica en la cual, los d&tomos periféricos no son iguales,

i
C - F |
--C

_ ao--
EN = 2.5%4.0 F % v\A .

Dipolo molecular F
AEN = 1.5 neto=0

Figura 38. Polaridad de la molécula de tetrafluoruro de carbono.

ésta suelen ser polares y el grado de polaridad dependera del tamafio relativo de los dipolos
de enlace presentes, de esta forma, la presencia de dipolos desiguales producira que la
molécula sea polar.

Por otro lado, tenemos la geometria molecular tetraédrica pirdmide trigonal (AXs), en donde
se tienen tres pares de electrones de enlace y un par de electrones libres, veamos el ejemplo
del amoniaco NHs (Figura 39):

T
H—N-H
I
H

Figura 39. Estructura de
Lewis del amoniaco.
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Tomando como base la TRPECV, podemos predecir que los cuatro grupos de electrones
alrededor del atomo central se dispondran en los vértices del tetraedro, debido a que de esta
forma se da la maxima separacion, por lo que toma la geometria electrénica tetraédrica
(Figura 40), recordemos que existe una diferencia entre geometria molecular y electrénica:

Ahora bien, en cuanto a la geometria molecular el &tomo de nitréogeno ocupara la cima de

H ___.-7 \H
H

Figura 40. Geometria electrénica
del amoniaco.

una distribucion piramide trigonal, de manera superficial, mientras que los atomos de
hidrégeno ocupan los vértices de la piramide, por lo tanto, la geometria de la molécula de
amoniaco se describe como pirdmide trigonal (Figura 41):

Figura 41. Geometria molecular
trigonal del amoniaco.

En contraste con la geometria tetraédrica, en la pirdmide trigonal los dngulos de enlace H-
N-H son menores que el tetraédrico ideal con 107.3%, esto se debe a que se tiene un par de
electrones no enlazante (no compartido o libre), ya que los pares electrénicos no
compartidos ocupan mas espacio que los pares enlazados, esto aunado a las fuerzas de
repulsion existentes entre PNE-PE (par no enlazante-par enlazante) (Figura 42).

_IEN
H—H@H

Figura 42. Repulsiones de la molécula de amoniaco, las
flechas naranjas indican que la repulsion PNE-PE es
mds fuerte que la repulsion PE-PE

-

Debido a la direccién de los dipolos de enlace en NHs el extremo rico en electrones de cada
enlace N-H, reside en el 4tomo central, por lo tanto, en la molécula de amoniaco, los dipolos
de enlace refuerzan el efecto del par no compartido, por lo tanto, la molécula es muy polar
(Figura 43).

Por ultimo, dentro de la geometria tetraédrica tenemos la angular o en forma de V, la cual
consta de dos pares de electrones de enlace y dos libres. Veamos el ejemplo del agua H20
(Figura 44):
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EN = 3.0 2.1 %-N I Dipolo molecular
H ™ / \H neto >0 (mds
H / \ grande)
AEN = 0.9

Figura 43. Polaridad de la molécula de amoniaco.

H-0:
Figura 44. Estructura de |
Lewis del agua.
H

La molécula de agua tiene un angulo de enlace de 104.5° y es muy polar. Mediante la
TRPECV se puede predecir cdmo los cuatro pares de electrones que se encuentran alrededor
del atomo central de manera ideal deberian tener una separaciéon de 109.5° en una
distribucion tetraédrica, sin embargo, el &ngulo de enlace H-O-H es de 104.5% esto se debe
a que los dos pares no compartidos presentan mayor impedimento esférico entre si y al
mismo tiempo a los pares enlazantes, lo que genera que éstos tltimos estén mas cerca. Como
resultado se obtiene una disminucion en el dangulo de enlace.

Como se observa en la Figura 45, la diferencia de electronegatividad es grande, de tal forma
que los enlaces O-H son muy polares y los dipolos de enlace refuerzan el efecto de los dos
pares no enlazantes, por lo tanto, esta molécula es muy polar. Cabe destacar que la molécula
de agua tiene ciertas propiedades inusuales, las cuales se explican, en gran parte, debido a
esta gran polaridad.

Dipolo molecular;
incluye al efecto de dos 0 H
%s pares de e libres EN = 3.5 21
H — O : ‘ ‘ . .
Figura 45. Polaridad de
| la molécula de agua. AEN = 14

5.4.4 Geometria molecular bipiramidal trigonal

Su notacién es de la forma AXs (A: dtomo central, X: atomos periféricos), es decir, consta de
un atomo central mads cinco atomos de otro elemento, existen cuatro vertientes, aunque
generalmente los angulos de enlace son de 120° y 90°, la primera posee los cinco pares de
electrones enlazados, formandose asi la geometria molecular bipiramidal trigonal (AXs)
(Figura 46A), la segunda, tercera y cuarta tienen al menos un par de electrones no
enlazantes, en cuanto a la segunda posee cuatro pares enlazantes y un par libre, generando
asi la geometria tetraedro irregular, también conocida como sube y baja (AXs) (Figura 46B),
para la tercera vertiente, tenemos tres pares enlazantes y dos pares no compartidos, lo que
genera la geometria en forma de T (AXs) (Figura 46C), por tltimo para la cuarta tenemos dos
pares enlazantes y tres pares no enlazantes, obteniendo asi la geometria lineal (AXz) (Figura
46D).
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X X X
|
X—,ll—;' ; X—,il QX X— | : ./:1 D)
)l( X X X.
A. B. C. D.

Figura 46 A. Bipiramidal trigonal. Figura 46B. Tetraedro irreqular o sube y baja. Figura 46C. En
forma de T. Figura 46D. Lineal

Veamos el ejemplo del pentafluoruro de fésforo PFs (Figura 47):

e s
o
‘i B

a e
2 F :

Figura 47. Estructura de

Lewis de la molécula de

pentafluoruro de fdsforo.

Las moléculas que componen el PFs estdn dispuestas de forma tal que generan una
bipirdmide trigonal, dicho poliedro tiene seis caras compuestas por dos pirdmides que se
encuentran unidas mediante una base triangular o trigonal. Ahora bien, mediante el
TRPECV, sabemos que los grupos de electrones que se encuentran alrededor del dtomo
central, en este caso del fosforo, deben estar lo mds separados posibles; esta separacion se
logra cuando los cinco pares enlazantes, en este caso los de fltor, se colocan en los vértices
alrededor del fosforo, el cual se dispone al centro de la pirdmide.

Existen tres atomos de fliior marcados con una e de ecuatoriales, esto representa que dichos
atomos se encuentran en los vértices de una base comun, es decir, en el mismo plano que el
atomo central, mientras que los que estdn marcados con una a, representan los atomos de
flaor axiales, que se encuentran arriba y abajo del plano. Los angulos de enlace F-P-F son de
90° (desde el fltior axial hasta el ecuatorial), de 120° (desde ecuatorial a ecuatorial) y de 180°
(de axial a axial) (Figura 48).

F
FoF IJ) 180° Ij%P/F

EN =21 4.0
— 1 ] 1208
AEN = 1.9 F F

enlaces axiales enlaces ecuatoriales

Figura 48. Disposicion axial y ecuatorial de la molécula de pentafluoruro de fosforo.
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Como se observa, existe una gran diferencia entre la electronegatividad del fésforo y la del
fltor, por lo que se intuye que tienen enlaces muy polares, es por ello que se dividi6 a los
dipolos de enlace en dos grupos, aunado a que existen dos tipos de enlace P-F diferentes,
los ecuatoriales y los axiales. Es claro que los dipolos de enlaces axiales se cancelan entre si,
asi mismo, los dipolos de enlaces ecuatoriales que también se cancelan, por lo tanto, las
moléculas de PFs son no polares.

En cuanto a las otras cuatro vertientes, debemos tomar en cuenta que poseen al menos un
par de electrones libres, por lo cual debemos recordar que, los pares de electrones no
compartidos, no enlazantes o libres ocupan mas espacio que los enlazantes, esto provoca un
aumento en la repulsion de los pares no compartidos. A continuacidn, hablaremos de la
vertiente tetraedro irregular o sube y baja, la cual posee cuatro pares enlazantes y un par de
electrones libres.

Consideremos la molécula de SF. (Figura 49):

B E

Figura 49. Estructura de Lewis de
la molécula SFa.

Como se observa, el atomo central estd representado por el azufre, a su alrededor tenemos
cuatro atomos de fltor y un par de electrones libres, claro ejemplo para el tetraedro
irregular. El azufre posee cinco grupos de electrones, por lo tanto, sabemos que pertenece a
la geometria electrénica bipiramidal trigonal, y que, por esta misma distribucion, contiene
enlaces axiales y ecuatoriales, pero jcomo saber si el enlace libre es mas estable en una
posicion axial o ecuatorial?

Analicemos lo siguiente, si el enlace libre estuviera en una posicion axial, estaria a 90° de los
otros tres pares enlazantes mas cercanos los cuales ocupan posiciones ecuatoriales y a 180°
del siguiente par axial, por otro lado, si ocupara una posicidn ecuatorial dos pares axiales
estarian a 90° y los siguientes dos pares ecuatoriales estarian a 120° por lo tanto, el par no
enlazado estaria mejor distribuido en una posicién ecuatorial (Figura 50).

a a
e
e \
e
a
Geometria electrénica Par de electrones libres en
bipiramidal trigonal Par de electrones libres en posicién ecuatorial

posicion axial (distribucion preferente)

Figura 50. Representacion de la distribucion de los pares de electrones en posicién axial y ecuatorial.

43



De esta forma, los atomos de fldor ocupardn las posiciones restantes. En el caso de la
distribucidn tetraedro irregular o sube y baja, se sugiere imaginar a la distribucion girando
de tal manera que la linea que une a las posiciones axiales represente una tabla sobre la que
dos personas se sientan y balancean en un “sube y baja” (Figura 51), al mismo tiempo que
las posiciones ecuatoriales representan el pivote de balanceo.

e

TN
s 2D
F
4 e

!

(=]

a
F

Figura 51. Tetraedro irregular o de
sube y baja de baja energia, el mds
favorable.
Recordemos que los dangulos de enlace pueden variar con respecto a las repulsiones que
intervienen de los valores idealizados, en el caso de SF4, la repulsion que interviene es la de
par no enlazado-par enlazado (PNE-PE), dicha repulsion causa una distorsion tanto en los

enlaces axiales como en los ecuatoriales S-F, lo cual genera una variacion de los angulos de
enlace.

5.4.5 Geometria molecular octaédrica

Su notacion es de la forma AXs (A: dtomo central, X: atomos periféricos), es decir, consta de
un atomo central mas seis atomos de otro elemento, existen cuatro vertientes, aunque
generalmente los dngulos de enlace son de 180° y 90°, la primera posee los seis pares de
electrones enlazados, formandose asi la geometria molecular octaédrica (AXe) (Figura 52A),
la segunda, tercera y cuarta tienen al menos un par de electrones no enlazantes, en cuanto a
la segunda posee cinco pares enlazantes y un par no compartido, lo que genera la geometria
piramidal cuadrada (AXs) (Figura 52B), para la tercera vertiente, tenemos cuatro pares
enlazantes y dos pares no enlazantes, obteniendo asi la geometria plana cuadrada (AXa)
(Figura 52C), por ultimo, para la cuarta tenemos dos pares enlazantes y tres pares libres,
generando asi la geometria lineal (AXz) (Figura 52D).

X
X | X X -
/ A " /
X | ! X
X
A. B.
Figura 52A. Octaédrica Figura 52B. Piramidal cuadrada
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X
|
A
L

C. D.
Figura 52C. Plana cuadrada Figura 52D. Lineal

Veamos el ejemplo del hexafluoruro de azufre SFs (Figura 53):

Figura 53. Estructura de Lewis de la
molécula de hexafluoruro de azufre.

Se trata de una molécula con seis atomos de fltior alrededor de un atomo central de azufre,
cuya disposicion segin la TRPECV se genera al alcanzar la maxima separacion en el
momento en el que los seis pares de electrones que se encuentran alrededor del atomo
central ocupan los vértices de un octaedro regular, mientras que el azufre se coloca en la
parte central del mismo.

Siguiendo con nuestro ejemplo, los dngulos de enlace F-S-F son de 90° y 180° al mismo
tiempo, cada enlace S-F es muy polar, sin embargo, los dipolos de enlace se cancelan debido
a la presencia de un dipolo igual a 180° es decir, los dipolos de enlace grandes se cancelan,
lo que provoca que la molécula de SFs sea no polar.

Por ultimo, cabe destacar que la geometria octaédrica posee una gran simetria, es decir, las
seis posiciones son equivalentes, por lo tanto, no importa en qué posicién coloquemos al
primer par de electrones libres, hablando claro del caso de la piramide cuadrada, por otro
lado, en la geometria cuadrada plana, para generar la mayor estabilidad en la distribucion,
se busca que los dos pares no compartidos estén a 180° entre si.

A continuacidn, se presentan la tabla 4 que contiene, en resumen, todas las geometrias
electrénicas y moleculares:

Tabla 4 Resumen de las geometrias electrdnicas y moleculares, tomado del manual de quimica de la DCB
FI UNAM, 2016.
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Forma molecular

Lineal

Triangular

Tetraédrica

Bipiramidal
trigonal

Octaédrica

de

Numero

2

coordinacion del

Tipos de pares
de electrones del

2 PE

3 PE

2 PE,
1PL

4 PE

3 PE,
1PL

2 PE,
2 PL

5 PE

4 PE,
1PL

3 PE,
2PL

2 PE,
3PL

Formula

AX2

AXz

AX2

AXy

AXz

AXz

AXs

AXy

AXz

AX2

Geometria mas estable

Nombre

Lineal

Triangulo
equilatero

Formade V

Tetraédrica

Piramidal
trigonal

Forma de V

Bipiramidal
trigonal

Tetraedro
irregular

En
deT

forma

Lineal
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Ejemplos

HgClz, CdL,
[Ag(CN)]

BE;,
Gals

BIs,

SnClz, PbClz

CHs, [BF4]?,
SnXa

NHs, H:01,
PH3

H20, H2S

PCls, SbCls,
VOs!

SFi, TeCls,
R2SeCl2

ClIFs, BrFs

[ICL] 1, It



SFs, [ SiFs]?,

6 6PE AX6 Octaédrica [PbCls]2
5 5 PE, AXG Piramidal BrEs, IFs
1PS cuadrada
-1
4 4 PE, AX4 Plana E;r:}; ]]_I
2PS cuadrada !

PE= par de electrones enlazados; PL=par de electrones libres

PROBLEMA TIPO

Durante la diagénesis, que es la primera etapa de transformacion de la materia organica
generada mediante un proceso de descomposicion y ataques bacterianos, se produce metano
CHa biogénico o bioldgico y corresponde con el gas seco, esto bajo las condiciones de
temperatura 0° a 50°C y presion hasta 300 bares. Con ayuda de la TRPECV, prediga el tipo
de geometria molecular que le corresponde al metano.

Solucion:

En primer lugar, observemos que el carbono es tetravalente, es decir, tiende a unirse mediante cuatro
enlaces covalentes, los cuales son ocupados por las cuatro moléculas de hidrégeno, veamos su
estructura de Lewis:

H -

H -

Debido a que el carbono posee cuatro electrones de valencia, requiere cuatro para cumplir con la regla
del octeto y generar estabilidad, mismos que le proporciona el hidrogeno.

Mediante la TRPECV, podemos predecir la distribucién de los cuatro electrones de valencia hacia los
vértices de un tetraedro regular, debido a que, de esta forma, se logra la mayor separacion entre los
cuatro pares de electrones alrededor del dtomo central, es decir, mediante la TRPECV, podemos
predecir la geometria electrénica tetraédrica, sin electrones libres.
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H

H —¢ —H

H

Los dipolos de enlace individuales son muy poco polares y, como se observa, estin dirigidos hacia
el carbono, por ultimo, debido a su simetria los dipolos de enlace se cancelan y, por lo tanto, la
molécula de CHa no es polar.

H
i En el CHs todos los
angulos H-C-H=109.5°

|
C-H O

e
EN =25 2.1 VRN

H H
\_Y_)
AEN = 0.4 Dipolo molecular neto=0

Capitulo 6. Fases: solida, liquida y gaseosa. Fendmenos de superficie:
tension superficial, capilaridad

6.1 Introduccion

El H20 es una de las sustancias mas interesantes en la naturaleza debido a sus propiedades,
caracteristicas, pero sobre todo porque puede estar en las tres fases o estados de agregacion
de la materia, el hielo es solido, rigido y con forma definida; el vapor de agua es gaseoso,
compresible, pero ala vez expansible y el agua es un liquido, puede fluir y adoptar cualquier
forma del recipiente que lo contenga.

El agua obedece a la presion y a la temperatura, es asi como puede pasar de una fase a otra
en poco tiempo, sin embargo, no todas las sustancias pueden comportarse de esta manera,
en algunos casos requieren de manipulaciones artificiales para obtener la fase deseada. Es
por eso ello que, a lo largo del tiempo, el hombre ha entendido los procesos y
procedimientos necesarios para “moldear” a las sustancias segin sus necesidades, de este
modo ha creado artefactos que licuan el aire, frigorificos que solidifican el agua y calderas
que vaporizan.

6.2 Fase solida

En el estado o fase solida las sustancias se caracterizan por tener una forma y volumen
constantes, por ser rigidos o duros y a menudo, sus d&tomos se entrelazan de tal forma que
le confieren cierta resistencia a la deformacién, ademas poseen una fluidez muy baja o nula.
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Por ejemplo, en los sistemas cristalinos, dichas propiedades se explican debido a la forma
en como sus particulas se posicionan, ordenadamente, en lugares fijos en el espacio, dando
lugar a redes cristalinas, estas redes cristalinas pueden observarse de manera macroscopica,
por ejemplo, en un mineral de pirita FeS: (Figura 54), la disposicion ctibica de sus caras es
un reflejo del ordenamiento de sus particulas y, por lo tanto, de su red cristalina.

Por otro lado, a pesar de que las particulas ocupan lugares fijos en el espacio no se

Figura 54. Pirita cubica, tomada de la
coleccion mineraldgica de la F.I.

encuentran inmoviles, al contrario, se mantienen vibrando de tal manera que son
susceptibles a los cambios de temperatura, por ejemplo, al aumentar la temperatura se
aumenta la oscilacion de las particulas, por lo que aumentamos la distancia de separacion
entre ellas y asi el solido aumentara su volumen, dicho fendmeno es conocido como
dilatacion.

6.3 Fase liquida

Dentro de la fase liquida, las caracteristicas mas destacables son la capacidad de fluir y que
pueden adoptar la forma del recipiente que los contiene. En un liquido las particulas que lo
componen pueden moverse libremente, esto se debe a su energia cinética, aunque cabe
destacar que ésta no es lo suficientemente grande como para vencer la fuerza de atraccion
que existe entre las particulas, es por ello que atin se mantienen relativamente juntas. Por
ejemplo, si tomamos un vaso de vidrio y lo llenamos de agua (Figura 55), podemos observar
que el liquido en cuestion adoptara la forma del recipiente, ademas fluye con facilidad.

Figura 55. Vaso de vidrio con agua.
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6.4 Fase gaseosa

En la fase gaseosa, las fuerzas que mantienen unidas a las particulas son muy pequenas,
ademas, el niumero de particulas por unidad de volumen también es muy pequefio. Estas
particulas se mueven de forma desordenada chocando unas contra otras y contra el
recipiente que las contiene, esto explica por qué los gases no poseen una forma definida, el
que sean capaces de expandirse indefinidamente o a lo largo del recipiente que los contiene
y su alta compresibilidad.

Existen tres posibilidades dentro de los gases, la primera es si mantenemos la temperatura
constante y ejercemos presion el volumen del gas disminuird, esto se debe a la gran
compresibilidad que tienen. La segunda es si mantenemos la presién constante y
aumentamos la temperatura el volumen del gas aumentard, debido a que las particulas
adquieren mas energia cinética y por lo mismo generaran mayor choque entre las paredes
del recipiente, incrementando la presion (Figura 56). Por tltimo, si mantenemos el volumen
constante, es decir el recipiente no se deforma, y aumentamos la temperatura, la presion
aumentara, esto se debe al aumento de energia cinética de las particulas.

i . P—

Figura 56. Fase gaseosa representada en las nubes.

A continuacion, la tabla 5 resume las caracteristicas principales de las tres fases o estados de
agregacion de la materia:

Tabla 5. Caracteristicas principales de las tres fases o estados de la materia.

Solido Liquido Gaseoso
No tienen volumen fijo, pero
Volumen fijo Volumen fijo adquieren el volumen del recipiente
que los contiene
Adopta la forma del
Forma definida recipiente que los No tiene forma definida
contiene

Las particulas que lo | Las particulas que lo
componen se encuentran | componen se encuentran | Las particulas se encuentran muy

cercanas entre si relativamente  cercanas | separadas entre si

entre si
Poseen particulas | Poseen particulas que | Tienen total libertad de movimiento,
ordenadas en lugares fijos | pueden trasladarse | se mueven desordenadamente vy
en el espacio, generando | libremente pero aun | tienden a chocar entre ellas y con las
redes cristalinas conservan interacciones | paredes del recipiente que las

unas con otras contiene

No se comprimen

No se comprimen Gran compresibilidad

significativamente
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No se expanden | No se expanden | Se expanden mucho naturalmente.
naturalmente, debe haber | naturalmente, debe haber
un cambio de temperatura | un cambio de temperatura
(aumento) (descenso)

6.5 Teoria cinético-molecular

El comportamiento de la materia se puede explicar actualmente mediante la teoria cinético-
molecular la cual se basa en las siguientes observaciones:

e “La materia estda compuesta por particulas muy pequefias en continuo movimiento,
entre ellas hay espacios vacios. Las particulas pueden ser atomos, moléculas,
iones...”

e Laenergia cinética de las particulas aumentara al incrementar la temperatura.

e Las particulas pueden moverse en cualquier direccion. En el caso de los gases éstas
chocaran continuamente entre si y con las paredes del recipiente que las contiene,
estos choques estan relacionados con la presion, entre mas choques mas presion.

e El estado de agregacion de la materia puede ser modificado al cambiar la energia
cinética de sus particulas.

e La teoria cinético-molecular trata de explicar los cambios de una fase a otra, como,
por ejemplo: la fusidn, evaporacion, sublimacidn, condensacion y solidificacion.

6.5.1 Fusion

Se le llama fusidén al proceso fisico por el cual un sélido pasa a la fase liquida. Esto se genera
al incrementar la temperatura del solido en cuestion, debido a que las particulas que los
constituyen aumentan su energia cinética, esto genera una separacion cada vez mads
evidente, dicha separacion lograra, en un momento determinado, debilitar las fuerzas que
mantienen a las moléculas, generando la desaparicion de su red cristalina, logrando asi la
formacion del liquido.

Se le llama calor latente de fusion (Lf) al calor necesario para que un gramo de solido pase
a la fase liquida y se mide en J/kg.

6.5.2. Evaporacion

Este cambio fisico tiene lugar cuando un liquido pasa a la fase gaseosa, debido a que
adquiere suficiente energia cinética para dispersarse. Esto se puede producir en la superficie
del liquido (evaporacion), o en el interior del liquido (ebullicion).

La evaporacién es un fendémeno superficial, es decir, sdlo las particulas que se encuentran
en la superficie del liquido son las que adquieren la energia cinética necesaria para
dispersarse. La velocidad de evaporacion depende de la temperatura, a mayor temperatura
mayor velocidad de evaporacion.

A la energia necesaria para que un gramo de liquido pase a la fase gaseosa se denomina
calor latente de vaporizacién (Lv).

6.5.3. Sublimacion

No es necesario que una sustancia sdlida pase a la fase liquida para consecuentemente
transformarse en un gas, ya que las particulas de la superficie de un sélido pueden adquirir
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la energia cinética necesaria para romper las fuerzas que las mantienen unidas y pasar asi,
a la fase gaseosa, a este proceso se le conoce como sublimacion.

A la energia necesaria para que un gramo de sdlido pase a la fase gaseosa se llama energia
de sublimacién y coincide con la suma de los calores latentes de fusidon (Lf) y de
vaporizacion (Lv).

Del mismo modo, cuando un gas se enfria puede pasar directamente a la fase sdlida, este
proceso se conoce como sublimacion inversa, sublimacion regresiva o deposicion.

6.5.4. Condensacion

Se le conoce asi al cambio fisico en el cual se pasa de la fase gaseosa a la fase liquida, si se
trata de vapor que cambia a la fase liquida se le llama condensacion, por ejemplo, las lluvias
al precipitarse en forma de lluvia. Por otro lado, si es un gas el que pasa a la fase liquida se
le denomina licuefaccion, por ejemplo, cuando el oxigeno es convertido en liquido con fines
medicinales.

7.5.5 Solidificacion

Representa el cambio fisico que sucede cuando un liquido pasa a la fase sélida. Un claro
ejemplo es cuando colocamos agua en un refrigerador y se congela, o cuando se elabora una
vela con cera.

A continuacion, se representa, en la figura 57, un resumen de todos los cambios de fases:

Solidificacion

| Fusion l

Figura 57. Representacion de los cambios de fases o estados de agregacion.

6.6. Fendmenos de Superficie: tension superficial y capilaridad

Los liquidos poseen un volumen fijo, sin embargo, su forma puede variar, esto se refiere a
que el area de la superficie que los envuelve tiende a cambiar, en palabras mas sencillas se
adaptan a la forma del recipiente que los contiene, aunque también pueden adoptar formas
especificas, por ejemplo: gotas o burbujas, pero siempre dejando una superficie libre, la cual
no necesariamente tiene que ser plana y no esta determinada por la forma del recipiente.
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Las fuerzas superficiales como la cohesion (liquido-liquido), que se define como la atraccién
que existe entre las moléculas la cual mantiene unidas a las particulas de una sustancia y la
adhesion (liquido-sélido), que se define como la interaccion entre las superficies de distintos
cuerpos, son las responsables de distintos fendmenos de suma importancia como la tension
superficial y la capilaridad.

6.6.1 Tension superficial

La superficie de un liquido suele comportarse como una membrana de tension. Mediante la
teoria de atraccion molecular podemos decir que, las moléculas de un liquido dispuestas,
de manera considerable, por debajo de esta superficie actian una sobre otra mediante
fuerzas iguales en todas direcciones. Por otro lado, las moléculas cercanas a la superficie
generan mayor atraccion entre si en comparacion a las que se encuentran debajo de ellas,
esto se origina debido a las fuerzas de Van der Waals, las cuales producen que la superficie
se comporte como una pelicula 0 membrana con resistencia a la deformacion, a esta mejora
entre las fuerzas de atraccidén intermoleculares en la superficie se le conoce como tension
superficial, y ésta depende de la naturaleza del liquido, del medio que le rodea y de la
temperatura.

La tension superficial y se define matematicamente como la razén entre la fuerza de tension
por unidad de longitud:

y=— El factor dos se considera
2L debido a que existen dos
superficies.

A continuacion, se presenta la tabla 6 con valores de y experimentales:

Tabla 6 Valores experimentales de tension superficial para diferentes liquidos.

Liquido en contacto con el Temperatura (°C) Tension superficial
aire (mN/m)
Benceno 20 28.9
Tetracloruro de carbono 20 26.8
Etanol 20 22.3
Glicerina 20 63.1
Mercurio 20 465.0
Aceite de oliva 20 32.0
Disolucién de jabon 20 25.0
Agua 0 75.6
Agua 20 72.8
Agua 60 66.2
Agua 100 58.9
Oxigeno -193 15.7
Neon -247 5.15
Helio -269 0.12
6.6.2 Capilaridad

Se define como capilaridad a la elevacion o depresion de un liquido en un tubo estrecho,
causado por la tension superficial de un liquido.
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Como vimos anteriormente, las fuerzas de adhesion se generan por la interaccion entre las
superficies de distintos cuerpos, dependiendo si predominan las fuerzas adhesivas o
cohesivas se generara un comportamiento distinto entre la superficie libre del liquido y las
paredes del recipiente, puede curvarse hacia arriba o hacia abajo formando un menisco.

El angulo de contacto entre la superficie liquida y la superficie sélida se conoce como 6,
dependiendo de él pueden ocurrir tres fendmenos: que el liquido ascienda o moje (siempre
y cuando 0 <90°), se mantenga (0 = 90°) o descienda o no moje (cuando 0 >90°) a través de un
tubo estrecho, conocido también como capilar, una altura h determinada (Figura 57). A este
fendmeno se le conoce como capilaridad o accion capilar.

P P
H,0 HO
0= 90° El liuid 6 < 90° Liquido que 0> 90° Liquido que
-9 i moja, asciende la altura no moja, desciende
no sube ni baja P la altura h

Figura 57. Formas en las que se puede representar la capilaridad.

Cabe destacar que cuando el angulo de contacto se encuentra en equilibrio, el peso de la
columna de liquido estard compensada por la componente vertical de las fuerzas de
cohesion ya que las fuerzas de adhesion no intervienen y se pueden representar de la

siguiente manera:
2nrycos @ = pgnr?h - h= 2ycos®
pPgr

PROBLEMA TIPO

Se sabe que el benceno es un tipo de hidrocarburo aromatico y que tiene un coeficiente
de tension superficial de 28.9 mN/m, calcula la fuerza de tensidén que se genera dentro
de 0.25 m de longitud.

Solucion:

P F 2L
= — = .
F = 28.9[mN/m] - 2(0.25[m])

F = 14.45 [mN]

54



PROBLEMA TIPO

Se tiene un recipiente con petroleo pesado cuya densidad es de 100kg/m® con un
coeficiente de tension superficial y=26 mN/m y se introduce un tubo capilar abierto cuyo
didmetro interior es de r= 0.015 m, la altura entre los niveles de agua en el recipiente y
el tubo capilar es de 0.25 m, calcula el radio de curvatura que se tendra en el tubo capilar.

. rh
Solucion: 2nry cos@ = pgmr’h — cosf = p‘gy
kg m
1000 [241-9.81|5|- 0.015 [m] - 0.25[m]
m s
cosf = N
o
, _ 367875
cos = ——
§ = 45¢

Capitulo 7. Aplicaciones en las Ciencias de la Tierra
Enlaces quimicos en Ciencias de la Tierra

Los electrones de valencia son aquellos que resultan alterados por el acercamiento de otros
atomos. Esto implica que sean los electrones involucrados en la formacion de los enlaces; es
decir, la combinacion de elementos quimicos que formaran las estructuras de los minerales.
Recordemos que un enlace quimico resulta de la redistribucion de electrones (comparticion,
ganancia o pérdida), la cual genera una configuracion electronica mas estable entre dos o
mas atomos. Una vez que los electrones se reorganizaron y, si la configuracion energética es
menor, los &tomos permaneceran juntos formando un enlace. Las fuerzas de atraccion que
unen a los dtomos (o iones, o grupos idnicos) en los minerales y generan los enlaces, poseen
una naturaleza eléctrica, esto se debe a que tienen cargas positivas y negativas. Es
importante destacar que el tipo de enlace y su intensidad son las caracteristicas responsables
de las principales propiedades fisicas y quimicas de los minerales, por ejemplo, la dureza,
la exfoliacion, la conductividad térmica, eléctrica y la fusibilidad y la compresibilidad son
algunas de las propiedades que estan directamente relacionadas con las fuerzas de enlace.

En general, cuanto mas fuerte es el enlace, mas dureza tendra el cristal. Por ejemplo, la gran
dureza del diamante (con un 10 en la escala de Mohs, es decir la mayor de todos los
minerales) se le atribuye a fuertes fuerzas eléctricas, las cuales mantienen unidos todos los
atomos de carbono que lo constituyen (Figura 58).
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Figura 58 Diamante, el
mineral con mayor dureza,
modificada de mundo-
mineral.blogspot.mx

Otro ejemplo claro lo tenemos con la Galena (PbS) (Figura 59) y 1a Halita (NaCl) (Figura 60),
ambos minerales tienen la misma disposicion estructural en sus atomos (ctibica), pero la
Galena se funde a 1113°C , mientras que la Halita se funde a 801°C, esto nos indica que el
enlace mas fuerte lo tenemos en el compuesto por Pb-S, debido a que se necesita mayor
energia calorifica para fundirlo (separar sus atomos), que la energia necesaria para fundir a
la Halita.

Figura 60. Ejemplo de
Halita, tomada de la
coleccion de minerales de la
Faculta d de Ingenieria.

Figura 59. Ejemplo de
Galena, tomada de la
coleccion de minerales de la
Facultad de Ingenieria.

Fuerzas intermoleculares en las Ciencias de la Tierra

Existe un mecanismo de enlace debido a fuerzas electrostaticas relativamente débiles, las
cuales se deben a una distribucion asimétrica en sus cargas, nos referimos a las fuerzas
intermoleculares y mas especificamente a las fuerzas de van der Waals, las cuales se
observan ampliamente en las Ciencias de la Tierra. Cabe recalcar que estos mecanismos de
enlace no dependen de la transferencia de electrones de valencia de un dtomo a otro o de la
comparticion de los mismos.

Fuerzas de van der Waals

Es un mecanismo de enlace que se genera debido a cargas residuales. Relaciona moléculas
neutras y unidades estructurales sin carga en una estructura cohesiva en virtud de pequenas
cargas eléctricas residuales en sus superficies.

En él, los electrones que se encuentran en los orbitales de los dtomos generan ciertos
movimientos para interactuar de forma sincronizada y, de esta forma, evitarse tanto como
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sea posible de modo que se produce una atraccion dipolo instantanea débil entre los atomos.
Esto resulta en una pequenia concentracion de carga positiva y consecuentemente, resultara
en una carga negativa pequena en el otro extremo. La carga positiva neta en un lado de la
molécula atrae electrones de la molécula vecina con carga negativa. Dicho dipolo podra
inducir un efecto similar en los atomos vecinos, lo que hara que toda la estructura molecular
se una por este débil efecto dipolar. Tal unidn es especialmente efectiva a grandes distancias
en estructuras moleculares.

En la formacion de cristales, estas moléculas estan alineadas con polos negativos contra
polos positivos de moléculas vecinas. Es asi como el mecanismo une las moléculas de Cl2 en
el Cl2 sdlido y en otras moléculas neutras tales como N2 y Oz. Si bien este mecanismo es
comun en compuestos organicos y gases solidificados, este tipo de enlace es muy comutin en
minerales.

Cuando las fuerzas de Van der Waals estan presentes en los minerales, generalmente
definen algunas propiedades claves como una zona de fragilidad y baja dureza. Recordemos
que es el mas débil de los enlaces quimicos.

Veamos el ejemplo de dos minerales, el grafito y el azufre, ambos conformados por fuerzas
de Van der Waals. El grafito mineral consiste en laminas de dtomos de carbono unidas
covalentemente, éstas a su vez, unidas iinicamente por enlaces de Van der Waals (Figura
61). Este mecanismo de unién débil permite que el grafito se use como la "tinta" en los
lapices. El grafito se rompe facilmente, dejando una marca en el papel, debido a que tiene
una dureza de 1-2 en la escala de Mohs. Por otro lado, tenemos al azufre, su forma cristalina
mas comun se compone de moléculas discretas con una estructura ciclica. Dentro de los
anillos, existe un enlace covalente puro, pero los anillos adyacentes se mantienen unidos
por las fuerzas de Van der Waals (Figura 62), lo que explica la baja dureza del azufre (1.5-
2.4 en la escala de Mohs) y su bajo punto de fusion (112.87°C).
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Figura 62. En la parte
superior observamos los
anillos de azufre. En la parte
inferior se observa la union
de estos anillos por fuerzas de
van der Waals, modificada
del mineral science.

Figura 61. Representacion de la
estructura del grafito con enlace
covalente entre dtomos de carbono y
enlace residual (Van der Waals) entre
capas, modificada del mineral science.

57



Capitulo 8. Cuestionarios de autoevaluacion

Cuestionario de Autoevaluacion tema 2

1. Concepto que describe la formacion de un enlace entre dos atomos al superponer o
traslapar orbitales atomicos, lo que origina una zona comun de alta densidad
electrénica con dos electrones de espines apareados.

a) Teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de Valencia.
b) Teoria del Orbital Molecular.

c) Teoria de Enlace Valencia.

d) Estructura de Lewis.

2. Para que un enlace entre dos atomos se lleve a cabo se requiere que:

a) Los orbitales pertenezcan a la capa de valencia.

b) Que contengan electrones desapareados de espines opuestos.
¢) Que contengan energia semejante.

d) Todas son correctas.

3. Definicion de enlace.

a) Union de dos o mas atomos con el fin de alcanzar la estabilidad y tratar de
parecerse al gas noble mas cercano.

b) Union de dos o mas atomos con el fin de crecer.

¢) Union de electrones.

d) Union de protones.

4. Es aquella uniéon que se forma cuando dos atomos comparten los electrones que se
encuentran en la capa mas externa o de valencia, dichos atomos deben ser no
metalicos para que se pueda generar el enlace.

a) Enlace iénico.

b) Enlace covalente.

¢) Enlace electrovalente.
d) Enlace metalico.

5. Escribe V para verdadero y F para falso segin corresponda en las siguientes
oraciones respecto a los compuestos covalentes:

( ) Los compuestos covalentes pueden presentarse en cualquier estado de la materia:
solido, liquido o gaseoso.

() Son buenos conductores del calor y la electricidad.

() En estado sdlido poseen puntos de fusiéon y ebullicion relativamente bajos
comparadas con las sustancias ionicas.

() No son solubles ni en agua ni en disolventes organicos.

() Generalmente poseen densidades bajas.

6. Se genera cuando los atomos comparten, de manera equitativa, electrones para
formar el enlace, siempre y cuando los atomos que participen pertenezcan al mismo
elemento no metalico, ademas que la diferencia de electronegatividad es igual a cero.

a) Enlace idnico.
b) Enlace covalente puro.
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c) Enlace covalente polar.
d) Enlace metalico.

7. Se genera cuando los electrones enlazantes no se comparten de forma equitativa por
los atomos, se lleva a cabo en elementos no metalicos diferentes, ademas se cumple
que la diferencia de electronegatividad es diferente de cero.

a) Enlace covalente polar.

b) Enlace covalente puro.

c) Enlace iénico.

d) Enlace coordinado o dativo.

8. Se forma cuando dos d&tomos comparten electrones, pero sélo uno de ellos aporta el
par electronico de enlace. El atomo que aporta el par de electrones se
denomina dador, y el que lo recibe, receptor.

a) Enlace covalente polar.

b) Enlace covalente coordinado o dativo.
c) Enlace covalente puro.

d) Enlace iénico.

9. Se define como la unién de 4atomos resultante de la atraccion electrostatica entre
iones de signo distinto, es decir, uno que es fuertemente electropositivo (que tiene
baja energia de ionizacidén) y otro fuertemente electronegativo (con alta afinidad
electrdnica).

a) Enlace covalente coordinado o dativo.
b) Enlace covalente puro.

c) Enlace iénico.

d) Enlace covalente polar.

10. La llamada cal viva estd compuesta de o0xido de calcio (CaO), se utiliza en la
industria de la construccién con el fin de darle cohesion a los materiales de
edificacion. Determine:

a) Qué tipo de enlace se forma en este compuesto.
b) ;Los elementos involucrados son metales, no metales o ambos?

Respuestas del Cuestionario de autoevaluacion tema 2

1. ¢
2. d)
3. a)
4. b)

5. (V) Los compuestos covalentes pueden presentarse en cualquier estado de la
materia: solido, liquido o gaseoso.
(F) Son buenos conductores del calor y la electricidad.

(V) Tienen punto de fusion y ebullicion relativamente bajos.
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(F) No son solubles en solventes polares como benceno, tetracloruro de carbono, etc.,

pero si solubles en solventes polares como el agua.

(V) Son aislantes, es decir, no conducen la electricidad.

6.b)

7.a)

8.b)

9.¢)

10. a) El calcio le cede dos electrones al oxigeno, con el fin de completar su orbital y
alcanzar su estabilidad, por lo que hablamos de un enlace iénico.

b) El calcio representa al metal y el oxigeno al no metal.

Cuestionario de Autoevaluacion tema 3

Es aquella molécula que estd compuesta por dos dtomos del mismo elemento.
a) Molécula diatomica.

b) Molécula poliatémica.

¢) Molécula sencilla.

d) Molécula polar.

Fuerzas de naturaleza electrostatica entre las moléculas que integran a una sustancia,
por lo general son de menor intensidad que las fuerzas de enlace y pueden ayudar
a predecir o determinar algunas de las propiedades fisicas de las sustancias.

a) Fuerzas intramoleculares.

b) Fuerzas intermoleculares.

¢) Fuerzas electronicas.

d) Fuerzas moleculares.

Menciona tres fuerzas intermoleculares:

a) Fuerzasion-molécula, fuerzas de dispersion, fuerzas de van der Waals.

b) Fuerzas ion-ion, fuerzas dipolo-dipolo, fuerzas de dispersion.

c) Fuerzas molécula-molécula, fuerzas protén-electrén, fuerzas dipolo-dipolo.

d) Fuerzas particula-particula, fuerzas molécula-molécula, fuerzas de dispersion.

Estas fuerzas se establecen entre iones de cargas iguales o diferentes, bajo las
condiciones siguientes: los iones que poseen cargas de signo contrario se atraen y los
iones que poseen cargas con signos iguales se repelen.

a) Fuerzasion-dipolo.

b) Fuerzas dipolo-dipolo.

c¢) Fuerzas ion-ion.

d) Fuerzas ion-dipolo inducido.

Estas fuerzas se generan debido a la atraccion electrostatica entre un ion y una
molécula polar.

a) Fuerzas ion-ion.

b) Fuerzas ion-dipolo inducido.
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10.

c) Fuerzasion-dipolo.
d) Fuerzas de dispersion.

Este término agrupa de forma colectiva a las fuerzas de atraccion entre moléculas ya
sea polares o no polares, se consideran generalmente débiles.

a) Fuerzas ion-dipolo.

b) Fuerzas de van der Waals.

c) Fuerzas de dispersion.

d) Puentes de hidrégeno.

Estas fuerzas de naturaleza electrostatica se generan cuando el extremo positivo de
una molécula polar interacciona con la parte negativa de otra molécula polar. Se
presentan entre moléculas de caracter polar que carezcan de enlaces O-H, N-H o H-
F.

a) Fuerzas dipolo-dipolo.

b) Fuerzas dipolo-dipolo inducido.

c) Fuerzas ion-dipolo.

d) Puentes de hidrégeno.

Es un tipo especial de las fuerzas dipolo-dipolo, pero éste solo se presenta entre
moléculas que contienen enlaces covalentes O-H, N-H y F-H en su estructura.

a) Fuerzas de dispersion.

b) Fuerzas dipolo-dipolo inducido.

c) Puentes de hidrdégeno.

d) Fuerzas ion-dipolo.

Dichas fuerzas se establecen cuando ya sea un ion o una molécula polar, se acerca a
un atomo (o molécula no polar), debido a que la distribucion electrénica de este
ultimo tiende a distorsionarse, gracias a la fuerza que ejerce el ion o la molécula
polar, esto da lugar a una clase de dipolo.

a) Fuerzas de dispersion.

b) Fuerzas dipolo-dipolo.

c) Fuerzasion-dipolo.

d) Puentes de hidrogeno.

Este tipo de fuerzas se generan en la interaccion entre moléculas polares y no polares,
se forma debido a que la carga de una molécula polar provoca una distorsion en la
nube electrénica de la molécula no polar, convirtiéndola, de manera transitoria, en
un dipolo y en ese momento se genera la atraccion entre las moléculas.

a) Fuerzas dipolo-dipolo.

b) Fuerzas de dispersion.

c) Fuerzasion-dipolo.

d) Fuerzas dipolo-dipolo inducido.
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Respuestas del Cuestionario de Autoevaluacion tema 3

1. a)
2. b)
3. b)
4. ¢
5. ¢
6. b)
7. a)
8. ¢
9. a)
10. d)

Cuestionario de Autoevaluacion tema 4

1. ;Qué son las estructuras de Lewis?
a) Representaciones bidimensionales de los pares de electrones enlazantes y libres.
b) Representaciones bidimensionales de los enlaces ionicos.
c) Representaciones bidimensionales de los enlaces covalentes.
d) Representaciones bidimensionales de los gases nobles.

2. ;Qué enuncia la regla del octeto, elaborada por Gilbert Newton Lewis?

a) Establece el enlace de ocho moléculas.

b) Establece la relacion entre ocho enlaces idnicos.

c) Establece el enlace entre los &tomos de los elementos con el fin de generar estabilidad,
llenando sus ultimos niveles de energia con ocho electrones, asemejando la
configuracion de un gas noble.

d) Establece la forma en que ocho 4tomos se pueden enlazar.

3. Subraya la opcién que tenga tres excepciones a la regla del octeto.

a) Moléculas diatomicas, moléculas polidtomicas y moléculas hipovalentes.

b) Moléculas hipervalentes, moléculas impares y moléculas hipovalentes.

c) Algunos elementos como el berilio, hidrogeno y cloro.

d) Gases nobles, algunos elementos como cloro y sodio y moléculas diatomicas.

4. Contesta V si es verdadero y F si es falso para los siguientes enunciados.

() Al escribir las estructuras de Lewis se requiere conocer la electronegatividad de cada
elemento presente.

() Para saber el nimero de electrones presentes en la capa de valencia de cada elemento
se requiere buscar el periodo al cual pertenecen

() Una vez que se sabe el nimero de electrones disponibles se pueden representar por
puntos.

() Los electrones enlazantes se representan por medio de puntos y los libres o no
enlazantes por medio de guiones.
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() Para que se cumpla la regla del octeto debe haber ocho electrones en la capa de
valencia, con el fin de generar estabilidad y parecerse a la configuracion de un gas noble.

5. Completa la siguiente tabla, puedes ayudarte de tu tabla periddica.

Elemento

Electrones de Valencia

Estructura de Lewis

Litio

Li.

Silicio

Aluminio

Fosforo

6. Mediante la estructura de Lewis, representa cada una de las siguientes moléculas,
(puedes mencionar algin mineral de acuerdo con la féormula quimica?:

Molécula

Estructura de Lewis

Mineral

NaCl

CakF:

LiF

SiO:2

SnO:

Respuestas cuestionario de autoevaluacion tema 4

1. a)

<)
b)

Ll

de cada elemento presente.
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( F) Para saber el numero de electrones presentes en la capa de valencia de cada elemento
se requiere buscar el periodo al cual pertenecen

(V) Una vez que se sabe el numero de electrones disponibles se pueden representar por
puntos.

( F) Los electrones enlazantes se representan por medio de puntos y los libres o no
enlazantes por medio de guiones.

( V) Para que se cumpla la regla del octeto debe haber ocho electrones en la capa de
valencia, con el fin de generar estabilidad y parecerse a la configuracion de un gas noble.

5.
Elemento Electrones de Valencia Estructura de Lewis
Litio 1 Li.
Silicio 4 «Sie
Aluminio 3 Al
Neon 8 ! Ne
Fosforo 5 .P:
6.
Molécula Estructura de Lewis Mineral
NaCl ” Halita
Nax* -Cl:
..
e
CaF: cF T L Fo Fluorita
\\4
K
LiF Li F Griceita
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Si0: Cuarzo

:5—&—5:

SnO: Casiterita

:5—Sn—0:

Cuestionario de Autoevaluacion tema 5

La Teoria de Repulsion de los Pares Electréonicos de la Capa de Valencia fue
propuesta por primera vez en los afos 40 por Sidgwick y Powell, sin embargo, fue
desarrollada por:

a) Gilbert Newton Lewis.

b) Linus Pauling.

c) Gillespie y Nyholm.

d) John Dalton.

Se basa en el grado de repulsion electrostatica de los pares de electrones de valencia
alrededor del d&tomo ya que éstos, se repelen entre si, lo cual genera que adopten una
disposicion espacial determinada, la cual tratard de minimizar dicha repulsion,
determinando asi, la geometria molecular.

a) Estructura de Lewis

b) Teoria de Repulsion de los Pares Electronicos de la Capa de Valencia.

c) Teoria de Enlace Valencia.

d) Geometria Molecular.

Subraya el enunciado que mencione tres de las seis geometrias electronicas que
puede tener una molécula:

a) Lineal, octaédrica y bipiramidal trigonal.

b) Cubica, cilindrica y esférica.

¢) Rectangular, triangular y romboedral.

d) Lineal, tetraédrica y esférica.

Escribe V si es verdadero y F si es falso en los siguientes enunciados:
() La geometria electronica lineal es la mas estable.

() Las repulsiones se escriben en orden de mayor a menor intensidad de la
siguiente forma PNE-PNE>PNE-PE>PE-PE.

() Los numeros de pares enlazantes y no enlazantes pueden ser nimeros
racionales.

() El angulo que se forme entre dos pares enlazantes serd mas grande que el
formado por dos pares no enlazantes.

() Los pares de electrones enlazantes multiples (dobles o triples) ocupan mas

espacio que los sencillos.
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5. De acuerdo con las siguientes moléculas, escribe su geometria electrdnica.

No. de pares | No. de pares | No. total de
Molécula Estructura enlazantes no grupos de e | Geometria
de Lewis enlazantes en el atomo | electronica
central
CH:
BeCl:
BF

NH;
PCls

Respuestas cuestionario de autoevaluacion tema 5

1. ¢
2. b)
3. a)
4.

Escribe V si es verdadero y F si es falso en los siguientes enunciados:
( V) La geometria electrdnica lineal es la mas estable.

(V) Las repulsiones se escriben en orden de mayor a menor intensidad de la
siguiente forma PNE-PNE>PNE-PE>PE-PE.

( F) Los nimeros de pares enlazantes y no enlazantes pueden ser nimeros

racionales.
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(F) El angulo que se forme entre dos pares enlazantes sera mas grande que el
formado por dos pares no enlazantes.
(V) Los pares de electrones enlazantes multiples (dobles o triples) ocupan mas

espacio que los sencillos.

5. De acuerdo con las siguientes moléculas, escribe su geometria electrénica.

No. de No. de No. total de | Geometria
olécula | Estructura de pares paresno | grupos de e | electronica
Lewis enlazantes | enlazantes | en el atomo

central

H
|
NH; ‘N —H 3 1 4 Tetraédrica
|
H
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Cuestionario de Autoevaluacion tema 6

1. Cuando tenemos una molécula con mas de dos atomos unidos por enlaces polares, es
necesario tomar en cuenta la distribucion de los dipolos de enlace resultantes, ya que con
ello:

a) Podremos deducir si la molécula es o no polar.
b) Generamos su momento dipolar.

¢) Deducimos que la molécula existe.

d) Deducimos que la molécula no existe.

2. Selecciona el inciso que tiene las dos condiciones que se deben cumplir para que una
molécula sea polar:

a) Debe existir al menos un enlace polar o un par de electrones no enlazantes en el
atomo central y, los enlaces polares, si existiera mds de uno, deben tener una
distribucién que no cancele su polaridad (dipolo de enlace) y, si hay dos o mas pares
de electrones no enlazantes en el &tomo central, deben tener una distribuciéon que no
cancele su polaridad.

b) No deben existir electrones libres en el &tomo central y, se debe cancelar la polaridad
de los enlaces.

c) Deben existir pares de electrones enlazantes en el atomo central y, se debe cancelar
la polaridad de los enlaces.

d) Ninguna de las anteriores.

3. Se refiere a la disposicion espacial de los atomos que constituyen la molécula y esta
determinada por la orientacion relativa de sus enlaces covalentes. Esta disposicion influye
en las propiedades fisicas y quimicas de la molécula.

a) Geometria electronica.
b) Geometria molecular.
¢) Estructura de Lewis.
d) Polaridad molecular.

4. ;Cual es la diferencia entre geometria electronica y geometria molecular?

a) La distribucion de los electrones libres y enlazantes.

b) Lageometria molecular excluye a los pares de electrones libres y sélo toma en cuenta
la distribucién de los a&tomos enlazados alrededor del a&tomo central, mientras que la
electrénica, se refiere a la distribucion geométrica de todos los grupos de electrones
alrededor del atomo central.

¢) Una toma electrones y la otra moléculas.

d) Ninguna de las anteriores.

5. La geometria molecular estd determinada por:

a) Tipo de molécula.
b) El atomo central y el (los) periférico(s).
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c) Elmomento dipolar
d) Distancia de enlace y angulo de enlace.

6. Teoria principal de apoyo para determinar la geometria molecular, la cual considera que
la disposicion espacial de los atomos que constituyen a una molécula dependerd de la
cantidad de pares electronicos (enlazantes o libres) que existen alrededor de cada atomo
central, asi como también, de la repulsion existente entre éstos.

a) Teoria del orbital molecular.

b) Teoria de enlace valencia.

c) Teoria de repulsion de los pares electronicos de la capa de valencia.
d) Teoria de Arrhenius.

7. Selecciona la opcion que contenga al menos tres de las cinco geometrias moleculares
principales.

a) Trigonal, lineal, heptagonal.
b) Hexagonal, doble, triple.

¢) Lineal, tetragonal, hexagonal.
d) Lineal, trigonal, octaédrica.

8. Escribe V para verdadero y F para falso segtin corresponda:
) La geometria lineal es la mas estable de todas.
) La geometria lineal consta de un 4tomo central y tres d&tomos periféricos.
) La geometria lineal tiene angulos de enlace de 180°.

) La geometria trigonal también es conocida como triangular.

(
(
(
(
() Existe una vertiente de la geometria trigonal que posee un par de electrones libres.
() La geometria molecular bipiramidal trigonal posee tres pares de electrones enlazados.
( ) La geometria octaédrica tiene dos vertientes.

9

. Durante la erupcion de un volcan existen distintos gases que se liberan a la atmosfera,
uno de ellos es el dioxido de carbono COz, una molécula relativamente simple, pero que en
grandes cantidades puede contribuir negativamente en el ambiente, aumentando la
temperatura de nuestro planeta, determine su geometria molecular.

Respuestas cuestionarios de autoevaluacion tema 6
1.a)
2.a)
3.b)
4.b)
5.d)
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6.¢c)

7.d)

8. ( V) La geometria lineal es la mas estable de todas.

( F) La geometria lineal consta de un atomo central y tres atomos periféricos.

( V) La geometria lineal tiene angulos de enlace de 180°.

(V ) La geometria trigonal también es conocida como triangular.

(V) Existe una vertiente de la geometria trigonal que posee un par de electrones libres.
(F) La geometria molecular bipiramidal trigonal posee tres pares de electrones enlazados.
(F ) La geometria octaédrica tiene dos vertientes.

9. Como se observa, se trata de una molécula de la forma AXz, es decir un atomo central, en
este caso el carbono y dos atomos periféricos, que se presentan por los oxigenos, por lo tanto,
se trata de una geometria electronica.lineal, veamos cen ayuda de la estructura de Lewis:

0=C=0Q
\j1809

Para este caso tenemos la presencia de dos dobles enlaces, cada enlace C=O es polar pero la
direccion de los dipolos de enlace es opuesta, por lo cual se cancelan, generando que la
molécula de CO:2 se no polar.

Por lo tanto, se trata de una geometria

O0=C=0
Dipolo neto =0 molecular lineal con dngulos de enlace

EN - 3.5 2.5 3.5 de 180°
\ J | J
| f
AEN =1.0 1.0

Cuestionario de Autoevaluacion del tema 7
1. Selecciona la opcidn que contenga las tres fases o estados de agregacion de la materia:

a) Solido, liquido y plasma.
b) Solido, liquido y gaseoso.
¢) Ductil, viscoso, gaseoso.
d) Solido, viscoso, gaseoso.

2. Las sustancias en esta fase se caracterizan por tener una forma y volumen constantes, por
ser rigidas o duras y ademas poseen una fluidez muy baja o nula.

a) Fase gaseosa.

b) Fase liquida.

¢) Fase solida.

d) Ninguna de las anteriores.
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3. Las sustancias en esta fase poseen las siguientes caracteristicas: son capaces de fluir y
pueden adoptar la forma del recipiente que los contiene.

a) Fase liquida.

b) Fase solida.

c) Fase gaseosa.

d) Ninguna de las anteriores.

4. Las sustancias en esta fase no poseen una forma definida, son capaces de expandirse
indefinidamente o a lo largo del recipiente que las contiene y tienen una alta
compresibilidad.

a) Fase sdlida.

b) Fase liquida.

c) Fase gaseosa.

d) Ninguna de las anteriores.

5. Escribe V si es verdadero y F si es faso para los siguientes enunciados:

() Podemos explicar el comportamiento de la materia apoyados en la teoria cinético-
molecular.

( ) Lamateria se compone de particulas muy grandes en estado estatico y no existen espacios
vacios entre ellas.

() Laenergia cinética de las particulas disminuira al incrementar la temperatura.

( ) Las particulas pueden moverse en cualquier direccion. En el caso de los gases éstas
chocaran continuamente entre si y con las paredes del recipiente que las contiene.

( ) El estado de agregacion de la materia no puede ser modificado al cambiar la energia
cinética de sus particulas.

( ) La teoria cinético-molecular trata de explicar los cambios de una fase a otra, como por
ejemplo: la fusion, evaporacion, sublimacion, condensacion, solidificacion.

6. Coloca en el paréntesis los cambios de fase con su correspondiente definicion.

() Proceso fisico por el cual un sélido pasa A. Solidificacion
a la fase liquida.

() Tiene lugar cuando un liquido pasaala B. Licuefaccion
fase gaseosa.

() Proceso fisico por el cual una sustancia C. Condensacién
solida cambia a la fase gaseosa sin pasar por

la fase liquida.

() Cambio fisico en el cual hay una D. Sublimacién
transicion de la fase gaseosa

(vapor) a la fase liquida.

() Cambio fisico en el cual hay una E. Evaporacion
transicion de la fase gaseosa (gas) a la fase

liquida

( ) Sucede cuando un liquido pasa ala fase F. Fusion

solida.

71



7. Se define como la atracciéon que existe entre las moléculas la cual mantiene unidas a las
particulas de una sustancia.

a) Cohesion.
b) Adhesion.
c) Absorcion.
d) Adsorcion.

8. Se define como la interaccion entre las superficies de distintos cuerpos.

a) Cohesion.
b) Adhesion.
c) Absorcion.
d) Adsorcion.

9. Fendmeno de superficie que genera que la superficie de un liquido se comporte como una
membrana o pelicula, con resistencia a la deformacion.

a) Capilaridad.

b) Fusion.

c) Tension superficial.
d) Adhesion.

10. Fendmeno de superficie que produce elevacion o depresion de un liquido en un tubo
estrecho, causado por la tensién superficial de un liquido.

a) Capilaridad.

b) Fusion.

c) Tension superficial.
d) Adhesion.

Respuestas cuestionario tema 7
1.b)
2.¢)
3. a)
4.c)

5. (V') Podemos explicar el comportamiento de la materia apoyados en la teoria cinético-
molecular.

( F) La materia se compone de particulas muy grandes en estado estatico y no existen
espacios vacios entre ellas.

( F ) Laenergia cinética de las particulas disminuira al incrementar la temperatura.

( V) Las particulas pueden moverse en cualquier direccion. En el caso de los gases éstas
chocaran continuamente entre si y con las paredes del recipiente que las contiene.
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( F ) El estado de agregacion de la materia no puede ser modificado al cambiar la energia

cinética de sus particulas.

( V) Lateoria cinético-molecular trata de explicar los cambios de una fase a otra, como por
ejemplo: la fusidn, evaporacion, sublimacion, condensacion, solidificacion.

6.

(F) Proceso fisico por el cual un solido pasa
a la fase liquida.

( E) Tiene lugar cuando un liquido pasa a
la fase gaseosa.

(D) Proceso fisico por el cual una sustancia
solida cambia a la fase gaseosa sin pasar por
la fase liquida.

( C ) Cambio fisico en el cual hay una
transicion de la fase gaseosa

(vapor) a la fase liquida.

( B ) Cambio fisico en el cual hay una
transicion de la fase gaseosa (gas) a la fase
liquida

( A ) Sucede cuando un liquido pasa a la
fase solida.

7. a)
8.b)
9.¢)
10. a)

A. Solidificacién
B. Licuefaccion

C. Condensaciéon

D. Sublimacion

E. Evaporacién

F. Fusion
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Conclusiones

Se desarroll6 un material diddctico que incluye tanto la parte tedrica como el refuerzo de la
misma con el fin de aportar una herramienta mas al aprendizaje significativo de los alumnos
que cursan alguna carrera de ingenieria en Ciencias de la Tierra, ya que la Quimica juega
un papel muy importante en esta area de conocimientos, es por ello que se busca
incrementar los instrumentos de ensefianza-aprendizaje para lograr que estas bases se
fortalezcan, desarrollen y apliquen a lo largo de toda la formacion del alumnado.

La Quimica es una ciencia basica en la preparacion de los alumnos de Ciencias de la Tierra,
pues abre el panorama a la formacion de la materia, las fuerzas que la mantienen unida, la
forma en la que se dispone, la abundancia que tiene en nuestro planeta, las diversas formas
en las que se presenta, los cambios que sufre, entre otras muchas cosas.

Un enlace quimico se define como la interaccion responsable de la union entre dos o mas
atomos (ya sea de la misma especie o de especies diferentes), con el fin de alcanzar la
estabilidad y adquirir la configuracion electrénica del gas noble mas cercano.

Se conoce como fuerzas intermoleculares a las fuerzas de naturaleza electrostatica entre las
moléculas que integran a una sustancia, por lo general son de menor intensidad que las
fuerzas de enlace y pueden ayudar a predecir o determinar algunas de las propiedades
fisicas de las sustancias, por ejemplo, la densidad, el estado de agregacion, el punto de
fusién, el punto de ebullicion, la solubilidad, la tension superficial, etc.

El conocimiento y nocién de los enlaces quimicos y las fuerzas intermoleculares son de
suma importancia para la vida de los estudiantes de Ciencias de la Tierra, pues sus
aplicaciones son llevadas desde una vision microscopica a una macroscdpica con los
minerales, es gracias a ellos que se puede entender de una mejor manera su formacion, la
disposicién de su estructura, su abundancia, e inclusive se puede comparar a muchos de
ellos entre si con el fin de lograr su identificacion, pues, si bien pueden llegar a poseer un
arreglo muy similar, sus propiedades fisicas tienden a ser totalmente diferentes debido, en
gran medida, al papel que juegan los enlaces y fuerzas intermoleculares en ellos.
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