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SITUACION DE APRENDIZAJE

1. Observa

Esta situacion de aprendizaje pretende acercar el concepto de los
espectros atémicos, tan importante para entender el modelo atémi-
co de Bohr, a una realidad conocida por el alumnado, como son los
fuegos artificiales. Se trata de infundir sospechas de que existe al-
guna relacion entre la energia luminica y el color que desprenden
los artefactos pirotécnicos con el tipo de atomos que contienen.

Se puede trabajar la situacién de aprendizaje antes de estudiar el
modelo atémico de Bohry, de esta manera, introducir los espectros
atomicos y la explicacion que dio Bohr a las lineas del espec-
tro atdbmico del hidrégeno.

2. Formula la hipédtesis

Las respuestas que pueden dar los alumnos a las preguntas plan-
teadas pueden ser muy variadas. Si han hecho una busqueda en
Internet, habran descubierto que hay pequefias cantidades de sa-
les metalicas mezcladas con la pdlvora, las cuales llegan a la incan-
descencia con la energia obtenida en la combustion de la pélvora,
emitiendo luz propia.

Posiblemente los alumnos piensen que se puede obtener efectos
pirotécnicos de cualquier color, sin llegar a relacionar los colores
con transiciones electrénicas entre capas y, por lo tanto, con ciertas
limitaciones. También pueden creer que cualquier metal emitira
luz, sin pensar que algunos metales emitiran radiacion electromag-
nética fuera del visible y que, por lo tanto, no se apreciaréa color.

3. Experimenta

La practica se puede plantear preparando todas las capsulas con
las sales correspondientes y encenderlas al final para ver el efecto
de los colores todos juntos, o bien prepararlas una por una para
poder apreciar cada color tranquilamente y poderlo fotografiar.
Es muy importante tener la mesa de trabajo despejada y conseguir
un ambiente sosegado. Para apreciar mejor los colores, recomen-
damos apagar las luces del laboratorio cuando todos los grupos
tengan a punto sus preparaciones.

Las sales mas efectivas son los cloruros, porque son mas volatiles,
pero se aprecia también el efecto con nitratos o sulfatos. Los colo-
res pueden quedar enmascarados con la llama del etanol, pero
generalmente se observa muy bien el color. En el caso del cobre, se
observa una coloracion azul verdosa si utilizamos un cloruro o ver-
de esmeralda si empleamos otro anién.

METAL COLORACION DE LA LLAMA
Li Rojo carmesi
Na Amarillo
Sr Rojo intenso
Ca Anaranjado o rojo ladrillo
Ba Verde pajizo (dificil de apreciar)
Cu Verde esmeralda / azul verdoso
B Verde manzana

Pirotecnia: la ciencia del fuego

4. Obtén conclusiones

— Las configuraciones electrdnicas de los metales propuestos
son:

Li: 152 2s!
Na: 1s? 2s? 2p® 3s!
Sr: 152 252 2p® 3s? 3p® 452 3d1° 4p® Bs?
Ca: 1s? 2s? 2p® 3s? 3pb 4s?
Ba: 1s? 252 2p® 3s? 3p® 452 3d1° 4pb 5s? 4d1° 5p® 6s?
Cu: 1s? 2s? 2pb 3s? 3p® 4s? 3d°
B: 1s? 252 2p!
— Los elementos mas interesantes para la pirotecnia son los que

tienen las lineas espectrales mas intensas. Las lineas mas te-
nues quedaran ocultas por la luz de las mas intensas.

5. Comunica

Se pide la elaboracién de un video divulgativo; previamente, el
profesor/a explicara las caracteristicas que debe tener y pondra al-
gun ejemplo. El alumnado suele hacer muy buenas fotos y videos
del experimento con sus teléfonos moviles, de manera que puede
lucirse ilustrando la explicacién con imagenes propias. Es impor-
tante que destaquen la relacion entre lo observado, los espectros
de emision y el modelo de Bohr.

Cierre de la situacion de aprendizaje

iQue empiece la fiesta!

1. a) Un cohete debe tener una base en la que se quema la
poélvora que lo hara ascender, y uno o mas cuerpos donde
se mezcla la pélvora con las sales. A medida que la mecha
hace llegar la ignicion a cada cuerpo, se van produciendo
los distintos colores.
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= Mecha

Carga 1
Carga 2

Pélvora

-
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b) Para crear la bandera de un pais, el alumnado debera
asociar los colores de la bandera con diferentes sales. Por
ejemplo, Pert con Sry Mg; ltalia con Cu, Mgy Sr, etc.
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b) Las lineas de 596 nm y 636 nm corresponden al estroncio,

y las de 610 nm y 670 nm corresponden al litio.

4. a) Existen algunos estudios en los que se ha demostrado que
la presencia de plomo, titanio, estroncio y cobre en el aire
aumenta peligrosamente tras una celebraciéon de fuegos
artificiales. Los metales pesados como el plomo tienen
efectos cancerigenos. Tras un castillo de fuegos artificiales,
estos metales acaban en los cursos de agua y pueden
acumularse en los organismos vivos, pasando finalmente a
la cadena trofica.

Por otra parte, la combustion de la pélvora produce una
gran cantidad de gases de efecto invernadero. El primer
componente de la pélvora es el carbono, cuya combustion
produce CO, (efecto invernadero), pero también CO (toxico
por inhalacién). El segundo componente de la pélvora es el
azufre, que, gracias a la accion del clorato de potasio, que
actla de comburente, produce grandes cantidades
de SO,, un gas incoloro con un caracteristico olor irritante.
EI' SO, es uno de los gases responsables de la lluvia acida.

Tras la celebracién de un evento pirotécnico, se puede
apreciar una nube de gases y particulas en suspension,
que si no sopla el viento tardan bastante en dispersarse y
pueden causar problemas respiratorios a las personas.
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En el desarrollo del debate deben defenderse dos postu-
ras: a favor y en contra del uso de la pirotecnia en las cele-
braciones. Ambas deben ser razonadas, para lo cual se
tendréa en cuenta la importancia de las celebraciones como
hecho cultural, identitario, de esparcimiento... y, por otro
lado, sus efectos sobre la salud y el medioambiente.



Proyecto de investigacion (pig. 11)

Con el fin de introducir al alumnado en la resolucion de un proyec-
to de investigacion sobre un tema, se proponen una serie de pau-
tas para facilitar a la clase en general la resolucion de un proyecto
de investigacion de acuerdo con los requerimientos del método
cientifico. Los objetivos que se pretenden con el proyecto de inves-
tigacion son:

— Fomentar el desarrollo de la competencia de aprender a
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aprender, adquiriendo las capacidades necesarias para
poder construir conocimiento a partir del acceso a la infor-
macion.

Abordar la realizacién de proyectos de investigacion me-
diante el trabajo cooperativo. Desarrollar la autoestima, la
autonomia y la iniciativa personal; participar en tareas de
equipo, en didlogos y debates con una actitud igualitaria,
constructiva y tolerante, y valorar la importancia del es-
fuerzo personal, la responsabilidad y la cooperacion en la
vida colectiva.

Buscar, seleccionar y procesar informacién procedente de
fuentes diversas, utilizando con progresiva autonomia las
tecnologias de la informacién y la comunicacion, analizar-
la con sentido critico y comunicarla a los demés oralmente
y por escrito de manera organizada e inteligible.

Desarrollar destrezas y habilidades especificas para el
analisis, disefio, elaboracién, utilizaciéon o manipulacion
de forma segura, ordenada y responsable de los materia-
les, recursos, objetos, productos o sistemas tecnolégicos
empleados en el proyecto.

Tras leer la noticia «EI cambio climético adelanta cada afio
mas la primavera», se pueden identificar las siguientes
etapas del método cientifico:

— Observacion: la salida de las hojas de los arboles cadu-
cifolios se ha anticipado en los ultimos 30 afios y el
calentamiento global parece tener la culpa.

— Formulacién de hipétesis: el aumento de la temperatu-
ra acelera el crecimiento de la planta y la salida de las
hojas.

— Experimentacion: se analizan los datos de brotacion de
siete grandes especies arbdreas presentes en 1245y
localizadas en una franja que va desde el mar del Norte
hasta el Adriatico y desde Bélgica hasta Bosnia-Herze-
govina.

— Organizacioén y analisis de los datos experimentales: se
descubre que el ritmo de adelanto de la brotacion
se esta frenando, aunque sin llegar a detenerse; ade-
mas, esta ralentizacién no es igual en todas las espe-
cies. Las hojas salen cada vez antes, pero, en los
Ultimos tiempos, esas prisas se han suavizado.

— Extraccion de conclusiones: esta ralentizacion se debe
a que las hojas de los arboles europeos no brotan tan
pronto como se pensaba, porque necesitan acumular
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La investigacion cientifica

=

cierto numero de noches frias para despertar del esta-
do de dormicién invernal.

El cambio climético esta suavizando las temperaturas
de otofio e invierno, y eso hara que los arboles tarden
mas en alcanzar el cupo de frio antes de que llegue el
calor y la cantidad extra de horas de sol que anuncia
el fin del invierno.

— Comunicacién de resultados: los resultados de esta in-
vestigacion son publicados en un articulo cientifico en
El Pais el 12 de octubre de 2015.

Los alumnos deberan realizar un proyecto de investigacion
sobre algin fenémeno quimico. Se dan una serie de orien-
taciones generales para la elaboracion del proyecto de in-
vestigacién, asi como una serie de temas propuestos. La
realizacién del proyecto se debe desarrollar en las siguien-
tes fases:

— Eleccion del tema y concrecién de los objetivos: de la
eleccion del tema depende en gran medida el éxito del
proyecto. Resulta fundamental que el tema tenga inte-
rés para el investigador/a y hay que tener en cuenta los
conocimientos previos que se poseen sobre él. Deben
marcarse los objetivos que se pretenden alcanzar, que
pueden ser generales (comunes a este tipo de proyec-
tos de investigacion) y especificos (referidos al tema
concreto sobre el que se va a investigar). Con el fin de
ayudar al alumnado en la eleccién de un tema de in-
vestigacion, se proponen algunos temas de interés:

1. Estudio de combustibles alternativos al petréleo.
2. Existencia del bosén de Higgs.

3. Anélisis de las propiedades de una sustancia en
funcioén del enlace quimico que contenga.

4. Estudio de los factores que afectan a la velocidad de
una reaccién quimica.

5. Estudio del grafeno como material para convertir la
luz en electricidad.

— Elaboracién de un plan de trabajo: el plan de trabajo
incluira un guion o indice provisional donde se reflejen
los contenidos que se van a tratar y su estructuracion.
Ademas, se contemplaran el reparto de tareas; la orga-
nizacion del equipo; el tipo de fuentes que se van a
consultar; la prevision del tiempo; las posibles visitas o
entrevistas; el posible trabajo de campo, de taller o de
laboratorio, etc.

— Proceso de documentacion sobre el tema: busqueda
de informacién, anélisis, seleccién y organizaciéon de
la informacién. Se puede obtener esa informacion en la
realidad (entrevistas, encuestas, observacion propia,
trabajo de campo o de laboratorio) y a través de docu-
mentos diversos: libros (enciclopedias, diccionarios,
manuales, monografias, recopilaciones de articulos...),
articulos de revistas o de periédicos, material audiovi-
sual (cintas, videos, CD-ROM) y a través de Internet.



UNIDAD I. LA INVESTIGACION CIENTIFICA

— Planteamiento y verificacion de hipotesis: consultado,

comparado e interpretado el material obtenido (datos,
informacién, argumentos, pruebas...), se formulan las
hipétesis pertinentes para la resolucién del problema
de investigacion planteado. Dichas hipotesis debe-
ran ser validadas experimentalmente o mediante ar-
gumentos razonados que se basen en el material reco-
pilado.

Redaccion del trabajo escrito.

Presentacion oral en la clase del trabajo de investiga-
cion.

Cada grupo estudiara un fenémeno quimico de acuer-
do con los requerimientos del método cientifico. Se
propone el siguiente ejemplo:

ETAPA APLICACION PRACTICA

Las sustancias presentes en la natu-
raleza pueden clasificarse, segun el
enlace quimico que presentan, en
tres grandes tipos: iénicas, covalen-

y tes o metalicas.
Observacion ) )
Para determinar el tipo de enlace de

una sustancia, podemos analizar las
propiedades fisicoquimicas que esta
presenta mediante ensayos en el la-
boratorio.

Las propiedades de una sustancia
dependen del enlace quimico que
contengan.

Formulacion de
hipétesis

Elegir varias sustancias problema y
llevar a cabo los ensayos indicados
sobre su aspecto fisico, solubilidad
en agua y conductividad eléctrica.

Experimentacion

Completar una tabla con la informa-
cion obtenida durante la experimen-

tacion.
SUSTANCIA 1
Organizacion
y analisis de Aspecto fisico
los datos Solubilidad en agua

experimentales
P Solubilidad en un

disolvente orgénico
Conductividad
eléctrica

Tipo de enlace

Podemos decir que, a través de en-
sayos de laboratorio sencillos que
Extraccion de miden propiedades macroscopicas,
conclusiones es posible clasificar diferentes sus-
tancias quimicas en funcién de su
enlace quimico.

Comunicacién Elaboracion de un informe de inves-
de resultados tigacion para exponerlo en clase.

— Los alumnos deberan realizar un proyecto de investiga-

cion para estudiar el enlace quimico que presentan
determinadas sustancias problema. Para ello, se segui-
ra este procedimiento experimental:

e Elige una sustancia problema; lleva a cabo los ensa-
yos indicados sobre su aspecto fisico, solubilidad en
agua y conductividad eléctrica, y anota los resulta-
dos en la tabla del siguiente apartado.

1. Sustancia. Anota en la tabla el nombre de la sus-
tancia quimica cuyo tipo de enlace vas a determi-
nar.

2. Aspecto fisico. Observa el aspecto de la muestra
y anota en la tabla su estado fisico (s6lido, liquido
0 gase0s0), su color, si presenta brillo...

3. Solubilidad en agua. Pon en el vaso de precipita-
dos una pequefia cantidad de la sustancia. Afa-
de unos 10 mL de agua destilada y remueve con
la varilla. Anota si se disuelve.

4. Solubilidad en el disolvente organico. Repite los
pasos del punto anterior utilizando el disolvente
organico elegido.

5. Conductividad eléctrica. Monta un circuito. Toca
la sustancia en estado sélido con los electrodos
limpios y secos. Observa la bombilla para saber si
circula corriente. Anota el resultado.

6. Concluye qué tipo de enlace presenta la sustan-
cia a la vista de toda la informacién obtenida.

Repite el proceso para una nueva sustancia pro-
blema.

Ademés, tendran en cuenta:

MATERIAL DE LABORATORIO

Vaso de precipitados Varilla de vidrio

Espétula Frasco lavador

Sustancias problema:
CuCl,, K, azufre, cuarzo,
alcanfor, virutas de Cu, Fuente de alimentacion
azucar, NaOH, NaCl,
NaHCO,, grafito

Disolvente orgénico Electrodos

Cables de conexién Bombilla

— Tras la fase de experimentacién, se completara una ta-

bla con la informacion obtenida durante la experimen-
tacion. Un ejemplo podria ser:

SUSTANCIA 1

Aspecto fisico

Solubilidad en agua

Solubilidad en un disolvente organico

Conductividad eléctrica

Tipo de enlace




MECANICA Y GRAVITACION > UNIDAD 2. CAMPO GRAVITATORIO

c) Los alumnos redactaran un articulo cientifico que incluya

los siguientes apartados: SUSTANCIA 1
— Titulo del experimento o investigacion realizados. Anali- Aspecto fisico
sis de las propiedades de las sustancias en funcion del N
tipo de enlace quimico. Solubilidad en agua
— Resumen. Se incluird un parrafo con un breve resu- Solubilidad en un disolvente organico
men de la investigacion realizada: «Se han realizado
ensayos de laboratorio sencillos que miden propieda- Conductividad eléctrica
des macroscopicas para clasificar diferentes sustan-
cias quimicas en funcién de su enlace quimico». Tipo de enlace

— Introduccién. En este punto debe incluirse todo el fun-

damento tedrico que es necesario conocer para llevar a — Discusién. Es la parte mas importante del articulo cien-
cabo la experiencia. Es necesario que el alumnado co- tifico. Los alumnos analizaran razonadamente los re-
nozca los tipos de enlace quimico (i6nico, covalente y sultados obtenidos.

metalico) y las propiedades de las sustancias en fun-

i P — Conclusiones. Se extraeran conclusiones a partir de los
cion del enlace quimico que presentan.

resultados analizados.
— Materiales y métodos. Se incluira una lista con los ma-

) ; ) - — Referencias consultadas.
teriales de laboratorio y reactivos utilizados.

— Resultados. En este apartado se incluirdn las tablas d) Los alumnos expondran su informe en clase ante el resto
con los datos obtenidos durante la experiencia. Tam- de los compafieros y compafieras. Serd necesario que
bién se pueden incluir fotografias, grabaciones y todos cada grupo elabore una presentacion en formato digital,
los datos recogidos durante la investigacion. empleando la herramienta online propuesta.



LA MATERIA

Nos situamos (psg. 15)

A.

— EI descubrimiento del pentaquark nos aporta la observa-
cion de un nuevo modo de organizacion de la materia, el
cual puede ser fundamental para el descubrimiento de
nuevos hallazgos importantes.

— El pentaquark es una particula formada por cinco particulas
elementales.

Respuesta sugerida:

— Se denomina materia oscura a la materia que no posee Su-
ficiente emisién de radiacion electromagnética para ser de-
tectada por nuestros medios.

— Cuando los cientificos hacen la suma de la materia corres-
pondiente a todas las estrellas, gases y polvo visible, el total
no alcanza para explicar los movimientos que observan. En
realidad, las estrellas y las galaxias se estan moviendo a
mucha mas rapidez de lo que deberian hacerlo. En todos
los casos, debe haber otra cosa, algo que no podemos ver,
algo oscuro, que se denomina materia oscura.

Existen cuatro teorias fundamentales que explican el origen del
universo. Estas son:

e | a teoria del Big Bang.

e |a teoria inflacionaria.

e |a teoria del estado estacionario.
e La teoria del universo oscilante.

En la actualidad, la mas aceptada es la teoria del Big Bang.
Seglin esta teoria, el universo comenzé con una gran explo-
sién, e inmediatamente después de este fendmeno se crearon
el espacio, el tiempo, la energia y la materia.

Los alumnos pueden buscar videos en Internet para conocer
las demas teorias del origen del universo.

Problemas resueltos (pags. 36 y 37)

1.

Estructura atomica de la materia

ELEMENTO PROTONES | NEUTRONES | ELECTRONES
BAs 33 42 33
22Br- 35 44 36
8Ga 31 38 31

ELEMENTO PROTONES | NEUTRONES | ELECTRONES
53Cr 24 28 24
73Mg2+ 12 12 10
36Co 27 29 27

— El 4tomo de mayor masa atémica es el Co (A = 56).

— EI Mg2* tiene el menor nimero de electrones.

— ElI Co tiene el mayor nimero de protones (Z = 27).

— EI Brtiene la mayor masa atémica.
— EI Ga tiene el menor numero de electrones.

— EI Br~tiene el mayor nimero de protones.

. Datos: vy = 1,3 - 101® Hz; ¢ =3,0 - 108 m-s~!

— En primer lugar, aislamos la longitud de onda a partir de la
frecuencia que nos da el enunciado:
c 30-108m-g!

n=—

_ .10-7
o~ 1310851 =23-10"m

— Una vez que tenemos la longitud de onda landa, calcula-
mos la frecuencia umbral para un valor de dos veces la
longitud de onda inicial:

c 3,0-108p-s1
Vo= — =

=~ =65-104 Hz
2\ 2:2,3-107pt

— La luz arrancara electrones si vy, = V,.

Como 6,5 - 104 Hz es menor que 1,3 - 1015 Hz, no arran-
cara electrones.

— Determinamos la energfa umbral:
EO =h- Vo
Eq =6,63-1034)-5-65-10" Hz = 43 -10-19J

— A continuacién, calculamos la frecuencia para la mitad de
la energia enunciada:

1 1 E
E=?'Eo=h'v\uz_)vluz=?'F=
. -19
1730
2 6,6-1034)-s

— Como 5,5 - 10 Hz es menor que 1,1 - 1015 Hz, no arran-
cara electrones.

. (Z=29) = 152252 2pb 352 3p6 452 3d°

n=3;1=2,m=-2,-1,0,1, 2, my=+1/2, -1/2

. (Z=47) — 152252 2p® 352 3p® 452 3d10 4pb 552 4d°

n=4;1=2,m=(-2,-1,0,1,2); my=+1/2



LA MATERIA > UNIDAD 1. ESTRUCTURA ATOMICA DE LA MATERIA

6.

(Z=37) = 152252 2p®3s2 3pf 452 310 46 sl

Es paramagnético porque tiene un electrén desapareado en
su nivel mas externo.

. (Z=7) > 152252

Es diamagnético porque no tiene electrones desapareados en
su nivel méas externo. Se trata del N3+,

Ejercicios y problemas (pigs. 40 a 42)

P EsTRUCTURA DEL ATOMO
8.

10.

11.

12.

Pag. 38

a) Experimento de la lamina de oro: neutron.
b) Experimento de los rayos catédicos: electron.

c) Experimento de los rayos canales: protén.

. a) Verdadera.

b) Verdadera.
c) Verdadera.

d) Falsa; el electron tiene menor masa que el protén y el neu-
tron.

@
N

Falsa; el atomo puede ser neutro si las cargas positivas y
negativas son neutralizadas entre si.

27
a) Al

195
b) 193Pt

31
c) #P
19B y 1IB. Ambos serdn isétopos porque tienen el mismo
namero atémico y distinto nimero masico.
1%Ag y 193Ag. lAmboslselrén igétopos porque tienen el mis-
mo numero atémico y distinto nimero masico.

13F 'y 233U. No son isétopos porque no pertenecen al mismo
elemento.

Respuesta sugerida:

a) Modelo atémico de Thomson. Este cientifico propuso que
el 4tomo estaba formado por un conjunto de electrones
incrustados en una masa esférica de densidad uniforme y
carga positiva, de manera que el conjunto era neutro y es-
table. Este modelo atomico desvelaba la naturaleza de los
rayos catodicos (electrones liberados de los atomos del
gas) y daba una explicacién a los rayos canales, constitui-
dos por el resto positivo que queda al desprenderse un
electron del atomo.

(9 3B
.o
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13.

14,

Modelo atémico de Rutherford. Este cientifico propuso
que la mayor parte de la masa y toda la carga positiva del
atomo se concentran en una mindscula zona central de
gran densidad, el nucleo. El &tomo, mucho mayor que el
nlcleo, incluye la corteza electrénica, que es la region
donde los electrones describen 6érbitas circulares alrede-
dor del nucleo. El atomo es neutro porque el niumero de
electrones es igual al de protones.

Neutréon Electron

Protén

b) El modelo atémico de Thomson era sencillo y de facil com-
prension, pero incapaz de explicar los experimentos de
dispersion de particulas alfa. Rutherford y sus colaborado-
res estudiaron el comportamiento de las radiaciones alfa, y
observaron que algunos haces de radiacion alfa sufrian
importantes desviaciones, aspecto inexplicable por el mo-
delo atémico de Thomson, con el que se esperaba que las
particulas alfa atravesaran las laminas sin desviarse.

El modelo atémico de Rutherford tenfa ciertas limitacio-
nes: segun la fisica clasica, un electrén que gira alrededor
del nucleo del dtomo emite de manera continua energia
en forma de radiaciones electromagnéticas. Esta continua
pérdida de energia haria que el electrén terminara precipi-
tandose sobre el nicleo, lo que daria lugar a un colapso
atémico, fenémeno que no se produce.

O
N

Utilizando una herramienta en linea, el alumnado organi-
zara la informacién en un mapa de ideas.

ESPECIE N.° DE N.° DE N.° DE

QuimMicA PROTONES | NEUTRONES | ELECTRONES
82Kr 36 48 36
1271~ 53 64 64
%3Na* 11 12 10

40 Ca? 20 20 18

Datos: M, = 62,9300 u; M., = 62,9278 u; ab; = 69,09 %;
ab, =30,91 %

Incognitas: M,(Cu)

Calculamos la masa atémica del Cu mediante la siguiente ex-
presion:
_69,09-62,9300 u+30,91-64,9278 u

M,(Cu) 100

=6355u
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15. Datos: M1 = 70,9249 u; M, = 68,9257 u;
M, (Ga) = 69,7200 u

Incégnitas: aby; abs

— Calculamos los porcentajes de cada isétopo. Usaremos los
porcentajes como incégnitas para crear un sistema de dos
ecuaciones independientes a partir de los datos que cono-
cemos:

Mg%Ga . ab1 + M?ﬁGa . ab2

Mtotal = 100

— Como sabemos que la suma de los dos isétopos es 100,
tendremos:

ab1 + ab2 =100 —» ab1 =100 - ab2

— Sustituyendo en la expresién anterior:

69,720 U = 70,9249 - 100 - 70,9249 ab, + 68,9257 ab,

100

ab, = 60,269 %

— Finalmente, sustituimos en nuestra segunda ecuacion
para calcular la abundancia relativa del otro isétopo:

ab =100 -60,3 = 39,731 %

16. El alumnado elaborara en grupos una presentacion digital de
las aplicaciones actuales de los radiois6topos y la expondra
ante sus compafieros.

ED ORIGENES DE LA TEORIA

CUANTICA Pags. 38 y 39

17. El espectro de emision de un elemento es el conjunto de fre-
cuencias de la radiacion que emite en estado gaseoso des-
pués de comunicarle energia suficiente. De forma analoga, el
espectro de absorcion es el conjunto de frecuencias de radia-
cion que absorbe.

Son sefal de identificacién debido a que cada espectro es
Unico para cada elemento y puede servir para determinar si
es parte de un compuesto.

18. Hipdtesis de Planck: la energia absorbida o emitida por un
cuerpo es multiplo de una cantidad de energia elemental e
independiente de la temperatura.

Segln la hipétesis de Planck, la temperatura era indepen-
diente de la energia y, en consecuencia, de la longitud de
onda. Esta afirmacion iba en contra de las investigaciones lle-
vadas a cabo en ese periodo. La hipétesis de Planck dio ori-
gen a una nueva concepcion de la fisica, la mecéanica
cuéntica.

19. Las caracteristicas del efecto fotoeléctrico son: se produce
emision de electrones cuando se irradia con una frecuencia
minima un metal. Al aumentar la intensidad de la luz sin va-
riar su frecuencia, se incrementa el nimero de electrones que
emite el metal. Si la frecuencia no alcanza un valor umbral, el
metal no emite electrones.

e E > Ep, se emiten electrones
con cierta velocidad dada por

la expresion:
E=Ey+E;
Radiacién incidente 1 ,
h-v=h-vo+—-m-
Eeh.v v Vo 5 %
L e E = Ep, se emiten
L electrones. ’
_'1lﬁ c E < Ep, no se emiten
'—] electrones.

_Lw_l‘ 0/ e/PO

Los alumnos elaboraran un esquema en el que recojan estas
ideas. Una propuesta de esquema es la siguiente:

Catacteristicas

Radiacion
incidente Si emiten
E=hv
- electrones
Si no se alcanza con cierta
velocidad:
E=E,+E,

¢ E <E,, no se emiten electrones.
® E>E,, se emiten electrones.

— La existencia de una frecuencia umbral, junto con una
ausencia de intervalo de tiempo, resultaban inexplicables
para el modelo clasico ondulatorio. Esto es debido a que
en el modelo clasico la luz no dependia de la frecuencia,
sino de la intensidad; y la corriente eléctrica se genera
instantaneamente con independencia de su intensidad,
aspecto que no contempla el modelo clasico.

20. La luz esta constituida por particulas llamadas fotones. Al
irradiar la superficie de un metal con ellos, los electrones que
forman parte del metal son arrancados siempre y cuando se
les comunique la energia necesaria. Esta energia es conocida
como energia umbral.

Ecuacion del efecto fotoeléctrico:
E = EO + EC

h'UZh'D0+EC
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21.

22,

23.

24.

El modelo de Rutherford no esta de acuerdo con los espectros
atémicos por la consideracion de los electrones en movimien-
to alrededor del nucleo, lo que haria que perdieran energia.
Toda carga en movimiento libera energia, y los electrones se-
rian cada vez mas fuertemente atraidos por el nucleo. Por
este motivo, llegaria un momento en que chocarian con él, lo
que no ocurre en realidad.

Datos: v=1,20 - 1015 Hz

Incégnitas: £

Mediante la siguiente ecuacion calculamos la energia a partir
de la frecuencia que nos da el enunciado:

E=h-v=663-1034J-5-120-10% g1 = 796-10-19J

Datos: E= 3,37 - 10°19; A =685 nm; h=6,63 - 1034 J.s;
c=3-108m-s!

Incognitas: v

— Mediante la siguiente ecuacion, calculamos la frecuencia:

A=
iV

— Una vez calculada, sustituimos el resultado de la ecuacion
anterior en la ecuacion de Planck:

. 3 g1
E=h~U=h-£=6,63-10’34J-5-M=
A 658 - 109
=290-10-19J

— El resultado nos muestra que no se podra excitar un elec-
tron porque la energia necesaria es menor que la energia
obtenida.

Datos: v =5,0- 10-15s1 Hz; £,=6,4 - 10719 J;
h=6,63 1034J s
Incognitas: Ecingticas €maxima

— Al sustituir los datos en la ecuacion de Planck, se calcula
la longitud de onda maxima para que se produzca el efec-
to fotoeléctrico:

E=h-

v="~h-

_ 663-104J.5-30-108m s~
- 6,4-10-19J

=31-10/m

— Calculamos la energia final de un electrén usando la fre-
cuencia que nos da el enunciado del problema:

Ef=h-v=663-1034)-g-5-10g-1 = 33-10-18)

— Finalmente, calcularemos la energia cinética del electrén
arrancado mediante el incremento de energia:

E.=E —E,=33-1018J-64-1019) = 2,7 . 10-18J

25.

26.

Datos: A, = 450 NM; Apeta =612 nm; h=6,63 - 1034 J -5;
c=3-108m-s?!

Incognitas: Eqmax.

— Se calcula la frecuencia umbral para la emisién fotoeléc-
trica:

c _ 30-108p7.s7!
A,  612.109pm

v, = = 4902 - 101451

— A partir de la ecuacion de Planck, obtenemos el traba-
jo-energia de extraccion del metal:

E=h-v,=663-1034).8-490-10%g-1 =325.1019)
— Utilizando la ecuacién de Einstein del efecto fotoeléctrico,

obtenemos la energia cinética maxima de los electrones
emitidos:

E=E,+E.
c
h-U=h'Uo+Ec:>Ec=/7-0—h-l)o:h( _Uo]
A‘\uz
30108 57!
Eermg =663-1034).s | ——<——  _49.10s
450 - 109 ;1

E, =117-10-19)

Respuesta sugerida:

Basicamente, las luciérnagas tienen la capacidad de brillar en
la oscuridad porque poseen unos érganos especiales que les
permiten hacerlo. Debajo del abdomen cuentan con una serie
de drganos luminicos y células especializadas que, cuando
absorben el oxigeno, hacen que este se combine con una
sustancia llamada /uciferina (productora de luciferasa). La re-
accién quimica produce luz y un poco de calor.

— La energia de la radiacion emitida por una television no es
suficiente para impresionar una placa fotogréafica, como se
muestra en la siguiente ecuacion:

E=h-v=6,63-1034J-5-100-10° Hz = 6,63 - 1026
En cambio, una luciérnaga si emite radiaciéon con una
energia suficiente para impresionar la placa fotogréfica.

c
Eiciérnaga = h -0 = h- n =

=663- 10—34J.g . M =52 10-19]
380 - 109
) MODELO ATOMICO DE BOHR Pig. 39

27. El numero de radiaciones diferentes emitidas por el electrén

dependera del niumero de pasos empleados para volver
al estado fundamental desde un nivel n. Como maximo, si al
caer al estado fundamental pasa por todos los niveles inter-
medios, se produciran n— 1 radiaciones.

Para n=3, producirda n—-1 =3 -1 = 2 radiaciones radiaciones
diferentes.

Para n=6, producira n-1 = 6 — 1 = 5 radiaciones diferentes.
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28.

29.

30.

POSTULADOS

— Los electrones no pueden ocupar cualquier 6rbita alrededor
del nlcleo atémico, sino Unicamente unas determinadas 6rbi-
tas con un valor de energia determinado.

— Las orbitas permitidas son aquellas en las que el momento
angular del electron es multiplo de h/2r, donde h es la cons-
tante de Planck.

— Siempre que un atomo absorbe o emite energia, lo hace me-
diante cuantos completos de valor h - u, como consecuencia
de que el electrén experimenta un transito entre niveles.

LIMITACIONES

— La estructura fina de los espectros atémicos, incluido el del
atomo de hidrégeno.

— Los espectros de dtomos polielectrénicos.

— EI desdoblamiento de las lineas espectrales bajo el efecto de
un campo magnético externo.

MODIFICACIONES

— El efecto Zeeman oblig6 a involucrar un tercer nimero cuéanti-
co, al que se llamo cuanto magnético.

— Goudsmitt y Uhlenbeck propusieron la rotacién del electrén
sobre si mismo, que definirfa un cuarto nimero cuéntico, el
espin.

— A. Sommerfel sugiri6 que el electréon podia describir érbitas
circulares y elipticas alrededor del nicleo en un mismo nivel
energético.

Datos: n, =5; n; =3; R=1,097 - 10’ m-!
Incégnitas: A

Se determina la longitud de onda del transito electrénico me-
diante la ecuacion de Rydberg:

1 (L_L]ﬂ,ow.mym_l(l L)

A n  n3 32 52
- 7,801-105 m-!
1 12819-106m=1282 nm
7,801 - 105 m-L

Datos: n,=4; n; =1; A =972 nm; F; =-2,18 - 10718 )
Incognitas: E,4

— En primer lugar, debemos saber que la energia de la tran-
sicion electronica desde n=1a n=4 es igual a la diferen-
cia entre las energias de los electrones en ambas capas:

Ei4=EF1—Ey

— A continuacién, procedemos a calcular la energia de la
transicién electrénica:
108 p - g-1
Eig :h.v:h.£:6y63,10—34‘].g.%
A 97,2-109m

=2,05-10"18)

— Finalmente, sustituimos en la primera ecuacién, y me-
diante un simple factor de conversion expresamos el re-
sultado final:

E4 = El - E1—>4 = 2,18 -10-18) - 2,05 -10-18) =
- 13410719

leV

134.10194  ——
4 1610194

=084 eV

31. Respuesta sugerida:

Los alumnos deben informarse de la biografia de Bohr y las
principales investigaciones que llevé a cabo.

Niels Bohr nacié el 7 de octubre de 1885 en Copenhague.
Curso estudios en la universidad de su ciudad natal y después
viajo a Inglaterra con la intencion de estudiar Fisica Nu-
clear con Joseph John Thomson, aunque pronto se trasladé a
la Universidad de Manchester para trabajar con Ernest Ru-
therford. Su teoria de la estructura atémica le vali6 el Pre-
mio Nobel de Fisica en 1922. Trabajé sobre el modelo nuclear
del 4tomo de Rutherford, pero el suyo establece que un &to-
mo emite radiacién electromagnética solo cuando un electrén
del &tomo salta de un nivel cuantico a otro. Bohr hizo muchas
otras importantes contribuciones a la fisica nuclear teérica,
como el desarrollo del modelo de la gota liquida del nucleo.
Trabajé en fisién nuclear y en la construccién de la primera
bomba atémica. Organizé la primera conferencia «Atomos
para la paz» en Ginebra, celebrada en 1955, y dos afios mas
tarde recibi6 el primer premio «Atomos para la paz». Fallecié
el 18 de diciembre de 1962 en Copenhague.

Para concluir, los alumnos deberan establecer un debate en
clase acerca de su trabajo y de los debates cientifico-filoséfi-
cos con Albert Einstein sobre la estructura de la materia.

D MECANICA CUANTICA APLICADA

AL ATOMO Pags. 39 y 40

32. Modelo de Bohr: explica como los electrones pueden tener 6r-

bitas estables alrededor del nucleo. El electron gira alrededor
del nucleo en érbitas circulares sin emitir energia radiante.

n=3 Energig
de 6rbitas
en aumento
i
n=1
k ]
/

[ ] Un fotén es
emitido con
energia
E=h-v

Modelo mecanico-cuantico: describe el estado instantaneo de
un sistema, el estado cuantico, con una funcién de onda que
codifica la distribucién de probabilidad de todas las propieda-
des medibles. El orbital atdbmico es la region del espacio alre-
dedor del nucleo en la que existe gran probabilidad de
encontrar un electrén con una energia determinada.
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~

Orbital 2s Niicleo
)
/ 70rbital *
Orbital 1s

T Orbital 35
33. n =3, puede contener 18 electrones.

— La configuracion electrénica de un atomo con 18 electro-
nes es: 1s2 2s2 2pf 3s2 3pb 452 3d10. Los orbitales que
contiene son: s, py d.

El orbital atémico es la regiéon del espacio alrededor del
ndcleo en la que existe gran probabilidad de encontrar un
electrén con una energia determinada.

El nivel electrénico contiene en su interior los orbitales atémi-
cos correspondientes al nivel.

34. a

fd

Es posible.

S

No es posible porque no completa los orbitales anteriores.

O
N

No es posible porque en el orbital p solo puede haber un
maximo de seis electrones.

e

No es posible porque en el orbital p solo puede haber un
méximo de seis electrones.

35. La unica configuracion electronica del estado fundamental del
carbono (Z = 6) que cumple la regla de Hund es la c:

1s2 252 2p} 2p}

36. Datos: v,=20m - s7L;

Incognitas: A

— La longitud de onda se calcula usando la ecuacién de De
Broglie:
- h _ h 6,63-1034J s

p m -ve 911-103kg-20m-s!
= 364-10°m = 36388 nm

37. Las posibles combinaciones son las siguientes: 1s? 2s2 2p6

e n I m mg
12 1 0 0 -1/2
2.2 1 0 0 172
32 2 0 0 -1/2
42 2 0 0 172
5.2 2 1 -1 -1/2
6. 2 1 0 -1/2
7.2 2 1 -1/2
8.2 2 1 -1 172
9.2 2 1 0 172
10.2 2 1 172

38. De las combinaciones de numeros cuanticos que se indican,
son correctas:

— (1,0, 0, +1/2), que pertenece al orbital s debido a que /=0
— (5,4,-4,-1/2), que pertenece al orbital f debido a que /=4

39. Respuesta sugerida:

a) En el video apareceran los distintos tipos de orbitales exis-
tentes.

b) Un orbital atémico es la region del espacio alrededor del
ndcleo en la que existe gran probabilidad de encontrar un
electron con una energia determinada.

Los alumnos dibujaran en su cuaderno un orbital s, p, d y f.

Orbital 1s Orbital 3s  ;
{ t
Y Y
\ )L:/ ~ - ! :/ _—
/ ‘ \X _— . ‘ p \X
|
Orbital 2s 7
T~ ! /Y
=
— i \X
Orbital p, Orbital p, Orbital p,
z
X“
Orbital d,, Orbital d,, ,
Y Y
X X
z
Orbital d,.
Y
Orbital d,, 7 Orbital dyz_ e

)
(N

Orbital Orbital Orbital

4y sy Uy Moo 30

z

Orbital
4f523 -3zr?

z

! % N
4 <

Orbital
afy,

Orbital
43y
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40.

41.

42,

43.

45,

Para determinar qué orbital tiene menor energia, determina-
mos ny I para cada orbital, y calculamos la suma de n + /.

a) El orbital 2p tiene mayor energia porque el resultado de
n + I del orbital 2p es mayor que el n + / del orbital 2s:

24+1>2+0
b) El orbital 1f no existe.
c) Ambos tienen la misma energia: 6+ 0=4 + 2
d) El orbital 5d tiene mayor energia:
5+2>3+1->57>4

Especie Configuracion Diagrama de orbitales
electronica 192 2¢2 op
0(Z=18) 152252 2p* #F #F #F % —

1s? 2s? 2p°® 3s? 3p*
S(Z=16) 1s22s22p62s22p* % % #FJHFJHF JHF %JHF*

182 2s? 2ps

0%(Z=18) 152252 2p® #F % JF%%
1s? 2s? 2p°

F(Z=9) 152252 2pd % JHF JF%
1s? 2s? 2ps

F(Z=9) 152252 2p® % % JF %

a) Mg (Z = 12): 1s2 252 2pf 3s2. Tiene dos electrones en el
nivel mas externo.

b) Ar (Z = 18): 1s2 252 2p® 3s2 3p®. Tiene ocho electrones en
el nivel mas externo.

c) Pd (Z=46): 152252 2p®3s23p64s23d104pb 552 4d8. Tiene
dos electrones en el nivel mas externo.

d) Sn (Z=50): 1s22s2 2p® 3s2 3p® 452 3d10 4pb 552 4d10 5p2,
Tiene cuatro electrones en el nivel mas externo.

a) (Z=17) 1s22s2 2pb 3s2 3p°. No tiene electrones desapa-
reados; por tanto, es una sustancia diamagnética.

b) (Z=11) 1s2 2s2 2p6 3s!. Tiene un electron desapareado;
por tanto, es una sustancia paramagnética.

. a) 1s! 2s! no es un atomo estable porque su estado funda-

mental es 1s2.

b) 1s22s22p® es su estado fundamental y, por tanto, el dtomo
es estable.

c) 1s22s! 2pbno es su estado fundamental; por tanto, es un
atomo excitado, no un dtomo estable.

d) 1s!2s22p3 no es su estado fundamental; por tanto, es un
atomo excitado, no un dtomo estable.

e) 1s22s22p®3s23pb4s23d! es su estado fundamental y, por
tanto, el &tomo es estable.

Respuesta sugerida:

a) Einstein llamé «accién fantasmagoérica» al hecho de que la
observacion de un objeto afecte a otro a pesar de la distan-
cia que les separa.

b) Que dos electrones separados a 1,3 km de distancia se
comunican de forma invisible e instantanea.

c) La tecnologia del experimento se puede aplicar a la cripto-
grafia cuéntica para mejorar la seguridad en las comunica-
ciones.

d) Tiene la ventaja de poner en comun los conocimientos de
todos los integrantes de la colaboracién, para conseguir un
mejor avance en las investigaciones que se llevan a cabo.

46.

e) Los alumnos deberan poner en comun sus conclusiones.

Algunas conclusiones que se pueden extraer de la investi-
gacion realizada son:

— Se han llegado a comprobar las predicciones de la teoria
cuantica.

— Se ha refutado de forma casi perfecta la vision del mundo
de Einstein sobre que «nada» viaja mas rapido que la luz.

— Este experimento ha permitido desarrollar tecnologias que
se pueden aplicar para mejorar la seguridad en las comu-
nicaciones y la informéatica de alto rendimiento, u otras
areas que requieran de numeros aleatorios de alta calidad
y a una velocidad muy alta.

— La tecnologia del experimento se puede aplicar a la cripto-
grafia cuantica para mejorar la seguridad en las comunica-
ciones.

Respuesta sugerida:

Louis De Broglie fue galardonado en 1929 con el Premio No-
bel de Fisica por su descubrimiento de la naturaleza ondula-
toria del electrén.

— La Real Academia Sueca de Ciencias otorgd el Premio
Nobel de Quimica 2022 a Carolyn R. Bertozzi, Morten
Meldal y K. Barry Sharpless, por el desarrollo de la quimi-
ca clic y la quimica bioortogonal, técnicas que permiten
crear moléculas grandes a partir de otras mas pequefias.

El alumnado puede encontrar en Internet mas informacioén
sobre el Premio Nobel de Quimica de 2022.

) PARTiCULAS SUBATOMICAS

47.

48.

49,

EN EL UNIVERSO

Fundamentales: quark, fotén, bosén Z, neutrino.

Pag. 40

No fundamentales: barién, meson.

Respuesta sugerida:
a) Neutrino electrénico, neutrino muénico y neutrino tauénico.

b) El descubrimiento de las oscilaciones de los neutrinos de-
muestra que tienen masa.

c) El Premio Nobel de Fisica de 2015 fue otorgado al descu-
bridor de estas oscilaciones en los neutrinos.

d) Los neutrinos tienen carga neutra, es decir, no tienen carga.

e) Si, debido a que a la mayor parte de las particulas de la
naturaleza les corresponde una antiparticula; en este caso,
un antineutrino de carga idéntica al neutrino.

Respuesta sugerida:

Hay seis tipos distintos de quarks (up, down, charm, strange,
top, bottom):

— Up: tiene una carga eléctrica igual a +2/3 de la carga ele-
mental y un espin de 1/2.

— Down: tiene una carga eléctrica igual a —1/3 de la carga
elemental y un espin de 1/2.

— Charm: tiene una carga eléctrica igual a +2/3 de la carga
elemental y un espin de 1/2.

— Strange: tiene una carga eléctrica igual a —1/3 de la carga
elemental y un espin de 1/2.

— Top: tiene una carga eléctrica igual a +2/3 de la carga
elemental y un espin de 1/2.

— Bottom: tiene una carga eléctrica igual a —1/3 de la carga

elemental y un espin de 1/2.
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Recibieron estos nombres para ser facilmente recordados.
Las variedades strange, charm, bottom y top son muy inesta-
bles y se desintegraron en una fracciéon de segundo después
del Big Bang, pero los fisicos de particulas pueden recrearlas
y estudiarlas. Las variedades up y down si se mantienen, y se
distinguen entre otros aspectos por su carga eléctrica.

b) La afirmacién es falsa. Las masas del protén y del neutrén
son similares, pero la masa del electrén es mucho menor.

c) La afirmacién es falsa. EI modelo atémico de Bohr incluye
el concepto de cuantizacion de la energia.

d) La afirmacioén es verdadera. A mayor intensidad de la luz
que incide sobre un metal, mayor sera la corriente eléctri-
ca que genera si la luz aporta energia suficiente para ex-
traer electrones.

SINTESIS Pag. 40
51. Los alumnos deberan elaborar un mapa conceptual con la
50. a) La afirmacion es falsa. El modelo atoémico de Thomson no ayuda de una herramienta en linea. En este esquema se debe
diferencia entre nucleo y corteza. Segin Thomson, los resumir el temario de esta unidad. En el mapa conceptual se
electrones se hallan incrustados en una esfera maciza de deben incluir: los modelos atémicos y los distintos descubri-
carga positiva. EI modelo atémico de Rutherford es el pri- mientos que dieron origen a estos; la mecéanica cuantica y sus
mero que diferencia entre nlcleo y corteza en el atomo. principios; orbitales atbmicos y nimeros cuanticos.
[ [ [ [
condujo al condujo al condujo al otro modelo mds complejo es
conduce a los
descubierto llevo al gracias a observado por .
por por Origenes
\ \ de la teoria
Thomson Modelo de Godlstein Rutherford Chadwick Cuantica
| Thomson | | |
llevé al 2] o
e‘" e‘" ev‘o a e‘" Hipotesis de Teoria corpuscular
Planck Efecto fotoeléctrico
1897 1914 Modelo de 1932
Rutherford
da lugar da lugar
Mecanica cuantica
segtin lo cual los electrones con da lugar al actual con
se sittian en
Orbitales atémicos Dualidad onda-corpisculo Modelo cuéntico _ Principio de
incertidumbre de
| ‘ Heisenberg
definidos por los hipadtesis de
Nimeros cuanticos L. de Broglie
Nidmero Ndmero cuantico Ndmero cuantico Nimero cuantico
cuantico principal secundario magnético de espin
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Evaluacion (pag. 42)

1.

3.

a) Verdadera.

b) Falsa; segun el modelo atémico de Rutherford, la mayor
parte de la masa atémica se concentra en el ndcleo.

c) Falsa; el modelo atémico de Bohr explica el espectro ato-
mico del hidrégeno.

d) Verdadera.
e) Verdadera.

f) Falsa; en el modelo mecéanico-cuantico actual, la posicién
de los electrones no se puede predecir; los electrones no
se encuentran en orbitas, sino en orbitales.

g) Verdadera.

Simbolo aH S sz
V4 1 38 16

A 2 87 48

N.° de protones 1 38 16

N.° de electrones 1 40 18

N.° de neutrones 1 49 32
Masa

atomica 2 87 48
aproximada (u)

Carga 0 -2 -2

Datos: v =4,85- 1015 Hz; £=1,7 - 102
Incégnitas: cantidad de cuantos

— En primer lugar, calcularemos la energia que produce la
emision de radiacion del laser:

Eemisisn =h-v =663-1034J.8.485.105g-1 =
=3,22-10718}
— Y, a continuacioén, calculamos el nimero de cuantos divi-

diendo la energia suministrada entre la energia resultante
de la emision del laser:

Esuministrado _ 1,7 . 10‘2,1

nuamero de cuantos = = =
3,22-10-184

emision
= 5,3-10!% cuantos

— La respuesta correcta es la c.

. En primer lugar, tenemos las siguientes ecuaciones:

Ecop=Ex=Ec-Ep
Espsp=E1=E4-Ep
E; = 10E,
— Seguidamente, procedemos a aislar Eg:
Eqp—Eg =10E,
Eg = E4 + 10E5

10.

11.

12.

— Finalmente, aislamos E.:
Eg = EC - (+EA - El)

E2:Ec—EA+E1
E2 :EC—EA+].OE2
11E2+EA=EC

— Por tanto, la respuesta correcta es la a.

. Datos: m=20g; v=72km - h-l

Incégnitas: A

Para resolver este ejercicio, aplicaremos la ecuacién de la longi-
tud de onda para objetos que no van a la velocidad de la luz:

ao h . 663-10%Js
Previl Myl * Ymovil 0,020 kg -20m-s!
=166-1033m

. Datos: no=4; m=2

Incognitas: A

Para resolver este ejercicio aplicaremos la inversa de la ecua-
cién de J. Rydberg para n, = 4 de la linea de Balmer:

1 1
A= - - — v =
R~ -~ 1,098 -10'm |- - -
nf  n3 22 4
= 4,857 -10"m

. Las opciones ay d son correctas.

La respuesta ¢ no es correcta porque se debe cumplir que /
sea n —1. En este caso, n = 4; por tanto, / no puede ser 4
también.

. P(Z=15) 1s22s2 2pb 352 3p3

e n I m mg
13.° 3 1 -1 1/2
14.° 3 1 0 172
15.° 3 1 1/2

. Si, la energia en el mismo nivel n energético solo cambia entre

los diferentes orbitales, pero no dentro de uno, como, por
ejemplo, en este caso, el orbital p.

S (Z=16) 152252 2pb3s23p*
S2- 152 252 2pb 352 3pb
S2+ 152 252 2pb 352 3p2

a) Estado fundamental.
b
c

d

Estado fundamental.

)
)
) Estado excitado, no llena todos los orbitales anteriores.
)

Estado excitado, no llena todos los orbitales anteriores.

a) Quark.
b) Foton.

c) Meson.



LA MATERIA

Nos situamos (Pag. 43)

A. Respuesta sugerida:

Con el fin de introducir la unidad, proponemos responder a
estas cuestiones entre todos los alumnos de la clase.

Este ejercicio facilitara al profesor/a y a la clase en general infor-
macion de cuéles son los conocimientos previos sobre el tema.

— Muchos de los nombres de los elementos quimicos se refie-
ren a alguna de sus propiedades. Por ejemplo, el oro, en
latin aurum, significa ‘principio brillante’. Sin embargo, hay
otros elementos cuyos nombres hacen referencia a una
persona. Por ejemplo, el curio debe su nombre a Marie
Curie. Otros elementos quimicos deben su nombre a luga-
res geogréaficos, por ejemplo, el californio, que fue sintetiza-
do por primera vez en el laboratorio de la Universidad de
California.

— Dimitri Mendeléiev publicé en 1869 una tabla periddica en
la que situd todos los elementos conocidos en aquella épo-
ca ordenandolos de tal forma que los que pertenecian a
una misma familia apareciesen en la misma linea horizon-
tal. Sin embargo, el descubrimiento del helio le caus6 un
gran problema, puesto que este nuevo elemento no tenia
un lugar adecuado para colocarse en la tabla.

B. Respuesta sugerida:

— Ambos libros ofrecen multitud de curiosidades e informa-
cion sobre la tabla periédica de los elementos. Muestran el
lado divertido y fascinante de la historia de los elementos
quimicos.

— Este ejercicio facilitara al profesorado y a los alumnos la
capacidad de captar las ideas principales del libro. Se pue-
de organizar un debate en clase en el cual cada alumno/a
exponga lo que mas le ha llamado la atencién del libro.

Datos curiosos que el alumnado puede extraer de los libros
recomendados son:

Estos libros no son solo libros sobre los elementos quimi-
cos, sino que muestran coémo esos elementos fueron
descubiertos, cémo cambiaron el mundo, de qué manera
influyeron en el arte y en la literatura, de qué forma im-
pulsaron los acontecimientos histéricos mas relevantes.
En estos libros se aprenden cosas que no hay que olvidar
jamas.

Los asombrosos relatos e increibles sucesos que narran
estos libros tienen como protagonistas el carbdn, el nedn,
el silicio o el oro, elementos que juegan un papel funda-
mental en la historia, las finanzas, la mitologia, la guerra,
la cultura y la vida de los (locos) cientificos que los des-
cubrieron.

Los elementos estan tan cerca como lejos de nosotros mis-
mos. Estos libros desentrafian sus secretos y nos demues-
tran que sus historias, las de los elementos, son también las
nuestras.

Sistema periddico de los elementos

C. Respuesta sugerida:

Con este ejercicio se propone organizar un debate en clase
acerca de estas cuestiones. El profesor/a puede plantear pre-
guntas como la siguiente: jpodria existir un nimero infinito de
elementos quimicos?

— Segun la ley periédica de Mendeléiev, se puede predecir
que existen elementos que todavia no se han descubierto.
El problema es que los elementos estarian muy abajo en la
tabla periédica, lo que haria que fuesen muy inestables y
tendrian que ser sintetizados en un laboratorio.

En cuanto a la ordenacién de los elementos quimicos en la ta-
bla periédica, los alumnos propondran posibles criterios de or-
denacién. Se propone que cada alumno/a configure una nueva
tabla periédica basandose en nuevos criterios.

Problemas resueltos (pags. 64y 65)

1. Analizamos las configuraciones electronicas dadas y, a partir
de ellas, determinamos el grupo y el periodo al que pertenece
cada elemento.

— X: 1s22s22p*

El elemento X tiene estructura de su ultimo nivel electroni-
co tipo s2p%, por lo que pertenece al grupo 16, el de los
calcégenos o anfigenos. Por el nimero 2 de dicho nivel,
determinamos que su periodo es el 2. Al tener 8 electro-
nes, su nimero atémico es 8, lo que lo identifica como el
oxigeno (0).

— Y: 1s!

El elemento Y tiene estructura de su ultimo nivel electroni-
co tipo s, por lo que pertenece al grupo 1, el de los alcali-
nos. Por el nimero 1 de dicho nivel, determinamos que su
periodo es el 1. Al tener 1 electron, su nimero atdmico es
1, lo que lo identifica como el hidrégeno (H).

— 7: 152252 2p® 352 3pb 4s!

El elemento Z tiene estructura de su ultimo nivel electroni-
co tipo s, por lo que pertenece al grupo 1, el de los alcali-
nos. Por el nimero 4 de dicho nivel, determinamos que su
periodo es el 4. Al tener 19 electrones, su nimero atémico
es 19, lo que lo identifica como el potasio (K).

2. Datos: Mn (Z=25); K (Z=19); As (Z=33); Ce (Z=58)

Analizamos los elementos quimicos dados y su configuracion
electrénica vy, a partir de ella, determinamos el grupo y el pe-
riodo al que pertenece cada elemento.

— Mn (Z=25): 12252 2p®3s2 3pb 3d° 4s2

El manganeso posee en su penultimo nivel un orbital d
incompleto, por lo que pertenece al grupo de metales de
transicion. Al tener 5 electrones en dicho orbital, estard en
el grupo 7.
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— K (Z=19): 152252 2p®3s23p64s!

El potasio tiene estructura de su ultimo nivel electrénico
tipo s1, por lo que pertenece al grupo 1, el de los alcalinos.
Por el numero 4 de dicho nivel, determinamos que su pe-
riodo es 4.

As (Z =33): 152252 2pf 352 3pb 452 3d104p3
El arsénico tiene estructura de su ultimo nivel electrénico
tipo s2p3, por lo que pertenece al grupo 15, el grupo del

nitrégeno. Por el nimero 4 de dicho nivel, determinamos
que su periodo es 4.

Ce (Z=58): 152252 2p° 352 3pf 452 3d10 4p6 552 4d10 5pb 652
411 5!

El cerio posee en su ultimo nivel un orbital d incompleto,
por lo que pertenece al grupo de metales de transicion. Al
tener 1 electrén en dicho orbital, estara en el grupo 5.

e Son metales los elementos situados a la izquierda de la
tabla periddica.

Metales: Mn, Ce, K

O
N

ionizacion disminuye segln incrementa el nimero atémi-
co, ya que disminuye la atraccién nuclear sobre el electron
mas externo. Por lo tanto, el ultimo electron es retenido
con menor fuerza en el Li (Z= 3) y su energia de ionizacion
serd mayor que en el caso del K (Z=19).

Respecto al radio atémico de los elementos K (Z=19) y Li
(Z=23):

Ambos elementos pertenecen al mismo grupo de la tabla
periddica, el grupo 1. Dentro de un grupo, el radio atbmico
aumenta conforme crece el nimero atémico. Por tanto, el
orden decreciente de radio atémico es: K (Z=19) > Li (Z=3)

El caracter metélico se refiere al comportamiento de los
elementos como metales o no metales, segln tiendan a
perder sus electrones del nivel mas externo (metales) o no
(no metales).

Podemos deducir el caracter metalico por la posicién que
ocupan los elementos en la tabla periédica. Los metales
aparecen a la izquierda de la tabla periddica y los no meta-
les se sitlan a la derecha; por tanto:

Metales: K (Z=19), Ca (Z=20), Li (Z=23)

3. Datos: Ca (Z=20); Mg (Z=12); Na (Z=11)

Para calcular la carga nuclear efectiva de los siguientes ele-
mentos:

No metales: Br (Z = 35)

— Escribimos las configuraciones electronicas. Ejercicios y problemas (Pigs. 66 a 68)

Ca (Z=20): 152252 2pb 352 3pb 452

Mg (Z=12): 1s22522p®3s2

Na (Z=11): 152252 2pb 3s!

Cada electrén del kernel ejercera un apantallamiento a = 1.
Ca (Z=20): kernel (3s23p®). Portanto: 8 -1 =8

Mg (Z = 12): kernel (252 2p®). Por tanto: 8 - 1 =8

Na (Z=11): kernel (2s22p®). Por tanto: 8 - 1 = 8

Calculamos y comparamos la carga nuclear efectiva sobre

D HISTORIA DE LA TABLA PERIODICA g 66

5. Los cientificos a los que se les atribuyen los siguientes hechos
son:

a)

O
=

Dobereiner (1820). Propuso la ley de las triadas de ele-
mentos.

Moseley (1914). Clasificé los elementos en orden creciente
de masa atémica.

) . c) Berzelius (1814). Dividio los elementos en dos grupos dife-
el electrén mas externo de cada uno.
rentes: metales y no metales.

7*(Ca)=7 — a=20 — a(ls? 2s2 2pb 3s2 3p%) —

( )1 . ( P P d) Chancourties (1863). Ordend los elementos en funciéon de
—a@s)=2-a(4sh) su masa atémica sobre una curva helicoidal.
7*(Mg)=Z7 —a=12 - a (1s2 252 2p6) - e) Newlands (1863). Estableci6 la ley de las octavas.
-a(3sl)=2-a(3sh f) Mendeléiev (1869) y Meyer (1870). Ordenaron los ele-

Z*(Na)=Z —a=11-a(1s2 252 2p6) = 1

mentos en orden creciente de masa atémica en una tabla,
dejando huecos para algunos elementos aun no descu-
biertos en su época.

4. Analizamos los elementos quimicos dados con numeros ato-
micos 19, 20, 3y 35. 6. Tras leer la historia de la tabla periodica, respondemos a las

. : o preguntas propuestas:
a) ldentificamos los elementos quimicos en la tabla periodi-

=

ca. Las configuraciones electrénicas de cada uno de los a) A la alquimia le debemos el conocimiento de las sustan-
elementos son: cias, algunos procesos (reacciones quimicas) y técnicas
K (Z=19): 152252 2pf 352 3pb 4sl de purificacién de sustancias

Ca (Z=20): 1s22s22pb3s23pb4s2 b) El siglo xvill se denomina Siglo de las Luces porque duran-

Li (Z=3): 1s22s!

Br (Z=35): 152252 2p® 352 3p6 452 3d104p>

Respecto a las energias de ionizacion de los elementos K
(Z=19)y Li(Z=3):

Ambos elementos pertenecen al mismo grupo de la tabla
periddica, el grupo 1. Dentro de un grupo, la energia de

te ese periodo se produjo un gran desarrollo de las cien-
cias. Entre los avances que tuvieron lugar en ese siglo,
podemos destacar los siguientes:

e Se descubrieron los elementos gaseosos: oxigeno, hi-
drégeno y nitrogeno.

e Se desarroll6 la quimica gracias a la ley de conservacion

de la masa de Lavoisier.
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e Se conoci6 una lista de «sustancias simples» que abar-
caba un total de 33 sustancias elementales.

e | as sustancias conocidas se identificaron como elemen-
tos y aparecieron las primeras clasificaciones de ele-
mentos quimicos en funcién de sus propiedades.

e Se descubri6 una técnica para descomponer sustan-
cias: la electrdlisis.

o
N

Respuesta sugerida:

El gran mérito de Mendeléiev fue pronosticar la existencia
de elementos que aun no habian sido descubiertos; por
ese motivo, dej6 huecos vacios en la tabla periédica para
situar en ellos los elementos cuyo descubrimiento se reali-
zaria afos después.

Respuesta sugerida:

Los principales logros y aportaciones a la quimica de Dimitri
Mendeléiev fueron los siguientes:

— Descubirit¢ la tabla periédica de los elementos.

— Predijo la existencia de nuevos elementos quimicos aun
no descubiertos en la época v fij6 las propiedades de esos
elementos desconocidos.

Cada alumno/a debe redactar un breve informe en formato
digital en el que enumere sus principales logros.

ED LA TABLA PERIODICA ACTUAL Figs. 66 y 67

8. Observando la tabla periddica actual:

a) Los elementos quimicos situados en el mismo periodo tienen
el mismo numero de niveles electrénicos, completos o no.

Los elementos quimicos situados en el mismo grupo tienen
la misma estructura electronica en su nivel mas externo.

b) Los electrones internos reciben el nombre de kernel. El
kernel es una forma de abreviar la configuracion electroni-
ca de un elemento. Consiste en sustituir los electrones an-
teriores al nivel mas externo por el simbolo del gas noble
anterior, entre corchetes, seguido de la estructura electro-
nica del nivel méas externo.

c) El simbolo y el nimero atémico de los elementos que apa-
recen en el enunciado son:
Elemento quimico Simbolo Ndmero atémico

Platino Pt 78

Silicio Si 14

Xenon Xe 54

Uranio u 92
Germanio Ge 32

Iridio Ir 77

Bario Ba 56

Europio Eu 63

9. La configuracion electrénica del nivel mas externo de los si-

guientes grupos es:
a) Alcalinotérreos: ns2
b) Gases nobles: ns2npb

¢) Nitrogenoideos: ns2np3

10.

11.

12.

13.

14,

d) Haldégenos: ns2np®
e) Alcalinos: nst

f) Carbonoideos: ns2np?

Si analizamos la configuracion electrénica externa del ele-
mento, 4s2 3d10 4pl, vemos que presenta estructura de su
Gltimo nivel electrénico tipo s2 p!, por lo que pertenece al
grupo 13, el de los térreos o boroideos. Por el nimero 4 de
dicho nivel, determinamos que su periodo es el 4.

La configuracion electrénica abreviada, segln el gas noble mas
préximo, de los elementos que aparecen en el enunciado es:

Elemento quimico Configuracion electrénica
Sodio [Ne] 3s!
Telurio [Kr] 5s2 4d10 5p4
Hierro [Ar] 4s2 3d®
Aluminio [Ne] 3s23p!
Wolframio [Xe] 652 4f14 54
Berilio [Hel 252
Cloro [Ne] 3s23p>
Antimonio [Kr] 5s24d105p3
Nitrégeno [He] 252 2p3

Dados los siguientes nimeros atomicos, podemos obtener
esta informacion:

e | cotwmostn | G | pers
Z=12 [Ne] 3s? 2 3
7=42 [Kr] 5s24d> 7 5
Z=16 [Ne] 3s2 3p* 16 3
Z=53 [Kr] 5s24d105p° 17 5

Para los siguientes casos:
a) Tiene tres electrones en el subnivel 3d.

La estructura electronica externa de este elemento es
4s23d3. Se corresponde con el vanadio, de simbolo atémi-
co V' y numero atémico 23.

b) Tiene el subnivel 3p completo.

La estructura electronica externa de este elemento es
3s23pb. Se corresponde con el gas noble argdn, de simbo-
lo atbmico Ar y cuyo nimero atémico es 18.

Dado el siguiente elemento cuya configuracion electrénica es:

152 252 2p® 352 3pb 4s!

a) La afirmacioén es falsa. Al tener 19 electrones, su nimero
atémico también es 19.

b) La afirmacién es verdadera. La configuracion electrénica
pertenece a un atomo en estado fundamental, no se ob-
servan saltos de electrones de un nivel a otro superior.

c) La afirmacion es falsa. No se observan saltos de electrones
de un nivel a otro superior.

d) La afirmacién es falsa. El elemento pertenece al grupo 1, el
de los alcalinos.
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15.

16.

e)

La afirmacion es falsa. El elemento quimico tiene estructu-
ra de su ultimo nivel electronico tipo 4s!. El nimero 4 de
este nivel nos indica que pertenece al cuarto periodo.

Si analizamos los siguientes elementos quimicos:
A (1s22s22pl)

B (1s22s22pf 3s23pl)

C (152252 2pb 352 3p®3d104s24pl)

a)

b

=

O
N

d

-

@
N

La afirmacion es falsa. Si observamos las configuraciones
electrénicas, el Ultimo nivel electrénico de ambos elemen-
tos quimicos no es el mismo, por lo que no pertenecen al
mismo periodo.

La afirmacion es verdadera. Si observamos las configura-
ciones electrénicas, la estructura del dltimo nivel electréni-
co es ns2np!, por lo que los tres elementos quimicos
pertenecen al grupo 13, el grupo de los térreos o boroi-
deos.

La afirmacion es verdadera. C pertenece al nivel electrénico
4, por lo que es un elemento quimico del cuarto periodo.

La afirmacién es falsa. El elemento quimico B posee
13 electrones, por lo que su nimero atdmico es 13.

La afirmacion es falsa. Los elementos quimicos A, By C
tienen estructura electronica del tipo ns2np!, por lo que
pertenecen al grupo de los térreos o boroideos.

De las configuraciones electronicas propuestas:

a)
b)
c)

1s22s22p° d) 1s22s22p63s23p®3d104s24pb
1s22s! e) 1s22s22pb
1s22522p%3s23p°>  f) 1522s22pb3s!

Podemos agrupar las configuraciones electrénicas en tres
grupos:

e Tipo ns2np®: a este grupo pertenecen las configuracio-
nes electronicas ay c.

e Tipo nsl: a este grupo pertenecen las configuraciones
electrénicas by f.

e Tipo ns2np®: a este grupo pertenecen las configuracio-
nes electronicas dy e.

Dentro de cada uno de los grupos anteriores, identifica-
mos los siguientes elementos:

e Tipo ns2npd: en este grupo, el de los haldégenos, se en-
cuentran los elementos F (a) y Cl (c).

e Tipo nsl: en este grupo, el de los alcalinos, se encuen-
tran los elementos Li (b) y Na (f).

e Tipo ns?np®: en este grupo, el de los gases nobles, se
encuentran los elementos Kr (d) y Ne (e).

17. Tras consultar la tabla periodica interactiva:

a)

b)

Respuesta sugerida:

Se ha elegido como elemento metélico el Ky como ele-
mento no metalico el As, ambos pertenecientes al mismo
periodo.

Respuesta sugerida:

Elemento Elemento
metélico no metélico
Simbolo K As
7 19 33
A 39,09 74,92
Configuracion 152252 2p® 352 3pb 4sl 152252 2p® 352 3p®
electronica 4s23d104p3
Grupo 1 15
Periodo 4 4
Isétopos 39K, 40K, 41K, 42K, 71As, 72As, 73As, 74As,
43K 75As, 76As, 77As
Historia El hidroxido de potasio | Fue descubierto en el siglo

se consideré durante
mucho tiempo como
un elemento porque
no se lograba descom-
poner mediante el ca-
lor ni mediante reacti-
vos quimicos. En 1807
Davy aislé por primera
vez el metal por elec-
trélisis del hidréxido
potésico humedo.

Il por Alberto Magno.

Propiedades

El potasio es un metal
sélido, blando, de baja
densidad y maleable.
Recién cortado tiene
un brillo parecido al
de la plata. Se disuel-
ve en amoniaco liqui-
do anhidro y se com-
bina facilmente con la
mayoria de los no me-
tales. Reacciona con
el hidrégeno para dar
hidruro de potasio y
con el oxigeno puede
formar 6xido y peroxi-
do.

Se presenta en varias for-
mas alotrépicas de las cua-
les las mas importantes son
el arsénico gris (de aspecto
metalico, blando, fragil y
buen conductor del calor,
con un peso especifico de
5,7) y el arsénico amarillo
(no metdlico; de peso espe-
cifico 2,0; cuando se calien-
ta, sublima, pasando direc-
tamente de sélido a vapor a
613 °C). El vapor de arséni-
co esta constituido por mo-
léculas tetratdomicas (Asy)
que se disocian en molécu-
las diatémicas (As;) a tem-
peraturas superiores a los
800 °C.

Aplicaciones

Se utiliza como refri-
gerante en las plantas
eléctricas nucleares.
Los compuestos tie-
nen muchos usos: el
bromuro y el yoduro
se emplean en medi-
cina y en fotografia; el
clorato, en la fabrica-
cién de algunos explo-
sivos y de las cerillas;
el sulfato, como fertili-
zante para la agricul-
tura, y el hidroéxido,
para fabricar jabones
blandos.

Como veneno. El arsénico
se agrega para endurecer
el plomo en la fabricacion
de perdigones y se usa en
la industria del vidrio (0,5%
de triéxido de arsénico)
para eliminar el color verde
que producen las impure-
zas de los compuestos de
hierro. El arseniato de plo-
mo y el arseniato de calcio
se usan como insecticidas.
El arseniuro de galio (GaAs)
se usa en semiconductores
y para la preparacion de la-
seres. El disulfuro de arsé-
nico (As, Sy), que es cono-
cido como rojo oropimente
0 arsénico rubi, se usa co-
mo pigmento en la fabrica-
cion de fuegos de artificio y
pinturas.
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c) Respuesta sugerida:

El arsénico es un metaloide que rara vez se encuentra en
estado solido. Sus propiedades son intermedias entre los
metales y los no metales. Muy toxico.

El potasio es un metal alcalino. Es un sdélido blando que
reacciona violentamente con agua. Esencial para la vida.
18. Trabajo colaborativo en grupo.
a) Respuesta sugerida:

El ununpentio es el Ultimo elemento quimico descubierto.
Posee numero atomico 115. En 2011 se aprobaron los
nombres de tres nuevos elementos que tienen los nimeros
atémicos 110, 111 y 112, bautizados respectivamente
como darmstadtio (Ds), roentgenio (Rg) y copernicio (Cn).

b) Respuesta sugerida:

El simbolo, posicion en la tabla periédica y estructura elec-
tronica del dltimo elemento quimico descubierto:

e Ununpentio (Uup), nimero atémico 115, configuracion
electronica: [Rn] 514 6d10 752 7p3

O
N

Respuesta sugerida:

e En cuanto a las propiedades del ununpentio (Uup), en
su forma natural es desconocido; la masa atémica de
este elemento es de 288 u.

e | as propiedades quimicas precisas de este elemento no
se conocen; es altamente inestable y existe solo unos
pocos segundos un momento antes de decaer en forma
de elementos mas estables.

e Por su vida media tan reducida, de aproximadamente
100 milisegundos, su inestabilidad y dificultad de ob-
tencion, son nulas las aplicaciones industriales o co-
merciales de este elemento superpesado, por lo que su
aplicacion se relega solo a la investigacion cientifica.

19. Respuesta sugerida:

Con el fin de obtener una conclusién, proponemos que se
establezca un debate entre todos los alumnos de la clase.

Este ejercicio facilitara al profesor/a, y a la clase en general,
informacién de si quedan elementos quimicos auin por descu-
brir, si haria falta una nueva tabla periédica para ordenar
nuevos elementos quimicos o si, por el contrario, los alumnos
creen que la tabla periddica actual estéa completa.

E) CARGA NUCLEAR EFECTIVA

Y APANTALLAMIENTO Pag. 67

20. La carga nuclear efectiva es la carga que debiera tener el nu-
cleo para que, en ausencia de otros electrones, la atraccion
del nucleo sobre el electron considerado fuera la misma que
la atraccion neta que experimenta el electrén en el atomo real.

El apantallamiento consiste en la repulsion entre los electro-
nes, que disminuye la atraccion del nucleo y condiciona el
estado del electrén en el atomo.

— La carga nuclear efectiva puede calcularse mediante la
siguiente expresion:

/* =7- a, donde Z* es la carga nuclear efectiva, Zes la
carga nuclear y a es la constante de apantallamiento.

— El apantallamiento se calcula de la siguiente forma:

e | 0s electrones que componen el kernel apantallan total-
mente, de manera que el valor de a correspondiente a
cadaunoesa=1.

e | 0s demas electrones apantallan menos, de manera
que el valor de a correspondiente a cada uno de ellos es
a<l.

21. La carga nuclear efectiva para los siguientes dtomos sera:

a) Boro

Escribimos la configuracion electrénica del boro: B (Z=5):
1s22s22p!

Cada electron del kernel ejercera un apantallamiento a= 1.
Aplicamos la expresion de la carga nuclear efectiva:
Z*=7-a=5-a(ls?)-a(2s?) =3 -a(2s?)

b) Calcio

Escribimos la configuracion electronica del calcio:
Ca (Z=20): 152 252 2pb 352 3p6 452

Cada electron del kernel ejercera un apantallamiento a=1.
Aplicamos la expresion de la carga nuclear efectiva:
7*=7-a=20-a(1s22s22pb3s23pb) — a (4s!) =
=2-a(4sh)

Potasio

NS

C

Escribimos la configuracion electrénica del potasio:
K (Z=19): 152252 2p® 352 3pb4s!

Cada electron del kernel ejercera un apantallamiento a = 1.

Aplicamos la expresion de la carga nuclear efectiva:

7*=7-a=19-a(1s22s22p63s23pb) — a (4s!) = 1 — a (4s?)
d) Neon

Escribimos la configuracion electrénica del nedén K (Z = 10):
152252 2p

Cada electron del kernel ejercera un apantallamiento a= 1.
Aplicamos la expresion de la carga nuclear efectiva:
7*=7-a=10-a(1s22s22pf) =0

22. Estudiamos como varia la carga nuclear efectiva sobre el elec-
trén mas externo.

a) La carga nuclear efectiva sobre el electron méas externo
aumenta al incrementarse el nimero atémico de los ele-
mentos del periodo 3.

Todos los elementos del periodo 3 tienen el mismo kernel:
1s2 252 2p®, de manera que al calcular la carga nuclear
efectiva:

Z*=7-a=27-a(ns?np®) - a[(n +1)s?]

Al aumentar Z, los electrones que tienen un apantalla-
miento de 1 no varian. Por tanto, Z* aumenta.

b

=

La carga nuclear efectiva sobre el electron mas externo no
varia al aumentar el nimero atémico de los elementos del
grupo 2.
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23.

24,

I PROPIEDADES PERIODICAS
25.

26.

Todos los elementos del grupo tienen el electron mas ex-
terno en el mismo subnivel, aunque en un nivel superior
cada vez, de manera que los electrones que forman parte
del kernel aumentan al igual que incrementa Z, y asf la
carga nuclear efectiva es siempre la misma:

Z*=7Z-a=7-a(m?npb) - a[(n+1)s?]

Vamos a comparar la carga nuclear efectiva de las siguientes
parejas de elementos:
a) Na (Z=11): 1s22s22p®3s!
Z*=7-a=11-a(1s22s22p6) =1
Ca (Z=20): 152252 2pb 352 3p®4s2

7" =7-a=20-a(1s22s22p63s23pf) — a (4s!) =
=2-a(4sh)

La carga nuclear efectiva es mayor para el Ca.

b) O (Z=8): 1s22s22p*
7*=7-a=8-a(ls?) -a(2s22p3) =6 - a (2s22p3)
Cl (Z=17): 152252 2pb 352 3p>

Z*=7-a=17-a(1s22s22pb) — a (3s23p*) =
=7-a(3s23ph

La carga nuclear efectiva es mayor para el Cl.

Respuesta sugerida:
Trabajo colaborativo por parejas a partir de una naoticia.

a) Lo més revolucionario del descubrimiento es la posibilidad de
que los cientificos puedan ejercer control sobre la materia.

El control sobre el movimiento de pares de electrones po-
dria revolucionar nuestra vision de la quimica, ya que los
enlaces entre los distintos atomos que constituyen las mo-
|éculas, desde el agua al ADN, son el resultado del aparea-
miento de dos electrones. Por tanto, la perspectiva de
utilizar laseres de attosegundos para controlar el destino
de los electrones apareados en un enlace abre el camino a
la produccién de sustancias que no pueden ser sintetiza-
das utilizando procedimientos quimicos convencionales.

b) Al'aumentar el nimero de electrones, habré mas repulsion
entre ellos, con lo que disminuye la atraccion del nicleo.

Pags. 67 y 68
La relacién entre las definiciones dadas y la propiedad peri6-
dica a la que hacen referencia es:

a) Radio i6nico.

b) Energia de ionizacion.

c) Afinidad electrénica.

d) Electronegatividad.

En cuanto al tamafo de las siguientes especies:
a) Elanién Cl- es el de mayor tamafio.

Si un atomo neutro se transforma en anién, el numero
atébmico no varia, pero se afiade un electrén a su estructu-
ra, de manera que se incrementa el nimero de electrones
totales y aumenta el apantallamiento sobre el electrén mas
externo. En consecuencia, la carga nuclear efectiva dismi-
nuye y el tamafio aumenta.

27.

28.

29,

30.

31.

b) El &tomo neutro Mg es el de mayor tamafio.

Si un atomo neutro se transforma en catién, el nimero
atémico no varia, pero disminuye el nimero de electrones
en su estructura, de manera que el apantallamiento sobre
el electron mas externo disminuye. La carga nuclear efec-
tiva aumenta y el tamafio disminuye.

Los metales alcalinotérreos no muestran tendencia a captar
electrones y a convertirse en aniones monovalentes. El elec-
tron adicional deberia alojarse en una nueva subcapa, la p, de
forma que el proceso es enérgicamente desfavorable.

La respuesta més apropiada es:

a) La electronegatividad del Ca es baja porque atrae débil-

mente a los electrones del enlace quimico.

Propiedades

Metales

No metales

Conductividad eléc-
trica

Elevada. Disminuye
al aumentar la tem-
peratura

Deficiente, excepto
las formas alotropi-
cas del carbono

Energia de ionizacion

Baja

Elevada

Afinidad electrénica

Débil tendencia a
aceptar electrones

Elevada tendencia a
aceptar electrones:
forman aniones

Brillo

Brillo metélico

Sin brillo metalico

Ductilidad

Ductiles y malea-
bles

No son ductiles ni
maleables. En esta-

do sélido son fréagi-
les

Estado fisico a tem-
peratura ambiente

Soélidos, excepto el
mercurio

Sélidos, liquidos o
gasensos

Ordenamos los elementos en orden creciente a su radio até-
mico:

a) Ag (Z=47): [Krl5s? 4d°
Zr (Z = 40): [Kr]5s2 4d?2
Cd (Z=48): [Kr]5s24d10

Los tres elementos pertenecen al mismo periodo, por lo
que el radio atémico disminuye a medida que aumenta el
numero atémico. Por ello: Zr > Ag > Cd

b) S (Z= 16): [Nel3s23p*
Se (Z=34): [Ar]4s23d104p4
Te (Z=52): [Kr15s24d105p4

Los tres elementos pertenecen al mismo grupo, por lo que
el radio atdbmico aumenta a medida que incrementa el nd-
mero atomico. Por ello: Te > Se > S

Si un &tomo neutro se transforma en catién, el nimero atémi-
co no varfa, pero disminuye el numero de electrones en su
estructura, de manera que el apantallamiento sobre el elec-
tron mas externo disminuye. La carga nuclear efectiva au-
menta y el tamafio disminuye. Por tanto, K es de mayor

tamafio que el cation K*.
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32. Datos: 0%, C, F-, Na*, Ge2+, B, Zn
— Son isoelectronicas: 02~ (Z=8), F- (Z=9) y Na* (Z=10),

33.

que tienen 10 electrones; C (Z=6) y B~ (Z=5), que tie-
nen 6 electrones; Ge2* (Z=32) y Zn (Z = 30), que tienen
30 electrones.

En Ei2 Ei3

Na 51 47,3 71,9

K 43 3L,8 46,1

Q
—

El Na tiene mayor energia de ionizacion que el K, ya que
los dos pertenecen al mismo periodo y a mayor ndmero
atémico el radio se hace menor y la carga nuclear sobre el
electron mas externo es mayor.

La segunda energia de ionizacién consiste en arrancar un
electrén a los iones Na*y K*, que tienen una configuracion
de gas noble, muy estable y por ello es tan elevada. Se
necesita mucha energia para arrancar un segundo elec-
tron.

Para un mismo elemento, las sucesivas energias de ioniza-
cién aumentan, ya que al ir extrayendo sucesivos electro-
nes, estos deberan salir de un ion cada vez mas positivo,
con lo que seran mas atraidos los electrones de valencia.
En consecuencia, se precisara mas energia para extraerlos.

34. Datos: B,0,CyF

— Tendra mayor energia de ionizacion el F, ya que los cuatro

elementos pertenecen al mismo periodo y, a mayor nime-
ro atémico, el radio atomico disminuye y la carga nuclear
sobre el electron mas externo es mayor. Asi, podemos or-
denar los elementos en orden creciente segln la primera
energia de ionizacion:

B<C<O«<F

35. Datos: A (Z=9); B(Z=19)yC (Z=35)

a)

Sus configuraciones electrénicas son:
A(Z=9): 1s22s22p5>

B (Z7=19): 152252 2pb 352 3pb4s!

C (Z=35): 152252 2p6 352 3p® 452 3d104p>

La tendencia a aceptar electrones se refiere a la afinidad
electrénica.

Presenta mayor afinidad electrénica el de Z = 35 porque
adquirir un electrén implica conseguir configuracién elec-
tronica de gas noble.

El orden de afinidad electrénica sera: A<B < C

36. Datos: Cy Si

a)

b)

c)

Cy Si pertenecen al mismo grupo. Dentro del mismo gru-
po, el radio atdbmico aumenta al crecer el nimero atémico.
Asi, para C (Z=6)y Si (Z= 14), el Si tiene mayor tamafio
atémico.

Dentro de un grupo, la energia de ionizacién aumenta se-
gun incrementa el nimero atémico. Asi, para C (Z=6)y
Si (Z=14), el Si tiene mayor energia de ionizacion.

Dentro de un grupo, el caracter metalico aumenta se-
gln incrementa el nimero atémico. Asi, para C (Z=6)
y Si (Z=14), el Si tiene mayor caracter metalico.

37. Datos: LiyB; NayCs; SiyCl; CyO; Siy Se

a)

O
=

C

NS

Al aumentar el numero atémico, se incrementa la carga
del nucleo, aumenta la fuerza atractiva y disminuye el ta-
mafio atémico. Asi, para Li (Z=3)y B (Z=5), el Li tiene
mayor tamafio atémico.

Dentro del mismo grupo, el radio atbmico aumenta al cre-
cer el numero atémico. Asi, para Na (Z=11) y Cs (Z=55),
el Cs tiene mayor tamafio atémico.

Dentro del mismo periodo, el radio atébmico disminuye
al aumentar el niumero atémico. Asi, para Si (Z=14) y
Cl (Z=17), el Si tiene mayor tamafio atomico.

Dentro del mismo periodo, el radio atbmico disminuye
al aumentar el nimero atémico. Asi, para C (Z=6) y
0O (Z=8), el C tiene mayor tamafio atémico.

El Si (Z=14) y el Se (Z = 34) no pertenecen al mismo
grupo ni al mismo periodo. Si nos fijamos en la posicion
que ocupan en la tabla periddica, el Se tiene mayor tama-
fio atémico.

Dentro de un periodo, la energia de ionizacion aumenta
seglin incrementa el nimero atémico. Asi, para Li (Z=3) y
B (Z=5), el B tiene mayor potencial de ionizacion.

Dentro de un grupo, la energia de ionizacién aumenta se-
gln incrementa el nimero atémico. Asi, para Na (Z=11)
y Cs (Z=5b), el Cs tiene mayor potencial de ionizacion.

Dentro de un periodo, la energia de ionizacion aumenta
seglin incrementa el nimero atémico. Asi, para Si (Z= 14)
y Cl (Z=17), el Cl tiene mayor potencial de ionizacién.

Dentro del mismo periodo, la energia de ionizacién aumen-
ta seglin incrementa el nimero atémico. Asf, para C (Z=6)
y O (Z=8), el O tiene mayor potencial de ionizacion.

El Si (Z=14) y el Se (Z = 34) no pertenecen al mismo
grupo ni al mismo periodo. Si nos fijamos en la posicion
que ocupan en la tabla periédica, el Se tiene mayor poten-
cial de ionizacion.

Dentro de un periodo, la afinidad electrénica aumenta
segun incrementa el nimero atémico. Asi, para Li (Z= 3)
y B (Z=5), el B tiene mayor afinidad electrénica.

Dentro de un grupo, la afinidad electrénica aumenta se-
gun disminuye el niumero atémico. Asi, para Na (Z=11)
y Cs (Z=55), el Na tiene mayor afinidad electrénica.

Dentro de un periodo, la afinidad electrénica aumenta se-
gln incrementa el numero atémico. Asi, para Si (Z = 14)
y Cl (Z=17), el Cl tiene mayor afinidad electrénica.

Dentro del mismo periodo, la afinidad electrénica aumenta
segun incrementa el nimero atomico. Asi, paraC (Z=6)y
0O (Z=8), el O tiene mayor afinidad electrénica.

El Si (Z= 14) y el Se (Z = 34) no pertenecen al mismo
grupo ni al mismo periodo. Si nos fijamos en la posicién
que ocupan en la tabla periédica, el Se tiene mayor afini-
dad electronica.
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SINTESIS

d) Dentro de un periodo, la electronegatividad electrdnica
aumenta segun incrementa el niumero atomico. Asi, para
Li (Z=3)y B (Z=5), el B tiene mayor electronegatividad.

Dentro de un grupo, la electronegatividad aumenta segin
disminuye el nimero atémico. Asi, para Na (Z=11) y
Cs (Z=5bH), el Na tiene mayor electronegatividad.

Dentro de un periodo, la electronegatividad aumenta se-
gln incrementa el nimero atémico. Asi, para Si (Z=14)y
Cl (Z=17), el Cl tiene mayor electronegatividad.

Dentro del mismo periodo, la electronegatividad aumenta
segln incrementa el nimero atdmico. Asi, paraC (Z=6)y
0O (Z=8), el O tiene mayor electronegatividad.

El Si (Z=14) y el Se (Z = 34) no pertenecen al mismo
grupo ni al mismo periodo. Si nos fijamos en la posicion
que ocupan en la tabla periédica, el Se tiene mayor elec-
tronegatividad.

Nesd

Dentro de un periodo, el caracter metalico aumenta se-
gln disminuye el numero atémico. Asi, para Li (Z=3)y
B (Z=5), el Li tiene mayor caracter metalico.

e

Dentro de un grupo, el caracter metalico aumenta segln
incrementa el nimero atémico. Asi, para Na (Z=11) y
Cs (Z = 5b), el Cs tiene mayor caracter metalico.

Dentro de un periodo, el caracter metéalico aumenta se-
gun disminuye el nimero atémico. Asi, para Si (Z=14)y
Cl (Z=17), el Si tiene mayor caracter metalico.

Dentro del mismo periodo, el caracter metalico aumenta
segln disminuye el nimero atémico. Asi, para C (Z=6)y
0O (Z=8), el C tiene mayor caracter metalico.

El Si (Z=14) y el Se (Z = 34) no pertenecen al mismo
grupo ni al mismo periodo. Si nos fijamos en la posicién
que ocupan en la tabla periddica, el Si tiene mayor carac-
ter metdlico.

38. Consultando en Internet el tipo de enlace quimico:

a) F, es un compuesto covalente molecular formado por en-
laces covalentes.

b) HF es un compuesto covalente formado por enlaces cova-
lentes.

c) KF es un compuesto i6nico formado por enlace iénico.

Pag. 68

39. Las diferencias entre elementos metalicos y no metélicos res-

pecto a las siguientes propiedades son:

a) Los no metales tienen mayor nimero de electrones en la
Ultima capa.

b) Tienen mayor energia de ionizacién los no metales, mien-
tras que los metales forman cationes con mas facilidad.

c) Los metales tienen menor tendencia a aceptar electrones
y, por tanto, su afinidad electrénica es positiva; los no me-
tales tienen elevada tendencia y menor afinidad electréni-
ca (més negativa).

d) Los metales tienen electronegatividades bajas y los no me-
tales, elevadas.

40. Datos: Z7=19; Z=23; Z=48

41.

a) Z=19: 1s22s22p63s2 3pb4sl
7= 23: 152252 2p6 352 3p® 452 3d3
7 = 48: 152 282 2p6 352 3p® 452 3d10 4pb 552 4d10

b) La configuracion electronica del elemento Z = 30 es: 1s2
252 2p6 352 3pb 452 3d10, Este elemento tiene estructura de
su Gltimo nivel electrénico tipo 4s2, y ademés posee orbita-
les d completos, por lo que pertenece al grupo 12, igual
que el elemento Z = 48.

Por su niimero 4 de su Ultimo nivel electrénico, determina-
mos que su periodo es el 4, al igual que los elementos con
numeros atémicos Z=19y Z=23.

c) Los elementos de un mismo grupo tienen la misma estruc-
tura electrénica en su nivel mas externo.

Datos: Na, C, Siy Ne
a) Na(Z=11),C(Z=6),Si(Z=14)y Ne (Z=10)

b) Las configuraciones electrénicas son:
Na (Z=11): 1s22s22p53s!
C(Z=16): 1s22s22p?

Si (Z=14): 152252 2p6 352 3p?2
Ne (Z=10): 1s22s22pb

c) Na posee un electron en su nivel mas externo. C posee
cuatro electrones en su nivel mas externo. Si posee cuatro
electrones en su nivel mas externo. Ne posee ocho electro-
nes en su nivel méas externo.

[oR
=

C y Si pertenecen al mismo grupo; por tanto, al aumentar
el numero atémico, incrementa la carga nuclear y aumenta
el tamafio del atomo al tener mayor nimero de niveles
ocupados. Segln esto, Si es de mayor tamafio que C.

El orden creciente de tamafio atémico es:

Ne <C < Si<Na

@D
N

C y Si pertenecen al mismo grupo; por tanto, al aumentar
el nimero atémico, la energia de ionizacién disminuye, por
lo que C tendra mayor energia de ionizacién que Si.

El orden creciente de energia de ionizacion es:

Ne <Si<C<Na

f) Respuesta sugerida:

Con el fin de repasar la unidad, proponemos que los alum-
nos busquen las propiedades de estos elementos.

Es importante hacer hincapié en el hecho de que elemen-
tos quimicos del mismo grupo (C y Si) tienen la misma es-
tructura electrénica en su nivel méas externo, razén por la
cual presentan propiedades quimicas similares. En cuanto
a Nay Ne, que aparecen en extremos opuestos de la tabla
periédica, se observara una gran diferencia en sus propie-

dades quimicas.
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Evaluacion pag. 70)

1. a) Falsa. Débereiner propuso que en la naturaleza existian
grupos de tres elementos, de forma que el central tenia
propiedades que eran una media de los otros dos. Clasificd
los elementos en triadas.

S)

Verdadera. Chancourties fue el primero en ordenar los
elementos seglin su masa atémica, sobre una curva heli-
coidal.

Verdadera. Moseley colocé los elementos en orden cre-
ciente de su numero atémico y observé que todos queda-
ban en el lugar adecuado segun sus propiedades.

O
N

e

Falsa. La tabla periédica actual consta de 18 grupos (filas
verticales) y 7 periodos (filas horizontales).

Verdadera. Los elementos de un mismo periodo tienen el
mismo numero de niveles electronicos, completos o no.

@
Nt

f) Falsa. Los elementos consecutivos dentro de un mismo
periodo presentan una variacion gradual de sus propieda-
des fisicas y quimicas.

2 N;?n'::‘f:' Simbolo z A
Estroncio Sr 38 87,62
Bismuto Bi 83 208,98
Galio Ga 31 69,72
Renio Re 75 186,21
Wolframio W 74 183,84

a) Las configuraciones electronicas de los elementos anterio-
res son:

— Estroncio (Z = 38): [Kr] 5s?

— Bismuto (Z = 83): [Xe] 652 4f145d10 6p3
— Galio (Z=31): [Ar] 4s23d104pl

— Renio (Z = 75): [Xe] 6s? 4f14 5d°

— Wolframio (Z = 74): [Xe] 6s? 4f14 5d4

b) Metales: Sr, Bi, Ga, Re y W. Todos los elementos quimicos
de la tabla son metales.

3. Siobservamos el nimero de electrones externos de las confi-
guraciones electronicas del enunciado:

a) ns?

— Cuenta con dos electrones en su ultimo orbital s, por lo
que pertenece al grupo 2, el de los alcalinotérreos.

— Pertenecen al grupo de los alcalinotérreos los elemen-
tos: Be, Mg, Ca, Sr, Bay Ra.

b) ns2np?

— Cuenta con dos electrones en su Ultimo orbital p. Per-
tenece al grupo 14, el de los carbonoideos.

— Pertenecen al grupo de los carbonoideos los elemen-

tos: C, Si, Ge, Sny Pb.

c) ns2npb

— Cuenta con seis electrones en su ultimo orbital p. Per-
tenece al grupo 18, el de los gases nobles.

— Pertenecen al grupo de los gases nobles los elementos:
He, Ne, Ar, Kr, Xe y Rn.

o
-

ns2np®

— Cuenta con cinco electrones en su ultimo orbital p.
Pertenece al grupo 17, el de los halégenos.

— Pertenecen al grupo de los halégenos los elementos:
F, Cl, Br, I, At.

4. Se van a identificar y clasificar los elementos con nimeros

atémicos 12y 16.
a) (Z=12): 1s22s22p6 352

Al tener 12 electrones, su nimero atémico es 12, lo que lo
identifica como el magnesio (Mg).

(Z=16): 1s22s22pb 352 3p4

Al tener 16 electrones, su nimero atémico es 16, lo que lo
identifica como el azufre (S).

b) (Z = 12): el magnesio (Mg) tiene estructura de su Ultimo
nivel electrénico tipo 3s2, por lo que pertenece al grupo 2,
el de los alcalinotérreos. Por el numero 3 de dicho nivel,
determinamos que su periodo es el 3.

(Z = 16): el azufre (S) tiene estructura de su ultimo nivel
electronico tipo 3s2 3p4, por lo que pertenece al grupo 16,
el de los calcégenos o anfigenos. Por el nimero 3 de dicho
nivel, determinamos que su periodo es el 3.

3. Grupo de la tabla Periodo de la tabla
Nombre L o
periédica periédica
A 16 4
B 1 3
C 2 5
D 16 2

Teniendo en cuenta la variacion del radio atémico en la tabla
periédica:

e Dentro de un periodo, el radio atbmico aumenta confor-
me disminuye el nimero atémico.

e Dentro de un grupo, el radio atbmico aumenta conforme
crece el numero atémico.

e Segun esto, el ordenes: D<A<B<C

— La electronegatividad de estos elementos varia en sentido
inverso al radio atémico, ya que al aumentar el nimero
atémico se incrementa el radio atémico y resulta mas difi-
cil captar un electrén, puesto que cada vez esta mas aleja-
do del nucleo atémico.

e Segln esto, el ordenes: C<B<A<D
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6. Elradio de un cation es menor que el del &tomo neutro corres-
pondiente y, en cambio, el radio del anién es mayor.

Si analizamos en primer lugar los cationes Na* (Z = 11) y
Mg2+ (Z = 12), son isoelectrénicos con Ne 1s2 2s2 2p6, pero a
mayor nimero atémico, como el electron mas externo ocupa
el mismo nivel en los dos, y porque pertenece al mismo perio-
do, menor sera el tamafio del catién. La carga nuclear efectiva
sera mayor cuanto mayor sea Z, porque el apantallamiento es
el mismo para los dos cationes.

Nat+> Mg2+

En el caso de los aniones N3-(Z=7), 02 (Z=8)yF (Z=9),
son isoelectronicos con Ne 1s2 2s2 2p6. El ultimo electrén
ocupa el mismo lugar en los tres y el apantallamiento es el
mismo; por tanto, la carga nuclear efectiva serd mayor cuanto
mayor sea Z, esto es, para el F~. El tamafio es menor a medida
que aumenta la carga nuclear efectiva.

N3-> 02> F-

7. La configuracion electronica sera:
S (Z=16): 152252 2p®3s2 3p*
S2- (Z=16): 1s22s22p63s23pb
S2+ (7 =16): 152252 2p® 352 3p?

— La afinidad electrénica es negativa para los cationes y es
positiva para todos los aniones.

S < S < §2-

8. La energia de ionizacion se incrementa segiin aumenta el
numero atémico. Esto es asi porque al aumentar el numero
atémico, se incrementa la atracciéon nuclear sobre el electron,
mas externo, ya que disminuye el radio atdbmico y aumenta la
carga nuclear efectiva sobre él.

9. Ge(Z=32)yAs(Z=33)

a) Ambos pertenecen al mismo periodo y el mayor nivel
ocupado es el mismo. Pero, a mayor nimero atémico, ma-
yor es la carga nuclear efectiva y, entonces, el radio se
hace menor. En consecuencia, tendra mayor radio atomico
el Ge.

b) El As tendra mayor energia de ionizacion por tener un ra-
dio menor, ya que la atraccién nuclear sobre el electron
sera mayor.

c) El Ge presentard mayor caracter metdlico por tener una
menor energia de ionizacion.

10. Las propiedades que corresponden a un elemento metalico
son:

b) Baja tendencia a captar electrones.
¢) Muy buena conductividad eléctrica.

e) Alta ductibilidad.
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Nos situamos rag. 71)

A. Respuesta sugerida:

— Conviene hacer una pequefia introduccion al alumnado para
que quede claro que en este bloque de la unidad se va a
tratar el enlace entre atomos y, posteriormente, entre molé-
culas. Ademas, estos enlaces determinaran las propiedades
de las sustancias.

e | as uniones que hacen que los atomos permanezcan
unidos son los enlaces quimicos.

e F| diamante esta compuesto por atomos de carbono que
adoptan una estructura en el espacio particular.

e | 0s atomos de carbono se ordenan en el espacio de esta
forma para conseguir una estabilidad determinada.

— Una vez elaboradas las respuestas a las cuestiones anterio-
res, los alumnos, organizados en grupos, deberan ponerlas
en comun.

B. Los arinos estan considerados dentro de las denominadas
«moléculas efimeras», y no se tenfa constancia tedrica de ellos
ya que era practicamente imposible aislarlos. El aislamiento
para observar estas moléculas era muy dificil, debido a su re-
actividad a temperaturas incluso por debajo de 5 K. De ahi
que, para poder estabilizarlos, se llegara a trabajar incluso a los
oK.

— Si fuera posible controlar su reactividad de manera que se
usara para formar otras moléculas de interés, se podria uti-
lizar en campos como la industria farmacéutica o de mate-
riales moleculares. El descubrimiento abre un nuevo campo
en la industria de la nanotecnologia, ya que permitiria la
construccion o fabricacion de gadgets mas pequefios que
los que se conocen en la actualidad.

C. Respuesta sugerida:

— Los alimentos transgénicos son alimentos modificados ge-
néticamente para otorgarles ciertas propiedades.

En cuanto a las ventajas y los inconvenientes, el alumnado
podria elaborar una lista en la que se enumeren alimentos
consumidos actualmente que piensen que son transgéni-
cos. A partir de ahi, el debate podria centrarse en si estos
alimentos tienen efectos en la salud, haciendo especial
hincapié en las alergias alimentarias. Los alimentos trans-
génicos o alimentos genéticamente modificados (cuyas si-
glas son AGM) son evaluados por la Organizacién de las
Naciones Unidas para la Alimentacion y la Agricultura, para
que en el caso de que se dieran alergias fueran eliminados
del mercado y asi evitar su comercializacion.

— Las razones e ideas que aporten los alumnos para organizar
el debate sobre las ventajas y desventajas de la alimenta-
cién transgénica deberian estar lo suficientemente argu-
mentadas y apoyadas en criterios con un minimo de rigor,
de manera que sepan discriminar informacion.

El enlace quimico

Problemas resueltos (pags. 92 a 94)

1. Configuracién electronica para el elemento A (Z = 3): 1s2 2sl.

Configuracion electrénica para el elemento B (Z = 9): 1s2 2s2
2p°.

El elemento A pertenece al tercer periodo del primer grupo,
corresponde a un metal alcalino. El elemento B pertenece al
tercer periodo del grupo 7 de la tabla periddica. Por tanto, es
un no metal; en concreto, pertenece al grupo de los halége-
nos. A la vista de los datos anteriores, se puede decir que se
formara un enlace iénico.

Para que se dé el enlace idnico, los atomos del elemento A
tendran tendencia a desprenderse del Ultimo electron para
formar un catién estable del tipo A*. Los atomos del elemento
B tienen tendencia a captar un electron para adoptar la confi-
guracion estable de su anién B-, por lo que el enlace sera de
tipo iénico.

Configuracion electronica para el elemento C (Z=4): 1s2 2s2.
Pertenece al segundo grupo de la tabla periddica, por lo que
tendra tendencia a perder sus dos electrones para formar un
cation estable del tipo C2+, que constituird un compuesto CBy,
de tipo i6nico.

2. Datos:
AHiormacien(CaCly) = 796 kJ-mol-L

AHpe(Cl) = =349 kJ-mol-1
AHsuplimacion(Ca) = 178 kJ-mol-1
AHenergiadeionizacion(Cl2) = 244 kJ-mol-1
AHyg(Ca) = 590 kJ-mol-!

AH,q(Ca) = 1146 kJ-mol-1

— El proceso directo de formacién del CaCl,, a partir de sus
elementos en estado estandar, es el siguiente:

%Clz(g) — Cl(s)

1
AHgisolucion(Clo) = ?mol - 244 kJ-mol-! =122 kJ-mol-1

— El proceso indirecto comprende las siguientes etapas:
Formacioén del calcio en estado gaseoso:

Ca(s) — Ca(g); AHyypimacion(Ca) = 178 kJ-mol-1
— Disociacién del cloro:

1
Py Cla(g) = Cl(s); AHgisolucisn(Cl2) =

= %mol - 244 kJ-mol-! = 122 kJ-mol!
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— Primera energia de ionizacion de Ca(g):

Ca(g) — Ca*(g); AHy (Ca) = 590 kJ-mol-!
Segunda energia de ionizacion de Ca(g):
Ca(g) — Ca?*(g); AHy (Ca) = 1146 kJ-mol-1
Afinidad electrénica del Cl(g):

Clig) — CI-(g); AHyepe(Cl) = =349 kJ-mol-!
Incégnitas: AHeq

Teniendo en cuenta el ciclo de Born-Haber, calculamos la
energia de red:

796 =178 + 122 + 590 + 1146 — 349 + AH g

1
_AHred = AHsub\imacwén + EAHdisoluci()n + A’L"iomzaci()n
+ AHAE - AHformacwén

~AHyeq = (796 +178 + 122+ 590 + 1146 — 349) kJ-mol-1 =
=-2256 kJ-mol-!

3. Estructuras de Lewis:

— F (flbor). Como el resto de los halégenos, posee 7 electro-

nes en su capa de valencia, como se muestra en la si-
guiente figura:

— Po (polonio). Como el resto de los elementos de su grupo

(grupo del oxigeno), posee 6 electrones en su capa de va-
lencia.

:Po

NH3 (amoniaco). El nitrégeno tiene 5 electrones en su
capa de valencia y el hidrégeno, 1. En total, son 8 electro-
nes. De ellos, primero se llevan los electrones para formar
enlace entre el nitrégeno y el hidrégeno, usandose 6, y
quedando 2 sin utilizar que se sittan encima del nitroge-
no, resultando una figura como la siguiente:

Ao
:!\!:H II}I—H
H H

Una vez distribuidos los electrones, los pares de electro-
nes se pueden representar como lineas para identificar
tanto los pares de enlaces compartidos como los que
quedan sin compartir.

CO, (diobxido de carbono). El carbono tiene 4 electrones
de valencia y el oxigeno, 6. En total habria 16 electrones.
De estos, 8 son electrones enlazantes: el carbono necesi-
ta 4 electrones para completar el octeto y cada oxigeno,
dos electrones. Por tanto, cada oxigeno comparte con el

carbono dos pares de electrones, se trata de un enlace
doble, de manera que resulta la siguiente figura:

0:C::0 0=C=0
Se forman enlace dobles entre el carbono y cada uno de
los oxigenos.

NO, (diéxido de nitrégeno). El &tomo de nitrégeno tiene 5
electrones en su capa de valencia, mientras que los ato-
mos de oxigeno tienen 6 electrones cada uno. En total,
resultan 17 electrones. La estructura de Lewis de esta
molécula es un caso particular, ya que el atomo central
(nitrégeno) no llega a completar los 8 electrones de valen-
cia al quedar 1 desapareado, mientras que los oxigenos si,
como se muestra en la siguiente figura:

ONO 10-N=0

La teoria de Lewis, aunque es vélida para numerosas es-
tructuras, ofrece muchas excepciones. Para compensar-
las, se acompafa las estructuras de otras teorias para dar
«sentido» a la molécula, como es la teoria de las estructu-
ras resonantes o hibridos de resonancia que, de manera
resumida, vendria a decir que en algunas moléculas los
electrones no estan fijos sobre un atomo u otro, sino que
pueden desplazarse por la molécula.

H,S (sulfuro de hidrégeno). El azufre, al estar en el mismo
grupo que el oxigeno, poseera 6 electrones de valencia, y
cada uno de los de hidrégeno aportara 1 electron, por lo
que en total existiran 8 electrones. Se gastan 4 de los 8
electrones para formar los enlaces S-H, quedando 4 sin
compartir, que se situaran sobre el azufre. En realidad,
estos 4 electrones se sitlian por encima del azufre, y resul-
ta la geometria de la molécula, que en lugar de ser lineal
como en un primer momento se puede pensar, es angular,
tal como muestra la siguiente figura:
g
AN

H-S+H H-5-H H H

K* (catién potasio). El potasio pertenece al grupo de los
metales alcalinos, por lo que solo tendria 1 electrén en su
capa de valencia. Pero, al ser un catién, indica que ha
perdido ese electron, por lo que la estructura de Lewis
quedaria como se ve en la siguiente figura:

K@

Br- (anién bromo o ion bromuro). El bromo, como el resto
de los halégenos, tiene 7 electrones en su capa de valen-
cia; al ser un anién, indica que ha ganado un electrén, por
lo que se encuentra rodeado de 8 electrones (configura-
cién mas estable). La estructura de Lewis quedaria repre-
sentada por la siguiente figura:

vo

:I__%.r:

HF (fluoruro de hidrégeno si esta en estado gaseoso o
acido fluorhidrico si esta en estado acuoso). El flior posee
7 electrones en su capa de valencia y el hidrégeno, 1. Hay
en total 8 electrones, de los cuales 2 se usan para realizar
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el enlace H-F, de manera que quedan 6 sin compartir,
formando 3 pares de electrones alrededor del flGor, como
se muestra en la siguiente figura:

HFe HoE

PHs (fosfina, fosfano o trihidruro de fosforo). El fésforo
posee 5 electrones en su capa de valencia, y cada uno de
los hidrégenos aporta 1 electrén; en total, tenemos 8 elec-
trones, 6 de los cuales estarian formando los enlaces P-H
(dos electrones por cada uno de ellos), y los 2 electrones
gue sobran se situarfan sobre el fésforo, formando un par
de electrones no enlazante, como se muestra en la si-
guiente figura:

oo
:P:H ||I>—H
H H

CHy(metano). El carbono posee 4 electrones en su capa
de valencia, y cada uno de los hidrégenos aporta 1 elec-
trén. En total, quedan 8 electrones, que se sitian como
pares de electrones enlazantes entre los enlaces C-H.

o
He-CeoH H-C-H
H H

CCl, (tetracloruro de carbono). El carbono tiene 4 electro-
nes en su capa de valencia, y cada uno de los cloros tiene
7. En total, tenemos 32 electrones, de los cuales solo se
usan 8, que quedarian como 4 pares de electrones enla-
zantes entre el carbono y cada uno de los cloros. Los que
se quedan sin compartir quedarian alrededor de los clo-
ros, formando pares de electrones no enlazantes, tal como
se muestra en la siguiente figura:

LGk cl
:Cl--CCl: G- ¢=Cl
:Cl: Cl

Br, (bromo molecular). Cada uno de los bromos tiene
7 electrones en su capa de valencia; en total, resultan
14 electrones, de los cuales se usan solo 2 para formar el
enlace Br-Br, de manera que cada uno de los bromos
gueda con 8 electrones en su capa de valencia. Este es
uno de los motivos de que los halégenos se encuentren
formando moléculas con ellos mismos, para adoptar una
conformacion més estable que la que tendrian si estuvie-
ran en forma atébmica. La estructura de Lewis para la mo-
lécula de bromo se muestra en la siguiente figura:

H>C = NH (metenoamina). El carbono tiene 4 electrones
de valencia; cada uno de los hidrégenos, 1, y el nitrégeno,
5 electrones. En total, 12 electrones, de los cuales 4 se
emplean para los enlaces C-H, 4 para el enlace C-N
y 2 para el enlace N-H, sobrando 2 que estarian sin com-
partir sobre el nitrégeno, como se muestra en la siguiente
figura:

T

.
.
.
.

e

Ho_
“H  C=N-H
H

T

— HC = CH (etino). Cada uno de los carbonos posee 4 elec-
trones de valencia, y cada uno de los hidrégenos, 1. En
total, resultan 8 electrones, que son utilizados para formar
el triple enlace entre C-C, y el enlace sencillo entre C-H,
como se muestra en la siguiente figura:

H--CiC--H H-C=C-H

4. Las moléculas de amoniaco (NH;) son moléculas polares, ya

que, teniendo en cuenta que su geometria es triangular pla-
na, el atomo central tiene electrones sin compartir y el mo-
mento dipolar total es distinto de cero. Por su parte, el argon
(Ar) corresponderia a una sustancia covalente atdbmica apo-
lar, ya que se trata de la union de dtomos de elementos de
igual electronegatividad. Las uniones intermoleculares que
surgirfan entre ambas serian las de dipolo permanente y di-
polo inducido.

Ejercicios y problemas (pags. 95 a 97)

E® :QUE ES EL ENLACE QUIMICO? i 95

5. Por si mismos, los atomos suelen ser inestables, por lo que

tienden a unirse para formar estructuras que resulten mas
estables y den menor energia. Estas uniones se dan mediante
distintos tipos de enlaces.

Dependiendo del tipo de enlace que exista entre los atomos,
que a su vez dara una sustancia determinada, influira en las
propiedades tanto fisicas como quimicas de dicha sustancia.
Por tanto, se pueden encontrar sustancias i6nicas, sustancias
metalicas y sustancias covalentes (estas Ultimas pueden ser
tanto atbmicas como moleculares).

Como ejemplo de cada una de estas sustancias, se puede
mencionar: como iénicas, la sal (NaCl); como metélicas, el
acero (mezcla de hierro con una proporcién de otro elemento
como el carbono); como sustancias covalentes atémicas, el
diamante (formado por atomos de carbon), y como sustancia
covalente molecular, el cuarzo (SiO,).

. Los enlaces quimicos son fuerzas que mantienen unidas de

manera estable a iones, atomos o moléculas para formar las
diferentes sustancias quimicas. Para romper esas fuerzas se
necesita un aporte de energia, mientras que para que se man-
tengan unidas se desprendera la misma cantidad de energia,
por lo que el proceso de formacién de un enlace entre dos ato-
mos va acompafado de una liberacion de energia llamada
«energia de enlace». Por tanto, la afirmacion es verdadera.

— Los atomos por si solos no son estables. Por ello, se unen
para formar agrupaciones de mayor estabilidad. Al unirse
desprenderan energia, que hara que la sustancia forma-
da, ademas de tener una mayor estabilidad, tendra una
energia menor.

La curva de estabilidad o de Morse representa la variacion
de la energia potencial —eje de abscisas—, frente a la dis-
tancia internuclear —eje de coordenadas—, como se mues-
tra en la siguiente imagen:
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Eje Y
E
Distancia de
equilibrio
Eje X

0 f
Energia 1\ :
minima o

Punto A

De esta imagen se deduce que la energia de los atomos
aislados se considera O. Al acercarse los atomos, predomi-
nan las fuerzas de atraccién —por debajo del eje de absci-
sas—, y se va desprendiendo energia como consecuencia
de ese acercamiento y la disminucién de la energia poten-
cial. Cuando los &tomos se encuentran en la distancia de
equilibrio o distancia de enlace (punto A), la energia es
minima y la estabilidad es méaxima, lo que a su vez corres-
ponde a la cantidad de energia desprendida para formar
el enlace. Para romper ese enlace habria que aplicar esa
cantidad de energia, por lo que, en este caso, en lugar de
desprenderla la absorberia. En el caso de que los atomos
se acercaran aln mas, comenzarian a manifestarse las
energias de repulsion (dada la proximidad de los nucleos)
y estas energias empezarian a ser mayores que las de
atraccion.

N
e

El atomo de argén es un 4tomo muy estable (caracteristica
de los gases nobles), por lo que no precisa de otro dtomo
para formar enlaces y constituir una molécula estable.

b

=

Los gases nobles, a excepcién del helio, tienen completo el
Ultimo nivel de energia en su configuracion electrénica con
8 electrones, constituyendo el denominado «octeto elec-
trénico». Por tanto, son muy estables.

8. Respuesta sugerida:

El alumnado buscara un simulador para estudiar la influencia
de la electronegatividad en el enlace quimico. La electronega-
tividad es la capacidad que tiene un atomo para atraer los
electrones cuando forma un enlace quimico, y se relaciona
con la energia de ionizacién y la afinidad electrénica. Como
regla general, se considera que la electronegatividad dentro
de la tabla periédica aumenta al avanzar en un periodo y dis-
minuye al bajar en un grupo, Unicamente en los elementos
representativos, ya que en los elementos de transicion esta
tendencia varia.

— Cs<Rb<K<Ba<Na<Sr<Lli<Ca<Mg<Be<Sn<
Si<Ge<Sb<As<P<C<N<O<F
9. Primero se escribe la configuracion electronica de cada uno
de los elementos.
F(Z=9): 1s22s2 2p®
Se (Z=34): 1s22s22p®3s23p63d104s24p4

— Se cuentan los electrones que tiene cada uno de los ele-
mentos en su nivel mas externo:

F tiene 7 electrones. Se tiene 6 electrones.

— Se calcula el numero de electrones que le falta a cada uno
para llegar al octeto (8 electrones en su Ultima capa):

F: 8 =7 =1 electrén para completar el octeto.

Se: 8 — 6 = 2 electrones para completar el octeto.

10. Se aconseja hacer una representacion de Lewis para las mo-
léculas BeH, y PCls.

— Para representar la molécula de BeH,, se colocan los elec-
trones del enlace entre los atomos que la forman:

Be (Z=4): 152252
H(Z=2): 1s?

Se comprueba que el berilio tiene solo 2 electrones en su
capa de valencia, al igual que sucede con el hidrégeno,
por lo que no completan los 8 electrones para llegar a la
estructura estable. Para explicar el enlace de Be-H, se
hace necesario el uso de otras teorias, como por ejemplo
la de hibridacién. La estructura que resulta del enlace
Be-H se muestra en la siguiente figura:

H.BelH

El berilio alcanza su estabilidad con 4 electrones en su
capa de valencia. Consiste en un octeto incompleto.

— Para representar la molécula de PCls, se colocan los elec-
trones de valencia entre los atomos que la forman:

P (Z=15): 1s22s22p®3s 3p3
Cl(Z=17): 1s22s22pb3 s23pd

El fésforo tiene 5 electrones en su capa de valencia y el
cloro, 7. Para dibujar la estructura de Lewis, se sitla en
el centro el atomo de P, quedando la estructura que se
muestra en la siguiente figura:

X X

CIOPY 7
” ®®®C|;

El fésforo alcanza su estabilidad con 10 electrones en su
capa de valencia. Consiste en un octeto expandido.

11. Para representar la estructura de Lewis de la molécula BCls,
escribimos los simbolos de los elementos rodeados de tantos
puntos o cruces como electrones de valencia tenga en su ulti-
mo nivel.

El elemento central en esta molécula es la de B, y se puede
decidir si lleva puntos o cruces. En este caso, siguiendo la
notacion de los ejercicios anteriores, el elemento central se
rodearé de puntos y los restantes, de cruces.

En primer lugar, se vera cuantos electrones de valencia tiene
cada elemento que conforma la molécula.

B (Z=5): 1s22s22p!. Los electrones de valencia seran 3.
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Cl (Z=17): 1s2 252 2pf 3s2 3p°. Los electrones de valencia
seran 7.

La estructura de Lewis seria como la que se muestra en la si-
guiente figura:

:Cl: 1l

C e @
‘B-<Clz :CI®B ICI-B
x x D) — |
xCl: ICh

Primero se colocan los elementos independientes rodeados
de sus electrones de valencia. Se coloca un par de electrones
por cada uno de los enlaces entre dtomos. Los electrones que
sobran se usan para rodear a los 4&tomos de manera que in-
tenten completar la regla del octeto. Cuando existen dos elec-
trones juntos, ya sea formando un enlace o tratdndose de
pares de electrones sin compartir, se suelen representar con
un guion.

— En general, para que un atomo pueda ampliar el octeto,
debe pertenecer al tercer periodo o superior. Seglin esta
condicion, los elementos indicados en el enunciado que
podran tener octeto expandido son: P, Cl, Sn.

Si Ay B son dos elementos muy electronegativos, al unirse
formarian enlaces covalentes.

Si cualquiera de ellos se combina con otro, denominado «C»,
de baja electronegatividad y, por tanto, situado en el otro ex-
tremo de la tabla periédica, formarian enlaces predominante-
mente iénicos.

— Los enlaces quimicos se pueden formar entre &tomos que
se aproximan para formar un enlace, de manera que los
electrones de valencia interaccionen mutuamente. Ade-
mas, algunas propiedades como la diferencia de electro-
negatividad entre los atomos, la energia de ionizacion y la
afinidad electrénica determinaran tanto el tipo de enlace
como la estabilidad de la estructura que finalmente se
forma. De manera general, se puede hablar de los siguien-
tes tipos de enlace:

® |6nico, entre elementos con electronegatividad muy di-
ferente; ademas, uno de ellos sera metalico y el otro no.

e Covalente, entre elementos con electronegatividad muy
elevada; habitualmente, a la vez son de caracter no me-
talico.

e Metélico, entre elementos de caracter metalico y con
baja electronegatividad.

e Cuando la unioén tiene lugar entre moléculas, se origina
a través de la distribucion de electrones de valencia en-
tre los atomos que la forman, y se denominaran «enla-
ces intermoleculares», que a su vez pueden ser de Van
der Waals, y «enlaces de hidrégeno».

13. Respuesta sugerida:

El cloruro de sodio y el cloruro de potasio tienen propiedades
similares. Ambos constituyen soélidos de tipo idnico, que ade-
mas poseen fuerzas electrostaticas intensas entre iones conti-
guos de distinta carga.

ED EL ENLACE I6NICO

Los compuestos i6nicos se caracterizan por tener puntos de
fusion muy elevados y no ser volatiles. Se disuelven en disol-
ventes polares y no conducen la electricidad, ya que los iones
tienen posiciones fijas en la estructura sélida (forman cristales).
Sin embargo, son buenos conductores cuando estan fundidos
o disueltos en agua, ya que los electrones ganan movilidad.
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14. Si, se formara un enlace ionico. Los compuestos formados a

través de enlaces iénicos estaran constituidos por elementos
con una electronegatividad muy diferente entre ellos. El mas
electronegativo, y a la vez de poco caracter metalico, en este
caso sera el F, que atraeré intensamente a los electrones de
valencia del otro 4tomo, K, que es menos electronegativo.
Esta atraccién electrénica dara lugar a un intercambio de
ellos, produciendo cationes y aniones, que se uniran entre si
por fuerzas electrostéticas y formaran una estructura tridi-
mensional ilimitada.

Las configuraciones electronicas de cada uno de los elemen-
tos que constituyen el enlace i6nico son:

K(Z=19): 152252 2pb3s23pb4sl. Al tener un electrén en la capa
de valencia, tiende a perderlo formando el cation: K+ (7= 18).

F (Z=9): 1s22s22p5. Al faltarle un electron para completar el
orbital p y, por tanto, completar el octeto, tendra tendencia a
captarlo formando el ion: F- (7= 10).

La interaccién entre los iones formados da lugar al enlace i6-
nico y la estructura cristalina caracteristica de los compuestos
con este enlace. Ademas, el intercambio i6nico resulta favore-
cido, puesto que le acaba proporcionando estructura de gas
noble a cada uno de los iones.

Los compuestos iénicos se representan mediante férmulas
empiricas que reflejan la proporcién entre los iones de la red
cristalina que constituyen. Asi, por ejemplo, la formula del
compuesto del ejercicio anterior, KF, indicaria que en la red
cristalina existe un ion K+ por cada ion F~. Lo mismo sucede-
rfa para el KCl 'y el NaCl. En el caso de la molécula de BeCl,,
indicaria que por cada catién de Be?+ en la red habria dos
aniones Cl-.

Recordando el concepto de energia de formacion de enlace:
«El proceso de formacién de un enlace entre dos atomos va
acompafiado de una liberacion de energia, llamada “energia
de enlace»; esta energia, como indica, es liberada y, por tan-
to, no aportada, y en ese caso seria negativa. La energia reti-
cular se podria asemejar conceptualmente (aunque en
realidad se trata de energias distintas), ya que al fin y al cabo
es la energia necesaria para mantener iones unidos, de ahi
que sea también negativa, porque la energia se libera y no se
aporta. La definicion de la energia de red o energia reticular
AH,.q corresponderia a «la energia intercambiada en la forma-
ciéon de un mol de compuesto idnico a partir de los correspon-
dientes cationes y aniones en estado gaseoso».

17. — EI compuesto KCl; tendria la siguiente configuracion elec-

trénica en cada uno de los elementos que lo conforman:

K (Z=19): 1s22s22p63s23pb4s!. Al tener un electron en
la capa de valencia, tiende a perderlo formando el cation:
K+ (Z7=18).
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Cl(Z=17): 1s22s22p63s23pd. Al faltarle un electrén para
completar el orbital p y asi completar el octeto, tendra
tendencia a captarlo formando el anion: Cl- (Z=9).

Segun esto, la formula deberia ser: por cada ion de cloro
hay un catién de potasio. Por tanto, no se corresponde
con la férmula debido a otros factores como, por ejemplo,
el indice de coordinacion.

Siguiendo el mismo razonamiento, el compuesto Ca,03
tendria la siguiente configuracion electrénica en cada uno
de los elementos que lo conforman:

Ca (Z=20): 152252 2pf 3s23p®4s2. Es mas probable que
pierda los dos electrones de su ultima capa, quedando el
cation Ca?+.

0 (Z=8): 1s22s22p4. Es méas probable que gane electro-
nes, quedando el anién 02-,

Segln esto, la formula empirica para ambos iones deberia
ser: para un cation de calcio, hay otro anién de oxigeno.
Dicha férmula no coincide con la férmula empirica real,
debido a su nimero de coordinacion.

Para el caso de NaBr,, las configuraciones electrénicas
serian:

Na (Z = 11): 1s2 2s2 2p® 3sl. Al tener un electron en la
capa de valencia, tiende a perderlo formando el cation:
Na* (Z=10).

Br (Z=35): 1s22s22p®4s23d104p>. Al faltarle un electron
para completar el orbital p y asi completar el octeto, tendra
tendencia a captarlo formando el anién: Br- (7= 36).

Segun esto, la formula empirica para ambos iones deberia
ser: para un catién de sodio, hay otro anién de bromo. Di-
cha férmula no coincide con la férmula empirica real, de-
bido a su numero de coordinacion.

Para el caso de BaF,, las configuraciones electronicas
serian:

Ba (Z = 56): [Xelbs?. Es mas probable que pierda los dos
electrones de su Ultima capa, quedando el cation Ba2+.

F(Z=9): 1s22s22p5. Al faltarle un electron para comple-
tar el orbital p y asi completar el octeto, tendra tendencia a
captarlo formando el anién: F~ (Z=10).

Segln las configuraciones electrénicas y la estabilidad
que consiguen al formar sus especies idnicas, supon-
dra que por cada Ba habré otros dos de F, lo que sf corres-
ponderia con su formula empirica.

Para la molécula AlF,, las configuraciones electronicas
serian:

Al (Z =13): 152252 2p®3s2 3pl. Lo habitual seria que per-
diera el ultimo electrén del orbital p para formar el catién
Al* (Z = 12), aunque en realidad lo que ocurre es que
también pierde los dos electrones del orbital s, formando
el cation AR+ (Z = 10).

F (Z=9): 1s22s22p®. Al faltarle un electron para comple-
tar el orbital p y asi completar el octeto, tendré tendencia a
captarlo formando el anién: F~ (Z= 10).

18. a)

b)

c)

Segln esto, por cada catién de aluminio habria uno o tres
aniones de fltor, lo que no se corresponde con la férmula
de su composicion.

Por dltimo, para el compuesto Nal, las configuraciones
electronicas de sus elementos seran:

Na (Z = 11): 1s2 2s2 2p% 3sl. Al tener un electron en la
capa de valencia, tiende a perderlo formando el cation:
Na* (Z=10).

| (Z=53): [Kr]4d!0 5s2 5p5. Como sucede en el resto de
los haldégenos, lo habitual es que gane un electrén para
formar el anion |- (anién yoduro): (Z = 54).

Segln esto, por cada catién de sodio habria un ion de
yodo, lo que corresponderia con la formula de su compo-
sicion.

Li (Z=3): 1s22s!, cation Lit.
Ca (Z=20): 152252 2p®3s2 3p® 4s2, cation Ca?+.

S (Z=16): 1s22s22pb3s23p*. La forma méas estable como
anion serfa ganar dos electrones en el orbital vacio 4s, para
formar el octeto, de forma que quedaria como S2- (Z = 18)
(anién sulfuro).

Cl (Z=17): 152252 2pb 352 3p®, CI- (anion cloruro).

CasS (sulfuro de calcio), CaCl, (cloruro de calcio). LisS (sul-
furo de litio), LiCl (cloruro de litio).

19. La definicion de la energia de red o energia reticular AH,eq
corresponderia a «la energia intercambiada en la formacién
de un mol de compuesto iénico a partir de los correspondien-
tes cationes y aniones en estado gaseoso». También se puede
definir como la energia que se libera en la formacién de una
red idnica a partir de sus iones en estado gaseoso. En la si-
guiente figura se indica el ciclo de Born-Haber para el bromu-

ro de sodio:
Energia de formacion
1 AHtormacion
Na(s) + EBrZ(I) » NaBr(s)
Energia de Energia de A
sublimacion vaporizacion
AHsublimaciérl A/_7/vaporizaciu'n
\ 1 \
Na(g) —Bry(g)
2
Energia de Energia de .
jonizacion ionizacion Enlerg|a
reticular
lonizacion " ionizacion AHreticular
Nat(g) Br(g)
Afinidad
electrénica
AHzmmdad
\/ Na*(g) + Br(g)
Br(g)

— La expresion para el célculo de la entalpia de formacion

segun el ciclo de Born-Haber seria:

AHformacic’m = A'L"sublimacit’)n + AH\omzacién + AHAE + A'L"red
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20. La particularidad del dicloruro de magnesio es que parte de
un catién magnesio (+2), por lo que necesitara dos energias
de ionizacién para arrancar dos electrones, que seran distin-
tas. Habitualmente la primera energia de ionizacion es mas
baja que la segunda, ya que esta Ultima necesita mas energia
para arrancar el electrén que estda mas proximo al nicleo. Por
otra parte, al necesitar dos atomos iénicos gaseosos de cloro
para formar la molécula, necesitara el doble de energia co-
rrespondiente a la afinidad electrénica.

Por tanto, las etapas serian: la sublimacién del magnesio sélido
a gas, la ionizacién primera y segunda del magnesio para for-
mar el catiéon magnesio (+2), la disociacion de la molécula de
cloro para formar cloro gas, la afinidad electrénica (que corres-
ponderia con una etapa, pero el valor seria el doble) y finalmen-
te la energia reticular; en resumen, seis etapas.

Li(s) — Li(g); AHsypimacion(Li) = 155,2 kJ-mol-1

De estas etapas, seran endotérmicas (valor de la entalpia ma-
yor que cero) aquellas que precisen un aporte energético, es
decir, aquellas que absorban energia. En este caso, se necesi-
ta un aporte energético para las etapas de sublimacion, am-
bas etapas correspondientes a la ionizaciéon del catién
magnesio, asi como a la disociacién del cloro.

Lig) — Li*(g); AHonizacion(Li) = 520,0 kJ-mol-!

%Fg(g) — F(g); AHgisoncion F) = %mol -155,2 kJ-mol! =

=766 kJ

Por el contrario, seran exotérmicas (valor de la entalpia menor
que cero) aquellas que desprendan energia, como son el caso
de la energia de la afinidad electrénica y la reticular o de red.
El balance total energético para el célculo de la entalpia de
formacioén darfa como resultado un proceso exotérmico o en-
dotérmico, dependiendo de los valores involucrados dentro
del ciclo.

F(g) = F~; AHpe (F) = =330,0 kJ-mol!

El ciclo de Born-Haber para la molécula de cloruro de magne-
sio se ve en la siguiente figura:

Energia de formacién

AHformacw()n
Mg(s) + Cly(g) » MgCl,(s)
A
Energia de Energia de
sublimacién disociacién
A’Llsublwmacién AHd\soclacién
\ \
Energia
Mg(e) 2 Clg) reticflar
AHrel\cular
Energia de Afinidad
jonizacion E; + E, electrénica
A’Lllonizac:ujn A"—Iafinidad
\ \
E— Mg?+(g) + 2CI(g)
Mg2+(g) 2 ClH(g)

21. El ciclo de Born-Haber para el fluoruro de litio se muestra en

la siguiente figura: )
Energia de formacién

X 1 AHtomacion X
Li(s) + EFg(g) » LiF(s)
Energia de Energia de A
sublimacién disociacién

AHsublimacic’m A/-/disociacic'm

v v Energia
Li(g) F(g) reticular
Energia de Afinidad AHhreticular
ionizacién electrénica
AHiomzacwén AHaﬁmidad

\/ \/
Livg —— F(@)

Lit® + F(g)

Datos: AHpe (F) = -330,0 kJ-mol-1
AHiormacion (LIF) = -594,1 kJ-mol-1
AHgpimacion (L) = 155,2 kJ-mol-L
AHaisociacion(F2) = 150,6 kJ-mol-1
AHonizacion(Li) =520,0 kJ-mol-1

— Reacciones que se dan en el proceso:

1
Litsh - Fa(8) = LiFo; AHiarmacion(LF) = ~504,1 kJ-mol

Para calcular el valor de su energfa reticular, se partiria de
la expresion para calcular la entalpia de formacién del ci-
clo de Born-Haber:

AHformaci(’m = AHsublimacio’n + A’L/disoluci()n +

+ AHionizacion + AHae + AHreq

Reajustandola y aplicandola al fluoruro de litio:

AH,ey=-1089,9 kJ-mol-!

22. La ecuacion de Born-Landé seria:

M(l_lj

Atheq = p —_
0

n

— Algunos valores de esta ecuacién son constantes, como el
numero de Avogadro N,, la constante de Madelung Ay, en
este caso, también la carga de los iones Z: - Zy, ya que
dice que ambos son divalentes, por lo que para comparar
su fortaleza se pueden aproximar las ecuaciones, quedan-
do de la siguiente manera:

594,1 = 155,2 + 520,0 + 76,6 — 330,0 + AHyeq

— En este caso, sustituyendo los valores de la tabla del
enunciado:

 2.2-(1,60-1019) - 6,022 - 102 1,745 ( 1)_

1-—
2,38 8

_2:2:(1,60-10719)-6,022-10% - 25194 -[Lij
B 2,59 9
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— Al tener dos compuestos formados por iones de igual car-
ga (divalentes), se podrian aproximar de la siguiente forma
para la comparacion:

_ﬂ.(l_i)__@.(l_i)
2,38 8) 259 9

— Para el primer miembro, que serfa el compuesto AB, da
un valor de energia reticular de 0,64 kJ-mol-1, y para el
segundo, que seria el compuesto CD, resulta un valor de
energia reticular de 0,86 kJ-mol-!. Por lo tanto, serd méas
estable el compuesto cuanto méas negativo sea su valor de
energia de red, en este caso, el compuesto CD.

— La energia reticular, segiin la ecuaciéon de Born-Landé,
dependera del nimero de cargas del anion y del cation,
de la carga del electron, de la constante de Avogadro, de
la constante de Madelung (que sera distinta para cada
una de las redes), de la distancia interiénica y del expo-
nente de Born.

— Al ser la carga de los iones la misma (divalentes), el factor
diferencial de ambos compuestos sera la distancia interié-
nica, pudiéndose aproximar la ecuacién de Born-Landé a:

77"
o

AHred o

— Por lo tanto, la energia de red en valor absoluto aumentara
con la carga de los iones y disminuira con la distancia in-
teriénica entre los nucleos del cation y el anion, en este
caso, la distancia interiénica mayor seréa la del compuesto
CD, por lo que, ademas de tener una menor energia reti-
cular que la del compuesto BC, serd menos estable.

23. El cloruro de potasio (KCl) esta formado por dos elementos de

diferente electronegatividad; por tanto, forman un compuesto
idnico, es decir, se establece mediante enlaces i6nicos. Una de
las propiedades que caracteriza las moléculas con enlace i6ni-
co es la de su polaridad, de manera que las hace soluble en
agua y otros disolventes polares. Estos disolventes polares,
como el agua, interaccionan con los iones separandolos de la
red i6nica, de forma que acaban disolviéndolos. Sin embargo,
el benceno es una sustancia apolar, ya que esta formada por
una cadena de C-H unidos mediante enlaces covalentes (sen-
cillos y dobles); por tanto, no disuelve a la molécula de cloruro
de potasio, que es polar. Se suele decir como férmula general,
para recordar qué disolventes disolveran a unas moléculas u
otras, «similar disuelve a similar», refiriéndose con similar a la
polaridad o no de las moléculas.

— Ademas de su polaridad, el cloruro de potasio tiene otras
propiedades debido a la naturaleza iénica de su enlace,
como son la conduccién de electricidad cuando estan
fundidos o en disolucién, ya que de esta manera se pue-
den desplazar los iones, lo cual no ocurre cuando estan en
estado s6lido, ya que los iones se encuentran fuertemente
unidos y no pueden desplazarse al establecerse un campo
eléctrico.

En cuanto a los puntos de fusién y ebullicién, serian eleva-
dos, ya que las moléculas idnicas tienen unas intensas
fuerzas electrostaticas entre los iones que forman la red,
de manera que necesitan mucha energia para romper la
estructura.

24. a) La configuracion electronica del elemento quimico A es:

(Z=20): 152252 2pb 352 3pb4s2.

Para conseguir la configuracién de gas noble, el elemento
A estarfa méas favorecido perdiendo 2 electrones que ga-
nando 6. Por tanto, el ion mas estable seria A2+.

La configuracion electrénica del elemento quimico B (Z =
=35) es: 152 252 2pb 352 3p® 3d10 452 4pS.

Para conseguir la configuracion de gas noble, el elemento
B tendria que ganar un electron, por tanto, el ion mas esta-
ble seria B-.

O
=

El elemento A estaria situado dentro del grupo s, y el ele-
mento B, dentro del grupo p. Por tanto, dada la diferen-
cia de situacion dentro de la tabla periddica, correspon-
deria a un compuesto predominantemente iénico. Las
propiedades que caracterizan a compuestos cuyos ele-
mentos estan unidos por enlaces predominantemente iéni-
€0S son:

e Encontrarse formando redes i6nicas cristalinas de gran
estabilidad (s6lidas) a temperatura ambiente.

e Poseer una elevada dureza por la fortaleza del enla-
ce ibnico, lo que las hace altamente inalterables al raya-
do, ya que habria que romper enlaces superficiales. Sin
embargo, son fragiles, puesto que se puede alterar el
orden de los iones de la estructura cristalina al sufrir un
impacto.

e Poseer unos puntos de fusién y ebullicion elevados debi-
do a las fuerzas electrostéaticas entre los iones que con-
forman la red.

e Ser solubles en agua y en otros disolventes polares, de
forma que interaccionan con los iones separandolos de la
red ionica.

e Conducir la electricidad cuando estan fundidos o en di-
solucion, ya que los iones se pueden desplazar, mientras
que si estan en estado solido no la conducen, ya que los
iones estan fuertemente unidos.

25. Respuesta sugerida:

En la presentacion que elaboren los alumnos, al menos se
deberian mencionar estas estructuras:

e CsCl, CsBr y Csl corresponderian a una red cubica cen-
trada en el cuerpo (CCB), cuyo indice de coordinacion seria
8:8.

e NaCl, MgO y CaO corresponderfan a una red cubica cen-
trada en las caras (CCF), cuyo indice de coordinacién seria
6:6.

e 7nS (blenda), BeO y BeS corresponderian a una red tetraé-
drica, cuyo indice de coordinacion seria 4:4.

e CaF, corresponderia a una red tipo fluorita, cuyo indice de
coordinacién serfa 8:4.

e TiO, corresponderia a una red tipo rutilo, cuyo indice de

coordinacion seria 6:3.
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E) EL ENLACE COVALENTE

26. Los alumnos accederan al enlace propuesto para repasar las

propiedades del enlace iénico.

— A continuacion, elaboraran una tabla como la siguiente:

Formado por iones y no por
atomos, lo que les hace tener
fuerzas electrostaticas muy
fuertes.

NATURALEZA DEL ENLACE
IGNICO

Elevados debido a las fuerzas
electrostaticas que mantienen
a los iones unidos para formar
las redes cristalinas.

PUNTOS DE FUSION
Y EBULLICION

Solo en estado fundido o dis-
uelto. De esta manera, los
iones poseen movilidad en la
red cristalina.

CONDUCTIVIDAD

Elevada, ya que las fuerzas
electrostaticas que unen a los
iones son muy grandes.

DUREZA

Elevada, ya que el ordenami-
ento de la red que constituye el
cristal se interrumpe debido a
pequefios desplazamientos
que pueden ser debidos a un
golpe, alterando la energia de
atraccion entre los iones y pu-
diendo incluso llegar a ser de
repulsion.

FRAGILIDAD

Unicamente soluble en disol-

SOLUBILIDAD
ventes polares.

27. Dentro del enlace ionico, al estar constituido por iones car-

gados, se puede hablar de fuerzas electrostéticas y no di-
reccionales, que a su vez vienen determinadas por la ley de
Coulomb, que se enuncia de la siguiente manera:

F=K~M-fj
r2

De los términos que forman parte de la ecuacion de la ley de
Coulomb, los relativamente importantes y que deben tenerse
en cuenta para dar una explicacion al comportamiento del
enlace i6nico son las cargas de los elementos que forman
parte del enlace, asi como su radio i6nico. Asi pues, a mayor
carga y menor radio, la fuerza electrostatica seré mayor, lo
que correspondera a unos puntos de fusién mas elevados, ya
que seria necesaria una energia mayor para romper la red.

En el caso del yoduro de sodio (Nal) y el fluoruro de sodio
(NaF), se observa que ambas moléculas tienen un mismo ion
Na*. El ion yoduro es mas grande que el ion fluoruro, por lo
que el radio atémico sera menor, y su nucleo, junto con el del
sodio, se veran mas atraidos, es decir, se uniran con mas
fuerza y seréa mas dificil separarlos, de ahi que sus puntos de
fusién sean mas elevados.

Pag. 96

28. Se denomina «molécula» a la entidad discreta, neutra, forma-

da por dos 0 mas atomos unidos entre si mediante enlace
covalente, que determinara las caracteristicas de la sustancia.

29.

30.

Se denomina «red covalente» o «red cristalina» a la estructura
tridimensional continuada formada por &tomos unidos entre sf
mediante enlace covalente.

Por «par enlazante» se entiende a los electrones que estan
unidos a otros atomos de manera que quedan compartidos o
enlazados.

Por el contrario, un «par no enlazante» o «par solitario» seran
aquellos pares de electrones no compartidos —de valencia—, que
no se encuentran formando enlace ni compartidos con otros
atomos.

Cuando un atomo se une con otro u otros de manera que
acaban formando una molécula, sus electrones mas externos
o de «capa de valencia» dejan de pertenecer al atomo del que
provienen, pasando a formar parte de la molécula finalmente
constituida.

La union de dos atomos mediante la comparticion de un par
de electrones se denomina «enlace covalente simple»; ejem-
plo de moléculas con un par de electrones compartidos po-
drian ser la molécula de Cl, y el metano CHy.

Si se comparte méas de un par de electrones, se denominarian
«enlaces covalentes multiples», que pueden ser a su vez do-
bles cuando comparten dos pares de electrones, como es el
caso de moléculas tales como el O, y el eteno H,C=CH,; y
triples, cuando los dtomos comparten tres pares de electro-
nes, como es el caso de la molécula de nitrégeno N, vy el etino
HC=CH.

Se denomina «covalencia» de un elemento al nimero de en-
laces covalentes que puede formar, es decir, al nimero de
electrones desapareados que tiene.

e Para el H (Z=1): 1s1; se ve que tiene un electron desapa-
reado. Por tanto, la covalencia seré 1.

e Para el O (Z=8): 1s2 252 2p5 2p}, 2p}

Dos de los tres orbitales p se encuentran parcialmente ocu-
pados, por lo que estan desapareados, siendo capaces de
formar enlace covalente con otro elemento. El oxigeno ten-
dria covalencia 2.

e Para el N (Z=7): 1s2 2s? 2p}, 2p}, 2p}

Los tres orbitales p se encuentran parcialmente ocupados,
por lo que estéan desapareados, siendo capaces de formar
enlace covalente. El nitrégeno tendria una covalencia 3.

e Para el Al (Z=13): 1s2 252 2p63s2 3pl

De los orbitales p solo habra uno que se encuentre parcial-
mente lleno, por lo que sera ese el que pueda formar enlace
covalente, es decir, tendra covalencia 1. Pero también se
podria dar el caso de que uno de los electrones del orbital
3s2 promocionara a uno de los orbitales p vacios al estar en
el mismo nivel energético (n = 3), resultando una configura-
cion electronica: 1s? 252 2pé 3s! 3p} 3p),

Por lo tanto, en el caso de promocionar, el aluminio presen-
tarfa una covalencia 3.

Para el Cl (Z=17): 1s2 252 2p® 3s! 3p% 3p? 3p}

De los orbitales p solo habra uno que se encuentre parcial-
mente lleno, por lo que sera ese el que pueda formar enlace
covalente, es decir, tendré covalencia 1.
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31. La molécula de hidrégeno tiene un enlace covalente polar,
ya que cuando los atomos que se enlazan tienen la misma
electronegatividad atraen a los electrones compartidos con
la misma intensidad y dan lugar a un enlace covalente apo-
lar. En este caso, la molécula estd formada por dos atomos
iguales, que son los de hidrégeno; por tanto, tienen la misma
electronegatividad.

32. a) — Se elige el 4tomo central menos electronegativo, pero

estamos ante la excepcion de que el menos electrone-
gativo es el de hidrégeno, que nunca constituird un
atomo central; de todas formas, al ser una molécula
diatdbmica, no existe atomo central y ambos atomos se
colocaran de forma lineal.

Se calculan los electrones de valencia de cada dtomo:

H (Z=1): 1s!. Tendremos 1 electron por cada dtomo
de hidrogeno.

Br (Z=35): 1s2 252 2p® 3s2 3p6 3d104s2 4p5. Tendre-
mos 7 electrones por cada atomo de bromo.

Se calcula la cantidad de electrones enlazantes y no
enlazantes en la molécula: el H, al ser una excepcion,
solo compartira 1 electrén, mientras que el bromo,
para completar su octeto, necesita 1 electrén, por lo
que de los electrones disponibles 2 seran enlazantes,
constituyendo un par enlazante, y los 6 electrones res-
tantes constituiran tres pares no enlazantes.

Finalmente, se distribuyen los pares de electrones
entre los atomos, de manera que queda la siguiente
figura: n _
H- :Br: il;’;xr@H IBr—H

a) b) )

b) — Se elige como atomo central el menos electronegativo,

pero estamos en el mismo caso que el anterior, es de-
cir, que el menos electronegativo corresponderia al
atomo de hidrégeno, que es una excepcion. Por tanto,
el &tomo central corresponderia al fésforo.

Se calculan los electrones de valencia de cada atomo:

H (Z = 1): 1sl. Tendremos 1 electron por cada dtomo
de hidrogeno.

P (Z=15): 1s2 2s2 2p® 3s2 3p3. Tendremos 3 electro-
nes de valencia por cada dtomo de fésforo.

Se calcula la cantidad de electrones enlazantes y no
enlazantes en la molécula: el H, al ser una excepcion,
solo compartird un electrén, mientras que el fésforo,
para completar su octeto, necesita 3 electrones, por lo
que de los electrones disponibles (6 en total) tres se-
ran enlazantes, que constituirdn tres pares enlazan-
tes, y los 2 electrones restantes constituirdn un par no
enlazante.

Finalmente, se distribuyen los pares de electrones
entre los atomos, de manera que queda la siguiente
figura:

. © |
H- =P~ H@P: H-PI
X X @ I
H H
a) b) c)

c) — Se elige el &tomo central menos electronegativo, que en

este caso es el de berilio.

Se calculan los electrones de valencia de cada atomo:

Be (Z=4): 1s2 2s2. Tendremos 2 electrones por cada
atomo de berilio.

Cl(Z=17): 1s22s22pb 3s23p>. Se encuentran 7 elec-
trones de valencia por cada atomo de cloro.

Se calcula la cantidad de electrones enlazantes y no
enlazantes en la molécula: el berilio necesita 6 electro-
nes para completar el octeto, mientras que el bromo,
para completar su octeto, necesita 1 electréon; como
hay 2 atomos de cloro, necesitara 2 electrones, por lo
que de los electrones disponibles (que son 18) 4 seran
enlazantes, que constuirdn dos pares enlazantes, y los
14 electrones restantes constituiran tres pares no enla-
zantes.

Finalmente, se distribuyen los pares de electrones
entre los atomos, de manera que queda la siguiente
figura:

CIBe CI :XCXI®B:e®(X)xI§ IQI—B:e—(zll

a) b) c)

d) — Se elige el atomo central menos electronegativo, pero

estamos de nuevo ante la excepcion de que el menos
electronegativo es el de hidrégeno, que nunca consti-
tuira un atomo central, por lo que el &tomo central sera
el de azufre.

Se calculan los electrones de valencia de cada atomo:

H (Z=1): 1sl. Tendremos 1 electrén por cada atomo
de hidrégeno.

S (Z=16): 1s2 2s2 2pb 3s2 3p*. Tendremos 6 electro-
nes de valencia por cada atomo de azufre.

Se calcula la cantidad de electrones enlazantes y no
enlazantes en la molécula: el H, al ser una excep-
cion, solo compartira 1 electron, mientras que el azu-
fre, para completar su octeto, necesita 2 electrones,
por lo que de los electrones disponibles 4 seran enlazan-
tes, que constituiran dos pares enlazantes, y los electro-
nes restantes constituiran dos pares no enlazantes.

Finalmente, se distribuyen los pares de electrones
entre los atomos, de manera que queda la siguiente
figura:

X X X X X X

H- Sx -H He xS~ -H H-S—-H

X X X X X x

33. En primer lugar, se definen los electrones de valencia de cada
uno de los 4&tomos implicados en la molécula cuya estructura
de Lewis queremos desarrollar. Esto se puede hacer o bien
como se ha hecho en anteriores ocasiones por medio de la
configuracién electrénica, o también los electrones de valen-
cia suelen coincidir con la localizacion del elemento en la ta-
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bla periédica, de modo que en el caso del mondxido de azufre
tanto el oxigeno como el azufre se encuentran en el grupo 6,
por lo que tendran 6 electrones de valencia, que haran un
total de 12 electrones entre ambos atomos. Y sus configu-
raciones electronicas coincidirfan con este resultado. Asi,
para cada uno de los atomos, las configuraciones electrénicas
son:

S (Z=16): 1s2 252 2p® 3s2 3p*. Tendremos 6 electrones de
valencia por cada atomo de azufre.

Para el O (Z=8): 1s22s2 2p*. Tendremos 6 electrones de va-
lencia para cada atomo de oxigeno.

Ambos elementos necesitan 2 electrones para completar su
octeto, o estructura de gas noble. La estructura de Lewis se
desarrolla como en la siguiente figura:

x
x
x
x

*x
lnl
I
101

x
x
x
x

a) b) c) d) e)
En la anterior figura podemos ver:

a) Los atomos por separado rodeados de sus electrones de
valencia representados en cruces.

S)

Primer par de electrones compartidos, pero ambos atomos
estarian rodeados de 7 electrones, por lo que necesitarian
uno mas.

O
N

Segundo par de electrones compartidos.

e

Reorganizacion de la estructura para que quede lo mas
simétrica posible.

-

e) Representacion de los pares electronicos como guiones;
se observa que el monoxido de azufre tiene unidos al
oxigeno y al azufre mediante enlace doble (2 pares de

electrones).

— En la siguiente figura se desarrolla la estructura de Lewis
para el diéxido de azufre, teniendo en cuenta aspectos del
monoxido de azufre como son los electrones de la capa de
valencia para cada uno de los 4tomos.

‘0:S 00 0-S-0 0-S=0 10-S=0

x X X X x

x

x

a b) c) d)

101
I
1%
1
Ke)
1ol
1
1%
I
ol

— De donde se observa:

a) 6 electrones para el azufre y 6 para cada uno de los
oxigenos. En total, 18 electrones.

O
=

Colocamos dos pares de electrones a cada lado del
azufre, por lo que hemos usado 4 electrones de los 18
que teniamos inicialmente, resultando que nos quedan
14 electrones. Para completar la regla del octeto, a
cada uno de los oxigenos le faltarian 6 electrones, y al
azufre Unicamente 4, ya que esté rodeado de 4, por lo
que resultaria que necesitariamos 16 electrones, pero
en realidad disponemos de 14.

c) Si volvemos a afiadir un par enlazante alrededor del
azufre, estariamos en la situacién de que el azufre Uni-

camente necesitaria 2 electrones, y el oxigeno donde
se haya situado el nuevo par necesitara 4, mientras
que el otro necesitara 6, resultando 12 electrones tota-
les, y ahora disponemos de 12 electrones también en
lugar de los 14 del paso anterior.

d) Se pueden completar los octetos teniendo tres pares de
electrones para uno de los oxigenos (en este caso, el
de la izquierda), un par de electrones para el azufre y
dos pares de electrones para el oxigeno que esta unido
al azufre mediante doble enlace.

D
N

En realidad, la estructura de Lewis es una combinacion
(en este caso) de dos estructuras, ya que el doble enlace
se puede dar indistintamente en ambos oxigenos, por lo
que ambas estructuras serian formas resonantes.

En la siguiente figura se observa la estructura de Lewis
para el bromuro de berilio (BeBrs):

Br~+Be- «Br: :Br&@Be@Br: IBr — Be — Br!
a) b) c)

De donde se puede extraer la siguiente informacién:

e Se coloca el &tomo menos electronegativo en el centro,
en este caso el Be, que solo tiene 2 electrones de valen-
cia, y en ambos lados los dos bromos, cada uno de los
cuales tiene 7 electrones, por lo que en total dispone-
mos de 16 electrones.

Cada uno de los bromos necesitard un electrén para
completar el octeto, mientras que el berilio es una ex-
cepcién y, a pesar de necesitar 6 electrones para com-
pletar, se queda tal como se observa, rodeado de 4
electrones. Por lo tanto, el berilio no cumple la regla del
octeto, ya que hay ciertas moléculas que no se explican
Unicamente con esta teoria y precisarian de otras como
la TRECV vy la teoria de hibridacion, ademas de tratarse
la carga formal.

En la siguiente figura se desarrolla la estructura del mo-
néxido de nitrégeno (NO):

De donde:

El nitrégeno posee 5 electrones en su capa de valencia,
mientras que el oxigeno posee 6, por lo que en total se
dispondria de 11 electrones.

Al distribuir los electrones alrededor de los elementos, se
observa que el nitrégeno se queda con 1 electrén de-
sapareado, mientras que el oxigeno tiene 8 electrones al-
rededor, pero en total suman los 11 electrones de los que
se dispone. Por lo tanto, el nitrégeno y el oxigeno se unen
mediante enlace doble. El nitrdgeno no cumple la regla
del octeto. Para ver la carga formal de esta molécula, se
puede buscar informacién en Internet.

Puedes buscar en Internet la estructura de Lewis para la
molécula del fluoruro de xenén (l) (XeF,). Observaras que
el Xe no cumple la regla del octeto, ya que tiene una ex-
pansion de valencia.
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35. En la siguiente figura se pueden ver las estructuras resonan-
tes para el triéxido de azufre (SO3) y el acido nitrico (HNO3):

 :o: :0: :0: :0: |
I I I I
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A modo de ampliacién de la teoria, se puede buscar en Inter-
net el célculo de la carga formal, asi como el desarrollo de las
estructuras de Lewis y sus hibridos.

36. La molécula de nitrogeno esta formada por dos atomos de ni-
trégeno mediante un enlace triple, es decir, cada 4tomo de
nitrégeno comparte tres pares de electrones y a su vez cada
uno se queda con un atomo sin enlazar. En este caso, esta-
mos ante una molécula diatémica, por lo que sera lineal.

37. La diferencia fundamental o méas importante que se da entre
el solapamiento sigmay pi es la direccion que toman los orbi-
tales al solaparse. El solapamiento sigma trataré de un solapa-
miento entre orbitales s, entre orbitales s-p, y entre orbitales
p, pero de forma frontal. El solapamiento pi sera un solapa-
miento de tipo lateral entre los orbitales con los electrones que
se van a compartir. Ademas, el solapamiento sigma esta impli-
cado en enlaces sencillos, mientras que el solapamiento pi se
ve implicado en la formacién de enlaces multiples. En la si-
guiente figura se ven las ilustraciones de los orbitales:

solapamiento frontal ) .
entrs orbitales s solapamiento frontal entre orbitales p

v)

solapamiento frontal
entre orbitales s-p

solapamiento frontal entre orbitales p

38. La molécula de CO, representa una molécula cuyo atomo
central solo tiene pares enlazantes del tipo AB,, por lo que su
geometria serfa lineal. Si se representa la molécula, se obser-
va que los enlaces estan polarizados. Los momentos dipolares
de cada uno de los enlaces (que parten desde el menos elec-
tronegativo hasta el mas electronegativo), al ser una molécula
de geometria lineal, se representan por vectores de igual mo-
dulo pero distinto sentido, que, por tanto, se anulan. En con-
secuencia, el momento dipolar total de la molécula resulta
igual a cero, por lo que se trata de una molécula apolar. En la
siguiente figura se representa la no polaridad de la molécula
de didxido de carbono (CO,):

39. — Eldesarrollo de la estructura de Lewis para la molécula de
H,S, a fin de conocer su geometria, se observa en la si-
guiente figura:

H:S:*H H:S:H H:S:H H-S-H
a) b) c) d)
ST
H™ TH
e)

Donde:

a) Se observan los electrones de valencia de cada uno de
los atomos, 1 por cada hidrégeno, y 6 por cada azufre.
En total, 8 electrones.

O
=

Se colocan dos pares de electrones en cada uno de
los enlaces entre los atomos. En este caso, dos pares
de electrones por cada uno de los enlaces S-H. Se han
consumido 4 electrones, nos quedan otros 4.

c) Se bordea el azufre con los 4 electrones restantes. El
azufre completa asi su estructura de gas noble, o su
capa de valencia con 8 electrones.

o
=

Quedarian dos pares de electrones compartidos, y dos
pares sin compartir.

e) Los pares sin compartir se sitlan generalmente enci-
ma del azufre, y hay que tener en cuenta que estos
ocupan mayor espacio, que hace que la molécula
adopte una geometria angular, ya que los hidrogenos
se ven ligeramente desplazados hacia abajo. Le da a
la molécula una geometria angular. Por tanto, tendra
un momento dipolar distinto de cero. Los momentos
dipolares parciales no se anulan.

— Eldesarrollo de la estructura de Lewis para la molécula de O,,
a fin de conocer su geometria, se observa en esta figura:

:0::0: 0:0 :0:0 00 0=0
a) b) c) d) e)
Donde:

a) Se observan los electrones de valencia de cada uno de
los 4tomos, 6 por cada oxigeno. En total, 12 electrones.

O
=

Se colocan dos pares de electrones en cada uno de los
enlaces entre los &tomos. Quedan 10.

o
N

Los 10 electrones restantes se distribuyen de forma
que en uno de los oxigenos queda completa su capa
de valencia, mientras que en el otro faltarian 2 electro-
nes por completarla.

[oX
=

Se vuelve a compartir otro par de electrones, de mane-
ra que ambos oxigenos completan su estructura.

e) Los oxigenos quedan unidos mediante enlace doble,
dos pares de enlaces compartidos y cuatro pares de
enlaces sin compartir. Es una estructura lineal.

Se trata de un enlace covalente apolar, ya que los atomos que
se enlazan tienen la misma electronegatividad y atraen a los
electrones con la misma intensidad.

40. a) El desarrollo de la estructura de Lewis para la molécula de
cianuro de hidrogeno (HCN) se puede ver en la siguiente

figura:
‘H-CiIN: H-C=NI
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41. a)

El desarrollo de la estructura de Lewis para la molécula de
tricloro metano (CHCI3) se puede ver en la siguiente figura:
H
| _
H- (I) = Ch
H
El desarrollo de la estructura de Lewis para la molécula de

tetrafluoruro de carbono (CF,4) se puede ver en la siguiente
figura:

.M
TMeeee T
n
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|
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Donde:

e Cada atomo aparece rodeado de sus electrones de va-
lencia, el carbono tiene 4 y 1 por cada fltor, asi que en
total se dispone de 8 electrones.

e Se usan 2 electrones por cada enlace entre 2 4tomos. Se
usan los 8 electrones disponibles. El carbono completa
su capa de valencia.

Atendiendo a la estructura de Lewis, se deduce que la
geometria de la molécula de cianuro de hidrégeno es li-
neal, ademas de polar, ya que los vectores momentos di-
polares de la molécula son de distinto médulo y ademas
van en el mismo sentido, por lo que la suma total de ellos
es distinta a cero.

La molécula de tricloro metano tiene una estructura
geométrica como la del metano, es decir, tetraédrica. La
diferencia entre ambas estructuras es que en el metano
todos los elementos que ocupan los bordes en las posicio-
nes del tetraedro son el mismo. Por tanto, en este caso, los
momentos dipolares se acaban anulando y resultaria una
molécula apolar. Pero en el triclorometano, al ser sustitu-
yentes diferentes, los momentos dipolares también lo son,
por lo que resulta un molécula polar.

En el caso del tetrafluoruro de carbono, es igual que el de
metano. Los cuatro sustituyentes que ocupan las posicio-
nes en el borde del tetraedro son iguales; por tanto, los
momentos dipolares de cada uno de los enlaces son igua-
les, pero con diferente sentido, por lo que acaban anulan-
dose. Resulta una molécula apolar.

Las geometrias tanto de HI como de Br, son lineales. La
union entre dos atomos tanto distintos como iguales siem-
pre es lineal.

La molécula de NH3 es piramidal trigonal, ya que el nitré-
geno posee electrones sin compartir que ocupan mas es-
pacio, y hace que los hidrégenos se sitlen de manera
espacial por debajo. Seria una molécula del tipo AB3 cuyo
atomo central tiene electrones sin compartir (o pares
enlazantes libres). La molécula de Bel, es lineal, se trata
de una molécula del tipo AB,, cuyo atomo central tiene
electrones sin compartir (o sin pares enlazantes libres).

La molécula de H,0 seria una molécula cuyo atomo cen-
tral tiene electrones libres (o pares enlazantes sin compar-
tir), del tipo AB,, por lo que seria angular. La molécula de
BeCl, es lineal, se trata de una molécula del tipo AB,, cuyo

42,

43.

45,

atomo central tiene electrones sin compartir (o sin pares
enlazantes libres).

b

=

La molécula HI estarfa polarizada, ya que estd compuesta
por dos atomos con electronegatividades diferentes, por lo
que atraerian a los electrones de distinta manera. El | seria
el mas electronegativo, por lo que atraeria hacia él los elec-
trones. La molécula de Br, estda compuesta por dos atomos
de igual electronegatividad, la molécula seria apolar.

La molécula NH3 es de geometria piramidal, los momentos
dipolares parciales de sus enlaces no se anulan, por lo que
resulta una molécula polar. En el Bel,, a pesar de tener sus
enlaces polarizados, estos se anulan por ser vectores de
igual médulo y distinto sentido, por lo que es una molécula
apolar.

La molécula de H,0 seria de geometria angular, cuyos
momentos dipolares parciales de los enlaces no se anulan,
y resulta ser polar. En la molécula de BeCl,, a pesar de te-
ner sus enlaces polarizados, estos se anulan por ser vecto-
res de igual modulo y distinto sentido, por lo que es una
molécula apolar.

El metano forma parte de los alcanos, que son sustancias con
enlace C—H no polares y que solo presentan fuerzas de dis-
persion en su molécula. EI metanol forma parte de los alco-
holes, donde ademas de tener enlaces C—H tienen enlace
C—O0, por lo que estaran involucradas fuerzas de dispersion,
fuerzas dipolo-dipolo, y de puente de hidrégeno, por lo que la
energia de enlace en el metanol sera mayor que en el metano.

Las moléculas de H,0 y H,S serian ejemplos de hibridacion
sp3 con geometria angular. La molécula de BeF, representaria
un ejemplo de hibridacion sp, obteniéndose geometria lineal.
La hibridacion de SO5 seria un ejemplo de hibridacion sp?, de
geometria angular.

. Respuesta sugerida:

Ademas de explicar las formas resonantes, el alumnado debe
explicar la influencia de estas en la estabilidad de las molécu-
las, y cual de las formas resonantes tiene mayor importancia
en la estructura global de la molécula. Ejemplos de formas
resonantes podrian ser la del acido nitrico y la del triéxido de
azufre.

Los valores de las electronegatividades para los atomos invo-
lucrados en este ejercicio son: C=2,55; N=3,04; 0=3,44;
P=2,19; S=2,58; Cl=3,16; 1=2,66; Sn=1,8.

a) C—N =2,55-3,04 =1-0,491 = 0,49
N—0=304-344=1-041=04

La diferencia de electronegatividad entre los atomos C—N
es ligeramente mayor que la diferencia de electronegativi-
dad entre los &tomos N—O. En ambas uniones se tendra
un enlace covalente polar, siendo el enlace mas polar en
este caso el que presente mayor diferencia de electronega-
tividad, que es el par C—N, y el sentido que adoptaréa sera
desde el menos electronegativo al mas electronegativo, en
este caso del carbono hacia el nitrégeno.

b) P—S=2,19-2,58 =1-0,391 = 0,39
S—Cl =2,58 - 3,16 = -0,58| = 0,58
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La diferencia de electronegatividad en el par S—Cl es ma-
yor que en el par P—S, por lo que el enlace S—CI sera
mas polar que el enlace P—S. El sentido que tendra el
momento dipolar serd desde el azufre hacia el cloro, es
decir, desde el menos hacia el mas electronegativo.

¢) Sn—I=1,88-2,66=1-0,781=0,78
C—I1=255-2,66=1-0,58/=0,11

La diferencia de electronegatividad en el par Sn—I es ma-
yor que en el par C—I, por lo que el enlace Sn—I serd mas
polar que el enlace C—I. El sentido que tendra el momento
dipolar sera desde el estafio hacia el yodo, es decir, desde
el menos hacia el mas electronegativo.

46. Respuesta sugerida:

A pesar de que el grafito estd formado por carbono (del mis-
mo modo que le sucede al diamante o al grafeno), tiene pro-
piedades caracteristicas, debido fundamentalmente a la
estructura que estos atomos adoptan en el espacio, es decir,
c6mo se enlazan o se disponen. El grafito se forma por capas
planas de atomos de carbono con hibridacién sp?, lo que en
un primer lugar puede indicar que los carbonos se enlazan
mediante enlace doble, ademas de que cada uno de ellos
tiene una estructura plana con angulos de enlaces de 120°. A
partir de estas estructuras se van formando léaminas, com-
puestas por hexagonos como se muestra en esta figura:

S 2

En los hexagonos que forman léminas, cada bolita de la figura
corresponderia a un 4tomo de carbono. Se ve ademés que cada
atomo de carbono se corresponde con el centro de un triangulo
equilatero unido a otros tres atomos de carbono, que serian los
vértices del triangulo. Estos enlaces serian sencillos —de tipo
sigma—, entre un orbital sp? de un carbono y el otro orbital sp?
del carbono vecino, con una distancia de aproximadamente
0,150 nm, lo que corresponde realmente a una distancia inter-
media entre un enlace simple y uno doble; por tanto, no es
realmente un enlace doble como en principio se puede pensar.
Esto se debe a la deslocalizacion electrénica que existe tanto
encima como por debajo del plano de los electrones.

Cada atomo de carbono tiene 4 electrones: de estos 4 electro-
nes, 3 los usa para unirse mediante enlace covalente puro a
otros tres carbonos, y el cuarto, que es el electron deslocalizado
en un orbital p, que a su vez es perpendicular al plano que
forman los hexagonos, trata de unirse con las otras laminas que
estan por encima y por debajo de las capas de hexagonos for-
mados. Estas capas acabaran finalmente apilandose, aunque
los enlaces que se forman no son tan fuertes como los enlaces
que se constituyen entre carbonos de una misma capa, ade-
mas de ser una distancia muy grande la que existe entre capas,
comparada con la existente entre carbonos de una misma
capa.

Por la estructura general del grafito, que resumiendo se po-
dria decir que entre carbonos de la misma capa se forman

47.

48.

enlaces covalentes puros y fuertes y entre carbonos de distin-
tas capas se forman enlaces mas bien débiles por la desloca-
lizacién electrénica y la separacion entre capas, se pueden
explicar varias de sus propiedades, como son la de ser un
compuesto blando, facilmente exfoliable (lo que le permite
usarse como lapiz), ademas de ser untuoso al tacto, llegando
a utilizarse incluso como un lubricante en seco, y también la
conduccién de la electricidad y del calor.

Respuesta sugerida:
El trabajo monografico deberfa contener esta informacion:

e |a estructura del grafeno es la misma que la de cada una
de las capas del grafito, es decir, atomos de carbono uni-
dos mediante enlaces covalentes fuertes formando panales
hexagonales, con un cuarto electron deslocalizado y per-
pendincular a la capa, pero que no llegaria a unirse a otra
capa. El descubrimiento del grafeno surgié cuando se qui-
so separar una de las laminas del grafito, y una vez separa-
da se pudieron observar las propiedades totalmente
desconocidas que poseia en comparacion con las que
presentaba de manera habitual el grafito. Este descubri-
miento del grafeno supuso el Premio Nobel de Fisica en
2010 para los descubridores: los profesores Andre Geim y
Kostya Novoselov, ambos de la Universidad de Manchester.

e Elincluir el término grafito en la denominacion de grafeno
es algo en lo que la IUPAC no esta de acuerdo, ya que ha-
blar de una estructura como grafito implicaria que se trata
de una estructura tridimensional y, por tanto, decir que una
capa de grafito corresponderia a grafeno seria un concepto
erroneo. Si se puede hablar de similitud, pero no confundir
términos. El grafeno, se utiliza cuando se habla de reaccio-
nes, relaciones espaciales u otras propiedades de las ca-
pas individuales, y su definicién seria la de «un hidrocarburo
aromatico policiclico infinitamente alternante de anillos de
solo seis 4&tomos de carbono».

Las propiedades y perspectivas futuras mas representati-
vas del grafeno son: alta conductividad térmica y eléctrica.
Semiconductor. Alta elasticidad y dureza. La elevada resis-
tencia, que le hace hasta ahora ser el compuesto mas re-
sistente conocido. Su reactividad con otras sustancias, que
hace obtener productos con propiedades muy diferentes,
permitiendo un amplio campo de materiales por crear. Ca-
paz de soportar radiaciones ionizantes. Ser tan ligero como
la fibra de carbono, pero mucho mas flexible. Se calienta
menos que otros materiales, y consume menos energia
comparandolo por ejemplo con el silicio. Esto supondria
una mayor capacidad de almacenamiento de energfa. Alta
transparencia 6ptica y gran conductividad eléctrica, lo que
le permite ser un potente electrodo que seria aplicable a
pantallas de cristal liquido, celdas fotoeléctricas orgénicas
y diodos orgéanicos de luz.

Respuesta sugerida:

Cadena de atomos de carbono enlazados bien
por enlaces triples y Unicos alternos, o por dobles
enlaces consecutivos.

ESTRUCTURA

Elevada reactividad.
Rigido y fuerte.
Flexibilidad.

PROPIEDADES

APLICACIONES
FUTURAS

Nanoméaquinas, como los dispositivos nanoelec-

tréonicos y espintrénicos.
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49,

I UNIONES INTERMOLECULARES

50.

Respuesta sugerida:

Composicién quimica del vidrio a partir de silice, carbonato sédi-
coy carbonato calcico. Obtencién a partir de 1500 °C. Cuando se
habla de «cristal» como «vidrio» es incorrecto, ya que el cristal
en quimica es un compuesto con estructura definida, mientras
que el vidrio es un compuesto con estructura amorfa.

En cuanto a sus propiedades, es un material duro, fragil y
amorfo, que se puede encontrar tanto en la naturaleza como
ser sintetizado (compuestos ceramicos). También seria intere-
sante mencionar y definir el estado vitreo, y la influencia de
este estado vitreo en las estructura del compuesto.

En cuanto a la diferencia entre la fibra 6ptica y la fibra de vidrio,
la fibra 6ptica es un solo filamento de vidrio (silice fundida) que
cuanta mayor pureza mejor desarrollara sus propiedades, mien-
tras que la fibra de vidrio consta de numerosos filamentos de
vidrio.

Cada grupo de alumnos pondra en comun sus respuestas en
clase.
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El esquema de las uniones intermoleculares se puede ver en
la siguiente figura:

UNIONES INTERMOLECULARES (interaccién entre moléculas)

ENLACES DE VAN DER WAALS

ENLACES
Dipolo Dipolo PUENTE DE
permanente-dipolo | permanente-dipolo Enlacesde HIDROGENO
dispersion

permanente

incluido

Entre moléculas
polares. Los di-
polos permanen-
tes se orientan
mutuamente, y
originan la atrac-
cion entre cargas
de signo opuesto.
Fuerzas mas dé-
biles que las i6ni-
cas.

Entre una molé-
cula apolar y una
polar. La proximi-
dad de la molécu-
la polar induce a
una distribucion
de carga asimétri-
ca en la apolar,
resultando un di-
polo inducido.
Resulta una inte-
raccion entre di-
polos.

Presentes en to-
das las molécu-
las. En las apola-
res, si se las
aproxima lo sufi-
ciente, se puede
generar un des-
plazamiento de la
carga electrénica
que provoque la
formacion de di-
polos instanta-
neos que posibili-
tan la atraccién y
unién entre las
moléculas. Estos
dipolos inducen
en las otras molé-
culas la aparicién
de otros dipolos
(dipolos induci-
dos).

Caso especial de
las fuerzas dipo-
lo-dipolo. Son
fuerzas intermo-
leculares muy
fuertes. Requie-
re que el H esté
unido (enlazado)
a un elemento
electronegativo
de pequefio ta-
mafo, y con pa-
res de electrones
no enlazantes.

Estas fuerzas de
enlace de hidro-
geno se hacen
mas importantes
entre compues-
toscon F, Oy N.

51.

a) Las moléculas de mondxido de carbono CO corresponden
a moléculas polares. Por tanto, las fuerzas moleculares
presentes son, ademas de la de dispersion, dipolo perma-
nente-dipolo permanente.

b) La molécula de amoniaco es una molécula polar, y la molé-
cula de argén es una molécula apolar. Ademas de las
fuerzas de dispersion, se encuentran las de dipolo perma-
nente-dipolo inducido.

52.

53.

c) Las moléculas de metanol (CH30H) son ambas polares,
por lo que, ademas de las fuerzas de dispersion, se en-
cuentran las de dipolo permanente-dipolo permanente.

Las fuerzas intermoleculares presentes en las moléculas de
HCI, al unirse entre ellas, ademas de las de dispersion, serian
las de dipolo permanente-dipolo permanente, ya que nos en-
contramos ante una molécula polar.

La molécula de Br, seria una molécula apolar; por tanto, solo
se encontrarian presentes fuerzas de dispersion.

La molécula de CHsl, es de geometria tetraédrica, con dis-tin-
tos sustituyentes en los bordes del tetraedro, lo que hace que
su momento dipolar neto no se anule; a diferencia de
lo que ocurre con la molécula de CHy4, es polar. Por tanto,
ademas de las fuerzas de dispersion, se encontrarfan las fuer-
zas de dipolo permanente-dipolo permanente.

— El enlace o puente de hidrégeno se caracteriza por ser un
enlace muy fuerte, y para que tenga lugar se han de cum-
plir dos requisitos:

e Un hidrégeno debe estar unido a un elemento muy elec-
tronegativo y de pequefio tamafio, y ademas que posea
pares de electrones no enlazantes.

e | 0s enlaces de hidrégeno mas importantes, y por tanto
mas fuertes, son aquellos que se dan entre compuestos
en los que el H esta unido a elementos como F, O y N.
Por ello, en el caso de las moléculas como PHz y H,S, a
pesar de que los dtomos de H cumplen el requisito de
estar unidos a elementos con pares de electrones libres,
la electronegatividad de los elementos unidos al H, junto
con su tamafio, hace que el enlace puente de hidrégeno
tenga un efecto practicamente despreciable, o que casi
no tenga lugar.

54. La afirmacion es verdadera, ya que el punto de ebullicion del

agua es anormalmente alto comparado con el resto de los hi-
druros del grupo del oxigeno; se trata de un ejemplo de enlace
de hidrogeno. En este caso, el H esta unido a un elemento
muy electronegativo, con pares de electrones libres o sin enla-
zar, y de pequefio tamafio, como es el oxigeno.

En la siguiente figura se hace una representacion comparativa
del punto de ebullicion elevado del agua respecto al resto de
los hidruros del grupo del oxigeno:
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55. Las covalentes moleculares serian el agua, el carburo de silicio

y el amoniaco, mientras que la Unica covalente atémica seria el
carbono, que a su vez seria insoluble en cualquier disolvente.
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56. a) Enlaces de hidrogeno.

b) Enlaces de dispersion.

57. El etano es una sustancia covalente molecular, es decir, las
fuerzas entre las moléculas son mas débiles que entre los
atomos. Esto hace que se expliquen propiedades como pun-
tos de fusién y ebullicién bajos, porque para fundir o hervir
estos compuestos solo se necesita romper las fuerzas débiles
que hay entre las moléculas.

El diamante es una sustancia covalente atdmica, y entre sus
propiedades se encuentra la de tener un elevado punto de
fusion, ya que para fundirlo hay que romper los enlaces cova-
lentes que existen entre los d&tomos.

) EL ENLACE METALICO Pig. 97

58. a) Las teorias que permiten explicar el enlace metalico son
dos: la de nube electronica o mar de electrones, y la del
modelo de bandas.

O
=

Si, ya que, de acuerdo con la teoria de la nube electrénica o
mar de electrones, en los metales los electrones de valencia
se encuentran deslocalizados entre los atomos del metal, y
resulta en una «comparticion electronica generalizada»,
como el caso del enlace covalente, que resulta en una com-
particién electrénica.

59. La densidad de los metales es elevada en general, aunque los
elementos que estan situados més a la izquierda de la tabla
periédica son menos densos que los del centro-derecha, ya
que los primeros forman menos enlaces y menos compacta-
dos. Se puede explicar por la teoria del modelo de nubes o
mar de electrones, ya que:

e Cuando los atomos del metal pierden los electrones de va-
lencia, se convierten en cationes esféricos que se ordenan
formando una red cristalina.

e Los electrones de valencia forman una nube electrénica
como si fueran un gas alrededor de los cationes y neutrali-
zan la carga positiva.

e | os electrones se mueven libremente dentro de la red cris-
talina y no pueden escapar de ella debido a la atraccion
electrostéatica con los cationes.

En definitiva, se forma una estructura compacta.

60. Respuesta sugerida:
El punto de fusion del aluminio es 660 °C.
El punto de fusién del magnesio es aproximadamente 650 °C.
A pesar de que las estructuras metalicas son muy estables,
tienen unos puntos de fusion inferiores a los de los compues-

tos iénicos.

— Los alumnos compararan su respuesta con la del resto de
los compafieros y compafieras de clase.

61. a) Verdadero. Al aumentar la temperatura, se incrementa el
movimiento de los electrones, por lo que la conductividad
térmica se ve también aumentada.

b) Falso. Al aumentar la temperatura, se incrementa el movi-
miento de los electrones, que facilita también la conduc-
tividad eléctrica.

62. Respuesta sugerida:

T(°C) DENSIDAD (kg/m3)
Li 1805 534
K 63,8 862
Cs 28,44 1873
Mg 650 1738
Sr 777 2540
Ti 1668 4507
cr 1907 7190
Mn 1246 7440
Fe 1538 7874

— Los alumnos pondran en comun sus tablas en clase y
construiran una tabla conjunta en la pizarra que recoja
todas las aportaciones.

63. Respuesta sugerida:

El alumnado puede buscar en Internet informacién para ver
de qué elementos quimicos estan formados estos materiales,
asi como sus aplicaciones industriales.

e Como conductores: los mejores conductores de la corriente
eléctrica son los materiales metéalicos, ya que estos pueden
ceder electrones mas facilmente que otros atomos, pero
también existen metales que no son buenos conductores,
electroliticos y gaseosos.

e Como materiales no conductores: los aislantes y dieléctri-
cos. Los materiales que no son conductores no conducen
la corriente eléctrica, ya que sus atomos ni ceden ni captan
electrones. Entre estos materiales se encuentran el vidrio,
la ceramica, etc. Y oponen total resistencia al paso de la
corriente eléctrica.

e Como materiales semiconductores: los intrinsecos, extrinse-
cos y los de tipo p. Entre los elementos o materiales semi-
conductores se encuentran el silicio, el galio y el germanio.
Los atomos de estos elementos son menos propensos a
ceder electrones cuando los atraviesa una corriente eléctri-
ca y su caracteristica principal es dejarla pasar en un solo
sentido e impedirlo en el sentido contrario.

64. Respuesta sugerida:

Durante el debate se pueden tratar temas como la conductivi-
dad eléctrica y la térmica, y relacionarlas con aplicaciones

como la transmision de datos, la energia, etc.
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SINTESIS

65. Respuesta sugerida:
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Un esquema orientativo que se podria afiadir al esquema original de la unidad deberia tener al menos la siguiente informacion:

Fuerzas electrostaticas intensas
entre iones contiguos de distinta
carga. Energia de red o reticular.

Solubles en disolventes polares.

No conducen la electricidad en
estado sélido; los iones se en-
cuentran en posiciones fijas.

Conducen la electricidad cuando
estan fundidos o disueltos en
agua, ya que los electrones ga-
nan movilidad.

Puntos de fusién muy elevados y
no son volatiles.

COVALENTES

Uniones entre elementos de
electronegatividad similar.

Solubles en disolventes pola-
res los que presentan polari-
dad, y solubles en disolven-
tes apolares los que no pre-
sentan polaridad.

La mayoria son gases o liqui-
dos a temperatura ambiente.

Puntos de fusion y ebullicion
bajos.

COVALENTES

Red continua de enlaces covalen-
tes.

Malos conductores de la electrici-
dad, salvo el C en forma de grafi-
to, que tiene enlace tipo pi entre
sus laminas.

Puntos de fusién muy elevados,
incluso mas que los i6nicos.

-

|

Densidad variable, los elementos
de mas a la izquierda son menos
densos, forman compuestos me-
nos compactados (mayor radio).

Insolubles en agua y otros disol-
ventes comunes.

Conductividad eléctrica y térmica
elevada (electrones libres).

Puntos de fusién muy variados.

i

Dipolo permantente-
dipolo permanente

l

Entre moléculas pola-
res. Los dipolos perma-
nentes se orientan mu-
tuamente, y originan la
atraccion entre cargas
de signo opuesto. Fuer-
zas mas débiles que las
idnicas.

i

Dipolo permanente-
dipolo inducido

l

Entre una molécula apo-
lary una polar. La proxi-
midad de la molécula
polar induce a una dis-
tribucion de carga asi-
métrica en la apolar,
dando lugar a un dipolo
inducido. Resulta una
interaccion entre dipo-
los.

!

Enlaces de dispersion

l

Presente en todas las moléculas, sean polares o no
polares. En las moléculas apolares, si se las aproxima
lo suficiente, se puede generar un desplazamiento de
la carga electronica que provoque la formacion de di-
polos instantaneos, los cuales posibilitan la atraccion
y la unién entre las moléculas. Estos dipolos instanta-
neos inducen en las otras moléculas la aparicion de
otros dipolos (dipolos inducidos). Estas fuerzas au-
mentan con el volumen moleculary el nimero de elec-
trones, ya que si los volimenes son grandes las molé-
culas son més facilmente deformables (polarizables).

— Proponemos una puesta en comun de los distintos esquemas de los alumnos de la clase.

i

Enlaces puente
de hidrogeno

l

Caso especial de las fuerzas di-
polo-dipolo. Son fuerzas inter-
moleculares muy fuertes. Re-
quiere que el H esté unido (enla-
zado) a un elemento electrone-
gativo de pequefio tamafio, y
con pares de electrones no en-
lazantes. Estas fuerzas de enla-
ce de hidrogeno se hacen mas
importantes entre compuestos
conF, OyN.
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66. a)
b)

c)

67. a)

b

=

68. a)

b

= =

C

69. a)

Enlace iénico.
Enlace covalente atémico (red covalente).

Enlace metélico.

Elemento A (Z = 8): 1s2 252 2p*
Elemento B (Z= 16): 152252 2p% 352 3p*
Elemento C (Z= 19): 1s2 252 2p6 352 3pb 4s!

Los compuestos A y B formaran enlace covalente, porque
segun sus configuraciones electrénicas se encuentran
proximos en la tabla periddica. Propiedades: puntos de
ebullicion y fusién bajos, lo que hace que la mayoria sean
gases a temperatura ambiente.

Los enlaces son i6nicos, los atomos se unen en forma de
iones y quedan unidos gracias a la energia reticular o
de red, ya que se comportan como cargas electrostaticas.
El enlace covalente supondria comparticién de electrones
por parte de los elementos. En resumen, las sustancias
i6nicas presentes serian NaH y CaH,, mientras que las
sustancias covalentes serian CH4, NH3 y HF.

Unicamente seran polares las moléculas de NH; y el HF.

El Unico compuesto que presenta enlace de hidrogeno es
el HF, ya que cumple que el dtomo unido al hidrogeno
es muy electronegativo y de pequefio tamafio.

El cloruro de potasio (KCl), debido a la diferencia de elec-
tronegatividad de sus elementos, que se basara en la dis-
tinta localizacion de cada uno de ellos en la tabla periodica,
presenta un enlace iénico.

El agua (H,0) presenta un enlace covalente, ya que se
unen elementos préximos en la tabla periédica, y se da
una comparticién de electrones, pero a su vez es polar
debido a la geometria que presenta la molécula en el espa-
cio, que es angular.

El cloro se puede presentar de manera atémica (Cl), pero
su forma més estable seria como molécula. Para formar la
molécula de cloro (Cly), un atomo de cloro se unirfa con
otro atomo de cloro compartiendo el electrén de valencia
que tiene en su ultimo nivel, de forma que ambos atomos
compartirian ese electrén, por lo que representa un enla-
ce covalente. Ademas, constituye una molécula apolar, ya
que su geometria es lineal.

El sodio (Na) es un elemento cuya forma mas estable serfa
la pérdida del ultimo electrén de su Ultimo nivel electroni-
co, de manera que constituiria el cation sodio Na*, para asi
poderse unir generalmente a otros elementos mediante
enlace ionico. No obstante, el sodio es un metal alcalino,
por lo que por si solo se podria unir a otros elementos me-
talicos o a si mismo mediante enlace metalico.

b) — Siguiendo los pasos indicados para realizar la estructura

de Lewis, se colocaréa en el &tomo central el atomo mas
electronegativo (en este caso se trata de dos atomos,
por lo que no habra atomo central propiamente dicho).

Se calcularan los electrones de valencia de cada atomo:

Cl (Z=17): 152252 2p® 3s2 3p5. Se encuentran 7 ato-
mos de valencia por cada dtomo de cloro.

Cada cloro necesita 1 electron para completar el octe-
to, por lo que en total la molécula necesita 2 electrones
para que los 4tomos completen el octeto.

14 electrones disponibles — 12 electrones no enlazan-
tes = 2 electrones enlazantes, que corresponderian
a un par de electrones enlazantes, distribuidos de la
manera que se muestra en la siguiente figura entre los
atomos:
:Cl- <Clx :CI@® ClIx
a) b)
En la figura se puede ver:

e Cada uno de los atomos de cloro rodeado de sus
electrones.

e | os atomos de cloro compartiendo los electrones y
los que forman pares enlazantes.

— La otra molécula que corresponde a una formada por

un enlace covalente seria la de agua. Siguiendo los
pasos de la construccion de la estructura de Lewis, es-
tamos en el caso en que el atomo central no es el me-
nos electronegativo, ya que tenemos la excepciéon de
que el hidrégeno es el menos electronegativo en la
molécula de agua, pero nunca seria el &tomo central.
Ademas, solo puede compartir un electrén para formar
un par enlazante de electrones.

H (Z=1): 1sl. 1 electron por cada hidrégeno.

0 (Z=6). 152252 2p*. 6 electrones en el atomo de oxi-
geno, que seria el central.

La estructura de Lewis para la molécula de agua seria
como se muestra en la siguiente figura:

x x x

tH- Oz+H H-<0--H H-O0-H

x PES x x x

x

x

a) b) c)

En la figura de la estructura de Lewis para la molécula
de agua se puede ver:

e Electrones rodeando cada uno de los atomos.

e Electrones formando pares enlazantes y sin enlazar o
solitarios. EI oxigeno adquiere estructura de gas no-
ble, ya que se rodea de 8 electrones.

c) La polaridad del enlace en las moléculas covalentes se

puede justificar por la geometria que estas adoptan en el
espacio; asi el momento dipolar de la molécula resultara
calculando la suma vectorial del momento dipolar de sus
enlaces.

e Cuando los atomos que se enlazan tienen la misma elec-
tronegatividad, atraen los electrones compartidos con la
misma intensidad, lo que da lugar a un enlace covalente
apolar. Este serfa el caso de la molécula diatomica de
cloro (Cl5).

e Cuando se combinan atomos de distinta electronegativi-
dad, el mas electronegativo atraera con mayor intensi-
dad los electrones compartidos y resultara en una carga
parcial negativa en su proximidad, mientras que en el
menos electronegativo aparecera una carga parcial posi-
tiva, lo que da lugar a un enlace covalente polar. Este

seria el caso de la molécula de agua (H50).
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d) El momento dipolar de la molécula de agua, al igual que el
resto de las moléculas, se puede calcular haciendo la
suma vectorial del momento dipolar de sus enlaces, y para
ello se ha de conocer la geometria de la molécula.

Tal como se vio en la figura correspondiente a la estruc-
tura de Lewis del agua, el oxigeno se ve rodeado de dos
pares de electrones no enlazantes y de dos pares enlazan-
tes unidos a dos atomos de oxigeno. Ello hace que la molé-
cula de agua adopte una estructura angular, ya que los
pares de electrones no enlazantes se colocan por encima
del oxigeno, y ocupan mas espacio, de manera que hace
que ambos hidrégenos se desplacen un poco hacia abajo
adoptando esa estructura.

La suma de los vectores se muestra en la siguiente figura:

8
,fl/'o‘\ﬁ fizo

Suma vectorial de los momentos dipolares de la molécula
de agua (las flechas van desde el menos electronegativo al
mas electronegativo). EIl momento dipolar total al realizar
esta suma resulta distinto de cero, lo que indica que es
una molécula polar.

70. Respuesta sugerida:

La nanotecnologia se define como la ciencia que estudia la
materia en escala nanométrica (1 nm = 1,102 m), dado el
tamafio, generalmente atomos y moléculas. A causa de la
complejidad del tamafio de la materia para su estudio, debe
utilizarse la cuantica.

Los campos cientificos que cubre la nanotecnologia son la
ciencia de las superficies, la quimica, la biologia, la fisica, etc.
Es decir, la nanotecnologia se considera multidisciplinar den-
tro del entorno cientifico.

En la actualidad, una de las aplicaciones mas importantes de
la nanotecnologia esté dirigida al uso de productos farmacéu-
ticos enfocados a la lucha contra el cancer, ya que hace posi-
ble que tratamientos tan invasivos como los que se llevan a
cabo en esta enfermedad se consigan Unicamente dirigir a las
células que la ocasionan con el beneficio légico para el orga-
nismo. También hay otros productos farmacéuticos que ha-
cen uso de la nanotecnologia para luchar contra enfermedades
del tipo VIH o Alzheimer, e incluso terapias génicas.

Las aplicaciones futuras mas probables para el campo de la
nanotecnologia son, entre otras: campo de la alimentacion
(alimentos transgénicos y producciéon de alimentos en si);
producciones agricolas; tratamiento de las aguas; almacena-
miento, produccién y conversion de energia.

Evaluacioén (pag. 99)

1. Para cada una de las sustancias se calculara la diferencia de

electronegatividad dados sus valores; asi, por ejemplo, para el
acido clorhidrico o fluoruro de hidrégeno, dependiendo de si
esta en estado liquido o gaseoso: H—CI = (2,1 — 3,0) = 10,9];
para el fluoruro de potasio: K—F = (0,8 — 4,0) = I13,2I; para el
caso del diclorometano, son mas de dos los atomos o elemen-
tos que forman parte de la molécula, pero las electronegativi-
dades de estos son relativamente parecidas.

w
e

Por tanto, para el caso del HCI se trataria de un enlace cova-
lente dado entre elementos de electronegatividad proximos de
la tabla periddica, para el caso del KF se trataria de un enlace
i6nico al contrario que el covalente, dado entre elementos en
distintas posiciones de la tabla periédica, y para el caso del
diclorometano, un enlace covalente, se da comparticion de
electrones.

También se podria hablar de polaridades atendiendo a la geo-
metria, junto con la electronegatividad; asi, por ejemplo, el
HCI serfa un enlace covalente polar, el KF serfa un enlace i6-
nico polar y el enlace de CH,Cl,, a pesar de tener una geome-
tria tipica ABy, a diferencia de lo que ocurriria con la molécula
de CHyg4, es una molécula covalente polar, ya que dos de los
sustituyentes que en el metano serian hidrégeno, en este
caso, serian cloros, lo que le otorgaria polaridad a la molécula,
y su momento dipolar total saldria distinto de cero.

2. a) La energia 1 corresponderia a la energia de sublimacion

del sodio para pasar de sélido a gas.

La energia 2 corresponderia a la energia de disociacion del
fldor para formar el elemento atémico.

La energia 3 corresponderia a la de ionizacion del sodio
para arrancar los electrones del &tomo y formar el cation.

La energia 4 corresponderia a la afinidad electrénica del
fldor para que el elemento adquiriera un electrén.

La energia 5 corresponderia a la energia de red o reticular.

La energia 6 corresponderia a la energia de formacion del
fluoruro de sodio.

b
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De estas etapas, seran endotérmicas (valor de la entalpia
mayor que cero) aquellas que precisen un aporte energéti-
co, es decir, aquellas que absorban energia. En este caso,
se necesita un aporte energético para las etapas de subli-
macion, las etapas correspondientes a la ionizacion del
cation, asf como la disociacién del fltor.

Por el contrario, seréan exotérmicas (valor de la entalpia
menor que cero) aquellas que desprendan energia, como
son el caso de la energia de la afinidad electronica y la re-
ticular o de red.

El balance total energético, para el célculo de la entalpia
de formacién, daria como resultado un proceso exotérmico
o endotérmico, dependiendo de los valores involucrados
dentro del ciclo.

En definitiva, la energia para el proceso 1, energia de subli-
macién: positivo; la energia para el proceso 2, energia de di-
sociacion: positiva; la energia del proceso 3, energia de
ionizacion: positiva; la energia del proceso 4, la afinidad elec-
trénica: negativa; la energia del proceso 5, que corresponde a
la energia reticular: negativa.

Los compuestos iénicos forman estructuras sélidas consti-
tuidas por agrupaciones de cationes y aniones. Estos iones
se colocan de manera ordenada en el espacio, constitu-
yendo estructuras tridimensionales de redes cristalinas
geomeétricas. Los compuestos iénicos se representan siem-
pre mediante férmulas empiricas que reflejan la propor-
cién entre los iones de la red cristalina.

b) — La representaciéon de la estructura de Lewis para la
molécula de oxigeno se ve en la siguiente figura:
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a) b) c)

En la figura anterior se puede ver:

a) Electrones de valencia de cada oxigeno: son 6, en
total disponemos de 12 electrones.

b) Se reparten por igual, y se observa que los oxigenos
estan unidos entre ellos mediante doble enlace.

c) Los pares de electrones se quedan representados
como lineas.

— La representacion de la estructura de Lewis para el
agua, como se ve en la siguiente figura:

H- Ox-H

x x x x x x

a) b) c)

Se observa que:

a) Colocamos en el centro al oxigeno (el hidrégeno
nunca es dtomo central) y rodeamos los elementos
de sus electrones de valencia. En total, se tienen 8
electrones.

b) Se asignan 2 electrones a cada enlace, y los restan-
tes se ponen alrededor, de manera que quedan dos
pares enlazados y dos sin enlazar.

c) Estructura marcando con lineas los enlaces del hi-
drégeno con oxigeno.

— La representacién de la estructura de Lewis para el
anioén nitrato se puede ver en la siguiente figura:

L0 0
:0:N:Q: :0:N:0:
a) b)

10l 10l 10l °
1 _ _ 1 _ o
0=N-0l=—=10-N=0 ~—=10-N- Ol

b)

En la figura se puede observar que el nitrégeno aporta
5 electrones, y cada uno de los oxigenos 6, en total se-
rian 23 electrones mas 1 electron, ya que estamos ante
un anién, en definitiva 24 electrones. Al tener 4 &to-
mos, y cada uno de ellos necesitar 8 electrones para
cumplir la regla del octeto, se puede decir que en reali-
dad necesitariamos 32 electrones. Solo tenemos 24,
por lo que resulta que 8 electrones deben ser de enla-
ce (cuatro pares de electrones enlazantes), y que ten-
dra 16 electrones (8 pares no enlazantes).

a) Una vez distribuidos los electrones alrededor de la
molécula, se ve que el Unico que queda sin 8 elec-
trones en su capa es el nitrégeno.

b) Para completar los 8 electrones en el nitrégeno, un
par de electrones no enlazantes del oxigeno se pue-
de pasar, de manera que quedaria unido al nitroge-
no en forma de doble enlace.

c) Como es indistinto el oxigeno que sea, se originan
tres estructuras resonantes.

o

o

c) La estabilidad de la molécula de oxigeno se explica por el
doble enlace; la de agua, por enlaces de hidrégeno, y la
del ion nitrato, por sus estructuras resonantes.

«... covalente de coordinacion y una vez formado es tan fuerte
como cualquier otro enlace covalente simple».

a) Falso. El solapamiento entre una pareja de orbitales atémi-
cos s-s da lugar a un orbital molecular enlazante y antien-
lazante de tipo sigma.

b) Falso. El solapamiento entre una pareja de orbitales até-
micos p-p dara lugar a orbitales de tipo sigma en el caso
de que el solapamiento sea frontal, y de tipo pi en el ca-
so de que el solapamiento sea lateral.

c¢) Falso. EI numero de orbitales moleculares sera igual al
numero de orbitales atémicos que se solapen.

LLa molécula de CO, es una molécula lineal, ya que los oxige-
nos estan unidos mediante doble enlace al carbono, por lo
que no quedan electrones sin compartir sobre él. La molécula
de SO,, sin embargo, serfa una molécula angular en la que el
azufre se queda con electrones sin compartir.

Las geometrias tetraédricas y octaédricas son como las que se
observan en la siguiente figura:

La molécula de seleniuro de hidrégeno (H,Se) seria de geo-
metria angular, ya que el Se (el atomo central) tendria un par
de electrones sin compartir. Por tanto, su momento dipolar
total seria distinto a cero, y en consecuencia polar. Las fuerzas
intermoleculares serfan entre dipolos permanentes (dipolo-
dipolo).

La molécula de fltor (F»,) seria lineal, y ademas apolar, ya que
los elementos presentan la misma electronegatividad. Las
fuerzas intermoleculares presentes serian de tipo London o de
dispersion.

La molécula de dibromometano (CH,Br,), a diferencia del me-
tano, no tiene los cuatro sustituyentes iguales. Por ello, a pesar
de tener geometria tetraédrica, presenta un momento polar to-
tal distinto de cero, y en consecuencia es polar. Las fuerzas in-
termoleculares presentes seran de tipo dipolo-dipolo.

a) El yoduro de hidrégeno es una molécula formada mediante
enlace covalente, representando una molécula covalente
molecular debido a que los elementos que forman la molé-
cula se unen mediante comparticion de electrones. Por ese
motivo, en disolucién no conducen la corriente eléctrica.

O
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Los gases nobles son poco reactivos debido a que tienen
su capa de valencia completa, es decir, 8 electrones, que
los hace poco reactivos o0 muy estables debido a que no
tienen la necesidad de compartir electrones para alcanzar

la configuracion completa.
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c) Eltricloruro de boro solo tiene pares enlazantes vy, por tan-
to, seria un caso en el que la molécula adopta una disposi-
cioén geométrica correspondiente a moléculas del tipo AB3,
que corresponderia a la plana trigonal.

<

El agua constituye un caso especial de enlaces intermolecu-
lares dipolo-dipolo, que ademas son muy fuertes; se trata de
los denominados «enlaces de hidrégeno». Para que se esta-
blezca un enlace de este tipo, se necesita una serie de re-
quisitos como: que el hidrégeno esté unido a un elemento
de pequefio tamafio, electronegativo y con pares de electro-
nes no enlazantes. En el caso del hidrégeno, se cumple
porque este esta unido al oxigeno. También hay que men-
cionar que las fuerzas de enlace de hidrégeno se hacen im-
portantes cuando el hidrégeno se une a elementos como el
F oel N, ademaés del O, como sucede con el agua. Debido a
esta fortaleza del enlace de hidrégeno o enlaces por puente
de hidrogeno, la temperatura de ebullicion del agua es muy
superior a compuestos covalentes formados con el hidroge-
no y el resto de los elementos de su grupo, como queda re-
flejado en la siguiente figura:

400
H,0
300 H,Te
H,Se
H,S
200
100
0 T T T T T T
0 25 50 75 100 125 150 w

Hay que mencionar que los enlaces de hidrégeno, ademas
de conferirle a la molécula elevados puntos de fusion, y
también de ebullicion, le otorgara una elevada energia de
vaporizacion y capacidad de termorregulacion.

9. La respuesta correcta seria:

S

La mayoria de las sustancias moleculares unidas por enla-
ces covalentes, ademas de presentar unos puntos de
ebullicion y fusion bajos, son liquidos a temperatura am-
biente. Ademas, por la naturaleza de su polaridad que en
este caso es nula, no es soluble en agua, que es un disol-
vente polar, y tampoco conduce la electricidad.

10. Los metales se caracterizan por ser 4tomos de baja electrone-

gatividad, y ademas poseer pocos electrones de valencia.
Tienen unas caracteristicas fundamentales que pueden expli-
car sus propiedades, como es el bajo potencial de ionizacion,
de manera que pueden ceder facilmente los electrones de

11.

12.

valencia formando restos positivos tipicos de las redes metali-
cas, y tener ademas orbitales de valencia vacios, que permi-
ten a los electrones moverse con facilidad. Estas dos dltimas
caracteristicas explican que sean tanto buenos conductores
de calor como de electricidad.

Antes de resolver cada una de las cuestiones, se hace la con-
figuracién electrénica de cada uno de los elementos:
A(Z=12): 1s22522pb3s2

B (Z=17): 1s22s22pb3s23pd

C (Z=13): 1s2 252 2p® 3s2 3p!

a) Falso. En realidad, el compuesto AB, estaria formado me-
diante enlace iénico por la diferencia de localizacién de los
elementos en la tabla periddica.

b

=

Verdadero. La configuracion electrénica del elemento B (Z =
= 17) seria: 1s2 252 2p6 3s2 3p°. Se encuentran 7 atomos
de valencia por cada atomo B, por lo que para formar es-
tructuras estables necesitaria 1 electrén, lo que se consi-
gue formando enlaces covalentes en donde se comparta
un par de electrones entre cada atomo del elemento B, lo
que constituiria un enlace covalente.

c) Falso. El elemento C (Z = 13) tiene una configuracién elec-
tronica 1s2 2s2 2pé 3s2 3p!, por lo que tiene tendencia a
perder sus tres Ultimos electrones para formar un cation
estable C3+, mientras que el elemento B (Z= 17) seria: 1s2
2s2 2pf 3s2 3pd, por lo que tiene tendencia a captar un
electron para formar un anién estable B-. Asi pues, si se
unirian formando enlace i6nico, pero de féormula CB3.

d
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Verdadero. Por la configuracion electrénica del elemento
A (Z=12): 1s2 252 2pb 3s2, se sabe que es un elemen-
to perteneciente al grupo de los metales alcalinotérreos vy,
por tanto, sus atomos se uniran entre si mediante enlace
metdlico.

=

a) Verdadero. La polaridad dependera de la geometria que

adquiera la molécula.

b

=

Verdadero. Los compuestos i6nicos son buenos conducto-
res cuando estan fundidos o disueltos en agua, ya que los
electrones adquieren movilidad. Sin embargo, cuando es-
tan solidos, no tienen estas propiedades, ya que los iones
se encuentran en posiciones fijas.

N

c) Verdadero. La plata es un metal, y las caracteristicas de
estos, como son el bajo potencial de ionizacion, el poder
ceder electrones de valencia formando restos positivos tipi-
cos de las redes metalicas y tener ademas orbitales de va-
lencia vacios que permiten a los electrones moverse con
facilidad, explican que sean buenos conductores tanto del

calor como de la electricidad.



