K*(g) + CI(g)

69 kJ/mol []

K(g) + Cl(g)
[] 443 kJ/mol

—-374 kJ/mol

K*CI(g)

[ AH,(K)+ AHgA(CI) = 418 + (—349) = 69 kJ/mol



K2*(g) + 2CI(g)

_Ax 443 =

2790 kJ/mol|| O —1772 kJ/mol

K2*(CIM)2(g)

+1018 kJ/mol

K(g) + 2CI(Q)

0 AH, 1 (K)+ AHp(K)+ 2 x AHEA(CI) =
418 +3070+ 2x (—349) = 3488 kJ/mol



Mg*(g) + CI(g)

387 kJ/mol

[]
Mg(g) + CI(g) ” [] —-565 kJ/mol

-178 kJ/mofv

Mg*CI(g)

Mg®*(g) + 2CI(g)

1488 kJ/mol|| [

4% 565 =
Mg(g) + 2CI@) S 22260 ki/mol

[ AH 1 (Mg)+ AHEA(CI) =
736 +(—349) = 387 kJ/mol

—772 kJ/mol

| Mg=*(CIN)x(g)

0 AHj1(Mg)+ AH2(Mg)+ 2 x AHgA(CI) =
736 +1450+ 2 x (—=349) = 1488 kJ/mol



P*gg) + CI(g)

711 kJ/mol|| O O || =420 kJd/mol
P'CI™

+291 kJ/mol

P() + Cl(9)

1 AH{(P)+AHgA(Cl) = 1060+ (—=349) = 711 kJ/mol



Tabla 2.1. Longitudes medias de enlaces simples y maltiples en &ngstroms (1 A%m)p

H—H
H-F
0-0

0,74
0,92
1,32

F—F
H—Cl
N-N

1,28
1,27
1,40

CI-Cl
H-Br
CcC-C
C=C
=@

2,00
1,42
1,54
1,34
1,21

Br-Br
H-I
N-O
N=0O
N=O

2,28
1,61
1,36
1,15
1,08

[l

O-H
C-O
C=0
C=0

2,66
0,94
1,43
1,22
1,13

N-H
C-N
C=N
C=N

0,98
1,47
1,27
1,15

1,10




Tabla 2.2. Entalpias medias de enlace en kilojulios por mol

H—H
H-F

0-0
0=0

436

565
157

496

F—F
H-CI
N—-N
N=N
N=N

158

431
163

409
944

CI-ClI
H-Br
C-C
C=C
C=C

242

366
348

612
837

Br—Br
H—I
N-O
N=0

193

299
200

600

[l

O-H
C-O
C=0
C=0

151

463
360

743
1070

N-H
C-N
C=N
C=N

388
305

615
891

412




Molécula Estructura de Lewis Pares electronicos Geometria molecular
BeCl, :Cl—Be—Cl: 2 Cl—Be—Cl lineal
.°F°. F
1° 120° -
BF; D 3 Q triangular plana
..Iz._ B_.I:.. F/ F
H H
| }\109,5’ o
CHy4 H=—C—H 4 C.\ tetraédrica
I H/ ‘“'H
H H
cl L
e\ /Cif
PClg :Cl—P 5 bipiramide trigonal
AR
..CI.. °,°
e%°e 0% F
o. F\o ° F.o 900
/ .. F. \ F
SFs F—S— F: 6 st octaédrica
S\ F= | F




Mol. Est. de Lewis PE PS P Geometria electronica Geometria Molecular
snCh  :CI—Sn—Cl: 2 1 3 triangular plana Sn angular
L) L) CI{_/\CI
<12C¢
NH | @ iramide trigonal
3 3 1 4 tetraédrica N.. pirdmide trigona
H—N—H H N H
<1095 H
H>0 H—O—H 2 2 4 tetraédrica O angular
o0 @ S H
<109, H
T\
F—S—F: bipiramide tetraedro
SFy e\ voLB trigonal RS F deformado
"o F. 4/ F/ o balancin
F
|
I pirami
ClF5 . I': .o 3 2 5 ?rlizl(;ﬁg]llde FCI% formade T
F
— E —
- RO - bipiramide - .
— I —
BrE *E—=Br—g: 1 Adp Foo Lo = piramide
> </ \ . > i octaédrica F/Br\F cuadrada
. .F: @
FoXé—F: , @ )
XeF, S \F. 4 2 6 octaédrica P xe"F  plano-cuadrada




Enlaces PS

Geometria molecular

Molécula  Estructura de Lewis
CO, :0=C—=0: 2 0 O—C=0 lineal
H H H
CoH,y C:C/ 3 0) le(}CC:C/ triangular plana
AN AN
H H H
° F F . ., .
NP L bipiramide
SOk, o 50 5 0 50 trigonal
TE ] F7
* . F: F
.. '|:
e \ o ° O 1
XeOyF, . _Xe=0: 4 1 :Xe@ balancin
RO o" 1




Hgg) + F(g)

258 kJ/mol || [
H—F [] 565 kJ/mol
COV. pura
307 kJd/mol | L
HF(g) Molécula real

F—H o FH



1 —1 <1,0 o 2,0-2,4 18
2"'1 5 —1,0-14  mmm 2529 13 14 15
Li | Be 1 15-19 B 3,0-4,0

1,015

Na | Mg

10/122/3 4 5 6 7 8 9 10 1112
K|{Ca|Sc| Ti |V |Cr|{Mn|Fe |Co| Ni [Cu|Zn
09(10/13/14/15/16/16|1,7|1,7/18|18|1,6

Rb| Sr| Y | Zr Nb|Mo|Tc |Ru|Rh| Pd|Ag| Cd
09(10/12/13/15/16/1,7/18|1,8/1,8|16|1,6
Cs/Ba|lLa|Hf |[Ta| W [Re|Os | Ir | Pt | Au| Hg
0,8/10/11/13/14/15/1,7119]19/18]19|17

Fr | Ra | Ac

0811011




100%-

2
S Enlaces idnicos
= 60%-
Qe
S
= 40%-
O

0% Enlaces

“covalente
| | |

0% 1 > 3

Diferencia de electronegatividad



eibiau3z



sy p del atomo de carbono

Ejemplo

Hibridacion del orbital
del C unido al H

Orden ascendente de electrone-
gatividad del 4&tomo de carbono

Electronegatividad de Mulliken

HaC—Chh H,C=CH, qecn N
sp’ spf sp
S
2,48 2,75 3,29

Energia




Energia total (en eV)

N
U1
|

N
O
|

&
|

o
|

&
|

o

xX<0 1

><

x>0 CI+
(tendencia a atraer
electrones)




Energia total (en eV)

F: 2n =17,36 Vle

-5 | B | | | |
12 -10 -08 -06 -04 -02 0 02

Carga Q)




Energia

LUMO

HOMO



Tabla 2.4. Electronegatividades de algunos grupos

XM XM 21
Grupo (en unid. Pauling) (enV) (eneV)
CHs; 2,28 7,45 4,64
CH,CH;4 2,29 7,52 3,78
CF; 3,55 10,50 5,32
CClg 2,83 10,12 4,33
CBr, 2,59 9,87 3,96

Clj 2,51 9,43 3,77




Dol



Algunas moléculas apolares

Cl¢+Bet>Cl  0¢HCi>0 [ ixef "
F ; 7 ]
T Cle—+ pi ¢l s F & f
C E =
po g wTRIH 1°° ! Sy
Algunas moléculas polares m
N /N F %
Y N sF c T
cl o NS SET FetCl - s
@ON : ‘sf_l % N% FﬁBrij H>Z %H
H H E
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