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QUIMICA - BLOQUE 1 - ENLACE QUIMICO Y ESTRUCTURA DE LA MATERIA

1.4 Enlace Quimicoy
Fuerzas Intermoleculares

El enlace quimico es la fuerza que mantiene unidos los atomos en moléculas o
redes cristalinas. Su naturaleza depende del tipo de &tomos implicados y de su
diferencia de electronegatividad. La regla general: los atomos tienden a alcanzar la
configuracién de gas noble mas proximo (regla del octeto), ganando, perdiendo o
compartiendo electrones.

1.4.1 - Estructura de Lewis

Las estructuras de Lewis representan los electrones de valencia de los atomos en
una molécula, distinguiendo entre los pares enlazantes (compartidos entre dos
atomos) y los pares solitarios (no compartidos, solo en un atomo). Pasos para
dibujar la estructura de Lewis:

1. Contar el total de electrones de valencia de todos los 4tomos.

2. Colocar el atomo menos electronegativo en el centro (excepto H, que siempre va
en el exterior).
3. Conectar con enlaces simples y repartir los electrones restantes como pares

solitarios para completar el octeto de cada atomo.

4. Si quedan pocos electrones y el octeto no se cumple, convertir pares solitarios en
dobles o triples enlaces.



Estructuras de Lewis: H20 y CO2

[ N ] [ N ] [ N ] [ N J
& w® - -
H:20 CO:

ONNENCSCSO

2 pares solitarios | angular | 104,5° 2 dobles enlaces | 2 pares solitarios por O | lineal 180°

® ® = par solitario (no enlazante)

Figura 1 - Estructuras de Lewis de HZO (izquierda) y CO2 (derecha). Los puntos rojos representan pares solitarios (no
enlazantes).

H20: O tiene 6 e- de valencia. Forma 2 enlaces O-H (4 e-). Quedan

4 e- - 2 pares solitarios.

COZ: C tiene 4 e-, cada O tiene 6 e-. Total: 16 e-. Cada C=0 usa 4 e-

— 8 e- de enlace + 8 solitarios.

Truco. Para contar: electrones de valencia = niamero de grupo (grupo 14 - 4 e-,
grupo 16 —» 6 e-, grupo 17 —» 7 e-). Si la molécula tiene carga, resta electrones
para carga + y suma para carga -.

Error tipico. El H NUNCA tiene mas de 2 electrones (solo puede formar 1 enlace).
El Be y B pueden tener menos de 8 electrones en su capa de valencia (octeto
incompleto). Los elementos de periodo 3 en adelante (S, P, Cl) pueden tener
octeto expandido.

1.4.2 - Teoria VSEPR y Geometria Molecular

La teoria VSEPR (Repulsion de Pares Electrénicos de la Capa de Valencia) predice
la geometria molecular: los pares de electrones (tanto enlazantes como solitarios) se
repelen entre si y adoptan la disposicién espacial que minimiza esa repulsién. Los
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pares solitarios repelen mdas que los enlazantes, comprimiendo los angulos de
enlace.

Geometrias moleculares (VSEPR)

180° 120° 109,5° 104,5° 107°
Lineal Trigonal Tetraédrica Angular Piramidal
CO2 / BeClz BFs CHa H20 NH3

cufa llena = el enlace sale hacia ti - trazo de puntos = el enlace se aleja - puntos rojos = par solitario

Figura 2 - Principales geometrias moleculares. Los puntos rojos indican pares solitarios que comprimen el éngulo de
enlace en HZO (104,5°) y NH3 (107°).

Pares solitarios y angulos. Cada par solitario comprime el angulo de enlace
unos 2-3 grados respecto al ideal geométrico. CH4 (sp3, 109,5°) -» NH3 (1 par
solitario, 107°) - HZO (2 pares solitarios, 104,5°). Para justificar la diferencia
basta con contar los pares solitarios.

1.4.3 - Enlace de Valencia: hibridacion, sigma y pi

La teoria del enlace de valencia (TEV) explica el enlace covalente como el
solapamiento de dos orbitales atomicos semiocupados, uno de cada atomo: el
par de electrones compartido queda en la regién comuin a los dos nucleos, y cuanto
mayor sea el solapamiento mas fuerte es el enlace. Es el modelo que completa a la
RPECV: la RPECV dice qué forma tiene la molécula, la TEV dice con qué orbitales se
ha construido.




El nombre importa. Los enunciados de PAU llaman a este modelo TEV o "teoria
del enlace de valencia", y a la geometria de pares electrénicos RPECV o TRPECV.
Son las mismas siglas de siempre escritas de otra manera: si el enunciado pide
"justifiqgue la geometria segln la TEV y la TRPECV", esta pidiendo hibridacion y
pares de electrones.

Hibridacion:

La hibridacidn es la mezcla matematica de orbitales atdmicos de un mismo atomo
para formar nuevos orbitales hibridos equivalentes, con la orientacién espacial
adecuada para formar enlaces. Los orbitales hibridos participan en enlaces o (uno por
enlace); los orbitales p que quedan sin hibridar forman enlaces m.

Hibridacion y geometria molecular
Los cuatro orbitales de la capa de valencia: cuales se mezclan y cuales sobran

sp El |I| |.p |.p — 2 hibridos y 2 orbitales p puros: caben 2 enlaces it

p | T p E — 3 hibridos y 1 orbital p puro: cabe 1 enlace n
1

sp* | s || » |

Sp3 | s || p || p || p |—> 4 hibridos y ningln p puro: no cabe ningln enlace nt

Azul = orbital que entra en la mezcla. Rojo a rayas = orbital p que queda puro y forma el enlace m.

‘ Hibrid. Orbitales Geometria Angulo Ejemplos

sp 2 orb. hibridos Lineal 180° BeClz, CO2z, Cz2H2
sp> 3 orb. hibridos Trig. plana 120° BFs, SOs, C2H4, CsHe
sp3 4 orb. hibridos Tetraédrica 109,5° CHa, CCla, NHs, H20
sp3d 5 orb. hibridos Bipir. trigonal 90°/120° PCls, PFs

sp3d? 6 orb. hibridos Octaédrica 90° SFs, [Fe(CN)s]>-

El dngulo de la columna es el ideal: NHs y H20 son sp3, pero sus pares solitarios lo comprimen.

Figura 3 - Tipos de hibridacién, geometria asociada y ejemplos. Los orbitales p puros restantes forman los enlaces m.

sp: 1 orbital s + 1 orbital p = 2 hibridos. Angulo 180°. Quedan 2

orbitales p —» 2 enlaces m.

sp2: 1s + 2p = 3 hibridos. Angulo 120°. Queda 1 orbitalp - 1

enlace m.

sp3: 1s + 3p = 4 hibridos. Angulo 109,5°. No queda ningun p: solo

enlaces o y pares solitarios.



Truco. Regla rapida: cuenta los grupos del atomo central (ligandos + pares
solitarios). 2 grupos = sp, 3 grupos = sp2, 4 grupos = sp3. NH3 tiene 3 H + 1 par
solitario = 4 grupos - sp3.

Enlace sigma y enlace pi:

Segun cOdmo solapen los orbitales, el enlace covalente es de dos clases. En el enlace
o (sigma) el solapamiento es frontal, a lo largo de la recta que une los dos nucleos, y
la densidad electronica es mdaxima justo sobre ese eje. En el enlace m (pi) el
solapamiento es lateral, entre dos orbitales p paralelos, y la densidad electrénica
gueda repartida por encima y por debajo del eje, sin pasar por él.

De ahi salen las dos diferencias que se piden en el examen: el 0 es mas fuerte (el
solapamiento frontal es mayor) y permite girar un trozo de molécula respecto del
otro; el m es mas débil y bloquea el giro, que es la razén de que los alquenos
tengan isomeria cis-trans y los alcanos no.

Enlace sigma y enlace pi: como solapan los orbitales

Enlace o (sigma) Enlace mt (pi)

solapamiento frontal: los dos orbitales
se tocan sobre el eje que une los nucleos

es el mas fuerte y deja girar la molécula ) .
solapamiento lateral: los dos orbitales p

son paralelos y se tocan de costado, fuera del eje
es mas débil y bloquea el giro

La mancha oscura es la zona de solapamiento: en el o cae sobre el eje; en el i, por encima y por debajo.

simple=10c - doble=1o+1n - triple=1oc+2mn

Figura 4 - Solapamiento frontal (o) y lateral (m). En el enlace n los dos Iébulos, el de arriba y el de abajo, son un solo
enlace.

Truco. Para contar o y m en una férmula desarrollada: cada unidon entre dos
atomos aporta un o, sea simple, doble o triple. Después suma 1 m por cada
doble y 2 m por cada triple. En el eteno CH2=CH2 hay 5 uniones (4 C-Hy 1 C-C)
- 50, yundoble»1m.




Error tipico. La hibridacién no cuenta enlaces, cuenta grupos electronicos. En
el HZO el O es sp3 y sin embargo solo forma 2 enlaces o: los otros dos orbitales
hibridos estdn ocupados por los pares solitarios. Y al revés, un C con doble enlace
es sp2 aunque tenga tres vecinos y cuatro enlaces contados de uno en uno.

1.4.4 - Tipos de Enlace Quimico
Enlace covalente:

Se forma entre dos no metales (0o metaloides) por comparticion de electrones.
Puede ser simple (1 par), doble (2 pares) o triple (3 pares). Si los dos dtomos tienen
distinta electronegatividad, el enlace es polar y aparece un dipolo eléctrico
permanente. Si son iguales o muy similares, el enlace es apolar.

Enlace idnico:

Se produce entre un metal (poca EN) y un no metal (mucha EN). Como orientacion en
PAU, suele considerarse que una diferencia de electronegatividad superior a ~1,7
indica un marcado caracter iénico (no es un limite rigido: el caracter iénico aumenta
progresivamente con la diferencia de EN). El dtomo mas electronegativo captura
el/los electron(es) del metal: se forman un catién y un anién que se atraen
electrostaticamente. Las sustancias i6nicas forman redes cristalinas con altos
puntos de fusién y conducen electricidad solo en disolucién o fundidas. La energia que
se desprende al montar esa red es la energia reticular, y se calcula con el ciclo de
Born-Haber del apartado 1.4.5.

Enlace metadlico (modelo del gas electrénico):

Los atomos metadlicos ceden sus electrones de valencia a una "nube electrénica"
comun (mar de electrones o gas electrénico). Los cationes metdlicos quedan
inmersos en esa nube, que los mantiene unidos y a la vez puede desplazarse. Explica
la conductividad eléctrica y térmica, el brillo, y la ductilidad y la maleabilidad: al
golpear el metal las capas de cationes resbalan unas sobre otras sin que la nube deje
de sujetarlas, asi que el metal se deforma en vez de romperse. Un cristal iénico, en
cambio, se parte, porque al desplazar una capa quedan enfrentados iones del mismo
signo, que se repelen.




PAU - Atencion. Justifica el tipo de enlace por lo que son los elementos, no por
una tabla de numeros. En el modelo de Madrid de 2026 la pregunta 1(a) pide el
tipo de enlace de KCI, Cu, NH4+ y NH3 sin dar ningun dato de
electronegatividad, y la respuesta oficial razona metal + no metal - idnico,
metal solo —» metalico, no metales entre si — covalente. La diferencia de
electronegatividad sirve para afinar, pero solo se puede usar si el enunciado te da
los valores.

La teoria de bandas: el enlace metalico con mas detalle

La nube electrénica explica las propiedades de los metales, pero no explica por qué el
silicio conduce un poco y el diamante nada. Para eso esta la teoria de bandas.
Cuando se juntan muchisimos dtomos en un cristal, sus orbitales de valencia se
combinan y dan un nimero enorme de orbitales con energias tan préximas entre si
gue forman en la practica un continuo: una banda.

La banda de valencia es la que contiene los electrones de valencia. La banda de
conduccion es la banda inmediatamente superior, vacia o a medio llenar: un electrén
que llegue a ella se mueve libremente por todo el cristal, y eso es la corriente
eléctrica. Entre las dos puede quedar una franja de energias que ningun electrén
puede tener: el hueco o banda prohibida. Su anchura decide el comportamiento
eléctrico del sélido.

Teoria de bandas: por qué unos sélidos conducen y otros no

Energia
banda de conduccién
(vacia)

banda de conduccién
(vacia)

hueco

banda de conduccién

(vacia)

hueco

banda de valencia
(con los electrones)

banda de valencia
(con los electrones)

banda de valencia
(con los electrones)

Conductor
Cu, Pb, Fe

sin hueco: las bandas se solapan

Semiconductor
Si, Ge

hueco pequefio (Si, 1,1 eV)

Aislante
diamante, cuarzo

hueco grande (diamante, 5,5 eV)

Cuanto mayor es el hueco, mas energia hace falta para subir un electrén a la banda de conduccién.

La flecha verde es ese salto: en el metal no cuesta nada, porque las dos bandas se tocan.

Figura 5 - Las mismas dos bandas en los tres casos; lo tnico que cambia es el hueco que las separa.
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Conductor (metal): no hay hueco, las dos bandas se solapan.

Conduce siempre.

Semiconductor: hueco pequeno (el silicio, en torno a 1,1 eV).

Conduce poco, y mas cuanto mas caliente.

Aislante: hueco grande (el diamante, unos 5,5 eV). No conduce.

Truco. La temperatura los distingue: al calentar un metal los cationes vibran
mas, estorban el paso de los electrones y la conductividad baja; al calentar un
semiconductor el calor sube electrones al otro lado del hueco y la conductividad
sube. Es la respuesta a "por qué un semiconductor no es simplemente un mal
metal".

PAU - Atenciodn. El Modelo 0 de Quimica de Castilla y Ledn para 2026 lo pregunta
en el apartado 1, que es obligatorio: "El plomo es conductor de la electricidad,
mientras que el diamante no lo es". No basta con decir que uno es metal y el otro
no: hay que decir déonde estan los electrones y qué les separa de la banda de
conduccién.

1.4.5 - Energia Reticular y Ciclo de Born-Haber

Formar un cristal idnico desprende energia: los cationes y los aniones, que estaban
sueltos en estado gaseoso, se colocan en la red y se atraen. Esa energia es la
energia reticular (o energia de red), U. Aqui la definimos como la energia que se
desprende al formar un mol de cristal a partir de sus iones gaseosos, asi que sale
con signo negativo.

Error tipico. Hay libros y exdmenes que definen la energia reticular al revés: la
energia que hay que dar para separar el cristal en sus iones gaseosos, y entonces
sale positiva. Es el mismo numero con el signo cambiado. Por eso, cuando un
enunciado dice "la energia reticular del LiF es mayor que la del KF", se refiere
siempre al valor absoluto: a que la red del LiF es mas dificil de romper. Escribe
en el examen con qué convenio trabajas y no habréa discusién.
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De qué depende la energia reticular:

La atraccién entre dos iones es electrostatica, asi que sigue la ley de Coulomb: crece
con el producto de las cargas y disminuye con la distancia entre los centros de los
iones. En la practica, para comparar dos sales solo hacen falta dos reglas.

|U|] aumenta si aumentan las CARGAS de los iones (Mgz"' tira mas

que Nat).

|U| aumenta si disminuye el RADIO de los iones, porque los centros

quedan mas cerca.

Mas |U| = red mas dificil de romper - punto de fusién mas alto vy,

en general, menos soluble en agua.

El ciclo de Born-Haber:

La energia reticular no se puede medir directamente, porque nadie sabe fabricar un
mol de iones gaseosos sueltos y dejarlos caer en una red. Lo que si se mide es la
entalpia de formacién del compuesto y las energias de unos cuantos pasos sencillos.
El ciclo de Born-Haber es sencillamente la ley de Hess aplicada a esos pasos:
como la entalpia es funcién de estado, ir del elemento al cristal por el camino directo
tiene que costar lo mismo que ir por el camino largo.

Los pasos del camino largo, para el NaCl:

1. Sublimar el metal: Na(s) » Na(g). Cuesta energia (positiva).

2. Disociar el no metal: Y- Clz(g) - Cl(g). Cuesta energia; hay que tomar la mitad de
la energia de disociacién, porque en la férmula solo entra un Cl.

3. lonizar el metal: Na(g) —» Na+(g) + e'. Es la energia de ionizacién, positiva.

4. Dar el electron al no metal: Cl(g) + e - CI(g). Es la afinidad electrénica,
negativa para los halégenos.

5. Formar la red: Na+(g) + CI'(g) —» NacCl(s). Es la energia reticular U, la incégnita.



Ciclo de Born-Haber del NaCl (kj/mol)

AHf = -411
Na(s) + ¥z Clz(g) > NaCl(s)
A
1. sublimar Na: +109
2. romper ¥2 Clz: +121 5. U=7?
\ 3. ionizar Na: +496
Na(g) + Cl(g) > Na*(g) + Cl-(g)

4. A.E. del Cl: -348

AHf = sublimacidén + % disociaciéon + ionizacién + A.E. + U
U=-411-(109 + 121 + 496 - 348) = -789 kJ/mol

En rojo los pasos que cuestan energia (signo +); en verde los que la desprenden (signo -).

Figura 6 - Ciclo de Born-Haber del NaCl. El camino de arriba es la entalpia de formacidn; el de abajo, los cuatro pasos
medibles mas la energia reticular.

AHf = AHsublimacion + Y~ - AHdisociacion + E.l. + A.E. + U

U = AHf - (AHsublimacion + Y~ - AHdisociacion + E.l. + A.E.)

Truco. Los coeficientes salen de la férmula del compuesto, no de memoria. Para
el MgCI2 hacen falta dos cloros: entra la energia de disociacién entera (no la
mitad) y dos veces la afinidad electrénica. Y como el Mg cede dos electrones, se
suman la primera y la segunda energias de ionizacién.

Error tipico. Dos fallos que cuestan puntos: olvidar el % delante de la energia de
disociacion de un no metal diatémico (Cl,, O,, F,, H)), y meter la afinidad
electrénica con signo positivo. La afinidad electrénica de un halégeno es

negativa: se desprende energia al captar el electrén.
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PAU - Atencion. Esto se pregunta en los modelos oficiales. El Modelo 0 de
Castilla y Ledn lo pregunta en su apartado 1, obligatorio: "La energia reticular del
NaCl es menor que la del MgCIz“. Y el modelo orientativo de Madrid de 2026, en la
2B(a): "La energia de red del LiF es mayor que la del KF, suponiendo que ambos
compuestos cristalizan con el mismo tipo de red". En las dos hay que razonar con
cargas y radios, no con niUmeros memorizados.

1.4.6 - Fuerzas Intermoleculares

Las fuerzas intermoleculares son atracciones entre moléculas neutras (mas
débiles que los enlaces intramoleculares). Determinan las propiedades fisicas: punto
de fusidn, ebullicién, solubilidad, viscosidad y tensién superficial.

Fuerzas intermoleculares: intensidad relativa

Puente de
hidrégeno

Dipolo-

Intensidad
London

(dispersion)

Hz, N2, Clz, gases nobles HCI, SOz, acetona H20, HF, NHs, alcoholes
London actla en TODAS las sustancias. Los puentes de H son los mas fuertes de los intermoleculares.

Figura 7 - Intensidad relativa de las tres fuerzas intermoleculares. Las fuerzas de London existen en todas las
sustancias.

Fuerzas de London (dispersion):

Debidas a dipolos instantdneos generados por fluctuaciones en la distribucién
electrénica. Presentes en todas las sustancias, incluso en moléculas apolares (H,, N,
gases nobles). Aumentan con la masa molecular y el nUmero de electrones (mayor

polarizabilidad).
Fuerzas dipolo-dipolo:
Presentes en moléculas polares (dipolo permanente). La parte negativa de una

molécula atrae la parte positiva de la vecina. Son mas intensas que London para
moléculas de masa similar.
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Puentes de hidrogeno (enlace de hidrogeno):

Tipo especial de interaccién dipolo-dipolo muy intensa: se produce cuando el H esta
unido a N, O o F (&tomos muy electronegativos y de radio pequeno). El H tiene carga
parcial positiva muy alta y es atraido fuertemente por el par solitario del N, O o F de
una molécula vecina. Explica el elevado punto de ebullicion del agua (100 °C)
comparado con st (-60 °C), y la solubilidad de alcoholes y aminas en agua.

Truco. Para justificar propiedades: primero identifica el tipo de enlace (covalente,
ibnico o metalico), luego las fuerzas intermoleculares. Mayor fuerza
intermolecular - mayor Tf y Teb. Y para la solubilidad, "lo semejante disuelve a lo
semejante": polar disuelve polar, apolar disuelve apolar.

PAU - Atencion. Esa frase es una regla para acordarse, no una justificacién. En el
examen no vale escribir "lo semejante disuelve a lo semejante" y parar: hay que
nombrar la fuerza concreta ("el etanol forma puentes de hidrégeno con el
agua"). Andalucia deja escrito el mismo aviso para las propiedades periédicas,
donde no admite como justificacién las flechas que indican el orden de variacion;
el criterio es el mismo aqui.

Anomalia del agua. El agua tiene punto de ebullicion mucho mas alto que el
esperado por su masa (18 g/mol) gracias a los puentes de hidrégeno (hasta 4
puentes por molécula). También tiene densidad maxima a 4 °C (en hielo los
puentes generan una red mas abierta y menos densa).

Ejercicios — Seccion 1.4

Catorce ejercicios del tipo que pide la PAU en este apartado: Lewis, geometria, polaridad,
fuerzas intermoleculares, energia reticular y recuento de enlaces sigma y pi. En rojo, la
estrategia; en negro, el desarrollo.

1. Dibuja la estructura de Lewis del NH; e indica el numero de pares

solitarios y enlazantes en el nitrégeno.

N estd en el grupo 15 — 5 electrones de valencia. H aporta 1 cada uno. Total: 5 + 3x1 = 8 e-.
Se forman 3 enlaces N-H (6 e- de enlace). Quedan 2 e- » 1 par solitario en el N.
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Cada N-H es un par enlazante. Total en N: 3 pares enlazantes + 1 par solitario.

Solucion: NH3: 3 pares enlazantes + 1 par solitarioen N | sp3, geometria

piramidal

2. Predice la geometria molecular del SO, usando la teoria VSEPR. EI S
central tiene 1 par solitario y 2 ligandos O.

3 grupos electrénicos (2 ligandos + 1 par solitario) - geometria electrénica trigonal. El par
solitario comprime.
Distribucién electrénica: trigonal plana (3 grupos). Geometria molecular (solo

ligandos): angular.

Angulo 0-5-0: ~119° (ligeramente menor que 120° por el par solitario, que repele
mas).

Solucion: SO,: geometria molecular ANGULAR | angulo ~119°

3. Indica el tipo de hibridacion del carbono en: (a) CH4, (b) C2H4, (c) C2H2.
Contar grupos electrénicos del C en cada caso (ligandos + pares solitarios) para determinar
hibridacioén.

(a) CH4: C tiene 4 ligandos H, 0 solitarios —» 4 grupos - sp3.

(b) C2H4: cada C tiene 1 doble enlace + 2 H = 3 grupos —» sp2. Queda 1 orbital p para
el 1.

(c) C2H2: cada C tiene 1 triple enlace + 1 H = 2 grupos — sp. Quedan 2 orbitales p
para los 2 m.

P P . ep? .
Solucion: CH4. sp” | C2H4. sp” | C2H2. sp

4. Clasifica el enlace en NaCl, HCly CI2. Datos: EN(Na)=0,9; EN(CI)=3,2;
EN(H)=2,1.

Calculamos AEN y aplicamos: >1,7 idnico, 0,4-1,7 cov. polar, <0,4 cov. apolar.
NaCl: AEN = 3,2 - 0,9 = 2,3 - enlace idnico.

HCl: AEN =3,2-2,1 =1,1 - covalente polar.

CI2: AEN = 3,2 - 3,2 = 0,0 - covalente apolar.
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El criterio de fondo es el mismo sin nimeros: Na es metal y Cl no metal (iénico); H y Cl son
dos no metales distintos (covalente polar); dos atomos iguales (covalente apolar).

Solucién: NaCl: ionico | HCI: covalente polar | Cl,: covalente apolar

5. Explica por qué el punto de ebullicion del H,0 (100 °C) es mucho mayor
que el del st (-60 °C) siendo ambas moléculas angulares.

Misma geometria pero diferente fuerza intermolecular: el O forma puentes de H, el S no.
H20: el O es muy electronegativo y de radio pequefio —» el H queda muy positivo -
forma puentes de hidrégeno fuertes (O...H-0).

st: el S es mayor y menos electronegativo -» el H no queda tan positivo - solo
fuerzas de London y dipolo-dipolo, mucho mas débiles.

Mayor fuerza intermolecular en HZO - mas energia necesaria para pasar a gas - Teb
mucho mayor.

Solucion: H,O tiene puentes de hidréogeno (O-H...0); H,S solo London +

dipolo. Teb(HZO) >> Teb(HZS)

6. Ordena de menor a mayor punto de ebullicién: CH4, HCI, HF. Justifica.

CH4 apolar (solo London), HCI polar (dipolo-dipolo), HF tiene puentes de hidrégeno (H-F...F).
CH4: solo fuerzas de London (masa 16, pocas). Teb = -161 °C.

HCI: dipolo-dipolo + London (masa 36,5). Teb = -85 °C.

HF: puentes de hidrégeno F-H...F (los mas fuertes entre los HX). Teb = 19 °C.

Solucion: CH, < HCI < HF (London < dipolo < puente de H)

7. El CCI4 y el H20 tienen los dos cuatro grupos electréonicos en el atomo
central. El CCI4 no tiene momento dipolar pero el H20 si. Explica.

La clave es la simetria molecular: CCI4 tetraédrica perfecta, HZO angular (2 de los cuatro
grupos son pares solitarios).
CCl,: sp3, geometria tetraédrica. Los 4 dipolos C-Cl se anulan por simetria - molécula

apolar (momento dipolar = 0).
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HZO: sp3 pero con 2 pares solitarios. Geometria angular, los dipolos O-H NO se
cancelan - momento dipolar resultante distinto de 0.

Solucion: CcCl, apolar (simetria tetraédrica cancela dipolos) | H,0 polar

(geometria angular, dipolos no se cancelan)

8. El etanol (CH3CH20H) es miscible con agua pero el hexano (C6H14) no.

Justifica en términos de fuerzas intermoleculares.

Lo semejante disuelve a lo semejante: la solubilidad requiere que las fuerzas
soluto-disolvente sean comparables a las fuerzas entre moléculas puras.
Etanol: tiene grupo -OH - forma puentes de hidrégeno con el agua (O-H...0). Fuerzas

etanol-agua ~ fuerzas agua-agua — miscible.

Hexano: hidrocarburo apolar, solo fuerzas de London. No puede formar puentes de H
con el agua. Fuerzas hexano-agua << fuerzas agua-agua — inmiscible.

Solucion: Etanol miscible (puentes de H con agua) | Hexano inmiscible

(solo London, apolar)

9. Indica la geometria y el dangulo de enlace de las siguientes moléculas:
BF3, NF3, H20.

Aplicar VSEPR: contar grupos electrénicos del dtomo central, identificar geometria
electrénica y molecular.
BF3: B tiene 3 ligandos F + 0 solitarios = 3 grupos - sp2, trigonal plana, dngulo 120°.
(El B se queda con octeto incompleto, 6 electrones.)

NF3: N tiene 3 ligandos F + 1 solitario = 4 grupos - sp3. Geometria molecular

piramidal, angulo ~102°.
HZO: O tiene 2 H + 2 solitarios = 4 grupos - sp3. Geometria molecular angular,
angulo 104,5°.

Por qué el NF3 cierra mas que el NH3 (107°) teniendo la misma forma: el F es mucho mas
electronegativo que el H y se lleva hacia si los pares de enlace, que quedan mas lejos del
N y se repelen menos entre ellos.

Solucion: BF;: trigonal plana 120° | NF: piramidal ~102° | H,O: angular

104,5°
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10. El solido de NaCl funde a 801 °C y no conduce electricidad en estado
solido, pero si fundido o disuelto. El co, solido (hielo seco) sublima a

-78,5 °C. Justifica estas diferencias.

NaCl tiene red idnica (fuerzas fuertes). CO2 es molecular apolar con solo fuerzas de London
débiles.
NaCl: red cristalina idnica. Los iones Na* y CI" estdan muy fuertemente unidos por
interacciones electrostaticas — Tf muy alta. En sdlido los iones estan fijos —» no
conduce. Fundido o disuelto los iones se mueven = conduce.

COZ: red molecular. Las moléculas CO2 son apolares — solo fuerzas de London muy

débiles entre moléculas » T muy baja. No conduce en ningun estado (no hay

sublimacién
iones ni electrones libres).

Solucion: NaCl: red idnica, Tf alta, conduce fundido/disuelto | C02:

molecular, London débil, no conduce

11. Calcula la energia reticular del NaCl con el ciclo de Born-Haber. Datos
(kJ/mol): entalpia de sublimacion del Na = 109; entalpia de disociacion del
CI2 = 242; energia de ionizacion del Na = 496; afinidad electrdnica del Cl =
-348; entalpia de formacion del NaCl(s) = -411.

Formar el NaCl por el camino directo tiene que costar lo mismo que por el camino largo: es la
ley de Hess. Se despeja U de esa igualdad.
Paso 1. Sublimar el sodio, Na(s) - Na(g): +109 kJ/mol. Hay que sacar los atomos del

metal sélido, asi que cuesta energia.

Paso 2. Romper medio mol de CI2, Y Clz(g) - Cl(g): 242/2 = +121 kJ/mol. Se toma la
mitad porque en el NaCl solo entra un atomo de cloro.

Paso 3. lonizar el sodio, Na(g) — Na+(g) + e: +496 kJ/mol. Arrancar un electrén

siempre cuesta energia.

Paso 4. Dar ese electrén al cloro, Cl(g) + e — CI'(g): -348 kJ/mol. El cloro capta el
electrén desprendiendo energia, por eso es negativa.

Paso 5. Sumar los cuatro pasos e igualar a la entalpia de formacién, porque ambos
caminos llevan del mismo punto de partida al mismo cristal:

109 + 121 + 496 - 348 = 378 kJ/mol

-411 =378 + U -» U = -411 - 378 = -789 kJ/mol
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El signo negativo dice que formar la red desprende energia, que es lo que se espera de un
cristal estable. Con el otro convenio se escribiria +789 kj/mol, la energia que hay que dar
para deshacerlo.

Soluciéon: U(NaCl) = -789 kJ/mol | en valor absoluto, 789 kJ/mol para

separar la red en iones gaseosos

12. Justifica sin hacer cuentas: (a) la energia de red del LiF es mayor que la
del KF, suponiendo que los dos cristalizan con el mismo tipo de red; (b) la
energia reticular del NaCl es menor que la del MgCIZ.

Las dos comparaciones salen de la ley de Coulomb: méas carga y menos distancia, mas
energia reticular en valor absoluto.
(a) Las cargas son las mismas en los dos compuestos (+1 y -1) y el anién también es
el mismo (F’), asi que solo cambia el catién. Li y K estdn en el mismo grupo, y el K esta
mas abajo: tiene mas capas, luego K* es mayor que Lit.

Un catién mas pequefio acerca los centros de los iones. Menor distancia -» mayor
atraccion - mayor energia de red. Por tanto la del LiF es mayor: la afirmacién es
VERDADERA.

(b) Aqui cambian las dos cosas a la vez, y las dos en el mismo sentido. La carga: el
Mg2+ tiene carga +2 frente al +1 del Na™, y el producto de cargas es el doble. El
radio: Na™ y Mg2+ tienen los mismos electrones (los del nedén), pero el Mg tiene un
protén mas, asi que atrae méas a su nube y Mg2+ es mas pequeno.

Mds carga y menos radio — la red del MgCl, es mucho mas dificil de romper. La del
NaCl es menor: la afirmacién es VERDADERA.

Ojo con el signo: "mayor energia reticular" quiere decir mayor en valor absoluto. Si se
escriben con signo, U(LIF) y U(MgCIZ) son los nimeros mas negativos.

Solucién: (a) VERDADERA: Li* menor que K* - menor distancia - mayor
energia de red | (b) VERDADERA: Mg2+ tiene mas carga y menor radio que

+
Na

13. Explica con la teoria de bandas por qué el plomo conduce la
electricidad, el diamante no la conduce y el silicio la conduce un poco y

mejor al calentarlo.

Los tres tienen banda de valencia y banda de conduccién. Lo Unico que cambia es el hueco
de energia que las separa.
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Plomo: es un metal. Su banda de valencia y su banda de conduccién se solapan, es
decir, el hueco vale cero. Los electrones de valencia pasan a estados libres sin gastar
energia y se mueven por todo el cristal - conduce.

Diamante: cada carbono forma cuatro enlaces covalentes que ocupan por completo la
banda de valencia, y el hueco hasta la banda de conduccién es enorme (unos 5,5 eV).
A temperatura ambiente ningln electrén tiene esa energia - no conduce, es un

aislante.

Silicio: misma estructura que el diamante, pero su hueco es mucho mas pequefo (en
torno a 1,1 eV). Unos pocos electrones lo cruzan con la energia térmica —» conduce
poco. Al calentar, mas electrones lo cruzan y la conductividad sube: es un

semiconductor.

Esa dltima frase es la que separa un semiconductor de un metal: en el plomo, calentar
hace que los cationes vibren mas y estorben el paso de los electrones, asi que la
conductividad baja.

Solucidon: Plomo: bandas solapadas, conduce | diamante: hueco grande

(~5,5 eV), aislante | silicio: hueco pequeno (~1,1 eV), semiconductor

14. Indica la hibridacion del carbono y cuenta los enlaces sigma y pi de: (a)
eteno C H,, (b) etino C,H,, (c) cianuro de hidrégeno HCN.

Primero se dibuja la férmula desarrollada. Cada unidn entre dos atomos vale 1 o; después se
suma 1 m por cada doble y 2 it por cada triple.
(a) CH2=CH2: cada C tiene 3 grupos (2 Hy el otro C) —» spz, y le sobra un orbital p.
Uniones: 4 C-Hy 1 C-C = 5 0. El doble enlace ahade 1 . Total: 50y 1 1.

(b) CH=CH: cada C tiene 2 grupos (1 H y el otro C) - sp, y le sobran dos orbitales p.
Uniones: 2 C-Hy 1 C-C = 3 0. El triple anade 2 . Total: 30y 2 .

(c) H-C=N: el C tiene 2 grupos (el Hy el N) - sp; el N tiene 1 grupo mas su par
solitario = 2 grupos — también sp. Uniones: 1 H-Cy 1 C-N = 2 o. El triple afade 2 m.
Total: 2oy 2m.

Comprobacioén rédpida: los pares de electrones compartidos son 6, 5 y 4, y coinciden con la
suma o + i de cada molécula.

Solucion: C2H4: spz, 50+1m | C2H2: sp,30+2mn | HCN:sp,20+2m

Bloque 1 completado. Siguiente: Bloque 2 — Reacciones Quimicas:
termodinamica, cinética, equilibrio, acidos y bases, redox y electroquimica.
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