Previo, recordando: ¢ Como saber el tipo de enlace que forman dos elementos?
Sabemos que los tipos de enlace fundamentales son: covalente, idnico y metalico.
El metdlico es evidente, lo forman los metales entre si, ya se estudiara.

Pero a veces puede haber dudas entre el covalente y el idnico.

Hay que recurrir a la EN.

Aumento de electronegatividad -
Grupo(vertical 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

Periodo (horizontal)

H He
1 2.10 »
5 Li Be B
= 0.98 1.57 2.04
3 Na Mg Al Si P
= 0.931.31 1.61 1.90 2.19
A EQ&H!Q@EQMQ@@@&...
- 0.821.001.361.541.631.66 1.551.83 1.881.91 1.90 1.65 1.81 2.01 2.18
5 R_bzxaw_me@R_thAggl_ns_n&T_e..
= 0.820.951.221.331.6 2.161.9 2.2 2.282.201.931.691.78 1.96 2.05 2.1
6 QE*H_fT_a.E%Lrﬂ ﬂgﬂ.ﬂ@&m
- 0.79 0.89 1.3 1.5 1.9 2.2 2.202.28 2.00 1.62 2.022.0 2.2
7 Fr Ra ** Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Uub Uut Uug Uup Uuh Uus Uuo
- 0.7 0.9
Lanténidos * la Ce Pr Nd Pm Sm Eu Gd To Dy Ho Er Im Yb Lu
- 1.1 1.121.131.141.131.171.2 1.2 1.1 1.221.231.241.251.1 1.27
Actinidos ** Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk Cf Es Fm Md No Lr

11 13 15 1.381.361.281.131.2813 1.3 13 13 13 13

Los elementos con menos EN son los grupos 1y 2 y los elementos con mas EN son los grupos 16y 17.

Digamos, redondeando, que los valores de EN oscilan entre 0 y 4, el valor medio seria 2.

Cuando la diferencia de EN entre los dos elementos que se enlazan es aproximadamente mayor que 2, el enlace se
considera iénico (un elemento muy electronegativo con otro muy poco electronegativo).

Si la diferencia de EN entre los dos elementos que se enlazan es aproximadamente menor que 2, el enlace se considera
covalente (entre elementos de parecida electronegatividad)

Esto no es tajante, hay casos muy evidentes, o covalentes o idnicos, pero también hay enlaces con transiciones de
enlaces covalentes parcialmente idnicos.

Cuanto mayor sea la diferencia de EN, mas idnico es, y por tanto mas polar.

En la préctica, cuando se unen elementos de los grupos 1 y 2 con elementos de los grupos 16 y 17, el enlace es
predominantemente iénico, en los demds casos, predominantemente covalente.

FUERZAS INTERMOLECULARES

Son fuerzas que actldan entre moléculas o entre iones y moléculas. Estas fuerzas son generalmente mdas débiles que
las fuerzas intramoleculares (los enlaces internos de una molécula).

“intra”: dentro de la molécula

“inter”: entre moléculas

En una molécula el enlace covalente entre dos &tomos es el mas intenso que se conoce. Esto hace que sea necesaria
mucha energia para separar los atomos de una molécula. Sin embargo, una vez formada la molécula, ya no comparte
mas electrones, y ademds es neutra.

Y unas moléculas se pueden unir con otras por fuerzas muy débiles, pero que tienen una importancia trascendental en
sus propiedades.

La mas importante es:
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Fuerzas de puente de hidrégeno o también llamados enlaces de puente de . -
hidrégeno. . '\T
Es el caso mas importante. Es un caso particular de interaccién dipolo- dipolo, que

se da entre moléculas (que tienen H) en las que el H se une a elementos pequefios i

y muy electronegativos (F, O, N). Se produce un enlace polar, con porcentaje |

idnico superior al 20%. El H queda con 6+y puede atraer ala parte negativa 6-

de otras moléculas y el H hace de “puente” uniendo moléculas. Es una interaccion :
mas intensa que el resto de las interacciones dipolo- dipolo, y es responsable de que : G
las sustancias NHs, H,O, HF, tengan temperaturas de fusién y de ebullicién mas G
elevadas que compuestos similares. Después lo veremos con detalle. y

Fuerzas de Van der Waals o debidas a dipolos

Interacciones dipolo-dipolo: Se dan entre las moléculas de las sustancias polares. La S+ 5= S+ 5—
separacion de cargas hace que el polo positivo de una moléculay el negativo de otra H—Cl--- - - H—Cl
puedan atraerse. Esto hace que las temperaturas de fusién y de ebullicién de estas

sustancias sea algo mas elevado que el de las sustancias apolares. Es mayor cuanto mayores son los momentos
dipolares.

Teniendo en cuenta que la separacion de cargas es sdélo parcial, laintensidad de esta unién es mucho mas débil que
la existente entre iones (enlace iénico).

Interacciones dipolo-dipolo inducido:

Esta interaccién se da entre moléculas de diferentes sustancias. Una de ellas polar, constituida por dipolos, y
otra apolar, con moléculas sin separacién de cargas. La parte de la molécula polar con carga parcial positiva atrae hacia
si a la nube electrénica de la molécula apolar, originando dipolos inducidos. Tendremos asi una interaccidon entre
dipolos (unos permanentes y otros inducidos). Esto explica el hecho de que moléculas apolares como O, o N sean
solubles enagua (aunque su solubilidad sea baja).

Fuerzas de dispersidn de London: Se dan entre moléculas apolares, que no tienen 5
separacion de cargas. Hay que recurrir a la Mecdnica Cuantica para explicar este .
hecho. Aunque los orbitales son simétricos, recordemos que un orbital indicaba la (
probabilidad de encontrar al electrén. Asi, durante un instante muy pequefio, el

electrén se encontrard en un extremo, quedando esa zona momentaneamente i]?f;iﬁ;‘fﬁfﬁf,‘;;“;i;z’frf‘(’;E,ijfj,g”;;j‘.",’f(‘il‘zg('jﬁ’l}fm
con carga parcial negativa 8-, y la zona opuesta con carga parcial positiva 6+. Se ©"'?meleculavecina

forma de este modo un dipolo instantdneo, no permanente, pero suficiente para que pueda atraer a otras moléculas.
La fuerza de esta interaccién es muy débil, pero hace que a muy bajas temperaturas puedan condensarse gases como
Nz, Oz, Hz, He ...

IMPORTANTE

Las fuerzas de Van Der Waals aumentan con la masa molecular, ya que la nube electrénica también serd mayor y
serd mds deformable y sera mds fdcil de polarizar. Si la molécula es muy grande, esto es muy relevante: por ejemplo
el I, es sélido mientras que el Cl; es gas.

Las fuerzas no son excluyentes entre si, lo que ocurre es que en general las fuerzas mds intensas son lasque prevalecen
y se ignoran los otros tipos.
El orden decreciente en lo relativo a fuerzas de enlace intermoleculares es: enlaces hidrégeno > dipolo-dipolo > fuerzas
de dispersion.
No es tan complicado como pueda parecer.
En general, a efectos practicos, suponemos que hay dos tipos de fuerzas intermoleculares;

e Losenlaces por puentes de H (las mas fuertes y significativas)

e Llas fuerzas de Van der Waals (como sindnimo de todas las demas) de tipo dipolo-dipolo (mas débiles)

Fuerzas de puente de hidrégeno o también llamados enlaces de puente de hidrégeno

El puente de hidrégeno es un tipo especial de atraccidn intermolecular que existe entre el &tomo de hidrégeno de un
enlace polar (sobre todo un H-F, H-0, 6 H-N) y un par de electrones no compartido en un atomo muy electronegativo
(F, O, N) de una molécula vecina




Condiciones para que se produzcan:

e Que la moléculatenga H

e Y que ese H esté unido directamente con alguno de los tres &tomos mas electronegativos (F, O, N)
Ejemplos: HF, H,0, NHs, ADN, CH3OH, ...

HF
o+  O-

H—F  +—= olécula polar
Cuando hay muchas moléculas de HF, los H(6+) atraen a los F(6-) de la molécula de al lado, haciendo el H de puente
entre dos atomos de F

5+
molecula de H F H
&t N om
8- H, 5% &t 5t s+ 0°
- 5 0" N
GO oM MM _--H
L . L* -
4‘ F F F - A+ A+
puente de hidrogeno G a 8 8 - H H
leHF \.0/

(1]

Asi, el fluoruro de hidrégeno esta formado por cadenas de dtomos de fldor unidos por puentes de hidrégeno. Estas
cadenas no son lineales, sino que forman dngulos medios de 135°.

MUY IMPORTANTE

Las sustancias como el HF, H,0, NHjs, etc., en las que existen enlaces de hidrégeno, presentan puntos de fusion, puntos
de ebullicion y calores de vaporizacion anormalmente altos, comparados con compuestos hidrogenados de sus
respectivos elementos homdlogos, y ello se debe a que en dichos procesos es preciso aportar una energia extra
necesaria para romper los puentes de hidrégeno existentes entre las moléculas préximas.
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Como podemos observar, el HF tiene una temperatura de ebullicién anormalmente alta respecto a los compuestos
similares, lo que se debe a los puentes de H del HF que los demads no tienen. Ello se debe a que para llevarlo a ebullicién
debemos proporcionarle una energia extra para romper los puentes de H.

H:0
" El agua tiene propiedades Unicas debidas a la polaridad de sus moléculas v,
(.0 especificamente, a su habilidad para formar puentes o enlaces de hidrégeno entre ellas y
5 A ¢ con otras moléculas.
H

&+
H Del mismo modo que en el HF, se forman los puentes de H:




g puente de hidrdgeno

Sivemos las graficas de mas arriba, vemos que también el H,O tiene temperaturas de fusion y ebullicidon anormalmente
altas respecto a las de sus homoélogos.
H,O H,S H,Se H,Te

150 Teb (2C) 100 -60 -41 -1

/Con puentes de hidrégeno
100 A

Vemos que el H,0 tiene una temperatura de ebullicién muy superior
a sus homélogos, cuando lo esperable es que, dada su Mr mas
pequeiia que las demas, tuviera una Teb inferior a la del H,S, la
minima de la serie.

Sin puentes de hidrogeno
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25 0 25 50 75 100 125 150 175 200 225 cerca de —90° C. Los puentes dan pie a otra propiedad muy poco
Masamolecuian comun del agua: la fase liquida es mas densa que la fase sélida. Las

moléculas de la mayor parte de las sustancias estan «apretadas» en
la fase sdlida que en la liquida, por lo que el sdlido es mas denso que el liquido.
Dadas estas temperaturas el agua es un liquido a temperatura ambiente, mientras que los demds son gases.
Los puentes de H en el hielo son mas o menos estables, mientras que en el agua liquida tienen un caracter transitorio,
se forman y rompen constantemente, por eso el hielo es un sdlido y el agua un liquido.
La presencia de enlaces de tipo puente hidrégeno entre las moléculas del agua pura (H.0) es responsable de la
dilatacion particular [fendmeno cotidiano del flotamiento del agua sélida (hielo) en el agua liquida], a diferencia del
resto de las sustancias en las mismas fases. La disminucion de la densidad en el estado sélido se debe a la estructura
cristalina que adoptan las moléculas del agua en el estado sélido, lo que se ve propiciado por la presencia de los enlaces
de puente hidrégeno. Esta estructura determina una configuracién espacial donde la distancia entre las moléculas
determina una menor densidad que en el estado liquido.
Ademads la densidad aumenta entre 0 y 4 °C (para los que alcanza su maximo valor de 1 g.cm-3) y disminuye a
temperaturas superiores.
Otras propiedades del agua debidas a los puentes de H:

e Gran fuerza de cohesién entre sus moléculas. Los puentes de hidrogeno mantienen a las moléculas
fuertemente unidas, formando una estructura compacta que la convierte en un liquido casi incompresible.

e Elevada fuerza de adhesidn.

e Gran calor especifico. El agua absorbe grandes cantidades de calor que utiliza en romper los puentes de
hidrégeno. Su temperatura desciende mas lentamente que la de otros liquidos a medida que va liberando
energia al enfriarse. Por eso se usa en las calefacciones centralizadas.

e Elevado calor de vaporizacion. A 202C se precisan 540 calorias para evaporar un gramo de agua, lo que da idea
de la energia necesaria para romper los puentes de hidrédgeno establecidos entre las moléculas del agua liquida
y, posteriormente, para dotar a estas moléculas de la energia cinética suficiente para abandonar la fase liquida
y pasar al estado de vapor.



Una pregunta muy interesante que siempre ponia en los examenes:
¢Como seria nuestro mundo o nuestra vida si la molécula de agua fuese lineal?

Sabemos que la molécula de H,O es angular y como consecuencia es polar. Si fuera lineal H-O-H los momentos
dipolares de los H hacia el O se anularian entre si y la molécula de H,O seria apolar.

Sabemos que por ser muy polar puede formar los puentes de H entre los O (una molécula con la de al lado) y éstos le
confieren unas propiedades muy peculiares; el mas llamativo es que a temperatura y presién ambiente es un liquido,
cuando todos sus homdlogos son gases.

Si fuese apolar no podria formar los puentes de H y, por tanto, como sus homélogos, seria un gas.

Y a partir de aqui, la imaginacién.

Imaginate un mundo sin mares ni océanos, todo gas. No se podria haber desarrollado la vida en los mares y no estarias
leyendo esto.

Y a nivel cocinitas, écomo hariamos las lentejas?

En fin.....

Sobre las Fuerzas de Van der Waals o debidas a dipolos

Los lagartos gecko pueden adherirse a las paredes y techos, debido a las fuerzas de Van der Waals.

Gracias a ellas podemos explicar la adhesién, el rozamiento, la difusién, la tensidn superficial y
la viscosidad. Por ejemplo, sabemos porque la nafta es liquida, el metano es un gas y el
polietileno (que es un polimero compuesto por Cy por H Unicamente) es un sdlido.

Las fuerzas de Van der Waals son relativamente débiles comparadas con los enlaces quimicos
normales, pero desempenan un papel fundamental en campos tan diversos como quimica
supramolecular, biologia estructural, ciencia de polimeros, nanotecnologia, ciencia de
superficies y fisica de la materia condensada.

Estas fuerzas son las mds débiles que se dan entre moléculas en la naturaleza: se requiere
apenas 0,1 a 35 kJ/mol de energia para vencerlas. Sin embargo, son cruciales para la formacion

de proteinas.

Son tan débiles que no se las puede considerar un enlace, como el enlace covalente o
idnico, solo se las considera una atraccion. Para tener una idea de la poca fuerza que tienen, S ecaree sy
si un enlace covalente tuviera una fuerza de 100, las de Van der Waals serian de valor 1 (100

Fuerzas

veces menor). u\’ U

Ya sabemos que se deben a pequefias atracciones dipolo-dipolo, como en el H-Cl (el Cl no es

tan electronegativo como el F y no puede formar puentes de H, se queda en F de Van der ot o U\,
Waals). Enlaces Moleculas - (W)

Estas fuerzas de atraccidon entre dos dipolos son tanto mas intensas cuanto mayor es la
polarizacién de las moléculas polares.

c;

En definitiva, las Fuerzas de Van der Waals

En compuestos covalentes, aumentan con la Mr

En compuestos organicos homdlogos, aumentan con la longitud de la cadena, o sea el nimero de atomos de C, y a
igualdad de numeros de C, con la superficie de acoplamiento, dado que las moléculas lineales pueden empaquetarse
mas estrechamente que las ramificadas

A mayores F de Van der Waals, mayores temperaturas de ebullicidn.

Por ejemplo
P. fusion P. ebullicion Estado a T amb.

Cl; -102 2C -348C Gas

Br, -7ec 59eC Liguido

I, g3aC 184 9C Salido
F de Van der Waals: P} > Br; > Cl; (debido ala Mr)
Mr 254 159,8 71
Teb (2C) 184 59 34




Estado Sélido Liquido Gas (también debido a las F de Van der Waals)

Temperaturas de ebullicidon en 2C de hidrocarburos lineales
Metano Etano Propano Butano Pentano Hexano Decano
-164 -88,6 -42,1 -0,5 36,1 68,7 164
Al aumentar la longitud de la cadena, aumentan las F de Van der Waals y por tanto su Teb

Hy—C 1;"2'*3'I_HJ CHa~C—CH-

n-butano - MENIprepane o) 2 sobra, sacado de internet)

Como tienen la misma férmula empirica CsH10 se llaman isdmeros de cadena. Como tienen la misma Mr y el mismo
numero de C, se mira la superficie de acoplamiento que es mayor en el butano (lineal, cadena de 4 C) que el
metilpropano (cadena principal de 3 Cy una rama lateral). Las F de Van der Waals seran mayores en el butano y, por
tanto, mayor Teb.

Otro ejemplo global

a) Punto de fusion

Para que un sdélido funda hay que romper una gran parte de sus enlaces intermoleculares (interidnicos, si se trata de
un compuesto idnico). Cuanto mayores sean las fuerzas intermoleculares, mayor serd su punto de fusidon y habra que
proporcionar mayor energia para romper esas uniones. Asi, los compuestos idnicos presentan puntos de fusidon
superiores a los de los compuestos covalentes y dentro de éstos, los compuestos polares poseen puntos de fusién
superiores a los apolares.

b) Punto de ebullicidn

El paso de un liquido a gas supone la ruptura de todas las uniones intermoleculares. La energia necesaria para ello
dependerd del tipo de unién. En moléculas enlazadas por fuerzas de Van der Waals el punto de ebullicién aumenta al
aumentar el tamafio de la molécula y al aumentar la superficie disponible para interaccionar. Asi, en una serie
homologa el punto de ebullicidn aumenta a medida que aumenta el nimero de dtomos de carbono.

Se aprecia que a medida que las moléculas se hacen mas esféricas, el area superficial de contacto disminuye y las
fuerzas intermoleculares también

Si comparamos el propanol y el etil metil éter, dos compuestos de férmula C3H80, de tamafio similar e igual masa
molecular, observamos:

CH3—CH2-CH20H Mr =60 Te=98°C

CH3—0-CH2-CH2 Mr =60 Te=8°C

La presencia de grupos OH en el propanol hace que se formen enlaces de hidrégeno, lo que no sucede en la molécula
del éter, que presenta fuerzas de Van der Waals.

c) Solubilidad

La mayoria de los compuestos idnicos son solubles en agua. Los iones son solvatados (hidratados, rodeados) por el
agua. En los no idnicos la solubilidad viene determinada por la polaridad: los compuestos polares se disolveran en
disolventes polares y los no polares en disolventes no polares. La solubilidad de los compuestos covalentes en agua es
una propiedad directamente afectada por el enlace de hidrégeno. Un compuesto que pueda formar enlaces de
hidrégeno con el agua es mas soluble en ella que uno que no los forme.

Compuesto Mr solubilidad en agua
Etanol 46 totalmente soluble
1-butanol 74 7,9 gen 100 ml
1-hexanol 102 0,59 g en 100 ml
Eter etilico 74 7,8 gen 100 ml
Pentano 72 0,036 g en 100 ml
Glucosa 180 soluble en agua
Ciclohexano 84 insoluble en agua



Una curiosidad que se me olvidé en la polaridad de las moléculas:

Se suele decir que es “relativamente bueno” tomar vino en las comidas, o tomar un licor digestivo después, éPor

qué?

Bueno, aunque sea un bulo, podria tener una explicacién quimica.
El vino y los licores contienen etanol
H H Veamos las electronegatividades

H—C—C—o0—H EN(H=21

I EN(C)=2,5

H H EN (0)=3,5
Etanol (alcohol etilico)
Podemos decir que en cada extremo tiene:

HsC-

-C-OH

El extremo del principio, entre el C (2,5) y el H (2,1) no hay apenas diferencia
de EN y ademas le siguen otro —CH,-, en formas de tetraedros que casi anulan
los pequefios momentos dipolares, se puede decir que se acerca mas a ser
apolar que polar (ojo, ese extremo, no la molécula)

En el extremo final de la molécula estan el O (3,5) unido a H (2,1). Hay
bastante diferencia de EN, por lo que es bastante polar.

En definitiva, tenemos una molécula que por el principio es mas bien apolar y por el final es polar.

Recordemos que las sustancias polares se disuelven en disolventes polares y las sustancias apolares en disolventes
apolares,

El etanol, por la dualidad apolar-polar, tendria la capacidad de disolver bien tanto a las sustancias apolares como las
polares, lo que, supuestamente, facilitaria la digestién. Bueno, es un poco de ciencia ficcién.

EJEMPLOS DE LAS PAU
Aunque las respuestas repitan una y otra vez lo mismo y sean un poco rollo, asi es como se deben justificar en un
examen.

Razone si son verdaderas o falsas las siguientes afirmaciones: a) El punto de ebullicidn del butano es menor que el
de butan-1-ol. b) La molécula CHCI; posee una geometria tetraédrica con el atomo de carbono ocupando la posicién
central. c) El etano es mas soluble en agua que el etanol.

a)

b)

El butano es una molécula (covalente) apolar con geometria tetraédrica en cada carbono, CH3-CH,-CH,-CHs.
Asi, aunque los enlaces son pequefiamente polares, el momento dipolar total de la molécula de butano es
nulo, por lo que se tratara de una molécula apolar. Entre dos moléculas de butano existirdn fuerzas atractivas
de Van der Waals que son muy débiles.

El butan-1-ol contiene el grupo hidroxilo, CH3-CH,-CH,-CH,— OH del cual forma parte el atomo de oxigeno, que
es muy electronegativo. Ello conlleva un desplazamiento electrdnico hacia él, por lo que se tratara de una
molécula polar. Entre dos moléculas de butan-1-ol existiran, por tanto, fuerzas de Van der Waals y enlace de
hidrégeno, que es mucho mds intenso.

Por tanto, el butan-1-ol tendra un mayor punto de ebullicién que el butano, pues para evaporarlo habra que
vencer o “romper” tanto las fuerzas de Van der Waals como los puentes de hidrégeno que mantienen unidas
sus moléculas.

Es cierta. De acuerdo con el diagrama de Lewis, el &tomo central (de C) esta rodeado de 4 pares de electrones,
todos enlazantes. De acuerdo con la teoria de repulsion de pares de electrones de la capa de valencia, estos
pares electrdnicos se sitlan en el espacio lo mas separadamente posible para que la repulsién entre ellos sea
minima, de manera que la geometria sera tetraédrica (siendo el Angulo de enlace de 109°5°)

Etano, CHs-CHs, molécula apolar. Sin embargo, el etanol CHs-CH,— OH presenta un grupo hidroxilo, en el que
hay un atomo de oxigeno de elevada electronegatividad; este atomo desplaza hacia si la nube electrénica, de
modo que el etanol serd una molécula polar. Finalmente, como el agua es una molécula polar, concluimos que
el etanol si serd soluble en agua, mientras que el etano, no. La afirmacién, pues, es falsa.




Dados los siguientes compuestos: CaF,, CO,, H,0. a) Indique el tipo de enlace predominante en cada uno de ellos.
b) Ordene los compuestos anteriores de menor a mayor punto de ebullicion. Justifique las respuestas.

a)

CaF,, El Ca se trata de un elemento metalico, situado en el grupo 2 (alcalinotérreos) y en el 4° periodo, poco
electronegativo y con baja energia de ionizacién, por lo que su tendencia es la de perder sus 2 electrones de valencia
para adquirir mayor estabilidad; el F es un elemento no metalico, situado en el grupo 17 (halégenos) y en el 2° periodo,
muy electronegativo, por lo que su tendencia es la de ganar un electrén para completar su ultimo nivel de energia. Asi
pues, existe una transferencia electrénica total entre el &tomo de Ca y los dos atomos de F; el Ca se transforma en el
catién Ca%, y cada 4tomo de F, en el anidn F. La atraccidn eléctrica entre ambos es a la que se llama enlace idnico,
formandose en el espacio una estructura cristalina.

CO,, Tanto el C como el O son elementos no metdlicos, situados respectivamente en los grupos 14 (carbonoides) y 16
(anfigenos) de la tabla periddica. Por tanto, la tendencia de ambos elementos es la de compartir electrones de su nivel
de valencia para asi adquirir configuracién electrdnica externa de gas noble (transferencia electrénica parcial). Asi, el
enlace entre ambos atomos sera covalente, formandose una molécula.

H,0, Tanto el Hcomo el O son elementos no metalicos, la tendencia de ambos elementos es la de compartir electrones
de su nivel de valencia para asi adquirir configuracién electrénica externa de gas noble (transferencia electrénica
parcial). Asi, el enlace entre ambos atomos sera covalente, formandose una molécula.

b) Para ordenarlos de menor a mayor punto de ebullicion debemos saber que enlaces o fuerzas intermoleculares
debemos romper para transformar las sustancias en gases:

¢ Para evaporar el fluoruro de calcio debemos romper los enlaces idnicos (fuerzas eléctricas muy intensas) que
mantienen unidos entre si los cationes Ca?* y los aniones F.

¢ Para evaporar el diéxido de carbono debemos romper las fuerzas de Van der Waals, pues el CO2 es una molécula
apolar, existentes entre las moléculas de dicha sustancia. Estas fuerzas son muy débiles.

¢ Para evaporar el agua debemos romper tanto las fuerzas de Van der Waals como los puentes de H (pues el oxigeno
es muy electronegativo, y al estar unido a un dtomo muy pequefio — el H -, hace que la molécula tenga una elevada
polaridad) existentes entre las moléculas de dicha sustancia. Ambas fuerzas son mucho mas débiles que el enlace
idnico, aunque los enlaces de H son de mayor intensidad que las fuerzas de Van der Waals.

Con todo lo dicho, de menor a mayor punto de ebullicion tendremos:

CO; < H,0 < CaF;

En funcidn del tipo de enlace explique por que: a) El NH; tiene un punto de ebullicién mas alto que el CH.. b) El KCI
tiene un punto de fusion mayor que el Cl,. c) El CH4 es insoluble en agua y el KCl es soluble.

a) Tanto el amoniaco como el metano son moléculas covalentes, pues estan formadas por dtomos no metdlicos. Ahora
bien, para saber cual tiene mayor punto de ebullicion debemos indicar que fuerzas hay que romper para evaporarlas:
* EI N es un elemento muy electronegativo, por lo que al unirse al H (que es un atomo muy pequefio) atrae con mucha
fuerza a los electrones que comparte con él, lo que hace muy polares las moléculas de amoniaco. Asi, entre las
moléculas de amoniaco existiran fuerzas atractivas de tipo eléctrico llamadas puentes de H. Asimismo, existirdn
fuerzas de Van der Waals, muy débiles en comparacién con los puentes de H.

¢ En la molécula de metano el atomo central (C) estd rodeado de 4 pares de electrones, todos enlazantes; geometria
tetraédrica. El momento dipolar de la molécula es nulo, por lo que se trata de una molécula apolar. Las fuerzas
atractivas existentes entre las moléculas de metano seran, pues, fuerzas de Van der Waals, muy débiles.

En definitiva, y de acuerdo con lo dicho, el NH3 tendra un mayor punto de ebulliciéon que el CH4 porque las fuerzas que
hay que vencer para evaporarlo son de mayor intensidad que las existentes entre las moléculas de CHa.

b) El cloruro de potasio es una sustancia formada por dos elementos de electronegatividades muy distintas, de manera
gue entre ambos se produce una transferencia electrdnica total. El elemento metdlico se transforma, para adquirir
mayor estabilidad, en un catién, mientras que el no metalico gana un electrén transformandose en un aniéon. Ambos
se atraen eléctricamente, dando lugar a una estructura cristalina, con una fuerza de tipo eléctrico a la que llamamos
enlace idnico. Dicha fuerza es de una elevada intensidad. Asi, si queremos derretir el KCl debemos romper dichas
fuerzas, para lo que se requerirad una elevada energia.



El cloro (molecular Cl;) es una molécula formada por dos dtomos de cloro, que es un elemento no metalico de elevada
electronegatividad; ambos atomos se unen mediante enlace covalente. Las fuerzas existentes entre las moléculas de
cloro son fuerzas de Van der Waals, pues el Cl, es una molécula apolar, que son muy débiles. Dichas fuerzas son las
gue hay que vencer para evaporar al cloro.

En definitiva, el KCl tendrd un mayor punto de ebullicién que el Cl; por ser de mucha mas intensidad las fuerzas que
hay que vencer para evaporarlo.

c) El agua es una molécula polar, pues el O es un elemento muy electronegativo. En ella se disolveran, por tanto,
sustancias polares. Sabemos que el dtomo de C del metano estd rodeado de 4 pares de electrones, todos ellos
enlazantes, por lo que su geometria es tetraédrica y su momento dipolar total, nulo (se trata de una molécula apolar,
gue no puede disolverse en agua). Sin embargo, el KCl es una sustancia idnica formada por cationes K+ y aniones Cl-
gue conforman una red cristalina; cuando se introduce en agua, dichos cationes y aniones son atraidos por los polos
negativo y positivo de cada molécula de agua, lo que provoca el desmoronamiento de la estructura cristalina y su
consiguiente disolucién.



