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CINÉTICA QUÍMICA

 Introducción

 Aspecto dinámico de las reacciones químicas

 Ecuaciones cinéticas

 Relación entre las concentraciones de los reactivos y 
el tiempo

 Mecanismos de reacción y molecularidad

 Teorías de las reacciones químicas

 Factores que influyen en la velocidad de reacción. Estudio 
cualitativo

 Utilización de catalizadores en procesos industriales

En la naturaleza continuamente ocurren reacciones químicas, 
como por ejemplo la formación de estalactitas y estalagmitas 
en las cuevas subterráneas, la oxidación del hierro a la intem-
perie, la explosión de un cartucho de dinamita, la contamina-
ción del aire debido a los continuos efluentes procedentes de 
las fábricas, las emisiones de calefacciones o automóviles, 
el envejecimiento de nuestro cuerpo, etc.

Todos son procesos químicos que se producen a diferentes 
velocidades. Si conocemos sus mecanismos de reacción, 
es posible controlar estos procesos. De este modo, pode-
mos retardar algunos y acelerar otros. El estudio de esta 
unidad te dará una perspectiva suficientemente amplia 
para poder entender distintos detalles sobre la velocidad 
que rige estos procesos.

Los contenidos se organizan de una manera orde-
nada  para que cada nuevo concepto se base en 
lo aprendido anteriormente. El libro incluye gran 
cantidad de fotografías, dibujos y gráficas para fa-
cilitar el aprendizaje.

 Contenidos de la unidad

La portada incluye un índice de contenidos de 
la unidad, un texto introductorio y una fotografía 
motivante que relaciona el contenido visualmente 
con la unidad.

 Portada

Todas las unidades presentan una completa colec-
ción de ejemplos resueltos que ilustran todos los 
conceptos esenciales, y actividades, acompañadas 
de la respuesta numérica redondeada al número 
correcto de cifras significativas. Mediante el sím-
bolo  se indican actividades que han formado 
parte de pruebas de final de etapa en años ante-
riores.

 Actividades y ejemplos resueltos

El presente libro incluye los contenidos actualiza-
dos de 2º de Bachillerato de acuerdo al currículo 
de Bachillerato LOMCE.

 Nuevos contenidos LOMCE
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 Polímeros: clasificación y propiedades

 El proceso de polimerización

 Algunos polímeros de interés industrial

 Macromoléculas de origen natural

Hasta ahora has estudiado las propiedades de moléculas orgá-
nicas relativamente sencillas en su estructura y composición.

Sin embargo, existen también compuestos orgánicos de 
elevada masa molecular, denominados macromoléculas, 
cuya importancia en los procesos biológicos es fundamen-
tal (ácidos nucleicos, enzimas, carbohidratos, etc.).

Hay además otras sustancias fabricadas por el hombre, 
(plásticos, fibras textiles, cauchos, siliconas, etc.), los polí-
meros, que también forman grandes moléculas, que se obtie-
nen a partir de moléculas sencillas repetidas miles de veces.

El desarrollo del estudio de estas sustancias en el siglo pa sado 
fue fundamental para el avance de la bioquímica y de algu-
nos procesos industriales y, en nuestros días, sigue siendo 
una de las facetas de la Química con mayor auge y futuro.

POLÍMEROS Y MACROMOLÉCULAS
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8.1. Un ejemplo concreto de pila galvánica: 
la pila Daniell

Esta celda, del tipo indicado en el apartado anterior, aprovecha la reacción de oxidación-
-reducción que tiene lugar cuando se sumerge una lámina de cinc, Zn, en una disolución de 
CuSO4; los átomos de Zn se oxidan y pasan como Zn2+ a la disolución, mientras que los 
iones Cu2+ de la disolución se reducen y se depositan como Cu sobre la lámina (Fig. 6.9). El 
proceso se puede representar mediante la siguiente ecuación:

La reacción que tiene lugar es:

Zn + CuSO4 → ZnSO4 + Cu

que puede descomponerse en dos semirreacciones:

Oxidación: Zn → Zn2+ + 2 e−

Reducción: Cu2+ + 2 e− → Cu

• Descripción

En la pila Daniell se consigue que las dos semirreacciones indicadas más arriba se produzcan 
en recipientes distintos. El esquema de la celda se muestra en la Figura 6.10.

En el recipiente de la izquierda se sumerge una lámina de Zn en una disolución de sulfato 
de cinc, ZnSO4, y en el de la derecha se sumerge una lámina de cobre en una disolución de 
sulfato de cobre(2+), CuSO4. Las dos disoluciones se intercomunican con un puente salino 
relleno con una disolución de cloruro de potasio, KCl.

• Funcionamiento

Cuando se conectan los dos electrodos de Zn y Cu con un hilo conductor comienza a funcio-
nar la pila (el voltímetro marca una diferencia de potencial). En el recipiente de la izquierda 
(ánodo) se produce la oxidación del Zn:

Zn → Zn2+ + 2 e−

Los electrones cedidos por el Zn circulan por el hilo conductor hasta el cátodo de cobre, don-
de el ion Cu2+ que está en contacto con él los capta y se reduce:

Cu2+ + 2 e− → Cu

Fig. 6.11. La pila Daniell fue diseñada 
por John Frederick Daniell en 1836. 
Supuso una gran revolución, puesto 
que permitió obtener energía eléctrica 
de forma controlada y autónoma.

Cu Cu2+

Sulfato de cobre(2+)

SO2 Zn2+

Zn

4
–

Fig. 6.9. Cuando se sumerge un trozo 
de Zn en una disolución de sulfato de 
cobre(2+), se disuelve el Zn y se depo-
sita el Cu.

+–
– +

Puente
salino

CátodoÁnodo

Reacción anódica
oxidación

Reacción catódica
reducción

KCl

e– 1,1 V

Cu2+ + 2 e–  CuZn 

Zn Cu 

Zn2+ + 2 e–

Zn2+
Cu2+

SO2-
4

Fig. 6.10. Esquema de la pila Daniell.

UNIDAD 4. EQUILIBRIO QUÍMICO 99

2.1. Características del equilibrio

De lo anteriormente visto y de evidencias experimentales se puede deducir que:

1. El estado de equilibrio se caracteriza porque sus propiedades macroscópicas (concentra-
ción de reactivos y productos, presión de vapor, etc.) no varían con el tiempo.

2. El estado de equilibrio no intercambia materia con el entorno. Si la descomposición del 
carbonato de calcio [trioxidocarbonato(2−) de calcio], CaCO3 (s)  CaO (s) + CO2 (g) la 
hiciéramos en un recipiente abierto, como vemos en la Figura 4.3, nunca se alcanzaría el 
equilibrio, pues el CO2 (g) se escaparía.

3. El equilibrio es un estado dinámico en el que se producen continuas transformaciones, 
en ambos sentidos, a la misma velocidad, y por eso no varían sus propiedades macros-
cópicas. Así, si en el ejemplo de la descomposición del CaCO3 sustituimos una pequeña 
parte del CO2 por otra igual pero marcada con 14C (al ser radiactivo podemos hacer un 
seguimiento de en qué moléculas se encuentra), al cabo de cierto tiempo observaremos 
la existencia de Ca14CO3.

4. La temperatura es la variable fundamental que controla el equilibrio. Así, por ejemplo, a 
450 °C la constante de equilibrio para la formación del HI es 57, sea cual fuere la concen-
tración de las especies reaccionantes, y a 425 °C vale 54,5.

5. La Kc corresponde al equilibrio expresado de una forma determinada, de manera que si 
se varía el sentido del mismo, o su ajuste estequiométrico, cambia también el valor de la 
nueva constante, aunque su valor esté relacionado con la anterior.

No todas las reacciones químicas 
dan lugar a equilibrios. Solo lo hacen 
las reversibles, que se representan 
por doble flecha.

H2 + I2  2 HI

Las reacciones irreversibles, como 
por ejemplo la combustión del propa-
no, no se equilibran nunca, ya que 
transcurren en un solo sentido.

Por tanto, han de llevar una flecha 
sencilla:

C3H8 + 5 O2 → 3 CO2 + 4 H2O

¿Sabías que...?

Aunque la constante de equilibrio 
dependa de la temperatura, no existe 
relación de proporcionalidad directa 
entre la temperatura y la constante 
de equilibrio.

Recuerda

Fig. 4.3. Horno para estudiar el equilibrio: CaCO3 (s)  CaO (s) + CO2 (g).

800 °C
CaCO3 (s) CaO (s) + CO2 (g)

800 °C

Con el horno abierto  (no hay equilibrio) Inicialmente Con el horno cerrado (equilibrio)

CaCO3 (s) CaO (s) + CO2 (g)

CaCO3CaO CaCO3 + CaO

CO2

CO2

50 atm0 atm1 atm CerradoAbierto

1> Evalúa el rendimiento o desplazamiento del siguiente equi-
librio:

2 O3 (g)  3 O2 (g) Kc = 2,54 ⋅ 1012 T = 2 000 °C

2> Escribe la expresión de la constante Kc para cada uno de 
los siguientes equilibrios:

a) 2 H2O (g) + 2 SO2 (g)   2 H2S (g) + 3 O2 (g)

b) 2 HBr (g)  H2 (g) + Br2 (l)

c) CaCO3 (s)  CaO (s) + CO2 (g)

3> En el proceso de formación del HI, realizado a 450 ºC en 
un recipiente de 10 litros, se han encontrado, en el equi-

librio, la presencia de 0,811 moles de HI, 0,091 moles 
de H2 y 0,091 moles de I2. 

Calcula la Kc a esa temperatura.

4> Observa las siguientes reacciones químicas:

2 H2 (g) + O2 (g)   2 H2O (g)

H2 (g) + 1/2 O2 (g)   H2O (g)

2 H2O (g)  2 H2 (g) + O2 (g)

Si las correspondientes constantes de equilibrio, Kc, son, 
respectivamente, K1, K2 y K3, ¿cuál será la relación entre K1 
y K2? ¿Y entre K2 y K3?

Activ idades
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Tareas previas

El profesor debe preparar frascos con gotero para todos los 
grupos de alumnos, con HCl 3 mol L-1 y NaOH 3 mol L-1. Lo 
pueden preparar los alumnos en una sesión previa, bajo la 
supervisión del profesor, pero es aconsejable hacerlo antes 
para evitar la pérdida de tiempo en tareas secundarias.

El profesor debe preparar una disolución, en frasco con gote-
ro, de H2SO4 1 mol L-1.

También debe valorar si la solución de nitrato de plata la pre-
paran los alumnos o lo hace él previamente.

Objetivos

Vamos a comprobar que la adición de iones H3O
+ influye en el 

equilibrio CrO4
2-/Cr2O7

2- como predice la ley de Le Chatelier:

+ +- -CrO H O Cr O H O4
2

3
+

2 7
2

2

También vamos a demostrar la influencia de la adición de 
iones OH- sobre el mismo equilibrio.

Vamos a utilizar la precipitación selectiva para separar dos ca-
tiones metálicos (Ag+ y Ca2+) presentes en la misma disolución.

Material

• Balanza (capaz de apreciar decigramos).

• Reactivos: cromato de potasio (K2CrO4), dicromato de po-
tasio (K2Cr2O7), disolución de HCl 3 mol L-1, disolución de 
NaOH 3 mol L-1, disolución de H2SO4 1 mol L-1, solución al 
5 % de nitrato de plata (AgNO3) y nitrato de calcio.

• 4 tubos de ensayo.

• 2 vasos de precipitados pequeños.

• Probeta pequeña.

• Otros materiales: embudo, papel de filtro y agua destilada.

Procedimiento A

a) Se añade, pesándola en la balanza, una cantidad aproxi-
mada de 0,2 gramos de K2CrO4 utilizando como recipiente 
un vaso de precipitado. Se añaden 10 mL de agua medi-
dos con la probeta. Se disuelve bien y se divide la muestra 
obtenida en dos tubos de ensayo. Uno de ellos se etique-
ta como Aref. y se deja en la gradilla como referencia de 
cromato. El otro se etiqueta como A.

b) Se añade, pesándola en la balanza, una cantidad apro-
ximada de 0,3 gramos de K2Cr2O7 utilizando como reci-
piente un vaso de precipitado. Se añaden tres gotas de 
la disolución de HCl contenida en el gotero. Se añaden 
10 mL de agua medidos con la probeta. Se disuelve bien 
y se divide la muestra obtenida en dos tubos de ensayo. 
Uno de ellos se etiqueta como Bref. y se deja en la gra-
dilla como referencia de dicromato. El otro se etiqueta 
como B.

c) Se añaden 6 gotas de disolución de HCl tanto en el tubo A 
como en el tubo B y comparamos si ha habido cambio de 
color con respecto a los tubos de referencia.

Se observa que ha habido cambios significativos de color 
en el tubo A que lo asemejan al contenido del tubo Bref..

d) Se añaden 12 gotas de disolución de NaOH en ambos 
tubos y comparamos si ha habido cambio de color con 
respecto a los de referencia.

Se observa que ha habido cambios significativos de color 
en ambos tubos que los asemejan al contenido del tubo 
Aref. (en el caso de que no se haya producido el cambio, se 
añaden más gotas de la disolución de NaOH).

e) Se vuelven a añadir las gotas de disolución de HCl nece-
sarias para que el contenido de los tubos vuelva a cambiar 
de color, asemejándose al color del tubo Bref..

Desplazamiento del equilibrio cromato/dicromato: separación 
de cationes por precipitación selectiva
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Valoración redox: valoración de permanganato de potasio con 
oxalato de sodio

Vamos a proceder a la valoración de una disolución previa-
mente preparada de permanganato de potasio, KMnO4 [te-
traoxidomanganato(1−) de potasio], con oxalato de sodio, 

Na2C2O4 [etanodiato de sodio], para comprobar que, debido 
a la coloración del permanganato, no es necesario utilizar 
indicador.

Material

• Balanza (capaz de apreciar centigramos).

• 2 vidrios de reloj.

• Reactivos: permanganato de potasio (KMnO4), oxalato de so-
dio (NaOOC–COONa) y H2SO4 concentrado.

Nota: dada la peligrosidad de este último reactivo, será el 
profesor quien lo manipule; además debe hacerlo en un 
lugar alejado de los alumnos.

• 2 vasos de precipitados.

• 2 matraces aforados de 100 mL.

• Otros materiales: frasco lavador, agua destilada, matraz 
de Erlenmeyer, pipeta, bureta, soporte, pinzas y embudo.

Procedimiento

a) Se pesan, con ayuda de la balanza y en un vidrio de reloj, 
0,30 g de permanganato de potasio, KMnO4. El compuesto 
pesado se añade a un vaso de precipitado, recogiendo los 
restos con agua destilada, y se adiciona agua destilada 
hasta disolverlo. Una vez disuelto se trasvasa a un matraz 
aforado de 100 mL y se enrasa, ayudándose al final con 
una pipeta con agua destilada.

Nota: el permanganato no es una sustancia patrón, es de-
cir, contiene impurezas, por lo que no toda la cantidad pe-
sada es realmente permanganato de potasio.

b) Se pesan, en la balanza y en otro vidrio de reloj, 0,60 g de 
oxalato de sodio, NaOOC–COONa. El compuesto pesado se 
añade a un vaso de precipitado, recogiendo los restos con 
agua destilada, y se añade agua hasta disolverlo. El profe-
sor debe retirar, a un lugar alejado de los alumnos, los 
vasos de precipitado de los distintos grupos y añadirá, en 
cada vaso, unas gotas de H2SO4 concentrado, lo que ayu-
dará en la disolución. Se adiciona, con la ayuda de un 
embudo, a un matraz aforado de 100 mL y se enrasa de la 
misma manera que en el apartado anterior.

c) Se adicionan, con la bureta, 40 mL de disolución de KMnO4 
a un matraz Erlenmeyer.

d) El profesor añade a cada Erlenmeyer, siguiendo el procedi-
miento mencionado anteriormente, 2 mL de disolución de 
H2SO4 concentrado, agitando cuidadosamente. Esto es 
necesario para crear el medio ácido en el que tendrá lugar 
la reacción.

e) Se añade a la bureta la disolución de oxalato de sodio (pre-
viamente limpiada) y procede a la valoración. En el primer 
momento hay que proceder muy lentamente hasta que se 
formen las primeras cantidades de Mn2+, que hace de cata-
lizador de la reacción iónica redox:

+ + + +− − + +MnO C O H Mn CO H O4 2 4
2 2

2 2

f) La reacción termina cuando se disipa el color violeta 
intenso del permanganato y aparece un ligero color rosa 
pálido persistente (al menos durante un minuto) debido a la 
presencia del ion Mn2+.
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Fig. 3.10. Porcentaje de moléculas con 
energía superior a la Ea.

% de moléculas con determinada energía

T2 > T1

T1

T2

Ea Energía

Los órdenes de reacción son valores 
que solo se pueden obtener de forma 
experimental y no tienen por qué coin-
cidir con los coeficientes estequio-
métricos de la reacción.

Recuerda

Se han medido las constantes de velocidad para la descomposición del acetaldehído a cinco temperaturas diferentes, dando 
como resultado los valores de la primera tabla. Calcula la Ea en kJ/mol para dicha reacción.

CH3CHO (g) → CH4 (g) + CO (g)

K[L mol−1 s−1] 0,011 0,035 0,105 0,343 0,789

T(K) 700 730 760 790 810

Solución

En primer lugar, tomaremos logaritmos neperianos a k y calcularemos el inverso de T (1/T) (segunda tabla), para luego representar 
gráficamente ln k frente a 1/T (Fig. 3.11). 

ln k −4,51 −3,35 −2,25 −1,07 −0,24

1/T(K−1) 1,43 · 10−3 1,37 · 10−3 1,32 · 10−3 1,27 · 10−3 1,23 · 10−3

Analizando la gráfica, podemos calcular la pendiente de la misma a partir de dos pares 
de coordenadas:

Pendiente =
 

−4,51 − (−0,24)

(1,43 − 1,23) ⋅ 10−3 K−1
= −2,13 ⋅ 104 K

la pendiente es igual a −Ea /R, de donde:

Ea = −(8,314 J/K mol) ⋅ (− 2,13 ⋅ 104 K) = 1,77 ⋅ 105 J/mol = 177 kJ/mol

ln k

 0

–1

–2

–3

–4

–5
(K–1)1

T

1,4 · 10–31,3 · 10–31,2 · 10–3

Fig. 3.11. 

Ejemplo

7.3. Temperatura

Experimentalmente se observa que la velocidad de las reacciones químicas aumenta con la 
temperatura, ya que se modifica la constante específica de la ecuación cinética.

El notable aumento de la velocidad de reacción al incrementar la temperatura se debe a que la ener-
gía cinética de las moléculas aumenta al hacerlo T, como se expresa en la ecuación de Boltzman:

Ec = nkT

Es lógico pensar que si aumenta la energía cinética de las moléculas, estas tendrán mayor veloci-
dad y, por tanto, se incrementará el porcentaje del número de choques efectivos entre los reactivos.

Al aumentar la energía de las moléculas, muchas adquieren una energía mayor que la de 
activación, Ea ; con ello aumentará la velocidad de reacción (Fig. 3.10). En 1889, a partir 
de valores experimentales, Svante Arrhenius comprobó que la relación entre la constante de 
la ecuación cinética y la energía de activación es:

k = Ae−Ea/RT

donde: 

k = constante de la velocidad de reacción; 

A = factor de frecuencia; 

Ea = energía de activación en kJ/mol; 

R = constante de los gases en kJ/mol K; 

T = temperatura en K.

La ecuación anterior expresada en forma logarítmica queda como:

lnk = lnA −
Ea

RT

Ecuación de una recta de la forma y = m x + n, y que sirve también para calcular la Ea, conocida k, a 
diferentes temperaturas. El aumento de k con la temperatura es tanto mayor cuanto mayor sea Ea.
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A 30 ºC y 1 atm el N2O4 se encuentra disociado un 20 % según el equilibrio siguiente: N2O4 (g)  2 NO2 (g).

Calcula el valor de las constantes Kp y Kc a esa temperatura.

Solución

Planteamos el equilibrio.

N2O4 (g)


2 NO2 (g) 
Presiones iniciales p 0
Presión de moles gastados x = pα 0
Presión de moles formados 0 2x = 2pα
Presión en el equilibrio p – x = p (1 − α) 2pα

Como α = 0,2, calculamos la presión inicial, p, sabiendo que la presión total es:

pT = p (1 − α) + 2pα = p (1 + α) ⇒ 1 atm = p (1 + 0,2) = 1,2p ⇒ p ≈ 0,83 atm

N2O4 (g)


2 NO2 (g) 

Presión en el equilibrio: 0,83 atm · 0,80 ≈ 0,66 atm 2 · 0,83 atm · 0,20 ≈ 0,33 atm

La constante de presiones será, por tanto, igual a: 

Kp =
p2

NO2

pN2O4

@
(0,33 atm)2

0,66 atm
@ 0,17 atm

Aplicando la fórmula que relaciona Kp y Kc:

Kc = Kp(R T)–∆n = 0,17 atm · (0,082 atm L mol−1 K−1 · 303 K)−1 ≈ 6,8·10−3 mol L−1

Ejemplo

Tabla 4.1. Representación de las concentraciones en el equilibrio de diferentes tipos de reacciones.

 Tipos de reacción

A


2 B A


B + C 2 A
 B + C 2 A + B



2 C

N.º moles/L iniciales c 0 c 0 0 c 0 0 c c 0

N.º moles/L equilibrio
c (1 − α) 2cα c (1 − α) cα cα c (1 − α) cα/2 cα/2 c (1 − 2α) c (1 − α) 2cα

c − x 2x c − x x x c − x x/2 x/2 c − 2x c − x 2x

Ejemplo N2O4 

2 NO2 (g) PCl5 

PCl3 (g) + Cl2 (g) 2 Hl (g)


H2 (g) + I2 (g) 2 SO2 (g) + O2 (g)


2 SO3 (g)

11> En un recipiente de 1 L de capacidad, en el que previa-
mente se ha hecho el vacío, se introducen 6 g de PCl5. Se 
calienta a 250 ºC y se establece el equilibrio: 

PCl5 (g)  PCl3 (g) + Cl2 (g)

Si la presión total en el equilibrio es de 2 atm, calcula el 
grado de disociación del PCl5.

12> A 400 ºC y 1 atm de presión el amoniaco se encuentra diso-
ciado un 40 % en nitrógeno e hidrógeno gaseoso, según la 
reacción: 

NH3 (g)  
3

2
H2 (g) + 

1

2
N2 (g)

Calcula: 

a) La presión parcial de cada uno de los gases en el equilibrio.

b) El volumen de la mezcla si se parte de 170 gramos de 
amoníaco.

c) Kp y Kc.

Datos: R = 0,082 atm L/mol K.

Activ idades

Finalmente y, a modo de resumen, la Tabla 4.1 nos muestra algunos de los ejemplos teóricos 
más frecuentes según el tipo de reacción que tengamos, fijándonos exclusivamente en las 
concentraciones de las especies en el equilibrio, expresadas como α y como x. Son expre-
siones muy prácticas que ayudan a resolver correctamente los problemas de equilibrio con el 
cálculo de las constantes Kc y Kp.
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Se han elaborado interesantes prácticas de labo-
ratorio que cierran las unidades que así lo requie-
ren, para que el alumnado ponga en práctica lo 
aprendido experimentando por sí mismo.

 Prácticas de laboratorio
Las página finales de cada unidad comienzan con 
una lectura divulgativa relacionada con lo estu-
diado en la unidad, así como una colección de 
problemas clasificados de acuerdo a su conteni-
do principal. Todos los problemas incluyen la res-
puesta numérica, adecuadamente redondeada.

 Lectura y problemas finales
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En los últimos años se está empezando a desarrollar una nueva 
aplicación de los polímeros que está revolucionando el mundo 
tecnológico. Es la utilización de los polímeros semiconductores 
orgánicos que permiten la emisión de luz cuando son estimulados 
por una corriente eléctrica (Organic Light-Emitting Diode – OLED).

Con ellos se están empezando a fabricar pantallas de smartphone 
y de televisión que presentan unas propiedades que las hacen 
ser una solución óptima para las necesidades que, hoy en día, 
se exigen a una pantalla de estas características.

Fig. 8.11.  

Los primeros estudios sobre estas sustancias se realizaron en la 
década de 1960, aunque su desarrollo, por motivos económicos y 
tecnológicos, no empezó hasta los comienzos del siglo XXI.

La fabricación de conductores con moléculas orgánicas supuso 
un gran descubrimiento, pues, hasta ese momento, no habían 
sido consideradas en los procesos eléctricos. El descubrimiento 
y utilización de TFF (tetratiofulvaleno) fue fundamental en el desa-
rrollo de esta parte de la Química.

S

S

S

S

Fig. 8.12.  Molécula de tetratiofulvaleno.

Alrededor de 1980 empezaron a estudiarse macromoléculas que 
se comportaban como semiconductores (poliacetileno dopado con 
yodo) y se llegaron a sintetizar compuestos que se comportaban 
como conductores similares a los metales (polianilinas) y hasta 
compuestos que presentaban el fenómeno de la superconductivi-
dad a muy bajas temperaturas (alrededor de 10 K).

Heeger, MacDiarmid y Shirakawa obtuvieron el Premio Nobel de 
Química del año 2000 por el descubrimiento y desarrollo de po-
límeros conductores.

La parte científica estaba hecha y solo faltaba la parte técnica.

Al colocar una lámina de estas sustancias poliméricas orgánicas 
en medio de dos electrodos conductores se puede conseguir que 

emitan luz. Si todo ello se rodea de una capa sustrato que contie-
ne millones de microcélulas con los colores azul, rojo y verde (para 
obtener por combinación cualquier otro) y una capa externa de 
cristal u otro polímero orgánico transparente de alta resistencia, 
se pueden fabricar pantallas que tienen una gran nitidez y claridad 
(al ser polímeros transparentes) y que además aportan cualidades 
que las pantallas basadas en moléculas no orgánicas no tienen, 
como flexibilidad y dureza.

LCD OLEDPolarizador

TFT (transistor)

Capa de color
Cristal líquido

Polarizador
Reflectante TFT (transistor)

Polímero org.

Encap. (cristal)

Polarizador

Fig. 8.13.  

Queda por mencionar la mayor ventaja: las pantallas basadas en 
otra tecnología, como la mayoría de las pantallas TFT y LCD, pro-
ducen el color negro mediante el uso de luz polarizada combinando 
colores, por lo que el contraste se crea de forma artificial. En las 
pantallas OLED el negro es la ausencia de emisión de luz, por lo 
que el contraste es real, sin que sea una aproximación más o me-
nos conseguida. Además no consume energía cuando emite una 
pantalla negra, mientras que las de LCD o plasma sí lo hacen.

Evidentemente, las pantallas OLED aún presentan fallos; esto pro-
voca que su comercialización todavía no sea total y que no hayan 
sustituido al resto de las tecnologías. Estas pantallas se degradan 
rápidamente y tienen una vida media inferior a las demás. En co-
lores como el azul o el rojo se han conseguido tiempos de vida útil 
muy elevados, pero con las de color verde todavía no es suficiente 
para que su comercialización sea masiva. Además, la humedad del 
aire o los focos de calor contribuyen a su degradación.

Aun así, algunos de los teléfonos móviles y smartphones más 
punteros en la actualidad tienen pantallas OLED y se ha empeza-
do la comercialización de televisores de pantalla curva que utili-
zan esta tecnología.

De hecho, la tecnología OLED se ha visto superada muy recien-
temente por las pantallas AMOLED que añaden una matriz activa 
que disminuye el consumo de forma significativa. Por ese motivo 
los nuevos smartphones tienen baterías que duran más, ya que 
se reduce el gasto energético que corresponde a la pantalla.

En un futuro próximo llevaremos pantallas curvas en pulseras o 
enrollaremos el portátil para guardarlo en el bolsillo, y todo se lo 
deberemos a polímeros orgánicos conductores de electricidad y 
emisores de luz.

Una nueva aplicación para los polímeros. L as pantallas OLED

1> Busca en Internet las diferencias entre pantallas LCD (TFT e 
IPS), plasma y OLED.

2> ¿Qué tipo de polimerización presentará el poliacetileno? ¿Es 
un homopolímero o un copolímero?

3>  Uno de los polímeros estudiados por los Premios Nobel de 
Química del año 2000 era el polipirrol. Halla la fórmula de su 
monómero y calcula la masa molecular de un polímero que 
contenga 300 moléculas de pirrol.

Cuestiones
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10> Completa la siguiente tabla de valores correspondientes a 
una reacción: A + 3 B → C, la cual es de primer orden res-
pecto a A y de segundo orden respecto a B.

Experimento
[A] 

(mol L−1)
[B] 

(mol L−1)
v 

(mol L−1 s−1)

1 0,10 0,30 0,030

2 – 0,60 0,120

3 0,30 – 0,090

4 0,40 – 0,300

S: [A]2 = 0,10 mol L−1; [B]3 = 0,30 mol L−1; [B]4 = 0,47 mol L−1.

11> Para la reacción: A + B → C se obtuvieron los siguientes 
resultados:

Ensayo
[A] 

(mol L−1)
[B] 

(mol L−1)
v 

(mol L−1 s−1)

1 0,1 0,1 x

2 0,2 0,1 2x

3 0,1 0,2 4x

a) Determina la ecuación de velocidad.

b) Determina las unidades de la constante cinética k.

c) Indica cuál de los dos reactivos se consume más de prisa.

d) Explica cómo se modifica la constante cinética, k, si se 
añade más reactivo B al sistema.

12> El estudio experimental de una reacción entre los reactivos 
A y B ha dado los siguientes resultados:

[A]0

[A] 
(mol L−1)

[B] 
(mol L−1)

v 
(mol L−1 s−1)

1 0,05 0,05 1,27 ⋅ 10−4

2 0,10 0,05 2,54 ⋅ 10−4

3 0,10 0,10 5,08 ⋅ 10−4

Determina: a) la ecuación de velocidad; b) el valor de la cons-
tante de velocidad.

S: a) v = k [A] [B]; b) k = 5,08 ⋅ 10−2 mol−1 L s−1.

13> Para una determinada reacción general, A → Productos, se 
han obtenido los siguientes datos: 

[A]0 0,02 0,03 0,05

v (mol L−1 s−1) 4,8 · 10−6 1,08 · 10−5 3,0 · 10−5

Calcula: a) el orden de reacción; b) el valor de la constante 
de velocidad.

S: a) α = 2 ; b) k = 0,012 mol−1 L s−1. 

Relación entre concentraciones y tiempo

14> Si el periodo de semirreacción del peróxido de benzoilo es 
de 438 minutos a 70 ºC, ¿cuál es la energía de activación 
en kJ/mol para la descomposición del peróxido de ben-
zoilo, sabiendo que la constante de reacción a 70 ºC vale 
1,58 ⋅ 10−3 min–1 y a 100 ºC vale 3,5 ⋅ 10−2 min−1?

S: Ea = 110 kJ/mol.

15> Una sustancia A se descompone siguiendo una cinética de 
primer orden, y su periodo de semirreacción es de 30 minu-
tos. Halla el tiempo necesario para que la concentración se 
reduzca a la décima parte de la inicial. 

S: 100 minutos.

16> Si la cinética anterior fuera de primer orden y el periodo de 
semirreacción fuera igualmente de 30 minutos, calcula el 
tiempo necesario para que se redujera a la quinta parte la 
concentración inicial. 

S: 70 minutos.

17> El periodo de semirreacción para una reacción de primer 
orden con reactivo único es de 1 h 30 min, cuando la con-
centración inicial de A es de 0,1 mol L−1. Halla la constante 
de velocidad del proceso.

S: k = 1,28 ⋅ 10−4 mol–1 L s–1.

Mecanismos de reacción

18> A partir de la ecuación de velocidad, determinada experimen-
talmente, para la reacción:

A + 3 B + C2 → AC + B3C, y que es igual a v = k [A]2 [B], 
indi ca:

a) ¿Cuál es el orden total de la reacción? ¿Se trata de una 
reacción elemental? ¿Por qué?

b) Si la [A] y [B] se duplican, ¿cómo afectará al valor de la 
velocidad? ¿Por qué?

c) Si la [C] disminuye a la mitad, ¿cómo variará el valor de la 
velocidad? ¿Por qué?

19> Si la velocidad de reducción del monóxido de nitrógeno está 
de acuerdo con la ecuación v = k [NO]2 [H2] y la reacción glo-
bal del proceso es: 

2 NO (g) + 2 H2 (g) → N2 (g) + 2 H2O (g)

a) Calcula el orden y la molecularidad de los reactivos.

b) Razona que sería más interesante para aumentar la velo-
cidad del proceso: duplicar la concentración de NO o cua-
druplicar la concentración de H2.

20> Para la reacción entre el NO y el H2: 

2 NO (g) + 2 H2 (g) → N2 (g) + 2 H2O (l) se ha observado que 
su ecuación de velocidad es v = k [NO]2 [H2], y el mecanismo 
propuesto, en dos etapas, es:

2 NO + H2 → N2 + H2O2 (lenta); H2O2 + H2 → 2 H2O (rápida).

El anexo de Química Inórgánica Descriptiva per-
mite que el alumno vea de forma global el com-
portamiento de los distintos elementos de la tabla 
periódica y de los compuestos basados en ellos. 
El anexo de Formulación y nomenclatura inorgá-
nicas pretende desarrollar la formulación y la no-
menclatura de la IUPAC del año 2005.

  Anexos: Química Inorgánica Descripitva 
y Nomenclatura y formulación IUPAC

La última página de cada unidad es un resumen 
con las principales definiciones y fórmulas apren-
didas en la unidad.

Este resumen es muy útil para el alumno a la 
hora del estudio y para realizar los ejercicios 
planteados.

 Conceptos básicos
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•  Las reacciones químicas de intercambio de electrones se lla-
man procesos de oxidación-reducción y pueden considerarse 
como la suma de dos semireacciones: una de oxidación y otra 
de reducción.

• Oxidación ≡ aumento n.º oxidación ≡ pérdida de electro-
nes.

• Reducción ≡ disminución n.º oxidación ≡ ganancia de elec-
trones.

• Criterios para determinar el n.° de oxidación de los átomos 
de una sustancia:

 – El de un elemento libre es 0.

 – El del hidrógeno es +1, menos en los hidruros metálicos, 
que es −1.

 – El de los metales alcalinos es +1 y el de los alcalinotérreos 
es +2.

 – El del oxígeno es −2, salvo en los peróxidos, que es −1, y 
en el caso de combinarse con el flúor, que es +2.

 – La suma algebraica de los números de oxidación de los 
átomos de un compuesto es 0 y, para un ion, es igual a la 
carga del ion.

• Procesos electroquímicos. Procesos en los que se transforma 
energía química en eléctrica o viceversa.

• Pilas galvánicas. Dispositivos que proporcionan corriente eléc-
trica a partir de un proceso redox. Tienen dos electrodos, de-
nominados ánodo y cátodo.

• Ánodo es el electrodo en el que se produce la oxidación.

• Cátodo es el electrodo en el que tiene lugar la reducción.

• Fuerza electromotriz de una pila (Ɛ). Es la diferencia de poten-
cial que se genera entre sus electrodos; se puede medir con 
un voltímetro.

• Pila Daniell. Está formada por los siguientes elementos:

 – Ánodo: lámina de cinc sumergida en un recipiente con 
ZnSO4.

Ánodo ≡ oxidación: Zn (s) → Zn2+ + 2 e−

 – Cátodo: lámina de cobre sumergida en un recipiente con 
CuSO4.

Cátodo ≡ reducción: Cu2+ + 2 e− → Cu

 – Puente salino: tubo relleno de KCl que pone en contacto los 
dos electrodos.

Esta pila se puede representar por el diagrama: 

Zn (s) | Zn2+ |  | Cu2+ | Cu (s)

En condiciones estándar, genera una fuerza electromotriz de 
1,1 V.

• Potencial normal de electrodo Ɛ°. Es el potencial que tendría 
una pila formada por dicho electrodo y otro de referencia (elec-
trodo de hidrógeno) que funcionasen en condiciones estándar. 
El potencial estándar del electrodo de referencia es 0,0 V.

Una reacción de oxidación–reducción es espontánea si la 
suma de sus potenciales de oxidación y reducción es positiva.

El potencial de una reacción y su energía libre se relacionan:

∆G = −Ɛ n F

• Electrolisis. Proceso por el cual una corriente eléctrica externa 
puede llegar a producir un proceso de oxidación-reducción que 
no es espontáneo.

• Leyes de Faraday:

1.  La cantidad de sustancia depositada al paso de una corriente 
eléctrica es directamente proporcional a la cantidad de elec-
tricidad empleada.

2.  Esta ley establece la constante de proporcionalidad, matemá-
ticamente:

=
⋅ −

Itmn.º de gramos depositados
M

96500 n.º e

Conceptos básicos
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Tipos de polímeros

Proceso de polimerización
Adición (en cadena) Adición sin pérdida de ningún átomo del monómero

Condensación (por pasos) Adición con pérdida de pequeñas moléculas –p. ej. H2O–

Composición
Homopolímero Solo hay un monómero

Copolímero Dos o más monómeros

Forma de la cadena
Lineales Monómeros enlazados solo por los extremos

Ramificados Algunos monómeros enlazados por tres o más puntos

Comportamiento ante el calor
Termoplásticos Se funden o ablandan en caliente; se endurecen en frío

Termoestables No se moldean por la acción del calor

Importancia industrial
(composición química
de sus monómeros)

Etilénicos Formados a partir de alquenos

Poliamidas Formados por amidas

Poliésteres Formados por uniones ácido-alcohol

Siliconas Formados a partir de uniones −Si−O−

Conceptos básicos

• Los polímeros son sustancias químicas de alta masa molecu-
lar formadas por una concatenación de otras moléculas más 
pequeñas llamadas monómeros.

• El proceso de polimerización puede tener lugar de dos formas: 

 – Por reacciones de adición. Suelen ser de tipo radicálico. Se 
generan cuando un radical se une a un doble enlace dejan-

do un radical libre en el otro lado que, a su vez, añade otro 
doble enlace, y así sucesivamente. Al chocar dos radicales 
libres cierran la cadena. 

 – Por reacciones de condensación. Dos monómeros diferentes, 
o el mismo, con dos grupos funcionales diferentes, reaccio-
nan eliminando una molécula pequeña que suele ser agua.

Polímeros de interés

Polietileno o polieteno −CH2−CH2−CH2−CH2−CH2−CH2−CH2−

Cloruro de polivinilo (PVC) −CHCl−CH2−CHCl−CH2−CHCl−CH2−

Caucho −CH2−C(CH3)=CH−CH2−C(CH3)=CH−CH2−

Cauchos sintéticos −CH2−CH=CH−CH2− ... −CH2−CH=CH−CH2− ...

Fibras textiles poliésteres (Terylene, Dacrón, etc.), poliamidas (nailon)

Baquelita −C6H3OH−CH2−C6H3OH−CH2−C6H3OH−CH2− o ramificada

Poliuretanos −OOC−NH−(CH2)n−NH−COO−(CH2)m−

Siliconas −Si−O−Si−O−Si−O−












R R R
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• Macromoléculas naturales: compuestos orgánicos, algunos 
de carácter polimérico, que participan de forma activa en nu-
merosas funciones vitales de los seres vivos, ya sea acumu-

lando energía en forma de alimentos de reserva, formando 
parte de la estructura celular, catalizando rutas metabólicas o 
participando en los mecanismos de reproducción hereditaria.

Polisacáridos Almidón, celulosa, glucógeno

Lípidos Isoprenoides, carotenos

Proteínas Péptidos (basados en aminoácidos)

Ácidos nucleicos (ARN, ADN) Ácido fosfórico, pentosa y base nitrogenada
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2.6. Anfígenos: grupo 16 de la tabla periódica

Este grupo está formado por los elementos oxígeno (O), azufre (S), selenio (Se), teluro (Te) 
y polonio (Po).

Su configuración electrónica de valencia es ns2 np4. El estado de oxidación del oxígeno es de 
−2, mientras que los demás elementos tienen además los estados +2, +4 y +6. El oxígeno 
presenta también el estado −1 en los compuestos llamados peróxidos (contienen el ion O2

2−) 
y el +2 en combinaciones con el flúor.

El oxígeno, el azufre y el selenio son elementos no metálicos, mientras que el teluro y el 
polonio presentan características semimetálicas. 

El oxígeno es gas a temperatura ambiente y se presenta en forma de molécula diatómica 
O2, con dos átomos unidos por un enlace doble (uno tipo σ y uno tipo π), cuya estructura de 
Lewis es O = O . Constituye el 21 % en volumen del aire, y se presenta también en la variedad 
alotrópica llamada ozono (O3), en estado gas a temperatura ambiente (Fig. 8). El oxígeno es 
levemente soluble en agua, lo que basta para la supervivencia de los peces y los organismos 
marinos.

El azufre se puede encontrar libre en estado sólido en la naturaleza, en dos formas alotrópi-
cas, la rómbica y la monoclínica, ambas de color amarillo y constituidas por moléculas de S8 

(Fig. 9). Combinado se halla en minerales como la galena (PbS), la blenda (ZnS), la pirita (FeS2) 
y el cinabrio (HgS), principalmente. 

Fig. 8. Agujero en la capa de ozono.

Monoclínico Rómbico

Fig. 9. Formas alotrópicas del azufre.

El selenio y el teluro aparecen como impurezas de minerales sulfurados, mientras que el 
polonio, que es radiactivo, no se encuentra en la naturaleza y solo se obtiene como producto 
intermedio de la desintegración de otros elementos. 

Químicamente el oxígeno —que es un gran oxidante— se combina con los demás elementos 
para formar los compuestos llamados óxidos, precursores de ácidos y de hidróxidos.

Interés industrial

 – Oxígeno: en su reacción con otros elementos suministra la energía necesaria para la vida 
vegetal y animal. La energía que se utiliza en la industria a partir de diversos combustibles 
se produce por la reacción del oxígeno con ellos en procesos de combustión. Se emplea 
también en los altos hornos para la conversión de hierro en acero y en soldadura autógena. 
En estado líquido se utiliza como comburente de ingenios espaciales.

 – Azufre: se emplea principalmente para producir ácido sulfúrico, en procesos de vulcaniza-
ción, en la industria de la viscosa y la celulosa, en la fabricación de insecticidas y pomadas 
para enfermedades de la piel y en síntesis orgánica. 

 – Selenio: se emplea en fotocopiadoras, en células solares y para fabricar aceros inoxida-
bles y aleaciones especiales.

 – Teluro: se añade a algunos metales, como el plomo, para mejorar su resistencia eléctrica, 
al calor, a la corrosión o al choque.

La palabra anfígeno proviene del grie-
go y significa «generador de sustan-
cias dobles». Esta nomenclatura se 
debe a Berzelius, debido a que for-
maban dos series de ácidos: la sulfú-
rica (con 1 átomo de S) y la tiónica 
(con 2 átomos).

Vocabulario

• El azufre está presente biológi-
camente en los aminoácidos cis-
teína, metionina, homocisteína y 
taurina, al igual que en algunas 
enzimas. Los enlaces disulfuro 
entre polipéptidos son de gran 
importancia para la estructura y 
las uniones proteínicas. Es cons-
tituyente de algunas vitaminas, y 
ayuda al hígado en la secreción de 
bilis. Se encuentra en legumbres, 
coles, espárragos, puerros, ajos, 
cebollas, pescados, quesos y en 
la yema de huevo.

• El selenio es un buen antioxidante, 
ayuda a neutralizar los radicales 
libres, estimula el sistema inmu-
nitario e interviene en el funcio-
namiento de la glándula tiroides. 
Se encuentra preferentemente en 
cereales, ajos, carne, pescados y 
marisco.

Impor tante
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Ejemplos:

Al2(SO4)3: Sulfato de aluminio o tris(tetraoxidosulfato) de dialuminio

Ca(CN)2: Cianuro de calcio o dicianuro de calcio

Ni(NO3)3: Trinitrato de níquel o tris(trioxidonitrato) de níquel

Mg(HCO3)2: Hidrogenocarbonato de magnesio o bis(hidrogenocarbonato) de magnesio

Indicando el número de carga

El número de carga es la carga iónica que corresponde a una especie determinada y se re-
presenta por un paréntesis añadido después del nombre del ion seguido de un signo con su 
carga. Es muy útil en la nomenclatura de compuestos con una parte metálica (con carácter 
iónico) y simplifica la utilización de prefijos numéricos. Solo se utiliza cuando existen varias 
posibilidades para la carga del ion correspondiente (de otra manera sería redundante, puesto 
que coincidiría con la nomenclatura basada en la proporción entre los constituyentes).

Ejemplos:

Sn(SO4)2: Sulfato de estaño(4+)

CuCl: Cloruro de cobre(1+)

CaMnO4: Tetraoxidomanganato(2−) de calcio

Indicando el estado de oxidación

Ya hemos visto que el estado de oxidación es un número teórico que corresponde a la 
carga que tendría el ion si todos los enlaces fueran considerados iónicos. Se representa 
por un paréntesis añadido después del nombre del elemento o grupo al que se refiere, que 
incluye el número romano correspondiente en versalitas y el signo menos en el caso de 
que la carga sea negativa. El signo más no se incluye en ningún caso. En el caso de iones 
homopoliatómicos, y dado que el estado de oxidación corresponde a un solo átomo, no 
se utiliza.

Este tipo de nomenclatura solo debe usarse en aquellos casos en los que no está claro 
el número de carga o para evitar ambigüedades. Básicamente se utiliza para compuestos 
formados por elementos no metálicos, metales de transición o aquellos que tienen grupos 
poliatómicos complejos (como serían los iones de coordinación).

Ejemplos:

SO3: Óxido de azufre(VI)

FeCl3: Cloruro de hierro(III)

NO2: Óxido de nitrógeno(IV)

Fe3O4: Óxido de hierro(II) y dihierro(III)

[Co(NH3)6]Cl(SO4): Cloruro sulfato de hexaamincobalto(III)

Presentamos aquí dos casos que, por su previsible ambigüedad, sirven para comprobar qué 
nomenclatura utilizar y las ventajas que tiene cada una.

• El primer caso sería los bromuros de los dos iones posibles del mercurio: Hg2+ y Hg2
2+. 

Los compuestos que se forman son el HgBr2 y el Hg2Br2.

Fig. 9. Trinitrato de níquel. Proporción 
entre sus constituyentes.

Fig. 10. Cloruro de cobre(1+). La fór-
mula composicional no nos da informa-
ción sobre la carga de los iones.

Fig. 11. Óxido de nitrógeno(IV).
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Prácticas de laboratorio
BLOQUE

2

Influencia de un catalizador y de la temperatura en la velocidad de reacción: 
oxidación catalítica del MnSO4

Tareas previas

Consulta en Internet cómo se debe calentar un tubo de ensa-
yo para hacerlo de forma segura y evitar accidentes. 

Una explicación sencilla de la forma correcta de hacerlo la 
puedes encontrar en el vídeo titulado Evaporar líquidos en 
un tubo de ensayo, realizado por el Proyecto Título V-TSI de 
la Universidad Católica de Puerto Rico, que se encuentra 

en Youtube (https://www.youtube.com/watch?v=x87qEZkC 
JOc).

El profesor debe preparar previamente la disolución de AgNO3 al 
5 %. No deben hacerlo los alumnos dada la peligrosidad de esta 
sustancia (el soluto se disuelve en agua fácilmente, por lo que no 
implica más riesgo que la manipulación del compuesto sólido).

Objetivos

Vamos a comprobar que el ion plata (Ag+) es un catalizador de 
la reacción de oxidación del sulfato de manganeso(2+) [tetra-
oxidosulfato(2−) de manganeso(2+)], MnSO4, con peroxidisulfa-
to de potasio [μ−peroxido−1kO,2kO’−bis(trioxidosulfato)(2−) 
de potasio], K2S2O8, puesto que la presencia de dicho ion, aun-
que sea en pequeñas cantidades, aumenta de forma signifi-
cativa la velocidad de la oxidación.

También vamos a comprobar si el ion plata (Ag+) es imprescin-
dible para que la reacción tenga lugar.

Por último, vamos a analizar si la temperatura ha influido en 
la velocidad de reacción.

Material

• Balanza (capaz de apreciar decigramos).

• 2 tubos de ensayo.

• Reactivos: sulfato de manganeso(2+), (KMnO4); peroxi-

disulfato de potasio, (K2S2O8), y una solución al 5 % de 
nitrato de plata, (AgNO3).

• Otros materiales: un mechero, un frasco lavador y agua 
destilada.

Procedimiento

a) Se añade, pesándola en la balanza, una cantidad apro-
ximada de 0,5 gramos de MnSO4 en cada tubo. No es 
necesario que la pesada sea exacta. Se disuelve el sólido 
—agitando— en unos 15 cm3 de agua, añadidos con el 
frasco lavador. Se adicionan, en cada uno de los tubos, 
unos pocos cristales de K2S2O8.

b) En uno de los tubos se añaden unas gotas de la solución 
de AgNO3.

c) Se observan los dos resultados.

 – Comprobamos que el tubo de ensayo que no contiene 
AgNO3 no se altera.

 – Observamos que el que contiene AgNO3 empieza a oscu-
recerse y, a los pocos segundos, aparece un precipitado 
marrón de MnO2 —dióxido de manganeso—.

d) La reacción que ha tenido lugar es:

+ → + +− − +Mn S O MnO SO H2+
2 8

2
2 4

2

e) Calentamos el tubo que no contiene AgNO3. A medida que 
se calienta aparece el precipitado de MnO2.

f) Posteriormente, calentamos también el tubo que contiene 
la solución de AgNO3 para comprobar si tiene alguna 
influencia.
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Analiza y responde

1> Ajusta la reacción planteada anteriormente.

2> ¿Aumenta la presencia del ion Ag+ la velocidad de la reac-
ción de oxidación del ion Mn2+? ¿En qué te basas para 
afirmarlo o negarlo?

3> Calcula la concentración aproximada de la disolución de 
sulfato de manganeso(2+) que hemos preparado.

Datos: masas atómicas: Mat (g mol–1): O = 16; S = 32; 
Mn = 55.

4> ¿Es necesaria la presencia del ion Ag+ para que tenga 
lugar la reacción de oxidación planteada? El ion Ag+ 
entonces… ¿es un reactivo, un producto, un catalizador, 
un inhibidor o una sustancia inerte?

5> Un alumno plantea que, en vez del ion Ag+, la especie 
necesaria que actúa es el ion nitrato, −NO3 . ¿Cómo 
podríamos comprobar si tiene o no razón?

6> ¿Qué se observa en el tubo que contiene el ion Ag+ 
cuando lo calentamos? ¿Qué conclusión podemos obte-
ner de esta observación?

7> Busca en Internet un programa llamado Model ChemLab, 
descárgate la versión gratuita de prueba y construye, con 
las imágenes incluidas en el programa, una representa-
ción gráfica de esta práctica. Salva la imagen que has 
creado y añádela al cuadernillo de prácticas que has rea-
lizado.

8> Si recordamos la ecuación de Arrhenius: =
−

k Ae
E

RT

a

, 
¿dónde crees que están representados los dos factores 
que influyen en la velocidad de reacción y que hemos 
estudiado en esta práctica?

9> De acuerdo con lo observado, indica las características 
más importantes de un catalizador.

10> El profesor ha preparado una disolución de AgNO3 para 
evitar su manipulación por parte de los alumnos, dada su 
relativa peligrosidad. Busca el nitrato de plata en la Wiki-
 pedia; encuentra el «diamante de materiales peligrosos» 
(norma NFPA 704) y explica qué significan los valores que 
presenta el nitrato de plata.
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BLOQUE I

2
EL ENLACE QUÍMICO

 Introducción

 Enlace químico y estabilidad energética

 Enlace de tipo iónico

 Enlace de tipo covalente

 Enlace de tipo metálico

 Fuerzas intermoleculares

Nada existiría de no ser por las uniones que los átomos 
realizan entre sí para formar sustancias más complejas. 
La Tierra y todo lo que contiene dependen de que se pro-
duzcan esas uniones interatómicas a las que llamamos 
enlaces.

Ni todos los atomos tienen la misma tendencia a unirse 
con otros, ni todas las combinaciones entre ellos son posi-
bles; por eso, no basta con imaginar un compuesto para 
que exista, puesto que solo se darán aquellas uniones que 
conduzcan a sustancias estables energéticamente. 

En realidad, son los movimientos electrónicos los que con 
sus acercamientos a otros átomos y la búsqueda de la esta-
bilidad del conjunto núcleos-electrones permiten la forma-
ción de las especies químicas que conforman la materia.
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1. Introducción
Las sustancias químicas están formadas por átomos enlazados; solo los gases nobles se 
presentan en la naturaleza como átomos aislados. 

Para formar estas sustancias, los átomos ponen en juego una serie de fuerzas, globalmente 
atractivas, que posibilitan la unión estable de unos con otros. A esa unión estable la llama-
mos enlace químico.

Todo proceso natural tiende a estabilizarse de manera espontánea o, lo que es lo mismo, 
tiende a conseguir un estado de mínima energía. En general, podemos afirmar que los áto-
mos se unen formando sustancias para disminuir la energía interna que poseen y, por tanto, 
aumentar su estabilidad. Consideramos que se ha formado un enlace químico entre dos áto-
mos si la disminución energética observada en el sistema es superior a unos 125 kJ/mol.

Estructuralmente, los enlaces se forman mediante la transferencia total o parcial de elec-
trones entre los átomos. Esta transferencia permite que los átomos implicados en el enlace 
posean una configuración electrónica externa, en la mayoría de los casos, similar a la de los 
gases nobles, que es mucho más estable que las configuraciones electrónicas iniciales.

Los científicos postulan modelos para explicar cómo se produce el enlace químico. Estos 
modelos deben explicar tres aspectos fundamentales del mismo: 

• La estequiometría molecular en que los átomos se hallan en cada sustancia y el número 
total de átomos en ella.

• La geometría espacial de las moléculas. Por ejemplo, el CH4 espacialmente es un tetraedro.

• La energía del enlace que mantiene ligados los átomos entre sí.

En esta unidad describiremos y analizaremos las diferentes formas en que aparecen unidos 
los átomos en la naturaleza, utilizando las más modernas teorías sobre el enlace, lo que 
nos permitirá interpretar las principales propiedades físicas y químicas de las sustancias 
estudiadas.

1902 P. Drude: teoría del gas de 
electrones para metales.

1916 G. Lewis y W. Kossel: regla 
del octeto y formación de 
enlaces.

1923 H. Lorentz: conductividad de 
los metales mediante la des-
localización de electrones.

1927 W. Heitler y F. London: teoría 
del enlace de valencia para 
compuestos covalentes.

1931 L. Pauling: teoría de la hibri-
dación de orbitales atómicos 
para enlaces covalentes.

SIGLO XX

2. Enlace químico y estabilidad energética
Como hemos dicho, los átomos se unen entre sí formando especies químicas más complejas 
para estabilizarse. 

Una forma adecuada para visualizar la formación y las características energéticas de los 
enlaces químicos son las llamadas curvas de Morse, que pueden obtenerse de forma experi-
mental y que muestran la variación de energía que experimenta un sistema formado por dos 
átomos en función de la distancia que los separa y de las fuerzas de interacción que surgen 
entre ellos.

• Si dos átomos están lo suficientemente separados podemos suponer que no ejercen en-
tre sí ninguna influencia mutua y el sistema tiene una energía inicial que puede conside-
rarse nula. 

• Si ambos átomos se aproximan empieza a ponerse de manifiesto la existencia de fuerzas 
atractivas (que son de largo alcance) de unos núcleos sobre las nubes electrónicas de los 
otros, lo que produce una disminución energética que estabiliza el sistema.

• A medida que disminuye la distancia interatómica, esa situación continúa acentuándose, 
hasta que comienzan a interaccionar las nubes electrónicas entre sí mediante fuerzas re-
pulsivas, cuyo efecto es más destacado en distancias cortas. Entonces, el sistema se des-
estabiliza progresivamente al aumentar su energía asintóticamente hacia un valor infinito 
positivo para una distancia nula.
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Se obtiene la llamada curva de estabilidad energética mediante la representación gráfica del 
resultado conjunto de las dos interacciones, como muestra la Figura 2.1. En ella se observa 
que existe una determinada distancia internuclear para la que el sistema es más estable, 
pues son máximas las fuerzas atractivas y mínimas las repulsivas, denominada distancia 
de enlace (d0). Esta distancia tiene un valor energético mínimo que corresponde a la energía 
que se desprende en la formación de dicho enlace, denominada energía de enlace (Eenlace) 
(Tabla 2.1). 

Cuanto más profundo es el mínimo en la gráfica, mayor es la energía desprendida al formarse 
el enlace y, por tanto, mayor es la estabilidad de la molécula formada. 

La energía de disociación es la energía necesaria para romper un enlace previamente forma-
do. Si comunicamos a los átomos enlazados una energía igual o mayor que la Eenlace, conse-
guiremos separarlos totalmente hasta una distancia tal que no ejerzan interacciones entre sí; 
diremos entonces que se ha roto el enlace químico.

A parte del caso anterior, no siempre al aproximar dos átomos se forma una región de esta-
bilidad. 

Existen casos en los que se observa la formación de una curva de Morse de inestabilidad, 
que indica que las características de dichos átomos son tales que no llegan a unirse forman-
do una molécula estable, sino que tienden a separarse de forma espontánea (Fig. 2.2). Este 
es el motivo por el que no existen todas las sustancias que podamos imaginar mediante la 
mera combinación de los átomos existentes.

Regla del octeto

Existen diferentes modelos para explicar los enlaces presentes en las sustancias. Los estu-
dios de Bohr sobre el átomo de hidrógeno y el desarrollo de la hipótesis cuántica abrieron el 
camino hacia el establecimiento de teorías para el enlace químico basadas en las interaccio-
nes entre los electrones de valencia. 

En 1916, Walter Kossel (1888-1956) explicaba la formación de los enlaces iónicos, mientras 
que Gilbert Lewis (1875-1946) abordaba la de los enlaces de tipo covalente. 

Ambos autores suponen que los átomos tienen una capa electrónica externa que puede con-
tener hasta ocho electrones (ns2 np6); este octeto de electrones representa una disposición 
electrónica especialmente estable, ya que corresponde a la estructura de mínima energía 
(equivalente a la del gas noble más próximo en la TP). 

Siguiendo este criterio, sugieren que cuando los átomos se unen por medio de enlaces ceden, 
captan o comparten electrones con el fin de alcanzar estos ocho electrones en sus capas 
externas, ya que esto supone la máxima estabilidad. Es lo que se denomina Regla del octeto.

Se trata de una regla útil para interpretar algunos enlaces, aunque no siempre se cumple. 
Podemos considerar que es válida para los átomos de los tres primeros periodos.

Las limitaciones de la regla del octeto son evidentes:

• El hidrógeno es estable con solo dos electrones en su capa 1s (capa más externa). Lo 
mismo sucede para el litio y el berilio.

• Octeto expandido: algunos elementos a partir del tercer periodo, al tener orbitales d, pue-
den rodearse de más de ocho electrones; por ejemplo, en el PCl5 el fósforo está unido con 
cinco átomos de cloro, por lo que tendrá diez electrones a su alrededor.

• Octeto incompleto: algunos otros elementos se estabilizan con menos de ocho electrones 
a su alrededor; por ejemplo, el BF3, en el que el boro solo está rodeado por seis electrones.

Según sea el tipo de transferencia electrónica entre los átomos implicados, se distinguen 
varios tipos de enlace que estudiaremos a continuación.

Nota maquetista: 

Unifico Nivel 3

E

E = 0

Eenlace

do

d

Fig. 2.1.  Curva de estabilidad para la 
formación del enlace.

E

E = 0

d

Fig. 2.2.  Curva de inestabilidad.

Tabla 2.1.  Energías de enlace y dis-
tancias de enlace de equilibrio para 
moléculas diatómicas.

Molécula
Eenlace 

(kJ mol−1)
d0(Å)

H2 432,1 0,74

N2 941,6 1,10

O2 493,6 1,21

F2 154,6 1,41

Cl2 239,2 1,99

Br2 190,1 2,28

I2 148,8 2,67

HF 566,3 0,92

HCl 427,8 1,28

CO 745,0 1,23w
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El enlace iónico no se produce en 
el «robo» de electrones entre ele-
mentos químicos. Eso solo produce 
iones. Es la atracción culombiana 
entre los iones formados la que da 
lugar al enlace.

No hay una unión específica entre 
el átomo que ha captado el elec-
trón y el que lo ha cedido.

Solo hay atracciones entre todos 
los iones de un signo y todos los 
del otro, y repulsiones entre todos 
los del mismo signo.

Date cuenta

Un enlace se considera iónico cuan-
do la diferencia de electronegativi-
dades entre los elementos que se 
unen es mayor que 1,8.

Impor tante

Se denomina electrovalencia o 
valencia iónica al número de elec-
trones intercambiados por cada ele-
mento en un enlace iónico.

Vocabulario

3. Enlace de tipo iónico
La formación de iones se produce cuando un elemento muy electropositivo se encuentra en 
las proximidades de uno muy electronegativo, es decir, uno situado a la izquierda de la tabla 
periódica con otro situado a la derecha. El elemento no metálico capta uno o más electrones 
del otro, formando un ion cargado negativamente (anión), mientras que el metálico cede los 
electrones transformándose en un ion positivo (catión). 

La existencia de una gran cantidad de estos iones hace que se produzca una posterior estruc-
turación sólida en forma de red cristalina de cationes y aniones, al producirse una atracción 
de tipo culombiana entre ellos. 

La existencia de redes cristalinas en lugar de moléculas se justifica energéticamente 
comprobando cómo se desarrolla este proceso de formación del enlace: considerando las 
etapas de transferencia electrónica, observamos que energéticamente el sistema no se 
estabiliza, sino todo lo contrario. Veamos el caso de la formación del cloruro de sodio:

Na (g) → Na+ (g) + e−

Cl  (g) +  e−  → Cl−  (g)

Na (g) + Cl (g) → NaCl (g)

∆E  = +495,0 kJ/mol

∆E’ = −349,5 kJ/mol

∆ET = +145,5 kJ/mol

Se observa que, si el proceso fuera solo este, el sistema aumentaría su energía, lo cual no 
puede contribuir a su estabilización. 

Sin embargo, si la sustancia obtenida no se encuentra en estado gaseoso (en este caso un 
ion de cada elemento), sino que se encuentra en estado sólido formando una red cristalina, 
donde los iones se estructuran de forma que los cationes se rodean de aniones y viceversa, 
observamos que se libera la llamada energía de red, que posteriormente estudiaremos, y que 
en nuestro ejemplo sería de −765,0 kJ/mol. Así, queda:

Na (g) → Na+ (g) + e−

Cl  (g) + e−  → Cl− (g)

Na+ (g) + Cl−  (g)  → NaCl (red)

Na (g)  + Cl (g) → NaCl (red)

∆E =   495,0 kJ/mol

∆E’ = −349,5 kJ/mol

∆E’’ = −765,0 kJ/mol

∆ET = −619,5 kJ/mol

El proceso global ahora planteado sí que da lugar a un balance energético negativo para todo 
el proceso. De este modo, el sistema se estabiliza, pues su energía disminuye de forma 
apreciable, lo que posibilita este tipo de unión interatómica.

3.1. Redes cristalinas

Un cristal iónico está formado por iones de signo opuesto, de forma que cada uno crea a su 
alrededor un campo eléctrico que posibilita que se rodee de iones de signo contrario. 

Los sólidos cristalinos mantienen sus iones casi en contacto mutuo, lo que explica que sean 
prácticamente incompresibles. Estos iones no pueden moverse libremente, pues se hallan 
dispuestos en posiciones fijas distribuidas ordenadamente en el espacio formando retículos 
cristalinos o redes espaciales. 

Uno de los parámetros básicos de todo cristal es el llamado número de coordinación, que 
se define como el número de iones de un signo que rodea a un ion de signo opuesto. Podrán 
existir, según los casos, índices diferentes para el catión y el anión, pero siempre en la rela-
ción inversa a la que presentan esos átomos o iones en la fórmula de la sustancia. 
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El número de coordinación, así como el tipo de estructura geométrica en que cristalice un 
compuesto iónico, depende de dos factores: 

• Tamaño de los iones. El valor del radio de los iones marcará las distancias de equilibrio 
a las que estos se situarán entre sí simplemente por el espacio que ocupan en la red.

• Carga de los iones. Los iones se agruparán en la red de forma que se mantenga la electro-
neutralidad del cristal. 

Volviendo al ejemplo anterior del cloruro de sodio (Fig. 2.3), vemos que la relación de cargas 
anión-catión es 1:1. 

Teniendo en cuenta que el ion más pequeño de los dos es el Na+, observamos que alrededor 
de cada ion Na+ solo caben 6 iones Cl−. El tamaño del ion más pequeño será el que limite el 
número de iones de un signo que rodearán a cada uno de los iones del otro (N. C. = 6). Así, se 
formará una estructura de red cúbica centrada en las caras cuya fórmula debería ser Na6Cl6 
y que, por simplicidad, se escribe NaCl. 

Otro ejemplo podría ser la red del cloruro de cesio (Fig. 2.4): su relación de cargas es también 
1:1 y su número de coordinación es 8, puesto que estos iones son de tamaño más pareci-
do y, por tanto, cada uno permite que le rodeen ocho iones de signo opuesto; por ello, se 
formará una red cúbica centrada en el cuerpo cuya fórmula proporcional sería Cs8Cl8 y que 
estequiométricamente formularemos como CsCl.

El número de iones existentes en la red cristalina es indefinido, de manera que la fórmula con 
que caracterizamos una sustancia iónica solo indica la cantidad relativa (proporción) de iones 
de uno u otro signo que deben existir en el cristal para mantener la neutralidad eléctrica.

http://goo.gl/JGI1SG

Visualización de la formación de una 
red iónica de cloruro de sodio.

En Internet

Cl− Na+

Fig. 2.3.  Estructura cristalina del cloruro de sodio: geometría de la red y empaquetamiento real.

Cl−

Cs+

Fig. 2.4.  Geometría de la red del cloruro de cesio.

Fig. 2.5. En algunos casos la estruc-
tura interna de los cristales iónicos se 
puede observar en la forma externa 
que presentan en la naturaleza.w
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La energía reticular es la energía que se desprende al formarse un mol de cristal iónico 
a partir de sus iones componentes en estado gaseoso. Un cristal iónico será, por tanto, 
más estable cuanto mayor sea su energía reticular.

3.2. Energía reticular

Cuando hemos realizado el balance energético del proceso de formación del enlace iónico 
nos hemos referido a la energía reticular U, que vamos a analizar a continuación más dete-
nidamente.

El cálculo de dicha energía reticular se puede hacer con ayuda de la ecuación de Born-Landé:

U = -
KZ1 Z2e2NAM

d0

1 − 1

n
⎛
⎝⎜

⎞
⎠⎟

donde K es la constante de Coulomb en el vacío; Z1 y Z2 son las cargas de los iones; e es el 
valor absoluto de la carga del electrón; NA el número de Avogadro; d0 la distancia internuclear; 
M es la constante de Madelung, que depende del tipo de red cristalina, y n es el llamado 
factor de compresibilidad del cristal o coeficiente de Born (Tabla 2.2). Si los dos iones que se 
unen en el cristal son de distinto tipo, el coeficiente de Born es la media entre los valores de 
cada uno. Por ejemplo: nNaCl = 8.

Como podemos ver, la energía reticular desprendida —de ahí el signo negativo de la fórmu-
la— aumenta al hacerlo la carga de los iones y al disminuir el radio de los mismos.

Se supone que los sólidos cristalinos NaF, KF y LiF cristalizan en el mismo tipo de red.

a) Razona cómo varía la energía reticular de las sales mencionadas.

b) Razona cómo varían las temperaturas de fusión de las citadas sales.

Solución 

a) De la expresión de la energía reticular se deduce que su valor depende, además 
de la constante de Madelung y del factor de compresibilidad, de las cargas de los 
iones y de la distancia que separa a sus núcleos; es decir, que el valor absoluto de 
la energía reticular aumenta con la carga de los iones y disminuye con la distancia 
entre sus núcleos. 

En este caso, al cristalizar en el mismo tipo de red suponemos que los valores de la 
constante de Madelung y del factor de compresibilidad son muy similares para los 
tres, y no influyen en nuestros cálculos.

Al aumentar el tamaño de los metales alcalinos en el orden litio < sodio < potasio, 
puesto que bajamos en un grupo de la tabla periódica, y poseen los tres la misma 
carga, es claro que el valor absoluto de la energía reticular | (U) | se hace menor al ir 
bajando en el grupo de los elementos alcalinos, es decir: 

| U (LiF) | > | U (NaF) | > | U (KF) | 

b) Fundir un cristal iónico es romper su estructura cristalina, es decir, vencer la energía 
reticular de la sal que mantiene unidos a los iones en el cristal y, como esta dismi-
nuye al bajar en el grupo de los alcalinos, en ese sentido disminuye la estabilidad 
térmica de las sales, o lo que es lo mismo, disminuye el punto de fusión (P.F) de las 
sales, es decir:

P.F. (KF) < P.F. (NaF) < P.F. (LiF)

Ejemplo PAU

Sustancia M

NaCl, KCl, KBr 1,7456

CsCl, CsBr, CsI 1,7627

CaCl2 2,365

CaF2 2,5194

MgF2 2,381

Cu2O 2,2212

ZnO 1,4985

ZnS (blenda) 1,6381

TiO2 2,408

SiO2 2,2197

Tipo de ion n

He: Li+ 5

Ne: Na+, F−, O2− 7

Ar: K+, Cu+, Zn2+, Cl− 9

Kr: Rb+, Ag+, Br− 10

Xe: Cs+, Au+, I− 12

Tabla 2.2.  Constantes de Madelung y 
coeficientes de Born de algunos crista-
les iónicos.
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Ten en cuenta el signo que corres-
ponde a cada energía implicada en el 
proceso. Recuerda que las energías 
desprendidas en el proceso son nega-
tivas, mientras que las absorbidas son 
positivas.

Impor tante

3.3. Ciclo de Born-Haber y energía reticular

Con frecuencia no se conoce con precisión el valor de la constante de Madelung ni el del 
factor de compresibilidad, por lo que el cálculo de los valores de U resulta inexacto. Por ello, 
se suele recurrir a un método indirecto basado en la realización de un balance energético, 
conocido con el nombre de ciclo de Born-Haber. 

Este método se basa en considerar que todo proceso puede producirse en una etapa de 
combinación química directa con su correspondiente calor de reacción, o mediante una serie 
de procesos parciales, relacionados entre sí, cada uno con su variación energética propia.

La totalidad de dichas variaciones energéticas deberá coincidir con el calor de la reacción quími-
ca directa, si el conjunto de los procesos parciales implicados coincide con ella (ley de Hess). 

Como ejemplo, vamos a aplicar este método al cálculo de la energía reticular del cloruro de 
sodio (Fig. 2.6):

Reacción química

QreacciónNa (s) + 
1

2
 Cl2 (g) → NaCl (s)

Procesos parciales implicados

Na (s) → Na (g)

Na (g) → Na+ (g) + 1 e−

1

2
 Cl2 (g) → Cl (g) 

Cl− (g) + Na+ (g) → NaCl (s)

Na (s) + 
1

2
 Cl2 (g) → NaCl (s) 

Esublimación

Eionización

Edisociación

Eelectroafinidad

U

1

2

La suma de los procesos parciales coincide con el proceso de combinación químico directo, 
como puede observarse. Por ello, podemos concluir que la suma de sus variaciones energé-
ticas coincidirá con la de la reacción química, es decir: 

Qreacción = Esublimación + Eionización + 1

2
 Edisociación + Eelectroafinidad + U

finalmente,
U = Qreacción − Esublimación − Eionización −

1

2
 Edisociación − Eelectroafinidad

Todas las variables energéticas que aparecen en la ecuación final son fáciles de obtener 
(habitualmente están tabuladas), y de esta forma podremos calcular con mayor comodidad y 
exactitud el valor de la energía reticular del cristal. 

Resumiendo, el esquema del ciclo de Born-Haber para 
este proceso sería el que se muestra en la Figura 2.7.

En general, los procesos parciales que pueden estar im-
plicados son: 

 – Sublimación del metal. 

 – Disociación de las moléculas del no metal.

 – Ionización del metal. 

 – Sublimación o vaporización del no metal. 

 – Ionización del no metal. 

 – Formación de la red cristalina. 

Fig. 2.6.  Proceso de formación 
del cristal de NaCl.

Na (s) Na (g) Na+ (s)

Cl2 (g) Cl (g)
Cl− (g)

Energía de 
sublimación

Energía de 
ionización

Energía de 
disociación

Afinidad 
electrónica

Energía reticular

Fig. 2.7.  Esquema del ciclo de Born-Haber para el NaCl.

1

2
 Cl2 (g) + Na (s) Na (g) + Cl (g)

Na+ (g) + Cl− (g)NaCl (s)

Qreacción Eionización Eafinidad

1

2
 Edisociación

Esublimación
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Debemos indicar que no todos los procesos mencionados han de tener lugar siempre, y que 
cada uno de ellos debe multiplicarse por el factor necesario para el correcto ajuste estequio-
métrico de la reacción global.

1> Con ayuda bibliográfica busca los valores energéticos que 
te permitan calcular la energía reticular del fluoruro de cal-
cio a partir de la ecuación obtenida en el ejemplo anterior, y 
compárala con el valor que obtendrías si hubieses aplicado 
la fórmula directa de cálculo.

2>  Ordena en forma creciente de sus puntos de fusión los 
siguientes compuestos iónicos: fluoruro de sodio, cloruro 
de sodio, bromuro de sodio y yoduro de sodio. ¿Cuál de 
ellos será el más duro?

3>  Elabora un archivo Excel que te permita calcular el porcen-
taje de carácter iónico o covalente de un compuesto quí-

mico (a partir de las electronegatividades de los elementos 
que lo forman), utilizando dos fórmulas teóricas. Compára-
las: 

% iónico = 16 3,52( )⋅ ∆χ + ⋅∆χ

% iónico = 100 1 e
χ2

4

donde ∆χ es la diferencia entre las electronegatividades 
de ambos elementos constituyentes. 

Activ idades

Tabla 2.3.  Energías reticulares calculadas y 
experimentales de algunos compuestos iónicos

Compuesto R (Å) Z Z' Calculado Experimental

NaCl 2,76 1 767 767

NaF 2,31 1 898 898

LiF 1,96 1 1 020 1 007

KCl 3,14 1 702 698

BeO 1,75 4 4 523 4 483

Indica cómo aplicarías el ciclo de Born-Haber para el cálculo de la energía reticular del fluoruro de calcio.

Solución

En primer lugar escribimos la reacción macroscópica de formación que tiene lugar:

F2 (g) + Ca (s) → CaF2 (s) Qreacción

Las sustancias implicadas deben estar en estado gaseoso antes de ganar o perder electrones, por lo que la primera etapa que se 
ha de considerar es la sublimación del calcio: 

Ca (s) → Ca (g) Esublimación

El calcio cederá dos electrones para quedar con estructura estable s2p6 mediante dos etapas de ionización sucesivas, ya que como 
vimos en la unidad anterior la energía necesaria para sacar el segundo electrón es mayor que para el primero: 

Ca (g)  − 1 e−  →  Ca+ (g)

Ca+ (g) − 1 e−  →  Ca2+ (g)

1.ª Eionización

2.ª Eionización

Las siguientes etapas tendrían que ver con la disociación y la posterior ionización del flúor:

F2 (g)  →  2 F (g)

2 F (g) + 2 e−  →  2 F−

Edisociación

2 ⋅ Eelectroafinidad

Por último, la etapa de formación del cristal: 2 F− + Ca2+  →  CaF2 (s)  U

Sumando las ecuaciones anteriores observamos que se obtiene la reacción macroscópica de formación del fluoruro de calcio, por 
lo cual podemos escribir que: Qreacción = Esublimación + 1.ª Eionización + 2.ª Eionización + Edisociación + 2 ⋅ Eelectroafinidad + U

Despejando queda: U = Qreacción− Esublimación − 1.ª Eionización − 2.ª Eionización − Edisociación − 2 ⋅ Eafinidad

Ejemplo
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3.4.  Propiedades de las 
sustancias iónicas

• Dado que su estructura natural es la de red cristali-
na, se trata de sustancias sólidas. 

• La dureza se mide por la resistencia que tiene un 
material a ser rayado. En este caso es bastante 
grande, ya que para rayarlas hay que romper un 
cierto número de enlaces que, como hemos visto, 
son de tipo electrostático, es decir, fuertes. 

• Por el mismo motivo tendrán altos puntos de fusión 
y ebullición. 

• Su solubilidad es buena en disolventes de tipo po-
lar, como el agua, ya que las moléculas de estos 
rodean a los iones de la red, produciendo interaccio-
nes de tipo electrostático lo suficientemente fuer-
tes como para separarlos del cristal produciendo su 
desmoronamiento y, por tanto, su disolución. 

• La solvatación es el proceso simultáneo a la disolución por el que las moléculas polares 
del disolvente rodean al ion ya separado del cristal (Fig. 2.8). Las sustancias apolares no 
son capaces de disolver los cristales iónicos. 

• La conductividad eléctrica será nula para las sustancias iónicas sólidas, pues sus iones 
carecen de movilidad al estar fijos en la red. En cambio, cuando están disueltas o fundi-
das, la conductividad es muy grande por la gran facilidad que presentan para desplazarse 
influenciadas por un campo eléctrico.

Se denomina covalencia al número 
de electrones compartidos por cada 
elemento en un compuesto cova-
lente.

Impor tante

4. Enlace de tipo covalente
El enlace covalente se produce al unirse elementos no metálicos entre sí o con el hidrógeno, 
es decir, entre átomos de electronegatividades semejantes y altas en general, que como 
sabes están situados a la derecha de la tabla periódica. 

Este enlace se debe esencialmente a la compartición de electrones entre los distintos átomos, 
de manera que la energía del sistema disminuye respecto de la que tenían los átomos sepa-
rados. 

4.1. Estructura de Lewis

Antes de explicar cómo se produce el enlace covalente recordaremos que en el curso anterior 
estudiaste las notaciones abreviadas propuestas por Lewis, aplicables a cada molécula, que 
facilitan y ayudan a visualizar las uniones atómicas covalentes. Se les denomina diagramas 
o estructuras de Lewis. 

En estas estructuras cada átomo se indica con su símbolo rodeado de unos puntos que re-
presentan los electrones del último nivel. Estos pueden aparecer también como aspas (para 
distinguirlos de los del otro átomo) o como rayas (en caso de pares electrónicos). Los átomos 
se enlazan uniendo los electrones necesarios mediante líneas, de manera que al final cada 
átomo esté rodeado de ocho electrones, si sigue la regla del octeto, manteniendo como pro-
pios sus electrones de valencia, por ejemplo:

Cl ClX X   
X

X

X

X

X

;   
−
−O = 

−
−O ;    N ≡ N  ;   H − −−O  − H ;   H − 

−
−Cl 

En algunas moléculas puede darse la situación de que los dos electrones con los que se 
forma el enlace sean aportados por el mismo átomo; se trata de un enlace covalente denomi-
nado coordinado o dativo, que fue formulado en 1921 por Perkins. En este enlace, el átomo 

Fig. 2.8.  Esquema del proceso disolución/solvatación 
de un compuesto iónico.
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En el planteamiento que hacemos 
en el Ejemplo, y en cualquier otra 
molécula, contamos como elec-
trones alrededor de un átomo los 
que se encuentran en las «rayas» 
que tiene cada átomo cerca de 
él, tanto si le corresponden solo 
a él como si están entre él y otro 
átomo.

Sin embargo contamos como pro-
pios los que le pertenecen sólo a 
él: dos por cada par no compartido 
y uno de cada par enlazante.

Date cuenta

La aparición del enlace dativo resulta 
como consecuencia de ajustar los 
electrones propios que debe tener 
cada átomo tras escribir su estructu-
ra de Lewis.

¿Sabías que...?

1. Coloca los átomos de la molécula de la forma más simétrica posible.

2. Determina los electrones disponibles en la capa externa de cada uno de los átomos (A). 

3. Calcula el total de electrones que caben en la capa de valencia de todos los átomos (N). 

4. El número total de electrones compartidos (S) se obtiene al restar los disponibles de 
los que caben, es decir (N − A).

5. Coloca el resultado anterior, es decir, los pares electrónicos compartidos, enlazando 
los átomos.

6. Coloca el resto de los electrones (A − S) como pares no compartidos para completar 
el octeto de todos los átomos.

Escribe la estructura de Lewis del HNO3:

Solución

Elemento Estructura electrónica Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia

N 1s2 2s2 2p3 5 8

O 1s2 2s2 2p4 6 8

H 1s1 1 2
Tabla 2.4. 

• Electrones de valencia disponibles: A = 5 + 6 · 3 + 1  = 24
• Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8 · 3 + 2 = 34
• Electrones compartidos: S = N − A = 34 − 24 = 10 (cinco enlaces)
• Electrones solitarios: A − S = 24 − 10 = 14 (siete pares)

Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente sobre los átomos. Observa que alrededor de cada átomo hay ocho electrones 
y en el hidrógeno, dos. Como propios se mantienen los seis iniciales de dos de los oxígenos y el del hidrógeno, pero también 
aparecen como propios siete electrones sobre el otro oxígeno y solo cuatro alrededor del nitrógeno. La solución viene dada en este 
caso por el enlace dativo, al suponer que el nitrógeno es el dador y el oxígeno el aceptor.

Podemos resumir todo lo que hemos hecho en una tabla que contenga toda la información que hemos obtenido:

e– (valencia) e– (capa) Totales

H (1) 1 2 1 2

N (1) 5 8 5 8

O (3) 6 8 18 24

Electrones 24 34

Pares 12 17

Pares entre átomos 17 – 12 = 5

Pares monoatómicos 12 – 5 = 7 Tabla 2.5.  

O

H − −−O  − N→ 
−
−O  

Ejemplo

que pone a disposición el par electrónico se denomina dador, y el que lo toma es el aceptor. 
No se representa mediante la raya habitual, sino con una flecha que sale del átomo dador.

Por ejemplo, para los oxácidos del cloro:

↓
 −O 

↓
 −O 

↓
 −O 

↓
 −O 

 
−
−Cl − −−O  − H;     

−
Cl − −−O  − H;     

−
−O  ← −Cl − −−O − H;     

−
−O  ← Cl − −−O − H

Recordemos ahora las reglas que ya vimos el año pasado y que te ayudarán a diseñar fácil-
mente las estructuras de moléculas más complejas:

H

NO

O

O

Fig. 2.9.  w
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Utilizando la notación de cajas, escribe la estructura electrónica de la última capa de los elementos F, Cl, N, O, P y explica qué 
covalencias pueden presentar.

Solución

La notación de cajas intenta representar simbólicamente los orbitales por cajas y los electrones por flechas. Cada caja puede 
contener hasta dos electrones, uno con spin +1/2 (flecha hacia arriba) y otro con spin −1/2 (flecha hacia abajo). Los electrones 
solitarios se colocan desapareados y sus flechas indican el mismo sentido. 

La estructura electrónica de la capa de valencia del flúor mediante la notación de cajas es:

2s 2p

por lo que al tener un electrón desapareado su covalencia es 1. 

Para el caso del cloro su estructura de capa de valencia es:

3d3s 3p

Aunque en el estado fundamental únicamente tiene un electrón desapareado, la presencia de los orbitales 3d vacíos hace que sea 
posible con muy poca energía promocionar 1, 2 y hasta 3 electrones a estos orbitales, para dar las siguientes configuraciones 
electrónicas:

3s 3p 3d

con lo que las covalencias pasan a ser de 1, 3, 5 y 7 según los electrones que hayan promocionado. 

Para el caso del nitrógeno, la estructura de su capa de valencia es:

2s 2p

por lo que al tener tres electrones desapareados, su covalencia es 3.

El caso del oxígeno es similar, observándose que como sus electrones desapareados son dos, su covalencia debe ser 2. 

Por último, el fósforo tiene una estructura de la última capa:

3s 3p 3d

Aunque en el estado fundamental tiene tres electrones desapareados (lo que corresponde a una covalencia 3), la presencia de 
los orbitales 3d vacíos hace que sea posible, con muy poca energía, promocionar a ellos un electrón del orbital s, para dar la 
configuración electrónica:

3s 3p 3d

por lo que al tener cinco electrones desapareados, su covalencia es 5.

Ejemplo
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Las formas resonantes son dife-
rentes porque los dobles enlaces 
impiden el giro de los átomos en la 
molécula.

Impor tante

http://goo.gl/VDqZFb

En el apartado Resonancia del ben-
ceno, de esta página, encontrarás un 
enlace en la palabra «híbrida». Si pin-
chas en él verás cómo resuena la 
estructura del benceno y cómo se 
representa.

En Internet

4> Si se representa mediante A al elemento de número ató-
mico 11 y mediante B al de número atómico 16, explica si 
el compuesto formado por estos dos elementos será:

a) Covalente AB.
b) Iónico AB2.
c) Covalente AB2.
d) Iónico A2B.

5>  Se tienen tres elementos cuyas configuraciones electróni-
cas para la capa de valencia son:
A: 3s2 3p3; B: 3s2 3p5; C: 3s1. Indica razonadamente:

a) La fórmula del compuesto B−C y la de uno de los posi-
bles compuestos A−B.

b) El tipo de enlace en cada uno de estos compuestos.

6> Escribe las estructuras de Lewis para las siguientes espe-
cies químicas: HCN, H2SO3 y (SiO4)

4 –.

7>  Cuatro elementos se designan arbitrariamente como A, B, 
C y D. Sus electronegatividades se muestran en la tabla 
siguiente:

Elemento A B C D

Electronegatividad 3,0 2,8 2,5 2,1

Si se forman las moléculas AB, AC, AD y BD, clasifícalas 
en orden creciente por su carácter covalente. Justifica la 
respuesta.

Activ idades

Resonancia

La naturaleza de los enlaces de algunas moléculas no queda descrita de forma adecuada 
con un determinado diagrama de Lewis, sino que es posible escribir otros igualmente válidos, 
desde el punto de vista electrónico, con los átomos colocados en la misma posición. Por 
ejemplo, el dióxido de azufre (SO2) se puede representar por las fórmulas:

S

O O
↓

  
←→

  

S

OO
↓

en ambos casos se observa que un oxígeno estará ligado al azufre por un enlace doble y el 
otro por uno simple. 

También podemos comprobar que el dióxido de azufre presenta una estructura angular con 
los dos oxígenos unidos al azufre situado en el vértice del ángulo por el mismo tipo de 
enlace. Y, además, este enlace tiene características intermedias entre uno simple y uno 
doble.

Pauling propuso el concepto de resonancia: la estructura real de la molécula es una es-
tructura híbrida que es la mezcla de todas la formas estructurales propuestas, llamada 
formas resonantes o canónicas.

Esta situación ocurre en moléculas con enlaces dobles, especialmente conjugados —alterna-
dos—, ya que presentan diferentes formas resonantes obtenidas por la mera migración de 
los electrones que intervienen en sus enlaces. 

Las formas resonantes que contribuyan eficazmente a la estructura verdadera deben tener 
el mismo número de electrones desapareados y los átomos han de ocupar las mismas posi-
ciones relativas. 

La existencia de formas resonantes conlleva un aporte energético negativo —denominado 
energía de resonancia—, que produce una disminución energética que estabiliza el sistema. 
Esta será mayor cuantas más sean las estructuras resonantes que se puedan postular para 
una molécula. El ejemplo más característico de las sustancias resonantes es el benceno, 
que tiene los seis átomos de carbono formando un hexágono regular, con los seis hidrógenos 
situándose hacia fuera de cada carbono. El híbrido presenta los enlaces deslocalizados alre-
dedor y dentro del anillo bencénico.
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Los parámetros moleculares se 
determinan experimentalmente.

¿Sabías que...?

A medida que aumenta la multi-
plicidad del enlace, disminuye la dis-
tancia interatómica porque el solapa-
miento entre los átomos es mayor.

Impor tante Enlace 
simple

Energía 
de enlace

Enlace doble
Energía 

de enlace
Enlace 
triple

Energía 
de enlace

C − C 346,1 C = C 611,1 C ≡ C 818,4

C − N 292,6 C = N 614,0 C ≡ N 888,7

C − O 350,3 C = O 745,0 — —

C − S 258,3 C = S 476,1 — —

N − N 158,8 N = N 417,2 N ≡ N 941,6

N − O 221,5 N = O 606,1 — —

O − O 137,9 O = O 493,6 — —

S − O 346,5 S = O 497,4 — —

Tabla 2.6.  Energías de enlace (kJ/mol) entre algunos elementos. 

Átomo
Enlace 
simple

Enlace 
doble

Enlace 
triple

Átomo
Enlace 
simple

Enlace 
doble

H 0,37 O 0,66 0,55

B 0,88 S 1,04 0,94

C 0,77 0,67 0,60 Se 1,17 1,07

Si 1,17 1,07 Te 1,37 1,27

Sn 1,40 1,30 F 0,64

N 0,70 0,60 0,55 Cl 0,99

P 1,10 1,00 Br 1,11

As 1,21 1,11 I 1,33

Tabla 2.7.  Radios (Å) de algunos elementos 
en los enlaces covalentes.

4.2. Parámetros moleculares

Existe una serie de parámetros que caracterizan los enlaces y que, por ello, aportan una 
valiosa información para identificar las moléculas covalentes.

Energía de enlace

La energía de enlace es aquella que se desprende cuando se forma un enlace entre dos 
átomos en estado gaseoso y fundamental.

Experimentalmente se obtiene a partir de la energía de disociación implicada en el proceso 
inverso a la formación y cuyos valores son, por tanto, positivos. Cuanto mayores sean en 
valor absoluto las energías de enlace, tanto más estable será este. 

Longitud de enlace

La longitud de enlace es la distancia de equilibrio entre los núcleos atómicos corres-
pondiente al valor de la energía de enlace en la curva de Morse. Se denomina también 
distancia internuclear.

Sus valores reflejados en las tablas son solo promedios pues, 
como es sabido, los átomos enlazados no permanecen fijos, 
sino que giran y vibran, de manera que la distancia entre ellos 
varía, se alarga y acorta rápida y alternativamente. Además, 
también influye la presencia de otros átomos enlazados a 
ellos, ya que afectan notablemente a la forma y la distribución 
de sus nubes electrónicas.

A partir de los datos de las Tablas 2.1 y 2.7, observamos que 
si se trata de enlaces entre átomos iguales las distancias inter-
nucleares coinciden con la suma de radios atómicos. 

Cuando los enlaces son heteronucleares, se observa que la 
longitud de enlace es menor que la suma de dichos radios. 
Esto se debe a la existencia de un cierto carácter iónico en 
ellos, relacionado con la diferencia de electronegatividades, 
tal y como comentaremos más adelante, que intensifica la 
atracción entre los átomos, acortando así la distancia entre 
ellos. 

También podemos indicar que los enlaces múltiples entre átomos no solo aumentan sus 
energías de enlace, sino que disminuyen sus distancias internucleares. Por ejemplo, las dis-
tancias internucleares de C − C, C = C, y C ≡ C son 1,54 Å, 1,33 Å y 1,20 Å, respectivamente.
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En todo enlace covalente polar se da 
una participación de enlace iónico, 
que será mayor cuanto mayor sea la 
densidad electrónica de carga sobre 
cada átomo.

Impor tante

Calcula el porcentaje de carácter iónico que tiene el enlace H−Cl sabiendo que su momento dipolar es 1,07 D y que su longitud 
de enlace es 1,27 Å. Datos: 1 D = 3,33 ⋅ 10−30 C m.

Solución

Vamos a calcular, en primer lugar, cuál es la carga responsable del dipolo a partir de: µ→ = q do, pues conocemos el momento 
dipolar y la longitud de enlace. 

La unidad del momento dipolar en el SI es el Debye (D). La carga sobre cada átomo valdrá: 

q = 1,07 D ⋅ 3,33 ⋅ 10−30 C m D−1/1,27 ⋅ 10−10 m = 2,81 ⋅ 10−20 C 

En caso de que el enlace fuera 100 % iónico, la carga que existiría sobre cada átomo sería la del electrón, por lo que podemos 
decir:

% de carácter iónico
Carga observada en el dipolo

Carga del electrón
100

2,81 10 C

1,60 10 C
100 17,6 %

20

19
= ⋅ =

⋅
⋅

⋅ =
−

−
% %

Es decir, este enlace es 17,6 % iónico y 82,4 % covalente.

Ejemplo

Ángulo de enlace

Ángulo de enlace es el ángulo hipotético formado entre el núcleo del átomo central y los 
núcleos de los átomos enlazados a él.

Se trata también de un valor promedio, por las mismas causas antes expuestas, pero como 
su valor no varía al hacerlo el tipo de átomos que se enlazan con el átomo central, nos indica 
que depende de dicho átomo central y no de los que se hallan unidos a él (Fig. 2.10). 

Polaridad de los enlaces

El enlace polar se produce cuando se enlazan dos átomos de distinta electronegatividad 
(se considera que se produce para diferencias de electronegatividades de Pauling ma-
yores de 0,4); el más electronegativo atrae hacia sí la nube electrónica responsable del 
enlace, creando con ello un desequilibrio electrostático, de forma que sobre él aparece 
un cierto exceso —densidad— de carga negativa y, sobre el otro, una positiva equivalen-
te. Se crean así dos polos —el dipolo—.

Se puede interpretar este fenómeno como si se diera una cierta existencia de enlace iónico 
en un compuesto covalente. En realidad, podemos considerar a los enlaces teóricamente pu-
ros, tanto iónicos como covalentes, como casos extremos de un único enlace generalizado 
de tipo iónico-covalente (Fig. 2.11). 

Se puede conocer el porcentaje de ionicidad de un enlace covalente mediante el cálculo de la 
carga (q) sobre cada átomo, lo que se denomina densidad de carga (δ). Este dato se obtiene a 
partir de la longitud de enlace (d0) y de su momento dipolar (µ→), según la ecuación: µ→ = q do.

Fig. 2.10.  Ángulo de enlace de los áto-
mos de una molécula.

120°

F–

F–

F–

B+

Fig. 2.11.  Distribución de las nubes de carga eléctrica 
en: a) un enlace covalente puro (apolar); b) un enlace 
covalente polarizado (dipolar); c) un enlace iónico.

a) b) c)
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Este método fue desarrollado en 
1957 por Ronald Gillespie y Ronald 
Sydney Nyholm, pero lo explicamos 
aquí para facilitar la comprensión 
de las teorías de enlace de valen-
cia (TEV) e hibridación que veremos 
después.

Más datos

En la notación AXmEn, A representa el 
átomo central, X los átomos que se 
unen a él y E los pares electrónicos 
de A completos que no le enlazan 
con ningún átomo.

Impor tante

Tabla 2.8. Estructuras moleculares espaciales previstas 
por el método de RPECV.

Tipo de fórmula

Tipo de 
fórmula

Pares de 
electrones 

compartidos

Disposición 
de los átomos

Estructuras

AX2E0 2 Lineal (180°) X—A—X

AX3E0 3 Trigonal plana 
(120°)

X

X X

A

AX4E0 4 Tetraédrica 
(109,5°)

X

X
X

A

X

Fig. 2.12. Estructuras espaciales previstas para molé-
culas con pares electrónicos libres por el método de 
RPECV.

AX2E0

Lineal

X—A—X

AX3E0 Trigonal

X

X X

A

AX2E1 Angular

X

X

A

E

AX4E0 Tetraédrica

X

X
X

A

X

AX3E1 Piramidal 
trigonal 

E

X
X

A

X

AX2E2 Angular
E

E
X

A

X

4.3. Método de repulsión de pares electrónicos en las 
capas de valencia (RPECV)

Se trata de un método para predecir la geometría de moléculas o iones. Básicamente su-
pone que los pares de electrones de la capa de valencia del átomo central del compuesto 
se encuentran ordenados de tal manera que existe una repulsión mínima y, por tanto una 
separación máxima, entre ellos, determinando así la ordenación de los otros átomos en torno 
a ese átomo central, es decir, la geometría de la molécula. 

El método RPECV tan solo nos indica las direcciones de las regiones de alta densidad electró-
nica, en tanto que la teoría de EV, que veremos después, nos muestra los tipos de orbitales 
que se solaparán para producir las geometrías moleculares previstas; son teorías complemen-
tarias entre sí.

Veamos a continuación cómo se aplica este método a los tipos moleculares más habituales 
(Tabla 2.8). 

 Molécula tipo AX2E0

La lineal es la distribución ideal que hace mínimas las repulsiones entre 
pares de electrones que forman el enlace entre los átomos A y X en esta 
molécula. Ej.: BCl2, CO2.

 Molécula tipo AX3E0

En este caso, la trigonal plana es la distribución ideal que hace mínimas las 
repulsiones entre pares de electrones que forman el enlace entre los átomos 
A y X. Ej.: BF3, SO3.

 Molécula tipo AX4E0

Aquí, la tetraédrica es la distribución ideal que hace mínimas las repulsio-
nes entre pares de electrones que forman el enlace entre los átomos A y X. 
Ej.: CH4, SO4

2−.

Veamos ahora lo que sucede cuando el átomo A tiene uno o más pares de 
electrones libres (no enlazados). La forma general de la molécula es aque-
lla en la que el lugar ocupado por los electrones del enlace está ocupado 
por el par libre (E) (Fig. 2.12).

 Molécula tipo AX2E1

En este caso, se trata de una molécula angular cuyo ángulo XAX está más 
cerrado de lo habitual (120°) por la repulsión del par electrónico sobre los 
pares de electrones que participan en los enlaces. Ej.: SO2, O3.

 Molécula tipo AX3E1

Aquí, el par de electrones libres del átomo A se comporta como en el 
caso anterior, provocando que los pares enlazados A−X estén más juntos y 
apretados, disminuyendo el ángulo XAX de 109,5° esperado. Ej.: NH3, PCl3.

 Molécula tipo AX2E2

En esta molécula los dos pares de electrones libres provocan una mayor 
repulsión de los pares enlazados A−X por encontrarse más cercanos a ellos 
debido a la propia repulsión que ejercen aquellos entre sí, por lo que el 
ángulo de enlace XAX disminuye aún más que en el caso anterior. Ej.: H2O, 
OF2.
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Los orbitales que no se solapan per-
manecen inalterados; tal y como eran 
cuando el átomo estaba sin enlazar.

Más datos

x

y

z

x

y

z

x

y

x

y

z

Enlace σ
Fig. 2.13. Formación según la TEV de la molécula de Cl2.

x x
y

zEnlace σ

Enlace π

y

Fig. 2.14. Formación según la TEV de la mo lécula de O2.

La molécula de H2 presenta sola-
pamiento frontal de los orbitales s 
de cada átomo, cada uno con un 
electrón; mientras que la molécula 
de HF se produce mediante el sola-
pamiento del orbital s del hidrógeno 
con uno de los orbitales p del flúor. 
En ambos casos se forman enlaces 
simples tipo σ, como comentamos 
anteriormente.

Impor tante

Se forma un enlace por cada par 
de electrones que se aparean, por 
lo que habrá tantos enlaces como 
electrones desapareados tenga cada 
átomo.

Recuerda

Según la TEV, los electrones en la 
molécula continúan ocupando los 
orbitales atómicos de los átomos 
individuales, y los implicados en 
el enlace se mueven no solo por 
sus orbitales, sino también por las 
zonas de solapamiento.

Date cuenta

4.4. Teoría del enlace de valencia (TEV)

La formación de enlaces covalentes se puede explicar mediante los conceptos cuánticos 
vistos en la unidad anterior. Existen varias teorías que intentan hacerlo; una de las más sen-
cillas y adecuadas es la teoría del enlace de valencia (TEV). 

Fue desarrollada en 1927 por Walter Heitler (1904-1981) y Fritz London (1900-1954), y su-
pone que tras el acercamiento de los orbitales atómicos y su posterior superposición o sola-
pamiento se produce el apareamiento de los espines electrónicos, lo que provoca el aumento 
de la densidad de carga electrónica en el espacio entre los núcleos, hecho identificable con 
la formación del enlace covalente. 

En algunos casos, los electrones que están inicialmente apareados pueden desaparearse 
para participar en el enlace si existen orbitales vacíos en la misma capa. Así se explican las 
valencias anómalas en algunos elementos que estarían relacionadas con ese desaparea-
miento de electrones, que pasan a ocupar orbitales d de la misma capa. Ello supone un pe-
queño aumento de energía que se compensa con la disminución energética extra producida 
por la formación de un mayor número de enlaces.

Si los orbitales que se solapan son los más sencillos, tipos s y p, se pueden considerar dos 
tipos de enlaces:

 – Enlace σ. Se forma por solapamiento —acercamiento y superposición— frontal, esto 
es, sobre el mismo eje, tanto de orbitales s como de orbitales p con ellos mismos o 
entre sí.

 – Enlace π. Se forma por solapamiento lateral, es decir, sobre ejes paralelos, de los orbi-
tales p.

El enlace σ es más fuerte que el π, puesto que su interpenetración es mayor. 

Veamos ahora algunos ejemplos de formación de enlaces mediante esta teoría:

a. Molécula Cl2 

El cloro (1s2 2s2 2p6 3s2 3p5) tiene 1 e− desapareado en un orbital p, de forma que un acerca-
miento frontal de dos átomos producirá un solapamiento de dichos orbitales, lo que da lugar 
a un enlace simple de tipo σ (Fig. 2.13). 

b. Molécula O2

El oxígeno (1s2 2s2 2p4) tiene 2 e− de-
sapareados en dos orbitales p, de ma-
nera que el acercamiento de dos áto-
mos conducirá a dos solapamientos, 
uno frontal, formándose un enlace σ, 
y otro lateral, formándose un enlace π. 
Se trata de un enlace doble (su longi-
tud es menor que la del enlace simple 
y, aunque su energía es mayor, no 
llega a ser el doble de la de uno sim-
ple) (Fig. 2.14).
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Los orbitales atómicos híbridos tie-
nen un aspecto más o menos redon-
deado determinado por la cantidad 
de orbitales s y p que intervienen en 
su formación.

Su forma es bilobulada, con uno de 
los dos lóbulos más pequeño que 
el otro.

Puedes ver una representación de 
ellos (y más información) en:

http://goo.gl/gQJIwv

Más datos

c. Molécula N2

El nitrógeno (1s2 2s2 2p3) tiene 3 e− desapareados en tres orbitales p, por 
lo que el acercamiento de dos átomos provoca un solapamiento frontal, 
formándose un enlace σ, y dos laterales que dan lugar a dos enlaces π. 
Se trata de un enlace triple (su longitud es menor que la de uno doble y su 
energía no llega a ser el triple de la de uno simple) (Fig. 2.15).

 Hibridación de orbitales atómicos
La teoría de hibridación de funciones orbitales atómicas fue propuesta en 
1931 por Linus Pauling (1901-1994) como una modificación de la teoría de 
enlaces de valencia, a fin de hacer frente a las discrepancias halladas en 
el cálculo teórico de los parámetros moleculares al aplicar dicho modelo, 
respecto de aquellos valores obtenidos experimentalmente para ellos en 
bastantes compuestos. 

Una de las moléculas más sencillas que manifiesta estas discrepancias es la de metano 
(CH4): la configuración de la capa de valencia del carbono en su estado fundamental es 
2s2 2p2, por lo que solo debería formar dos enlaces covalentes, pues tiene dos electrones 
desapareados. 

Sin embargo, la experiencia química nos indica que el carbono en esta molécula forma cuatro 
enlaces covalentes iguales y orientados simétricamente con ángulos HCH de 109,5° (forma 
tetraédrica). 

La explicación dada por Pauling consiste en admitir la formación de cuatro orbitales atómi-
cos híbridos equivalentes a partir del orbital 2s y de los tres orbitales 2p del carbono, que 
serían, por tanto, del tipo llamado sp3, conteniendo cada uno 1 electrón desapareado, según 
la regla de Hund. En esta hibridación los orbitales forman ángulos de 109,5°. Al solaparse 
frontalmente con los correspondientes orbitales 1s de los hidrógenos, se obtienen cuatro 
enlaces σ equivalentes orientados de la forma esperada (Fig. 2.16). 

Esta teoría explica no solo cómo se forman los enlaces, sino que además prevé la estructura 
espacial que presentarán las moléculas. Por ello es extremadamente útil, aunque no repre-
senta una situación real, sino que consiste en un desarrollo matemático que indica que los 
orbitales que se solaparán serán una mezcla (o híbrido) de las funciones orbitales atómicas 
(Fig. 2.17).

Los orbitales híbridos obtenidos serán tantos como orbitales atómicos intervengan en el 
proceso. Su contenido energético, forma y orientación dependen de la cantidad y el tipo de 
orbitales atómicos puros que formen cada híbrido.

x x
y

z
Enlace σ

y

Enlaces π

Fig. 2.15. Formación según la TEV de la molécula de N2.

C

H

H H
H

Fig. 2.16.  Geometría espacial tetraé-
drica para los orbitales híbridos de 
tipo sp3 del átomo de carbono en el 
metano.

Hibridación

z

y
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z

y

x

z

y

x

z

y

x

z

y

x

z

y

x

z

y

x

z

y

x

Fig. 2.17. Formación de orbitales híbridos sp3 a partir de un orbital atómico s y tres orbitales atómi-
cos p.w

w
w

.m
he

du
ca

tio
n.

es



UNIDAD 2. EL ENLACE QUÍMICO 55

En los solapamientos entre orbitales, 
cuando se forman los enlaces, pueden 
intervenir tanto los orbitales atómi-
cos híbridos como los orbitales ató-
micos puros que quedaron sin hibridar.

Más datosTambién se formarán orbitales híbridos de otros tipos. Los principales son: los formados 
por un orbital s y dos orbitales p que se llaman sp2 y que se disponen formando ángulos de 
120° en el plano (cuando haya solo tres electrones en la capa de valencia o «reservemos» 
un electrón p para obtener un doble enlace), y los formados por un orbital s y un orbital p que 
son de tipo sp y se disponen en ángulos de 180° en una línea (cuando haya dos electrones 
en la capa de valencia o «reservemos» dos electrones p para un triple enlace o dos dobles). 

A continuación, vamos a explicar mediante la hibridación cómo se forman los enlaces del car-
bono en los compuestos orgánicos, en los que están presentes los tres tipos de hibridación 
que hemos comentado.

Los enlaces simples (C−C) se observan, por ejemplo, en la molécula de etano (CH3−CH3): 
en ella existen cuatro enlaces σ para cada carbono, tres por solapamiento entre orbitales 
híbridos sp3

 del carbono y puros 1s del hidrógeno, y el cuarto entre híbridos sp3 de ambos 
carbonos (Fig. 2.18).

En los compuestos con doble enlace —etilénicos— (enlace C=C) se presenta hibridación sp2 
por la unión de dos orbitales p y uno s, manteniendo un orbital atómico p puro, para poder 
crear el doble enlace. Cada uno de ellos tiene 1 e− desapareado y la orientación espacial 
esperada es la plana trigonal (ángulos de 120°). 

Veamos el caso del eteno (C2H4), cuyos carbonos presentarán cada uno un enlace σ por so-
lapamiento frontal entre dos orbitales sp2 de ambos, así como otros dos enlaces σ, por sola-
pamiento con los orbitales 1s de los hidrógenos correspondientes; los orbitales p puros —sin 
hibridar— de los carbonos mantendrán un solapamiento lateral, produciéndose un enlace π 
que, junto con el σ anterior, conforman el característico doble enlace etilénico (Fig. 2.20).

Hibridación Geometría electrónica Ángulos Ejemplos

sp Lineal 180° CO2, CH ≡ CH, BeCl2, CdI2

sp2 Trigonal plana 120° SO2, CH2 = CH2, AlF3

sp3 Tetraédrica 109,5° CH4, H2O, H2S, NH3, NH4
+

Tabla 2.9. Principales tipos de hibridaciones.

H H

HH

H H

C C
σ

σ σ

σ σ
σ σ

Fig. 2.18. Disposición espacial de los orbitales híbridos del etano.

x x
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H

C C

H

H

H

1s

sp2

pz

σ

π

Fig. 2.20. Disposición espacial de 
los orbitales híbridos del eteno.

Un orbital s + un orbital p

Un orbital s + dos orbitales p

Un orbital s + tres orbitales p

Dos orbitales 
híbridos sp

Tres orbitales 
híbridos sp2

Fig. 2.19. Obtención de los orbitales 
híbridos sp, sp2 y sp3 a partir de sus 
correspondientes orbitales atómicos.
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A partir de ahora, para facilitar la 
expresión de cuál es la geometría de 
una molécula llamaremos estructura 
de una molécula a su geometría 
electrónica (ya que es la base de la 
estructura de la molécula) y forma 
a la geometría molecular (que es la 
apariencia externa de la molécula).

Impor tante

En los compuestos acetilénicos (con enlace C ≡ C) cada carbono presenta hibridación sp, 
manteniendo dos orbitales p sin hibridar, cada uno con 1 e− desapareado, para crear el triple 
enlace. La orientación espacial será la lineal (ángulos de 180°). 

Como ejemplo, veamos el acetileno (C2H2), cuyos carbonos presentarán cada uno un en-
lace σ por solapamiento frontal entre los orbitales sp de ambos, así como otro enlace σ 
cada uno por solapamiento con los orbitales 1s de los hidrógenos correspondientes; los 
dos orbitales p puros —que no sufrieron hibridación— de cada carbono constituirán sendos 
solapamientos laterales perpendiculares entre sí, produciéndose dos enlaces π que, junto 
con el σ anterior, conforman el característico triple enlace acetilénico, como comprobamos 
en la Figura 2.21.

La geometría espacial o electrónica no coincide con la molecular en las sustancias cuyos 
átomos contienen pares electrónicos solitarios, pues estos, aun no interviniendo en la forma-
ción de enlaces, pueden ocupar también orbitales híbridos, como verás a continuación.

Si estudiamos por ejemplo la molécula de agua, H2O (del tipo tipo AX2E2 según la RPECV), que 
tiene dos pares electrónicos libres procedentes del átomo de oxígeno, podemos observar 
que tendrá dos de los orbitales híbridos sp3

 para solapar con los orbitales 1s de los átomos 
de H, y otros dos para albergar los pares de electrones libres. En este caso se dice que son 
orbitales híbridos de tipo sp3 no enlazante. 

Además, la geometría molecular del H2O no presenta ángulos de enlace HOH de 109,5°, sino 
un poco menores. Así, el ángulo anómalo de 104,5° observado es debido a la repulsión inter-
electrónica entre los pares libres, que fuerza el cierre del ángulo de los enlaces entre átomos 
(Fig. 2.22).

Observa que, a pesar del tipo de hibridación indicado, la geometría molecular (forma) será de 
tipo angular, en lugar de la tetraédrica electrónica, pues solo hay dos átomos —los hidróge-
nos— unidos al átomo central de oxígeno. 

Otro caso parecido es el de la molécula de amoniaco, NH3 (del tipo tipo AX3E1 según la 
RPECV), que presenta hibridación sp3 con ángulos de enlace HNH de 107,8°, puesto que 
uno de sus cuatro orbitales híbridos no es equivalente a los otros tres, al estar ocupado por 
un par electrónico libre; esto provoca repulsión sobre los enlaces cercanos y, por ello, el 
cierre angular observado. La forma será piramidal trigonal, similar a un tetraedro truncado 
(Fig. 2.23). Se observa también que la existencia de grupos voluminosos unidos al átomo 
central modifica el ángulo de enlace esperado, simplemente por mera cuestión del tamaño 
que ocupan estos átomos; es lo que se llama efecto estérico.

Fig. 2.21. Disposición espacial de los orbitales híbridos del acetileno.
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H H
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Enlaces π 
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Fig. 2.22. Estructura de la molécula 
del agua.
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Fig. 2.23. Estructura de la molécula 
de amo niaco.
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Para las moléculas BF3 y CHF3:

a) Escribe las estructuras de Lewis.

b) Determina la geometría molecular utilizando la teoría de repulsión de pares de electrones de la capa de valencia.

Solución

a) Molécula BF3

Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia Electrones totales

F 7 8 21 24

B 3 6 3 6

Electrones 24 30

Pares 12 15

Pares entre átomos 15 – 12 = 3

Pares monoatómicos 12 – 3 = 9

Tabla 2.10. 

Estructura y forma trigonal plana (RPECV: AX3E0) [αF−B−F = 120º].

b) Molécula CHF3

Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia Electrones totales

H 1 2 1 2

C 4 8 4 8

F 7 8 21 24

Electrones 26 34

Pares 13 17

Pares entre átomos 17 – 13 = 4

Pares monoatómicos 13 – 4 = 9

Tabla 2.11. 

Estructura y forma tetraédrica (RPECV: AX4E0). Como la molécula no es simétrica respecto del átomo central, los ángulos varían 
un poco con relación a los del tetraedro.

Ejemplo

8> Para las moléculas H2S y PH3:

a) Representa mediante diagramas de Lewis su estructura 
electrónica.

b) ¿Qué tipo de hibridación, si la hay, presentan sus áto-
mos centrales?

c) ¿Qué valor aproximado tienen sus ángulos de enlace?

d) ¿Qué forma geométrica presenta cada molécula?

9> Dadas las moléculas CCl4, BF3 y PCl3:

a) Representa sus estructuras de Lewis.

b) Predice la geometría de cada una de ellas según la teo-
ría de repulsión de pares de electrones de la capa de 
valencia.

Activ idades

B

F

FF

Fig. 2.24. 

H

F C

F
F

Fig. 2.25. 

w
w

w
.m

he
du

ca
tio

n.
es



UNIDAD 2. EL ENLACE QUÍMICO58

10> Empleando la tabla de electronegatividades de la unidad anterior, ordena, según su polaridad, los enlaces siguientes:

H−F

H−S

H−O

H−N

H−C

C−O

C−Cl

Cl−F

N−O

11> Se dan las siguientes sustancias: Br2, NaCl, HBr, BaO, HNO3, MgF2. Indica cuáles presentan: 

a) enlaces covalentes puros; 

b) enlaces covalentes polares; 

c) enlace iónico; 

d) enlaces covalentes no polares.  

Activ idades

Molécula Forma
Momento 
dipolar (D)

HCl Lineal 1,03

HBr Lineal 0,79

H2O Angular 1,84

H2S Angular 0,92

SO2 Angular 1,63

NO2 Angular 0,39

CS2 Lineal 0

HCN Lineal 2,95

BF3

Plana 
trigonal

0

SO3

Plana 
trigonal

0

NH3

Piramidal 
trigonal

1,47

CF4 Tetraédrica 0

CCl4 Tetraédrica 0

Tabla 2.12.  Formas y momentos dipo-
lares de algunas moléculas.

Los vectores que representan los 
momentos dipolares se orientan de 
los polos negativos hacia los posi-
tivos, por convenio.

Más datos

Polaridad de las moléculas
Dado que las moléculas pueden tener más de un enlace, el momento dipolar —la polaridad— 
de la molécula no siempre coincide con la del enlace.

Solo en el caso de moléculas diatómicas su polaridad coincide con la del enlace, pues solo 
tienen uno. 

En los demás casos es preciso conocer la polaridad total de la molécula, que se obtiene 
calculando el momento dipolar resultante de combinar vectorialmente los momentos dipo-
lares o dipolos de los correspondientes enlaces de acuerdo con la geometría de la molécula 
que estamos analizando (Fig. 2.26) (Tabla 2.12), basándonos en las teorías ya comentadas.

Debido a ello ocurre que, aun teniendo la molécula enlaces polares, el resultado global puede 
ser de apolaridad si se anulan entre sí los momentos dipolares existentes. Esto último, por 
ejemplo, le ocurre a la molécula de metano (CH4), que es apolar a pesar de que los enlaces 
C−H no lo son. Esto es debido a que sus cuatro momentos dipolares de enlace son iguales 
y están orientados en las direcciones que van desde los vértices de un tetraedro al centro de 
este, con lo que se anulan entre sí. 

Como hemos dicho, para determinar si una molécula es o no polar es necesario conocer la 
disposición espacial de sus átomos, a fin de determinar el momento dipolar resultante de 
combinar vectorialmente sus momentos dipolares de enlace (Fig. 2.26). 

Fig. 2.26. Momentos dipolares de enlace y de molécula.
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Las moléculas de menor masa 
molecular se presentan libres en 
estado gaseoso, mientras que a 
medida que dicha masa aumenta 
también lo hace el conjunto de las 
fuerzas intermoleculares que las 
mantiene unidas. A temperatura 
ambiente se encuentran en estado 
liquido o solido, ya que necesitan 
que se les comunique mucha más 
energía calórica a fin de aumentar su 
energía cinética y poder liberarse de 
las moléculas que las rodean.

Más datos

El diamante es la sustancia química 
más dura. Ninguna otra es capaz de 
rayarlo.

¿Sabías que...?

12> El carbono (diamante) y el iodo son sólidos a las tempera-
turas y presiones habituales.

Razona por qué el carbono (diamante) tiene una tempera-
tura de fusión de 3 823 K, mientras que el iodo es un sólido 
que se sublima con facilidad.

13> Considerando las sustancias Br2, SiO2 y CaF2, justifica en 
función de sus enlaces:

a) Si son o no solubles en agua.

b) Si conducen la corriente eléctrica a temperatura 
ambien te.

c) ¿Cuál es la más dura de ellas?

14> Teniendo en cuenta la estructura y el tipo de enlace, justi-
fica:

a) El cloruro de sodio tiene punto de fusión mayor que el 
bromuro de sodio.

b) El carbono en forma de diamante es un sólido muy duro.

c) El nitrógeno molecular presenta gran estabilidad química.

d) El amoniaco es una sustancia polar.

Activ idades

4.5. Propiedades de las sustancias covalentes

Los compuestos covalentes pueden presentarse en forma molecular (cuando se unen pocos 
átomos entre sí) y como redes cristalinas (cuando se unen entre sí cantidades de orden muy 
superior a trillones de átomos); por tanto, sus propiedades serán muy diferentes entre sí. 

Las sustancias moleculares son aquellas en las que los átomos están asociados constitu-
yendo moléculas que a temperatura ambiente pueden estar en forma gaseosa (O2, H2, N2, 
CH4, NH3, HCl, SO2, NO2, etc.), líquida (H2O, Br2, CH3 − CH2OH, CH3 − COOH, etc.) o sólida 
(I2, naftaleno, glucosa, etc.). 

Las moléculas pueden ser apolares o polares. Cuando se trata de moléculas apolares, sus 
puntos de fusión y ebullición no son elevados, debido a que en estos casos las fuerzas inter-
moleculares —que estudiaremos a continuación— suelen ser débiles. La solubilidad de estos 
compuestos es elevada en disolventes apolares y nula su capacidad conductora. 

Por el contrario, en las moléculas polares cuanto mayor sea su polaridad más altos serán 
sus puntos de fusión y ebullición —pues las fuerzas intermoleculares serán apreciables—, 
así como su solubilidad en disolventes polares y la conductividad eléctrica que presenten.

Aunque son mucho menos frecuentes, también existen las redes covalentes, que son sustan-
cias formadas por un número muy elevado de átomos iguales o distintos unidos entre sí. Se 
trata de cristales cuyos átomos se enlazan covalentemente. 

En general, están formadas a partir de carbono o de silicio. El primero se presenta en forma 
de diamante (átomos de carbono unidos en las tres direcciones del espacio con geome-
tría sp3) o grafito (átomos de carbono con geometría sp2 que componen hexágonos unidos en 
dos direcciones formando láminas) 
(Fig. 2.27), mientras que el segundo 
lo hace como sílice (SiO2), que forma 
minerales como cuarzo, ópalo, etc., 
e incluso la arena de las playas. Su 
estructura es tetraédrica, con el sili-
cio como átomo central. 

Las redes que forman los sólidos co-
valentes macromoleculares son extre-
madamente rígidas, por lo que tienen 
altos puntos de fusión y ebullición; 
estos son duros, malos conductores 
y, habitualmente, insolubles. Cuan-
to más simétrica sea la estructura 
y, por tanto, más compacta, mayor 
será la dureza y los puntos de fusión 
y ebullición.

1,42 Å

3,4 Å

1,54 Å

Fig. 2.27. Redes covalentes a) del 
diamante y b) del grafito.
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5. Enlace de tipo metálico
El enlace metálico se produce al unirse átomos del mismo elemento o de varios elementos 
metálicos entre sí. Las densidades de los metales son bastante elevadas por lo general, 
debido a que sus átomos se agrupan unos con otros de forma muy cercana, con lo que se 
producen estructuras muy compactas en forma de redes tridimensionales. 

Estas redes son de tres tipos, principalmente (Fig. 2.28): 

• Cúbica centrada en el cuerpo (N. C = 8) (p. ej.: metales alcalinos).

• Cúbica centrada en las caras (N. C = 12) (p. ej.: calcio, estroncio, aluminio, cobre, plata, etc).

• Hexagonal compacta (N. C = 12) (p. ej.: berilio, magnesio, cinc, cadmio, etc.).

Sabemos que las sustancias metálicas tienen propiedades muy peculiares, como la gran con-
ductividad eléctrica y el brillo metálico. Por ello, deducimos que las características estructu-
rales del enlace metálico deben ser completamente diferentes a las estudiadas hasta ahora. 
Los electrones implicados en él deben poseer una gran libertad y facilidad de movimiento, 
aun con pequeños aportes energéticos. 

Así, los elementos unidos por este enlace deberán reunir estas condiciones: baja energía de 
ionización, a fin de que los electrones puedan liberarse de los átomos fácilmente, y orbitales 
de valencia vacíos, para que los electrones puedan moverse con facilidad; ambas condicio-
nes implican necesariamente conductividad.

A fin de poder explicar las propiedades específicas de los metales se postulan, para este tipo 
de enlace, dos modelos que describiremos a continuación:

5.1. Modelo del gas electrónico o del mar de electrones

Consideraciones derivadas del estudio de las propiedades metálicas llevaron en 1900 a Paul 
Drude (1863-1906), y posteriormente en 1923 a Hendrik Lorentz (1853-1928), a proponer 
este modelo, basado en la estimación de que los metales están formados por la aglomeración 
de iones positivos bañados por un mar de electrones o sumergidos en un gas electrónico. 

En esta situación, los electrones de valencia no pertenecen a los átomos individuales, sino 
que todos ellos son comunes al conjunto de los átomos que forman la red; es decir, están des-
localizados. Esto explicaría su relativa facilidad para desplazarse por la estructura metálica, 
lo que produce las elevadas conductividades halladas y los efectos de emisión electrónica. 

Esta teoría también justifica las especiales características de modelo que tienen los metales 
pues, al aplicar una fuerza, se produce un desplazamiento de las capas iónicas en las es-
tructuras que no ocasiona una variación importante en las mismas, por lo que no se rompen 
(Fig. 2.29.a). En cambio, en el caso de los cristales iónicos se observa una gran inestabilidad 
de tipo electrostático por estos desplazamientos (Fig. 2.29.b).

Las sustancias se presentan como 
redes cristalinas; las covalentes, 
además, en forma de moléculas.

Impor tante

Fig. 2.28. Redes de los metales: 
a) cúbica centrada en el cuerpo; 
b) cúbica centrada en las caras; 
c) hexagonal compacta.

N.C. = 8 (Li, Na, K,...)

N.C. = 12 (Ca, Sr, Al,...)

N.C. = 12 (Be, Mg, Zn,...)

a)

b)

c)

Fig. 2.29. Efectos de una fuerza lateral sobre los cristales: a) metálico y b) iónico.

a)

b)
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5.2. Modelo de bandas

Este modelo supone que, al ser muy com-
pacta la red metálica, los átomos que la 
forman se encuentran muy cercanos unos 
a otros, de manera que sus orbitales ató-
micos de valencia se superponen entre sí, 
dando lugar a un conjunto de orbitales de 
energías muy parecidas que constituyen lo 
que se denomina banda de niveles energé-
ticos (Fig. 2.30). 

Este modelo explica el fenómeno de con-
ductividad tan característico de estos ele-
mentos: los metales, con 1 e− en el orbital s, 
como el litio por ejemplo, tendrán una ban-
da formada por la combinación de todos los 
orbitales s de los átomos metálicos. Estará 
semillena, pues contendrá la mitad de elec-

trones que caben en ella; será la banda de valencia. Los electrones se situarían en la parte 
baja de la banda, que es donde hay menor energía. La aportación de una mínima cantidad 
de energía a dicha banda provocaría una fácil y rápida movilidad de sus electrones, lo que 
explicaría su gran conductividad. 

Lo mismo ocurrirá con el resto de los metales que 
tienen orbitales d sin rellenar completamente: la 
movilidad de los electrones por banda d formada 
será grande y, por tanto, la conductividad también.

En el caso de elementos con el orbital s lleno, la 
banda de valencia también lo estará, pero la banda 
superior formada por los orbitales p vacíos, llamada 
banda de conducción, aparece con energía similar, 
por lo que se solapa con aquella, creándose un gran 
espacio de libre movilidad electrónica a poca ener-
gía que se les comunique (Fig. 2.31.a).

En los semiconductores las bandas no se super-
ponen, pero el ∆E entre ellas es pequeño, y así el 
salto de electrones, aunque no tan fácil, será posi-
ble según sea la cantidad de energía comunicada 
(Fig. 2.31.b). 

Los elementos aislantes tienen un ∆E entre la banda de valencia y la de conducción muy 
grande; es como una zona prohibida que impide el paso de electrones y, por tanto, no existe 
movilidad electrónica (Fig. 2.31.c).

5.3. Propiedades de las sustancias metálicas

Como hemos dicho anteriormente, las propiedades físicas de los metales son muy diferentes 
de las de los demás compuestos; de ahí la dificultad para encontrar una teoría de enlace que 
las justifique adecuadamente.

Estado natural

Aunque en general todos son sólidos a temperatura ambiente, excepto el mercurio, sus pun-
tos de fusión y ebullición varían notablemente (por ejemplo, el galio funde a 29 °C y el wol-
framio a 3 380 °C).

Fig. 2.30. Formación de una banda de niveles 
energéticos en un metal a partir de los orbita-
les atómicos de los átomos aislados.
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Fig. 2.31. Modelo de bandas para a) metales, b) semiconductores y c) aislantes.
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Conductividad
Las conductividades térmicas y eléctricas son muy elevadas, lo que sugiere una estructura 
con electrones «muy libres», con gran facilidad de movimiento.

Brillo metálico
Los metales con sus superficies pulidas no absorben prácticamente nada de la luz que incide 
sobre ellas sino que la reflejan, de ahí su color plateado; aunque existen unos pocos que sí 
absorben alguna radiación, por lo que reflejan el color complementario al absorbido. 

Ductilidad y maleabilidad
Se pueden estirar en hilos o formar láminas, lo que no ocurre con los sólidos no metálicos.

Emisión de electrones
Pueden emitir electrones cuando reciben energía en forma de calor (efecto termoiónico) o en 
forma de luz (efecto fotoeléctrico).

6. Fuerzas intermoleculares
Los enlaces estudiados hasta ahora son intramoleculares por producirse en el interior de las 
moléculas; pero también existen interacciones entre las propias moléculas, que por ello los 
llamamos intermoleculares. 

Como su rango energético es inferior a 40 kJ/mol, por lo general no se considera propia-
mente que existen enlaces, sino solo fuerzas de atracción. Se trata pues, de fuerzas que se 
producen entre moléculas y que afectan a sus propiedades físico-químicas. 

Los enlaces intermoleculares se dan entre moléculas; se trata más bien de 
fuerzas de atracción entre ellas. Los enlaces intramoleculares son los que he-
mos visto hasta ahora: los que unen los átomos para formar los compuestos.

Básicamente, las fuerzas intermoleculares son interacciones de dos tipos: en-
lace de hidrógeno y fuerzas de Van der Waals.

6.1. Enlace de hidrógeno

También llamado puente de hidrógeno, se produce entre aquellas moléculas 
que contienen un enlace entre el hidrógeno y un átomo muy electronegativo y 
pequeño (F, O, N). En estos casos, el elemento unido al hidrógeno atrae gran 
parte de la carga del enlace que los mantiene unidos, dejando una fuerte den-
sidad de carga positiva sobre el hidrógeno y negativa sobre sí mismo, lo que 
posibilita que las moléculas puedan unirse entre sí por mera atracción electros-
tática que, sin ser muy grande, al menos sí es apreciable.

La energía de los enlaces intramoleculares puede oscilar entre 125 y 1 100 kJ/mol, 
mientras que los enlaces por puente de hidrógeno lo hacen entre 8 y 40 kJ/mol, por 
lo que tan solo se les considera como asociaciones intermoleculares y no como 
enlaces propiamente dichos, como ya hemos indicado antes.

Los compuestos que experimentan estas interacciones presentan como princi-
pal anomalía los valores relativamente altos de sus puntos de fusión y ebulli-
ción y, por tanto, su estado físico a temperatura ambiente.

Un ejemplo característico es el del H2O (Fig. 2.32). Es sabido que los puntos 
de fusión y ebullición de las sustancias disminuyen al hacerlo la masa mo-
lecular, pues es preciso comunicarles menos energía para que cambien de 
estado. Si nos fijamos en los puntos de ebullición de los compuestos que 

Las fuerzas intermoleculares solo se 
dan entre moléculas de compuestos 
covalentes.

Impor tante

Fig. 2.32. Los puentes de hidrógeno en el agua for-
man una estructura hexagonal con mucho espacio 
libre. Eso hace que el hielo sea menos denso que el 
agua y, por tanto, flote sobre ella.
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15> Razona cuál de las siguientes sustancias presenta unas fuerzas intermoleculares 
mayores y explica cuáles son las consecuencias de ello. 

NH3 PH3 AsH3 H2O H2

16> Los valores de los puntos de ebullición de los halogenuros de hidrógeno son: 
HF (19,5 °C), HCl (−85 °C), HBr (−67 °C), HI (−35 °C). Explica la variación de estos 
valores en relación con la naturaleza de estas sustancias y la existencia de fuerzas 
intermoleculares de cohesión.

Activ idades

Algunas moléculas se agrupan for-
mando cristales merced a las fuer-
zas intermoleculares. Se les llama 
cristales moleculares, y en ellos los 
puntos reticulares los ocupan las 
moléculas. Algunos ejemplos son: 
hielo (H2O) y las formas naturales de 
yodo (I2), fósforo (P4) y azufre (S8).

Más datos

Fig. 2.34. Las fuerzas intermolecula-
res, aun siendo débiles, son capaces 
de crear estructuras cristalinas como 
la del hielo.

forman los anfígenos con el hidrógeno: H2Te (p. e. −1,8 °C), H2Se (p. e. −42 °C), H2S 
(p. e. −59,6 °C) y H2O (p. e. 100 °C), observamos que lo dicho anteriormente se cumple 
para todos excepto para el agua que, aunque tiene la menor masa molecular, tiene la mayor 
temperatura de ebullición. 

Esto solo es explicable por la energía adicional que es preciso comunicar a las moléculas 
de agua para romper sus fuertes asociaciones electrostáticas intermoleculares de puente de 
hidrógeno, a fin de hacerlas pasar al estado gaseoso. Lo mismo se observa para los puntos 
de fusión. 

También existen enlaces de este tipo en compuestos orgánicos tales como alcoholes, feno-
les, ácidos, aminas y amidas. 

Algunas macromoléculas, como las proteínas o los ácidos nucleicos, también presentan puen-
tes de hidrógeno. En particular, en el ADN los enlaces de este tipo son lo suficientemente 
fuertes como para mantener las dos cadenas unidas formando la característica doble hélice.

6.2. Fuerzas de Van der Waals

Son fuerzas de tipo electrostático que unen a las moléculas tanto polares como apolares. Su 
valor, expresado en forma de energía potencial, oscila entre 1 y 7 kJ/mol. En las primeras, los 
dipolos existentes pueden interaccionar entre sí, produciéndose débiles uniones entre ellos 
(Fig. 2.33). Esto también modifica, aunque menos acentuadamente que en el caso de los 
puentes de hidrógeno, los puntos de fusión y ebullición de estas sustancias, aumentándolos.

En las moléculas apolares, la movilidad de las nubes electrónicas puede provocar una cierta 
asimetría eléctrica al desplazarse, lo que conduce a la formación de dipolos instantáneos 
en ellas. Estos, a su vez, pueden originar dipolos inducidos en las moléculas cercanas, 
produciéndose las consiguientes atracciones entre ellos. En este caso se les llama también 
fuerzas de dispersión o de London.

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−

δ−δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

δ+

Fig. 2.33. Interacciones dipolo-dipolo.
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Sabemos que el transporte de energía eléctrica, aun utilizando 
buenos conductores como el cobre o el aluminio, conlleva pérdi-
das en forma de calor que incluso pueden alcanzar el 20 % y que 
dependen de la resistencia de los materiales que la transmiten.

¿Es una utopía encontrar materiales que carezcan de resistencia 
eléctrica? La búsqueda de nuevos materiales que tengan 
determinadas propiedades es una constante de la Química desde 
sus orígenes.

Es conocido el experimento que en el año 1911 realizó H. Ka-
merlingh Onnes: enfrió mercurio, usando helio líquido, hasta una 
temperatura de 4,2 K (–269 °C) -—punto de ebullición del he-
lio—, y observó que a esa temperatura el mercurio transmitía la 
electricidad sin pérdida alguna; había perdido su resistencia al 
flujo eléctrico.

No solo el mercurio presenta esa propiedad de superconducti-
vidad; les ocurre lo mismo a bastantes metales y aleaciones. 
Sin embargo, el coste de mantenimiento de dichos sistemas hi-
perfríos excedía con mucho el ahorro logrado en la transmisión 
eléctrica.

Pero una vez realizado con éxito un ensayo básico, los científicos 
empujados por la demanda de la sociedad, que busca una mejor 
calidad de vida, han continuado sus avances en este campo a 
fin de dotar al campo tecnológico de materiales realmente útiles.

La explicación científica de la superconductividad les valió el Pre-
mio Nobel de 1972 a Bardeen, Cooper y Schrieffer. Curiosamen-
te, tiene que ver con el mar electrónico que hemos estudiado en 
el tema. Demostraron que la existencia de esa nube de electro-
nes y partículas en movimiento es la que crea la resistencia del 
metal, debido a los choques y repulsiones entre ellos. Al enfriar 
a temperaturas cercanas al cero absoluto, el mar de electrones 
prácticamente no se mueve, por lo que los electrones de la co-
rriente eléctrica que atraviesan el metal no encuentran ninguna 
oposición a su movimiento y, así, dicha corriente tiene lugar de 
forma continua y con resistencia nula. Date cuenta de que el mar 
de electrones no es una propiedad de los metales, sino de los 
metales a una cierta temperatura.

Ya en 1986, Bednorz y Müller prepararon un material que se vol-
vía superconductor a 30 K. Esta temperatura era aún muy baja y 
muy costosa de conseguir, pero originó mucho interés y un gran 
número de proyectos de investigación en la comunidad científica. 
Por este descubrimiento obtuvieron el Premio Nobel en 1987.

Pronto se consiguieron compuestos superconductores a 93 K, 
lográndose esta temperatura con baños de nitrógeno líquido que 
—a diferencia del helio— es una sustancia abundante y barata. 
Se trataba de materiales cerámicos cuya composición era la de 

un óxido mixto de itrio, bario y cobre, de fórmula YBa2Cu3Ox (don-
de x = 6 o 7).

En la actualidad, el récord de temperaturas lo ostenta un óxido 
de cobre, calcio, bario y mercurio que adquiere propiedades su-
perconductoras a 134 K y que, comprimiéndolo, las mantiene 
hasta 164 K.

¿Podría haber superconductividad a temperatura ambiente? 
Ciertas pruebas esporádicas sin confirmar sugieren que puede 
producirse incluso a 250 K (–23 °C). 

Un superconductor de alta temperatura iniciaría otra revolución 
industrial. Se podrían fabricar microchips superconductores que 
fuesen la base de superordenadores. Se podría llevar corriente a 
varios miles de kilómetros sin que se produjesen pérdidas, con 
el consiguiente ahorro energético y monetario. Como los imanes 
levitan por encima de los superconductores se podrían construir 
trenes magnéticos que se desplazarían a velocidades de vértigo 
en ausencia de fricción, ya que no tocarían las vías. Los apara-
tos de resonancia magnética que se utilizan en centros médicos 
para obtener imágenes de órganos y tejidos internos del cuerpo 
humano serían más baratos y eficaces y, por lo tanto, más acce-
sibles a la sociedad. Los reactores de fusión nuclear que ahora 
se están desarrollando precisan elevados campos magnéticos 
para su funcionamiento óptimo, que podrían obtenerse de este 
tipo de materiales.

Debemos estar atentos a las noticias que día a día surgen en 
este campo, pues se están llevando a cabo muchos experimen-
tos que quizás en pocos años cambien la visión que tenemos del 
mundo que nos rodea.

Superconductividad

1> Busca en Internet los dos tipos de superconductividad que existen. Basándote en ello, contesta si los superconductores del futuro 
serán los metales o los materiales cerámicos.

Cuestiones

Fig. 2.35. Efecto Meissner. Una de las propiedades de los supercon-
ductores es que sobre ellos levitan los imanes.
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Enlace iónico

1> El potasio tiene de número atómico 19 y puede formar un 
compuesto con otro elemento cuya configuración electrónica 
es: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4.

a) Formula el compuesto que es más probable que se forme. 
¿Qué enlace presenta?

b) Explica, a partir de las configuraciones electrónicas, cómo 
se forma el compuesto con esa estequiometría.

2> Responde, razonadamente, las siguientes cuestiones:

a) Explica la relación que existe entre el porcentaje de carác-
ter iónico de un compuesto y la diferencia de electronega-
tividades entre los elementos que lo forman.

b) En base a lo anterior, ordena los siguientes óxidos de 
menor a mayor carácter iónico: SnO, SrO y TeO.

c) Comparando el hidruro de potasio y el hidruro de calcio, 
¿cuál sería el más iónico?

3> Calcula la energía reticular del cloruro de sodio sabiendo que 
el valor para la constante de Madelung para este compuesto 
vale 1,748 y la distancia interiónica es 282 pm. Busca en 
Internet el resto de los datos que necesites utilizar.

4> Coloca razonadamente las sustancias dadas en cada apar-
tado en orden creciente de la propiedad que se indica:

a) Energía de red de CaO, SrO y MgO.

b) Punto de fusión de LiCl, LiI y LiBr.

5> Define el concepto de energía de red y ordena, justificando 
la respuesta, los compuestos iónicos NaF, KBr y MgO según 
los siguientes criterios:

a) Energía de red creciente; b) Punto de fusión creciente.

6> A partir del esquema del ciclo de Born-Haber para el fluoruro 
de sodio:

a) Nombra las energías implicadas en los procesos 1, 2 y 3.

b) Nombra las energías implicadas en los procesos 4, 5 y 6.

c) Justifica si son positivas o negativas las energías implica-
das en los procesos 1, 2, 3, 4 y 5.

d) En función del tamaño de los iones, justifica si la ener-
gía reticular del fluoruro de sodio será mayor o menor, en 
valor absoluto, que la del cloruro de sodio.

Na (s)

Na (g)

Na+ (g)

3 4
5

6+

+

1 2

1/2 F2 (g) NaF (s)

F (g)

F− (g)

7>  Calcula la energía reticular del MgO sabiendo que:

Q formación del MgO = −602,0 kJ mol−1

E sublimación del Mg = 146,1 kJ mol−1

E disociación del O2 = 498,2 kJ mol−1

E primera ionización del Mg = 736,3 kJ mol−1

E segunda ionización del Mg = 1 447,9 kJ mol−1

E electroafinidad primera del O = −141,2 kJ mol−1

E electroafinidad segunda del O = −791,0 kJ mol−1

S: −2 249,2 kJ mol−1.

Enlace covalente 

8> Coloca los siguientes compuestos: bromuro de magnesio, 
bromuro de aluminio, bromuro de silicio y tribromuro de fós-
foro, por orden decreciente del carácter iónico de sus enla-
ces entre el bromo y el otro elemento. Razona la respuesta.

Datos: electronegatividades: Br = 2,8; Si = 1,8; Mg = 1,2; 
Al = 1,5; P = 2,1.

9> Escribe la estructura de Lewis, predice la geometría y razona 
la polaridad de la molécula CH3Cl.

Datos: electronegatividades: C = 2,5; H = 2,1; Cl = 3,0.

10> Dados los siguientes compuestos: NaH, CH4, H2O, CaH2 y 
HF, contesta razonadamente:

a) ¿Cuáles tienen enlace iónico y cuáles enlace covalente?

b) ¿Cuáles de las moléculas covalentes son polares y cuáles 
no polares?

11> Se han medido las distancias entre el nitrógeno y los oxí-
genos del ion nitrito (NO2

−), observándose que son iguales. 
¿Qué estructura de Lewis describe adecuadamente este ion?

12> Dibuja las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas: 
NO2, SO2 y SO3. Escribe las diferentes formas posibles para 
las moléculas en las que se dé el fenómeno de resonancia.

13> Dadas las siguientes moléculas: SiH4, NH3 y BeH2:

a) Representa sus estructuras de Lewis.

b) Predice la geometría de cada una de ellas según la teoría 
de repulsión de pares de electrones de la capa de valen-
cia.

c) Indica la hibridación del átomo central.

14> Sabiendo que el HF y el HCl poseen, respectivamente, un 
41,3 % y un 17,5 % de carácter iónico, explica cuál de ellos 
tendrá menor momento dipolar.

15> Justifica la geometría de las siguientes moléculas covalentes 
a partir del modelo de repulsión entre los pares de electro-
nes de la capa de valencia (RPECV):

a) BeF2; b) BCl3; c) CCl4

16> Considerando las moléculas H2CO (metanal) y Br2O (óxido de 
dibromo):

a) Representa su estructura de Lewis.

b) Justifica su geometría molecular.

c) Razona si cada una de estas moléculas tiene o no 
momento dipolar.

Cuestiones y problemas
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17> Dadas las moléculas CH4, NH3, Cl2 y CO2, responde razonada-
mente a las siguientes cuestiones:

a) Clasifica estas moléculas como polares o apolares.

b) ¿Qué compuesto forma una molécula tetraédrica?

18> Indica razonadamente para la molécula de etino:

a) La hibridación que presentan los átomos de carbono.

b) El número de orbitales híbridos de cada átomo.

c) La geometría molecular.

d) Los enlaces σ y π existentes.

19> Considera las moléculas OF2, BI3, CBr4 y C2H2:

a) Escribe sus representaciones de Lewis.

b) Indica razonadamente sus geometrías moleculares utili-
zando la teoría de hibridación de orbitales, o bien la teoría 
de repulsión de pares electrónicos.

c) Justifica cuáles son moléculas polares.

Fuerzas intermoleculares

20> Explica cuál puede ser la razón de la diferencia en los puntos 
de ebullición de las siguientes sustancias:

Susta ncia Masa molecular Punto de ebullición 

CH2O 30 –21 oC

C2H6 30 –89 oC

21> Los puntos de ebullición del etano (CH3 − CH3), del metoxime-
tano (CH3 − O − CH3) y del etanol (CH3 − CH2OH) son, respecti-
vamente, −88 °C, −25 °C y 78 °C. Explica estas diferencias.

22> Las temperaturas de fusión del aluminio, del diamante, del 
agua y del nitrógeno, son: –196 oC,  0 oC,  650 oC y 3 550 oC, 
aunque no en este orden. Asigna razonadamente a cada 
sustancia una temperatura de fusión, justificando el tipo de 
enlace y/o fuerza intermolecular que está presente en cada 
una de ellas.

Generales

23> Indica, justificándolo, si son ciertas o falsas:

a) En las moléculas de BH3 y NH3 los ángulos de enlace son 
iguales.

b) El NaCl presenta mayor carácter iónico que el NaI.

c) En una red de un sólido metálico puede haber tanto catio-
nes como aniones.

24> ¿Qué tipo de enlace debe romperse para: disolver cloruro de 
calcio en agua, fundir aluminio, vaporizar bromo, fundir oro, 
disolver sal en agua y vaporizar agua?

25> Considera las siguientes moléculas: H2O, HF, H2, CH4 y NH3, 
y contesta justificadamente las siguientes cuestiones:

a) ¿Cuál o cuáles son polares?

b) ¿Cuál presenta el enlace con mayor contribución iónica?

c) ¿Cuál presenta el enlace con mayor contribución cova-
lente?

d) ¿Cuál o cuáles pueden presentar enlace de hidrógeno?

26> Indica, justificando brevemente la respuesta, qué especie 
química (átomo, molécula o ion) ocupa los nudos de las 
redes de las siguientes sustancias en estado sólido: óxido 
de magnesio, grafito y agua.

27> Considera las sustancias: cloruro de potasio, agua, cloro y 
sodio.

a) Indica el tipo de enlace que presenta cada una de ellas.

b) Justifica la polaridad del enlace en las que son covalentes.

c) Justifica la geometría y el momento dipolar de la molécula 
de agua.

28> Considera las siguientes especies químicas: N2O, N02
+, N02

–, 
N03

–, y responde a las siguientes cuestiones:

a) Representa la estructura de Lewis de cada una de las 
especies químicas propuestas; b) Indica la geometría que 
tendrá cada una de estas especies químicas.

29> Dados los siguientes compuestos NaF, CH4 y CH3OH:

a) Indica el tipo de enlace.

b) Ordena de mayor a menor según su punto de ebullición. 
Razona la respuesta.

c) Justifica la solubilidad o no en agua.

30> Dadas las siguientes sustancias: cloruro de potasio, agua, 
cloro, sodio, amoniaco y dióxido de carbono, explica:

a) Tipo de enlace que presenta cada una.

b) ¿Cuáles formarán moléculas y cuáles cristales?

c) ¿Cuáles presentarán momentos dipolares de enlace, cuá-
les de molécula y cuáles fuerzas intermoleculares?

31> Explica las siguientes observaciones utilizando las diferentes 
teorías de enlace químico:

a) La longitud del enlace carbono-carbono en el C2H4 es 
0,134 nm, mientras que el enlace carbono-carbono en el 
C2H6 es 0,154 nm.

b) El NH3 es una molécula piramidal pero el BH3 es plana.

c) El cloro molecular es un gas a temperatura ambiente, 
mientras que el bromo es un líquido a la misma tempera-
tura.

d) La temperatura de ebullición del H2O es 373 K, mientras 
que la del H2S es 212 K.

32> Dadas las siguientes moléculas, PH3, H2S y CH3OH:

a) Escribe sus estructuras de Lewis.

b) Razona si forman o no enlaces de hidrógeno.

c) Explica si estas moléculas son polares o apolares.

33> Razona la veracidad o no de las siguientes afirmaciones:

a) La molécula de BF3 es apolar aunque sus enlaces están 
polarizados.

b) El cloruro de sodio tiene menor punto de fusión que el clo-
ruro de cesio.

c) El cloruro de sodio sólido no conduce la corriente eléctrica 
y el cobre sí.
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• Todos los elementos químicos que se enlazan entre sí lo hacen 
para obtener la máxima estabilidad, lo que consiguen ganan-
do, perdiendo o compartiendo elec trones para alcanzar la con-
figuración electrónica del gas noble más cercano. Para ello, 
los átomos se acercan hasta una distancia, llamada distancia 
de enlace, en la que consiguen tener una energía mínima.

•  Enlace iónico. Unión de un elemento metálico muy electro-
positivo con otro no metálico muy electronegativo. El metal 
cede electrones, transformándose en un ion positivo, al no 
metal, que los toma y se transforma en un ion negativo, lo 
que provoca una atracción eléctrica entre ambos. El enlace 
es estable cuando muchos iones se unen formando una red 
cristalina. 

•  Energía reticular (U). Energía que se desprende cuando se 
forma un mol de cristal iónico a partir de los iones que lo 
componen.

•  Enlace covalente. Unión de elementos no metálicos entre 
sí o con el hidrógeno, mediante compartición de electrones. 

•  Covalencia. Número de electrones compartidos por un ele-
mento en un compuesto covalente. 

•  Resonancia. Se produce al existir varias estructuras de 
Lewis para una misma molécula por migración de sus enla-
ces o pares electrónicos. Se trata de un factor estabilizador. 

•  Polaridad de un enlace covalente. Surge cuando los dos áto-
mos implicados tienen distinta electronegatividad, esto es, 
atraen a los electrones del enlace con distinta fuerza. Enton-
ces, dado que la distribución de cargas en el enlace no es 
simétrica, se forma un centro de carga positiva diferenciado 
del de carga negativa, lo que genera un dipolo (µ→ = q do).

•  Método de repulsión de pares electrónicos en las 
capas de valencia (RPECV). Los pares de electrones de la capa 
de valencia del átomo central de un compuesto se colocan 
espacialmente para conseguir una separación máxima y, por 
tanto, una repulsión mínima entre ellos, determinando así la 
geometría de la molécula.

•  Teoría del enlace de valencia (TEV). El enlace covalente 
se forma mediante el acercamiento de los orbitales atómi-
cos y su posterior superposición o solapamiento; el aparea-
miento de los espines electrónicos provoca el aumento de 
la densidad de carga electrónica en el espacio entre los nú-
cleos y, por tanto, la estabilidad que deriva en un enlace.

•  Hibridación de orbitales atómicos. En algunas moléculas se 
supone que los orbitales atómicos se mezclan —hibridan— an-
tes de solaparse con los de los átomos enlazantes mediante 
diferentes combinaciones (sp, sp2, sp3) que, además, determi-
nan la estructura espacial de la molécula.

•  Polaridad de una molécula. Se obtiene calculando el momento 
dipolar resultante de combinar vectorialmente los momentos 
dipolares o dipolos de los correspondientes enlaces de acuer-
do con la geometría de la molécula. 

• Enlace metálico. Se produce al unirse átomos de elementos 
metálicos entre sí. Estos forman redes compactas donde los 
iones positivos del metal se encuentran en los nudos, y alrede-
dor hay una nube de electrones desprendidos por los átomos.

• Fuerzas intermoleculares. Unión de varias moléculas debida a 
la polaridad de sus enlaces que implican fuerzas atractivas. Son 
de dos tipos: enlace puente de hidrógeno (moléculas con hidró-
geno y, al menos, un átomo de F, O o N) y fuerzas de Van der 
Waals. Esta situación provoca alteraciones en las propiedades 
físicas esperadas para las moléculas. 

Conceptos básicos

Iónico
Covalente 

apolar
Covalente 

polar
Sólidos 

covalentes
Metálico

P. fusión Alto Muy bajo Bajo Muy altos Alto

P. ebullición Alto Muy bajo Bajo Muy altos Alto

Dureza Alta Muy baja Baja
Alta (en función 
de la simetría)

Media (dúctiles 
y maleables)

Dilatación Baja Baja Alta

Conductividad
Nula (sólidos) 
Alta (fundidos 
o disueltos)

Nula Muy baja Nula o casi nula Muy alta

Solubilidad 
(polares/apolares)

Alta/baja Baja/alta Alta/baja Nula o casi nula Muy baja

Tabla 2.13. Propiedades de los compuestos según su tipo de enlace.w
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Publicaciones personalizadas a tu medida

¡Elige el contenido y crea el manual que mejor se adapta 
a tus necesidades!

Entra en nuestra web:
http://create.mheducation.com

¡Accede a todo el catálogo!
y crea tu libro a medida en 3 sencillos pasos

Create permite crear una obra personalizad a través de un proceso fácil e intuitivo seleccionando 

material del catálogo de McGraw-Hill. Además, se puede adaptar a las necesidades de cada 

docente ¡añadiendo material propio!

El deseo de todos los profesores ha sido siempre tener el libro que refleje fielmente los temas 

del curso y con el que los alumnos dispongan de todo el material que necesitan para seguir la 

clase y superar la asignatura. McGraw-Hill Education fiel a su misión de ayudar a los docentes 

y enseñar a los estudiantes, pone a disposición de cualquier profesor su oferta editorial y la 

diversidad de las soluciones de aprendizaje de las que dispone para lograr este objetivo.
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McGraw-Hill Education
Telf. Servicios al educador 902 289 888 / educador@mheducation.com 

www.mheducation.es
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Porque el aprendizaje lo cambia todo

Una nueva forma de leer...
Una nueva forma de aprender 

¿Te imaginas un libro de texto 
adaptado a las necesidades 
individuales de cada estudiante?

SmartBook® es la primera 
y única experiencia de 
lectura y aprendizaje 
adaptativo diseñada 
para cambiar la forma 
en la que los estudiantes 
leen y aprenden, 
rompiendo con el camino 
lineal de los libros de 
texto tradicionales 
y adaptándose a las 
necesidades y al ritmo 
de cada estudiante.

PREMIO
SIMO

EDUCACIÓN

2015

SmartBook®, ganador del

Premio SIMO Educación al

MEJOR RECURSO DIGITAL

DE CREACIÓN EDITORIAL

en la modalidad Tecnologías

y recursos para el aula.

w
w

w
.m

he
du

ca
tio

n.
es



2

SmartBook® es una herramienta de aprendizaje adaptativo que combina 
una revolucionaria tecnología desarrollada por McGraw-Hill Education con 
un libro digital interactivo. SmartBook® analiza la forma en la que lee y 
aprende el estudiante y, en función de sus respuestas a preguntas sobre lo 
estudiado y la seguridad sobre sus conocimientos, le va guiando a través de 
los contenidos del libro, de una manera personalizada y adaptada a su propio 
ritmo de aprendizaje, para que cada minuto que pasa el alumno estudiando 
sea lo más efectivo posible.

¿Qué es?

Lee

¿Cómo funciona?

SmartBook®

En la fase de lectura, el 
estudiante es guiado a través 
del texto para que lea de 
una manera adaptada a sus 
necesidades. En SmartBook® el 
estudiante tiene acceso al texto 
completo, pero se le mostrarán 
áreas resaltadas en amarillo 
que indican el contenido en el 
que debería centrar su estudio 
en ese momento concreto. 
Las áreas resaltadas del texto 
van variando en función de sus 
respuestas en la parte práctica, 
subrayando nuevos temas y 
conceptos de más nivel, una vez 
que el estudiante ha demostrado 
el dominio de los conceptos 
esenciales del tema.

SmartBook® consta de varias fases: 
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Lee Practica

Practica

Repasa

En la fase de práctica, los estudiantes 
afianzan lo aprendido hasta el momento 
realizando una serie de actividades de 
diversa tipología.
Antes de responder, se pedirá al estudiante 
que evalúe el grado de seguridad sobre sus conocimientos:

En función de las respuestas a esas preguntas,  el grado de seguridad que establezcan y 
otros datos que va recogiendo el sistema mientras los estudiantes trabajan, SmartBook® 
irá ajustando el camino de aprendizaje de cada estudiante adaptándolo a su ritmo y 
necesidades y determinando cuál será la siguiente pregunta.

Sé la respuesta Eso creo No estoy seguro Ni idea

Para asegurar el dominio de los 
temas y la retención a largo plazo 
de los conceptos aprendidos, en 
esta fase el estudiante repasa en 
forma de actividades el contenido 
importante que el sistema ha 
identificado que es más probable 
que olvide.

De vuelta en la fase Lee, el estudiante se encontrará con nuevas partes del texto 
resaltadas en amarillo, que indican el nuevo contenido a estudiar, y otras resaltadas en 
verde, que son los temas o conceptos que el estudiante ha demostrado que domina al 
responder correctamente a las preguntas en la fase de práctica.

Subrayado amarillo: muestra el contenido que es importante para el estudiante en este 
momento.
Subrayado verde: muestra el contenido que el estudiante ha demostrado que domina 
realizando preguntas en la fase de práctica.

La mejor manera de estudiar con SmartBook® es ir pasando de una fase a otra hasta 
completar la unidad. La propia herramienta ayudará al estudiante a identificar cuándo ha 
llegado el momento de cambiar de fase.
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Informes completos 
sobre el progreso del curso

Todo son ventajas

Estudiante
Los informes del estudiante proporcionan detalles sobre su progreso, sobre los temas que domina y los que necesita 
estudiar más, para que pueda maximizar su tiempo de estudio.

Profesor
Los informes del profesor le permiten conocer en tiempo real las fortalezas y las debilidades de sus alumnos de manera 
individual y a nivel global, y adaptar así sus clases y tutorías.

Para el profesor:
• Mejora la calidad y la productividad de las clases.

•  Facilita la adaptación de las clases al nivel y necesidades
de los alumnos.

•  Ayuda a prevenir el posible fracaso escolar y a remediarlo
antes de que ocurra.

•  Mejora el rendimiento de los alumnos y su nivel de notas.

Para el estudiante:
•  Ofrece el contenido adecuado para cada estudiante en el

momento preciso para maximizar el tiempo de estudio.

•  Excelente preparación para clase y para los exámenes.

•  Ayuda a retener conceptos clave a largo plazo.

•  Ayuda a conseguir mejores notas.

•  Herramienta online: sin descargas, sin necesidad de
grabar el progreso.

•  Acceso en cualquier momento a través de una conexión a
Internet y desde múltiples dispositivos.

•  Interfaz intuitiva y atractiva.

•  Es divertido, porque permite competir con otros usuarios.

Informes

Beneficios
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La mejor manera de sacar el máximo provecho a las ventajas de SmartBook® es crear una clase a la 
que se apuntarán tus alumnos. Los estudiantes pueden trabajar independientemente o asociados 
a tu clase, pero la experiencia es mucho más positiva y productiva si se integra SmartBook® como 
una parte más de la asignatura. Te damos algunas opciones o ideas:

... como deberes

... antes del examen

... antes de ir a clase

Puedes decir a tus alumnos que estudien con SmartBook® antes de ir a clase. Así, podrás basar tus clases 
en los datos que obtengas con la herramienta.

Puedes presentar el contenido en clase y después, a modo de deberes, decirles que estudien el tema con 
SmartBook®. Posteriormente, en función de los datos que obtengas sobre el progreso, las fortalezas 
y las debilidades de tus alumnos, podrás reforzar ciertos contenidos y hacer un seguimiento general e 
individual de lo que realmente se ha aprendido.

Puedes dar la unidad completa y recomendar a tus alumnos que utilicen SmartBook® para preparar el 
examen. Si tienen examen de final de curso, recuerda a tus alumnos que utilicen regularmente la fase 
Repasa para estar preparados cuando llegue el gran día. 

...

Integra SmartBook® en tu curso

Si tus alumnos tienen dificultades para acceder a Internet, una buena solución puede 
ser dedicar periódicamente tiempo de clase a SmartBook® en el aula de informática.
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SECUNDARIA

PRIMARIA

BACHILLERATO

CICLOS
FORMATIVOS

FORMACIÓN
PROFESIONAL
CERTIFICADOS

MEDICINA

UNIVERSIDAD

Para más información: Tel. 902 289 888 
educador@mheducation.com

www.mheducation.es / www.mhe.es

PROFESIONAL

McGraw-Hill Education
una editorial global a tu servicio
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Ahora en McGraw-Hill Education 
te regalamos los gastos de envío. 
Si el importe de tu pedido es 
superior a 25€, los gastos de 
envío valorados en 5€ serán 
descontados de tu compra.

Compra cualquiera de nuestros 
títulos para Primaria y ESO y 
disfruta de un descuento inmediato 
del 20% en el precio de tus libros.

Todos los productos 
McGraw-Hill Education más 
económicos en nuestra tienda 
online. Selecciona tu producto 
y benefíciate de un 5% de 
descuento comprando 
cualquiera de nuestros títulos.

Consigue tus Gastos 
de Envío GRATIS

¡Ahórrate un 20% 
en los libros de 
tus hijos cada curso!

5% de descuento en todo 
nuestro fondo editorial

Regístrate como cliente y visualiza siempre que quieras el contenido de tu cesta o las compras realizadas

La tienda de

McGraw-Hill Education
te ofrece las

mejores ventajas

Nuestro proceso de compra es muy sencillo

¡Todo el fondo de McGraw-Hill Education 
en papel o formato digital ahora más fácil y económico!

www.mheducation.es

Porque el aprendizaje lo cambia todo

Localiza todos nuestros productos en el apartado TIENDA en el menú principal.

Encuentra tu producto navegando por nuestro catálogo o en el buscador.

Añade a la CESTA lo que quieres adquirir e inicia el proceso de compra, 

pinchando en REALIZAR PEDIDO.

1

2

3

Tus libros de texto 
con un

20% de
descuento

a partir
de 25€

Envío GRATIS
en todo nuestro

fondo
editorial

5% de descuento
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¡La tienda online de McGraw-Hill Education! 
www.mheducation.es

Toda la información | Todos los productos | Sencillo y rápido

McGraw-Hill Education
Basauri, 17 - Edificio Valrealty - Planta 1ª
28023 Aravaca (Madrid)
Teléfono: 91 180 30 00 • Fax: 91 180 31 00
www.mheducation.es

Atención al profesorado:
902 929 008 • 902 289 888
educador@mheducation.com
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