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¿Cuántas sustancias se conocen?

� El Chemical Abstracts nos indica el número que hay en el día de la fecha. 
� Datos por fechas

– 4 de abril de 2010: 61623159 sustancias
12 de octubre de 2009: 50590980 sustancias– 12 de octubre de 2009: 50590980 sustancias

– 13 de octubre de 2008: 38809165 sustancias
– 18 de febrero de 2006: 27355146 sustancias
– 14 de diciembre de 2004: 24908342 sustancias
– 7 de septiembre de 2003: 22085882 sustancias 

� No hay mas que analizar un momento los datos para saber que ¡se 
registran varios millones cada año y la velocidad va creciendo! 

3



Tipos de sólidos
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Tipos de sólidos
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Tipos de partículas y de sustancias

� Átomos libres: en gases nobles.
� Partículas individuales formadas por átomos unidos entre sí: 

moléculas (etanol, sustancias moleculares ).
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� Estructuras gigantes (reticulares) formadas por:
– átomos no metálicos (diamante, sustancias covalentes ).
– átomos metálicos (cobre, sustancias metálicas ).
– iones (cloruro de cesio, sustancias iónicas ).



Sustancias simples y compuestas

� Elemento químico: tipo de átomos.
� Sustancia simple: formada por átomos iguales (Ne, O2, 

O3, Br2, S8, diamante, Fe).O3, Br2, S8, diamante, Fe).
� Sustancia compuesta: en ella hay átomos diferentes 

(H2O, SiO2, NaCl).
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¿Por qué se unen los átomos?

� ¿Por qué se unen los átomos? ¿Por qué se 
forman y cómo se unen los iones? Se busca la 
situación de mínima energía y máxima situación de mínima energía y máxima 
estabilidad (atracciones máximas y repulsiones 
mínimas).

� ¡Atención! Errores en la página 78 del texto, en 
destacados en amarillo: limita conceptos a 
moléculas.
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Formación de H 2
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Regla del octeto

10



Bases del enlace

� Tendencia a seguir la regla del octeto.
� Solamente intervienen los electrones de la capa 

de valencia.de valencia.
� Modelo de enlace por compartición de electrones: 

según sea la diferencia de electronegatividades 
entre los átomos da lugar a enlaces diferentes.

� Estabilización de las sustancias al unirse: energía 
desprendida y procesos exotérmicos.
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Número de enlaces formados

� La valencia es el número de enlaces formados, se escribe con 
números romanos y puede ser iónica o covalente, según sea el 
tipo de enlace.
Valencia iónica: número de electrones ganados o perdidos para � Valencia iónica: número de electrones ganados o perdidos para 
alcanzar el octeto [Na(I), Ca(II), Al(III), O(II), Cl(I)].

� Valencia covalente: número de electrones compartidos para 
alcanzar el octeto [C(IV), N(III), O(II), Cl(I)].

� Valencias múltiples: iónicas en metales de transición, que no son 
fáciles de justificar; covalentes por promoción electrónica para 
aumentar el número de enlaces (se verá en el modelo de enlace 
de valencia).
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Enlace iónico
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Enlace metálico
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Enlace covalente
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Tipos de enlace

� Enlace iónico: sustancias iónicas
� Enlace metálico: sustancias metálicas
� Enlace covalente: sustancias moleculares y sustancias covalentes
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Es decir, hay 
tres tipos de 
enlace y 
cuatro tipos 
de sustancias.
¡Atención a la 
terminología!



Tipos de elementos y de enlace

� Metal + metal: enlace metálico.
� No metal + no metal: enlace covalente.
� Metal + no metal: enlace iónico.
� Si se unen átomos de dos elementos cuya 

diferencia de electronegatividades es 
intermedia, el enlace es covalente polar, de 
transición entre el covalente y el iónico.
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Transición entre tipos de enlace
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Si la diferencia de electronegatividad es superior a 1.5, el 
compuesto suele ser iónico. Si es menor de 0.3 el enlace es 
covalente. En los casos intermedios, es covalente polar (tipo 
particular de enlace covalente, con un cierto carácter iónico.)
Esas reglas no son fijas, y hay que fijarse en las propiedades de la 
sustancia para concretar el tipo de enlace.



Enlace iónico
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Tipos y modelos de enlace
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Formación de sustancias iónicas
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Formación de cristales iónicos



Fórmula de los compuestos iónicos

� ¿Por qué NaCl, K2S, CaS? Hay que fijarse en 
las estructuras electrónicas de los átomos y en 
cómo se forman los iones cumpliendo la regla cómo se forman los iones cumpliendo la regla 
del octeto.

� Significado de la fórmula: proporción de iones 
en el compuesto.

� En la red del CsCl hay un 
ión de cada tipo.
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Cristales iónicos

Estructura y cristales de NaCl (sal 
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Estructura y cristales de NaCl (sal 
común)



Formación de cloruro de sodio
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Debido a la interacción de una gran cantidad de iones entre sí 
cuando se forma la red iónica, se desprende una gran cantidad 
de energía, la energía de red.



Energía de red: ciclo de Born-Haber
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La reacción del cloro con el sodio
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Energía de red
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Ecuación de red teórica
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Variación de la energía de red
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Energía de red y tipo de red
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• Los dos primeros compuestos cristalizan en redes con el mismo valor 
de A, y los iones tienen la misma carga, por lo que la Ered depende 
solamente del tamaño de los iones.

• Las dos últimas sustancias cristalizan en redes con mayor valor de A, 
con cargas mayores y tamaños iónicos menores, por lo que las energía 
de red son más grandes.



Energía de red y propiedades

� Las propiedades de las sustancias iónicas dependen del valor de la 
energía de red: cuanto más negativo sea su valor, más energía habrá 
que comunicar para destruir la red (mayor punto de fusión, más dura, 
más insoluble, etc).

� ¿Qué haluro de sodio es el más blando? ¿Cuál tiene mayor punto de 
fusión?
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Enlace metálico

Modelo de:
• el gas electrónico
• la nube electrónica
• el mar de electrones

32

No vemos la teoría de bandas, que se 
basa en los modelos de enlace covalente y 
resulta excesivamente compleja para 
Bachillerato.

• el mar de electrones



Enlace covalente

� Se forma por compartición de electrones.
� Modelos de enlace covalente:

– Estructuras electrónicas de Lewis (geometría mediante – Estructuras electrónicas de Lewis (geometría mediante 
RPECV).

– Enlace de valencia (orbitales atómicos puros o híbridos, OAH).
– Orbitales moleculares (no la desarrollamos).

� Explica moléculas (H2O) y estructuras gigantes (C 
diamante).
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Enlace covalente

� Energía de enlace: necesaria para 
romper un mol de enlaces. Se mide en 
kJ/mol.

� Longitud de enlace: distancia de � Longitud de enlace: distancia de 
equilibrio a la que se colocan los átomos.  
Se mide en angstroms (1 A= 10-10 m).

� Ángulo de enlace: formado por las líneas 
imaginarias que pasan por los centros de 
los átomos unidos. Se mide en grados.

� Cuanto mayor es la energía de enlace, 
menor es la longitud de enlace (también 
hay que tener en cuenta el tamaño de 
los átomos).
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Estructuras de Lewis
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Representación de moléculas
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Estructuras de Lewis y enlaces
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Dentro de cada secuencia de átomos enlazados, la 
energía de enlace aumenta y la longitud de enlace 
disminuye al aumentar el número de enlaces en la 
estructura de Lewis.



Estructuras de Lewis
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Estructuras de Lewis
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Excepciones al octeto
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¡Atención! Las estructuras de Lewis no utilizan los orbitales, sino 
simplemente el número de electrones de la capa más externa.



Enlace dativo
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Estructuras resonantes

42



Geometría molecular: RPECV

� Las estructuras resonantes no proporcionan 
ninguna información sobre la geometría de las 
moléculas.moléculas.

� Pero una vez que se dispone de ellas, se utiliza la 
teoría de repulsión de pares de electrones de la 
capa de valencia para obtenerlas (RPECV).

� Se utiliza para justificar las geometrías 
observadas.
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Modelo de RPECV

� La geometría de la molécula o de la red depende de la repulsión 
entre los pares de electrones de la capa de valencia. Se utilizan 
argumentos electrostáticos.
Los pares de electrones pueden ser enlazantes o no enlazantes � Los pares de electrones pueden ser enlazantes o no enlazantes 
(sin compartir ni formar enlace).

44

- Los pares de electrones se 
distribuyen para que la repulsión 
entre ellos sea mínima.
- Los pares no enlazantes
producen mayor repulsión que los 
enlazantes.
- Los enlaces múltiples producen 
mayor repulsión que los sencillos.

Geometrías
Estudio de casos



Modelo de enlace de valencia (EV)

� El enlace se forma por superposición (o 
solapamiento) de dos orbitales atómicos que 
tienen un electrón para formar un orbital tienen un electrón para formar un orbital 
molecular con dos electrones.
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Modelo de enlace de valencia (EV)

Se superponen los dos 
orbitales atómicos 1s de los 
dos átomos de H, formándose 
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dos átomos de H, formándose 
un orbital de la molécula.
La distancia a la que se 
produce la estabilización 
máxima es de 74 pm (0.74 A), 
y la energía de enlace es de 
432 kJ/mol (la energía que se 
desprende al formarse un mol 
de enlaces es la que hay que 
comunicar para romperlos). 



Tipos de superposición de OA
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Formación de moléculas por EV

48



Problemas del modelo EV

� La geometría prevista para algunas moléculas 
no coincide con la experimental: en H2O y NH3
la previsión es de 90º, mientras que en la previsión es de 90º, mientras que en 
realidad es de algo menos de 109º (tetraedro).

� Hay moléculas cuya existencia no se explica: 
AlCl3, B2H4, CH4 y compuestos del carbono (el 
mayor porcentaje de sustancias conocidas).
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Promoción de electrones

� B: [He] 2s2 2px (pero forma tres enlaces, no uno: B2H4)
� Al: [Ne] 3s2 3px (pero forma tres enlaces, no uno: AlCl3)
� C: [He] 2s2 2p 2p (pero forma cuatro enlaces, no dos: � C: [He] 2s2 2px 2py (pero forma cuatro enlaces, no dos: 

CH4)
� En todos los casos debe aumentar el número de 

electrones desapareados por promoción de electrones 
a niveles de energía superior. Este proceso necesita 
energía, pero se recupera ya que al formarse un 
mayor número de enlaces se desprende mucha más 
energía.
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Promoción de electrones

� Las estructuras excitadas serán:
B*: [He] 2s 2px 2py

Al*: [Ne] 3s 3p 3pAl*: [Ne] 3s 3px 3py

C*: [He] 2s 2px 2py 2pz

� Pero los enlaces formados (tres en B y Al, 
cuatro en C) son idénticos entre sí, mientras 
que, según esas estructuras, debieran ser 
distintos.
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Valencias múltiples

� El O tiene solamente valencia covalente II, mientras que el azufre 
tiene además IV y VI.

� El F tiene solamente valencia covalente I, mientras que el cloro 
tiene además III, V y VII.tiene además III, V y VII.

� Se explican por promoción y desapareamiento progresivo de 
electrones a orbitales de la cuarta capa, cercanos 
energéticamente a la tercera.
S: [Ne] 3s2 3px

2 3py 3pz (valencia II)
S*: [Ne] 3s2 3px 3py 3pz 4s (valencia IV)
S*: [Ne] 3s 3px 3py 3pz 4s 4d (valencia VI)
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Hibridación de orbitales

� Para resolver el problema planteado, el modelo de enlace de 
valencia propone que los orbitales atómicos se combinen para 
formar orbitales atómicos mezclados (híbridos). 
Se trata de un proceso matemático de combinación lineal de � Se trata de un proceso matemático de combinación lineal de 
orbitales atómicos (CLOA), de manera que los orbitales 
resultantes tengan energía mínima (cálculo matricial y diferencial).

� Se mezclan OA s y p, para dar OAH sp3, sp2 o sp.
� Cuando se mezclan n OA, se obtienen n OAH: 

– un orbital s y tres orbitales p forman cuatro híbridos sp3

– un orbital s y dos orbitales p forman tres híbridos sp2

– un orbital s y un orbital p forman dos híbridos sp
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Tipos de OAH
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Tipos de OAH
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Formación de OAH
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Explicación de moléculas con OAH
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Estructuras del benceno
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Híbridos en el benceno

Cada átomo de C tiene tres híbridos sp2 y un orbital 2pz sin hibridar, 
perpendicular al plano de los híbridos.
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Redes con enlace covalente
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Diamante (C) y sílice (SiO 2)

Redes tetraédricas de C o de Si y O, unidos mediante enlace 
covalente con híbridos sp3 en C y Si. 
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Visores de estructuras

Inorgánicas
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Inorgánicas

Del carbono sencillas

Del carbono complejas



Polaridad
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Polaridad de los enlaces

64



Orientación de los dipolos
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Polaridad en moléculas diatómicas
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Momento dipolar de enlace
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Moléculas polares y apolares
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Enlaces polares y moléculas polares
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¿Son polares o apolares?
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Merece la pena fijarse en la finura estilística del autor: 
afirma que el catión amonio es una molécula apolar.



¡Qué terminología!
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Fuerzas intermoleculares
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Interacciones entre dipolos
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Tipos de fuerzas intermoleculares

Tipo 1: fuerzas dispersivas o de 

Fuerzas intermoleculares o de Van der Waals
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Tipo 1: fuerzas dispersivas o de 
London (dipolos no permanentes)

Tipo 2: fuerzas dipolares (dipolos 
permanentes)

• Puentes de hidrógeno (tipo 
particular de fuerzas dipolares)



Fuerzas dispersivas
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Enlace por puente de hidrógeno
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Puentes de hidrógeno en el agua
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Puentes de hidrógeno en el agua
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En los compuestos del carbono

79



Propiedades de las sustancias moleculares
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Puente de H y propiedades
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Series homólogas
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El punto de ebullición aumenta al hacerlo la masa dentro de una 
serie homóloga, ya que aumentan las fuerzas dispersivas

• Compara los puntos de ebullición de etano y metanol, teniendo 
en cuenta las fuerzas dispersivas y los puentes de hidrógeno.



Propiedades de las sustancias covalentes
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• Dureza elevada: el diamante, 10 en la escala de Mohs.



El grafito
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Nanotubos de grafito
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Propiedades de las sustancias iónicas

86



Disolución de sólidos iónicos
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Cuanto más polar sea el 
disolvente y menor la 
energía de red, mayor 
será la solubilidad de la 
sustancia iónica.



Propiedades de las sustancias metálicas
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Propiedades de las sustancias metálicas
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Propiedades de las sustancias metálicas

Superconductividad a bajas 
temperaturas: el tren que levita
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Conductores, semiconductores y 
aislantes

temperaturas: el tren que levita



Interacciones y propiedades
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Interacciones y propiedades
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Tabla de propiedades ( ¡ojo al rojo! )
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Tabla de propiedades
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Disolver azúcar
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Líquidos inmiscibles
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¡Pero qué rara es el agua!
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Volumen de exceso Tensión superficial



Nuevos materiales
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Goretex Titanio



Nuevos materiales y salud
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Prótesis artificiales
y Oscar Pistorius


