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Las propiedades de las sustancias dependen en gran medida de

los enlaces químicos que mantienen unidos sus átomos

Siempre que átomos o iones se unen fuertemente unos a 

otros, decimos que hay un enlace químico entre ellos.

Los átomos, al combinarse, alcanzan un estado más estable que

cuando están separados. Por eso, la mayoría de los átomos

posee tendencia a combinarse con otros átomos (del mismo u

otro elemento).

No existe una única manera de llegar al estado de mayor

estabilidad.
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Fuerzas primarias: 
entre átomos para dar 
lugar a compuestos. 
Atractivas y fuertes.  

Fuerzas 
secundarias: 

entre moléculas 
formadas. 

Intensidad variada. 

Tipos de fuerzas 

Fuerzas 
intramoleculares 

Fuerzas 
interparticulares 

Enlace 
químico 

Fuerzas que mantienen unidos a los 

átomos en las moléculas de 

elementos (O2, N2), compuestos y 

metales 
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El tipo de enlace depende de las propiedades químicas de 

los elementos que se combinen. 

Enlace iónico: cristales iónicos, agrupación de iones por combinación de un 

metal y un no metal, cuando estos tienen electronegatividades muy diferentes. 

Enlace covalente: compartición de electrones entre átomos, combinación de 

dos no metales, o de un metal y un no metal, de electronegatividades no muy 

diferentes. 

Enlace metálico: compartición de electrones en metales, ocurre por unión de 

elementos metálicos 
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Ejemplos: Azúcar (sacarosa, C12H22O11), Cloro
(Cl2)
No conduce la corriente eléctrica ni sólidos, ni
fundidos, ni disueltos en agua.

Se llama así al enlace 
formado entre dos elementos 

que comparten electrones. 
Enlace covalente
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Los enlaces metálicos dan

pie a propiedades metálicas

típicas como elevada

conductividad eléctrica y

lustre, son insolubles en agua

y conducen la corriente

eléctrica en estado sólido.

Se llama así al enlace que une a los átomos en

los metales. Cada átomo está unido a varios

átomos vecinos. Los electrones de enlace tienen

relativa libertad para moverse dentro de la

estructura tridimensional, hay una compartición

de electrones en metales.

Enlace metálico



7

Enlace que une a los átomos en

los metales. Los átomos ceden sus

electrones de valencia, que forman

un mar de electrones. Los núcleos

quedan enlazados por atracción

mutua.

cobre

Enlace metálico

aluminio
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Se refiere a las fuerzas electrostáticas que

existen entre iones con carga opuesta. Los

iones podrían formarse a partir de átomos

por la transferencia de uno o más electrones

de un átomo a otro. Las sustancias iónicas

casi siempre se forman por interacción entre

metales y no metales muy alejados en la

Tabla periódica.

Enlace iónico

Ejemplo: sal de mesa
(NaCl).
No conduce la
corriente eléctrica en
estado sólido, pero sí
fundida o disuelta en
agua.



Algunas propiedades de los compuestos iónicos 
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Formados por iones, no existe la molécula (ej.: en un cristal de NaCl no 
existe ninguna entidad discreta constituida por un Cl- y un Na+) 
 
Sólidos a temperatura ambiente 
 
Duros y quebradizos 
 
Tienen alto punto de fusión (ej.: NaCl funde a 801 ºC) 
 
Tienden a ser más solubles en solventes polares que no polares 
 
No conducen la corriente eléctrica como sólidos, sí fundidos o en solución 
acuosa 
 
Disueltos en agua son electrolitos fuertes (totalmente disociados). 
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Enlace iónico: cristales iónicos por agrupación de iones 
combinación de un metal y un no metal 

¿Por qué se da este tipo de interacción? 
¿Cuál es la explicación fisicoquímica? 



Electronegatividad de Pauling 
(1931)

11

Electronegatividad  ( p)

Tendencia de un átomo para atraer hacia sí 

los electrones cuando se combina con otro 

átomo formando un compuesto químico.

Linus Pauling 
(1901-1994)

Permite estimar si un enlace dado es 
covalente no polar, covalente polar o 

iónico

Premio 
Nobel de Quimica

1954

La 
electronegatividad 
es una propiedad 

periodica

12

Aumentar con el aumento de la Zef

Aumenta al 
disminuir el radio
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Valores de 
electronegatividad 
(escala de Pauling)
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La escala de Pauling es una escala arbitraria, basada en datos

termoquímicos, que asigna el máximo valor (4,0) al F. Es un

concepto relativo, no una función medible. No tiene unidades.

Se relaciona con la energía de ionización y con la afinidad

electrónica.

A mayor electronegatividad de un átomo, mayor es su

capacidad de atraer electrones.

La consecuencia de la diferente electronegatividad entre los

átomos unidos es la polarización del enlace entre dos átomos.
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A mayor diferencia de electronegatividad, mas polar el enlace. Si la diferencia

es lo suficientemente grande, los electrones se transfieren del menos

electronegativo, al más electronegativo.

NaCl

Compuesto 
iónico

p (Na) = 0,9 < < p (Cl) = 3,0

p = p (Cl)  - p (Na) = 2,1  

11Na    1s2  2s2 2p6

3s1

17Cl-   1s2  2s2 2p6 3s2 3px2 3py2

3pz2

11Na+   1s2  2s2 2p6 3s0

17Cl      1s2  2s2 2p6 3s2 3px2 3py2

3pz1

16
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Sólo si los átomos tienen la misma electronegatividad,  el 

enlace será no polar. 

Compuesto covalente 

p  (H) = 2,10  < <  p  (O) 
= 3,44 

 

p  = p  (O)  - p  (H) = 1,34  

1H      1s1 

8O     1s2  2s2 2px2 2py1 2pz1 

compartición de 
electrones entre 

átomos 
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Covalente puro: no hay transferencia de 
electrones  

Covalente polar: distribución desigual de los e-  

Enlace covalente 

e- compartidos 
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Ejercicio 1: Determine la diferencia de electronegatividad entre

los átomos unidos en estos compuestos: KCl, H2O y CH4

¿Donde buscar los 
datos de 

electronegatividad? 
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KCl

H2O

CH4

K = 0,8

H = 2,2

C = 2,5

Cl = 3,1

O = 3,5

H = 2,2

= 2,3

= 1,3

= 0,3 baja

¿alta?

¿Alta o baja ?

¿cómo saber cuando es grande 
la diferencia de 

electronegatividad?
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Enlace iónico: unión electrostática entre elementos con electronegatividades
muy diferentes.

Enlace covalente: compartición de e- entre átomos de electronegatividades no
muy diferentes.

¿Qué tan grande debe ser la 
diferencia de electronegatividad para 

que un enlace sea iónico?

¿Qué tan pequeña debe ser la diferencia de 
electronegatividad para que un enlace sea 

covalente?

Pauling introdujo la idea de que el carácter iónico de un enlace 

varía con la diferencia de electronegatividad



enlace iónico
23
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F = 3,98

Cl = 

3,16

Br = 

2,96

I = 2,66

Diferencia de electronegatividad, 
% de carácter iónico y calor de 

formación

Compuesto % CI
Gºf

(kJ/mol)
Hºf

(kJ/mol)

LiF (s)

LiCl (s)

LiBr (s)

LiI (s)

3

2,18

1,98

1,68

- 584,1 - 612,1

- 384 - 408,8

- 342 - 351

- 270 - 271

89,5

69,5

62,5

5
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Gilbert Lewis 
(1875-1946)

Visión general de la teoría de Lewis

Los electrones de valencia juegan un rol fundamental

en el enlace químico.

La transferencia de electrones lleva a un enlace

iónico.

Compartir electrones lleva a un enlace covalente.

Los electrones son transferidos o compartidos para

dar a cada átomo la configuración de gas noble (muy

estable): regla del octeto (hay excepciones a esta

regla).
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Los átomos tienden a ganar, perder o compartir 

electrones hasta estar rodeados por ocho 

electrones de valencia.

Subcapas s y p llenas (configuración de gas 

noble)

Regla del octeto



La formación de enlaces implica interacciones de los electrones 
más externos de los átomos, llamados  de .  
 
Una forma conveniente de mostrar los electrones de valencia es 
mediante los símbolos de Lewis o de electrón-punto. 
 
El símbolo de Lewis para un elemento consiste en el símbolo 
químico del elemento (que representa el núcleo + el core de 
electrones) con un punto por cada e- de valencia, colocados 
alrededor de dicho símbolo.   
 
Las tendencias de los átomos a ganar, perder o compartir sus 
electrones de valencia con frecuencia siguen la regla del octeto, 
que puede verse como un intento por parte de los átomos de 
alcanzar la configuración electrónica del gas noble más cercano en 
la TP. 
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Los símbolos de Lewis se escriben en general para los 

elementos de los grupos principales y en raras ocasiones para 

los elementos de transición. 

Símbolo químico del elemento más un punto por cada electrón 

de valencia 

Una estructura de Lewis es una combinación de símbolos 

de Lewis que representa la trasferencia o la compartición 

de electrones en un enlace químico. 
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n = 2, mismo período

n = 3, mismo período

30
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¿Qué pasa con la energía interna la 

formarse un compuesto iónico?

Energía de enlace

Curva de energía potencial vs distancia internuclear al 
aproximarse iones de carga opuesta

32



Na Cl

e

Na+ Cl

Red de NaCl

Formación del cristal de cloruro de sodio (s):

transferencia de un electrón desde el átomo de 

sodio (Na) al átomo de cloro(Cl)

El contenido energético disminuye aún más, al 

agruparse los pares iónicos.

             U0 = Energía de red

  El contenido energético  disminuye al 

formarse el par iónico 

Formación del cristal iónico

Par iónico
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Cantidad de energía liberada cuando se forma un mol de compuesto iónico

sólido a partir de sus iones en estado gaseoso.

Na+
(g)  + Cl-(g)  NaCl (s)        red : -786 kJ/mol

Muy difícil de  determinar experimentalmente. Se calcula:

1)Cálculos teórico- electrostáticos: a) Born- Landé,  b) Kaputinskii

2)Ciclo de Born- Haber. Usando la ley de Hess 34

red )  

Depende de:

carga de iones 

tamaño iones 

disposición en el sólido
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A mayor energía de red, mayor atracción 
de los iones en el compuesto 

Compuesto  Energía de red (kJ/mol) 

LiCl  - 834 

NaCl - 769 

KCl - 701 

NaBr - 732 

Na2O - 2481 

Na2S - 2192 

MgCl2  - 2326 

MgO - 3795 
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La magnitud de la energía de red de un sólido depende de las 

cargas de los iones, sus tamaños y su disposición en el sólido.  

Las energías de red de compuestos iónicos son valores grandes, 

lo que indica que los iones experimentan fuerte atracción entre sí 

en estos sólidos. 

La energía liberada por la atracción entre iones con carga 

distinta compensa con creces la naturaleza endotérmica de 

las energías de ionización y hace que la formación de 

compuestos iónicos sea un proceso exotérmico. 



Dado que la energía potencial de dos partículas cargadas que

interactúan está dada por:

Q1 y Q2: cargas de las partículas, d: distancia entre sus

centros, k es una cte = 8,99 x 109 J·m/C2
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Lo que más influye en las energías de red son las cargas, 

porque la variación de los radios iónicos no es muy grande.

a) Cuando se sabe la estructura cristalina del compuesto: Ecuación de Born-

Landé

b) Cuando no se conoce la estructura cristalina del compuesto: Ecuación de

Kapustinskii

U = energía reticular expresada en kJ/mol de fórmula unidad
= número de iones por fórmula unidad del compuesto

z+, z = cargas del catión y del anión respectivamente
do = distancia interiónica de equilibrio expresada en picómetros. 38

Cálculos teórico- electrostáticos de la energía de red (estado solido)



La ecuación de Born-Lande es una forma de calcular la energía de red de un

compuesto iónico cristalino. En 1918 Max Born y Alfred Landé propusieron

que la energía de red se podría derivar del potencial electrostático de la red

iónica y un término de energía potencial repulsiva

NA= Constante de Avogadro
M = Constante de Madelung, relacionada con la geometría del cristal.
Z+ = número de carga del catión
Z- = número de carga del anión
e = carga elemental: 1,6022×10 19 C

0 = permitividad del vacío;          4 0  = 1.112 x10 10 C²/(J·m)
r0  = distancia al ion más cercano
n = Exponente de Born, un número entre 5 y 12, determinado
experimentalmente mediante la medición de la compresibilidad del sólido, o
derivado teóricamente 39

40

Compuest
o 

Hºf

(kJ/mol)
r+ + r-

(pm)
Hºf

(kJ/mol)

LiF (s) - 612,1 209 - 1030

LiCl (s) - 408,8 257 - 843

LiBr (s) - 351 272 - - 788

LiI (s) - 271 296 - 730

Variación de la energía de red con la 
distancia interiónica
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El ciclo de Born Haber 

Es un ciclo de reacciones químicas desarrollado en un principio por el físico

Max Born y el químico alemán Fritz Haber en 1917.

El ciclo de Born Haber comprende la formación de un compuesto iónico

desde la reacción de un metal (normalmente un elemento del grupo 1 o 2)

con un no metal (como halógenos, oxígeno, etc.).

Los ciclos de Born Haber se usan principalmente como medio para calcular

la energía reticular que, en general, es muy difícil de determinar

experimentalmente. 42

Max Born
1882 1970

Fritz Haber
1968 - 1934 



Energía y formación del enlace 
iónico

Na(s)  +   ½  Cl2 (g) NaCl(s) -411

43

Na(s)       Na(g)

Ho (kJ)

+92

+121

+496

-349

-771

½  Cl2 (g)           Cl(g) 

Na(g)           Na+(g) + e-

Na+(g) + Cl-(g)         NaCl(s)

Cl(g) + e-         Cl-(g)

Sublimación de sodio

Disociación de moleculas de cloro 

Ionización de sodio (PI)

Adición de un electron al cloro (AE)

Formacion de NaCl (U o Hred )

Hºf NaCl(s) = Hred NaCl(s) + Hºf Na(g) + Hºf Cl(g) + I1Na + EA1 Cl

Entalpia de formación
( Hºf )

Ciclo de Born-Haber para la formación de un sólido iónico a partir de sus 

elementos: Na(s) + ½ Cl2(g) NaCl(s)

Na(s) + 1/2 Cl2(g)

Na(g) + 1/2 Cl2(g)

Na(g) + Cl(g)

Na+(g) + e- + Cl(g)

Na+(g) + Cl-(g)

NaCl(s)

+496 kJ

+122 kJ

+108 kJ

-349 kJ

-788 kJ

-411 kJ

Hred NaCl = Hºf NaCl(s) ( Hºf Na(g) + Hºf Cl(g) + I1Na + EA1 Cl) 44

Reactivos

Productos



subl > 0 

Na(g) 

Na+
(g)    

ioniz > 0 AE < 0 

disoc > 
0 

Cl (g) 

Cl- (g) 

U < 0 

Ley Hess 

f subl disoc ioniz AE + 
U 
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Na(s)+    ½ Cl2 (g)           NaCl(s)     f = - 411 kJ/mol 
f  

+ 

Ca(g) 

Ca2+
(g) 

Ca+
(g) 

subl > 0 

ioniz > 0 

ioniz > 0 
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Ca(s)  +    F2 (g)             
 CaF2(s) 

f  

AE < 0 

2 F(g) 

disoc 

 enlace 

> 0 

2 F- (g) 

U < 0 

f subl + 1° ioniz + 2° ioniz disoc AE + U 

 + 
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Pag 27 
Tabla de 

constantes
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AE < 0

sublim > 0

½ I2 (g)

I (g)

disoc > 0

I- (g)

subl > 0

K(g)

K+
(g)

ioniz > 0

50f subl K sublI2 disocI2 + PIK AE + 
U

K(s)+    ½ I2 (s)          KI(s)

f

U < 0

+
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Mg(g) 

Mg2+
(g) 

2 Cl (g) 

2 Cl- (g) 

Mg+
(g) 

ioniz 

 

U < 0 
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Mg(s)  +    Cl2 (g)             MgCl2(s) 
f  

subl > 0 

1° ioniz > 0 

 +  

AE < 0 

disoc > 0 

f subl Mg disoc Cl2 + 1° PI+ 2°  
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Es la energía requerida para producir 1 mol de átomos gaseosos de un

elemento a partir del  estado de agregación  que presenta a temperatura

ambiente y presión de 1 atmósfera. A 25 C  y P = 1,0 atm

Elemento (E) Calor de atomización 
o

at   (kJ/mol)

Na (s) 107,3

Cl (g) 122

Sc(s) 378

Hg (l) 64

Ga(l) 277

O (g) 249

Calor de atomización ( Ho
at)

54
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AE 

sublim 

½ I2 (g) 

I (g) 

disoc 

I- (g) 

subl 

K(g) 

K+
(g)    + 

ioniz 

= ½ Ho
at 
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K(s)    +    ½ I2 (s)             KI(s) 
f  

ho
at = 

K(s)     K(s)  
proceso sublimación y de 

atomización   

Cl2(g)  2 Cl(s)  
proceso sublimación y de 

atomización 

Mg(g) 

Mg2+
(g) 

AE 

 

disoc 

 

2 Cl (g) 

2 Cl- (g) 

Mg+
(g) 

subl 

1º 

ioniz 

 

ioniz 

 

= 2 Ho
at ho

at = 
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Mg(s)      +    Cl2 (g)            MgCl2(s) f  

Mg(s)     Mg(s)  
proceso sublimación y de 

atomización   

Cl2(g)  2 Cl(s)  
proceso disociación y de 

atomización 
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La energía de atomización se multiplica 

por la cantidad de átomos que se 

forman. 
La energía de disociación se multiplica 

por la cantidad de moléculas que se 

disocian 

La energía de sublimación se multiplica 

por la cantidad de átomos que se 

forman (que es la misma que se 

subliman).
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Ejercicio 2: utilizando un ciclo de  Born-Haber, calcular el valor de la energía de red 

para la formación de un mol de sulfuro de potasio a partir de sus elementos. 

2 K(s)+    S (s)                K2S(s) 
Hºf  

2 K(g) 

1° AE 

S(g) 

2 K+
(g) 

Hioniz) 

2 Ho
at = subl subl = Ho

at 

2° AE 

S-
(g) 

S2-
(g) 

¿U? 

+ 
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Hºf  - Hat K Hat S +2 x 1° PIK) + 1° AE + 2° AE ) 

U = (- 380,7 kJ/mol)  [( 2 x 89,0 kJ/mol) + 277,2 kJ/mol + (2 x  
48,4 kJ/mol) + - 200,4 kJ/mol + 456,0 kJ/mol ] =  

Hºf  - Hsubl K Hsubl S +2 x 1° PIK) + 1° AE + 2° AE 
) 

Hºf  =  2 subl K + Hsubl S + 2 x (1° PIK) + 1° AE + 2° 

AE + U 

U = (- 380,7 kJ/mol)  [( 2 x 89 kJ/mol) + 279 kJ/mol + (2 x  48,4 
kJ/mol) + - 200,4 kJ/mol + 456,0 kJ/mol ] =  

Hºf  =2 x Hat K + Hat S + 2 x (1° PIK) + 1° AE + 2° 

AE + U 
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Ejercicio 3: utilizando un ciclo de  Born-Haber, calcular el valor de la segunda 

energía de ionización del Al, durante la formación de un mol de óxido de aluminio, 

a partir de sus elementos.  

2 Al(s)        +  3/2  O2 (g)            Al2O3(s) 
f  

2 Alg) 

3 (1° AE ) 

3 O(g) 

2 Ho
at = subl 

 

3O-
(g) 

3O2-
(g) 

2 Al2+
g) 

2 Al3+
(g) 

ioniz) 

ioniz) 

2 Al+(g) 

2 ( ioniz) 

disoc  = 3 Ho
at 

3 (2° AE ) 

     +  

U 
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f = 2 x subl Al + 3/2 disoc O + 2 x (1° PIAl + 2° PIAl + 3° PIAl ) + 3 x (1° AE +2° AE ) + 
U 

f = 2 x at Al + 3 at O + 2 x (1° PIAl + 2° PIAl + 3° PIAl ) + 3 x (1° AE +2° AE ) + U 

2° PIAl   f  [2 x subl Al + 3/2 disoc O + 2 x (1° PIAl +  3° PIAl ) + 3 x (1° AE +2° AE 
) + U] 

2° PIAl   f  [2 x at Al + 3 at O + 2 x (1° PIAl +  3° PIAl ) + 3 x (1° AE +2° AE ) + U] 

2° PIAl   = (- 1675,7 kJ/mol)  [2 x 330,0 kJ/mol + 3/2 498 kJ/mol + 2 x (578 kJ/mol + 2745 
kJ/mol) + 3 x (- 141 kJ/mol + 744 kJ/mol) + (-15916 kJ/mol)] 

2° PIAl   = (- 1675,7 kJ/mol)  [2 x 330,0 kJ/mol + 3/2 249,2 kJ/mol + 2 x (578 kJ/mol + 
2745 kJ/mol) + 3 x (- 141 kJ/mol + 744 kJ/mol) + (-15916 kJ/mol)] 
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Tarea: desarrollar los ciclos de Born-Haber para las siguientes 

reacciones, expresando la ecuación de obtención de la entalpia 

de formación estándar. 

3 Fe(s) +  N2(g)    Fe3N2 (s) 

Cr(s)        +    Cl2 (g) +         ½ I2(s)           CrCl2I (s) 

2 Na(s)+    C(s) +  3/2 O2 (g)          Na2CO3(s) 



¿Por qué existe el NaCl y no el NaCl2? ¿Por qué existe el CaCl2 y

no el CaCl?

Estrategia: calcular el Hºf de cada compuesto propuesto

Datos:

Hº red CaCl2 = -2630 kJ/mol (Tabla)

Hº red CaCl = -877,5 kJ/mol (calculado)

Hº red NaCl2 = -2234,5 kJ/mol (calculado)

Hº red NaCl = -769 kJ/mol (Tabla)

EA Cl = - 349 kJ/mol (tabla)
63

a) Born- Landé,
b) b) 

Kaputinskii 

64
Pag 30 Tabla de constantes



G = H -T S   ¿Cómo es S para la formación del sólido? 

 

En general:  

Hºf comp. iónico(s) = Hºf átomos metal(g) + Hºf átomos no 

metal(g) +  (Ii metal) + (EAi no metal) + Hred comp. iónico 

 

Respuestas numéricas: 

65 

elemento 
Config. 
Elect. 

I1  I2 I3 

Na  [Ne] 3s1  496 4560 6912 

Ca [Ar] 4s2  590 1145 4912 

Hºf CaCl2 = - 785 kJ/mol; 

Hºf CaCl = - 194 kJ/mol; 

Hºf NaCl2 = + 2478 kJ/mol; 

 Hºf NaCl = - 411 kJ/mol 
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subl > 0  

Na(g) 

Na+
(g)    + 

ioniz > 0 AE < 0 

disoc > 0 

Cl (g) 

Cl- (g) 

U < 0 

Na(s)+    ½ Cl2 (g)          NaCl(s)     f = - 411 kJ/mol 

f subl disoc ioniz AE + U 

f = [107 + 122 + 496 + (-349) + (-769) ] kJ/mol= - 393 
kJ/mol



Na(s)   +        Cl2 (g)          NaCl2(s)

Na(g)

Na2+
(g)

AE

disoc = 2 
Ho

at

2 Cl (g)

2 Cl- (g)

Na+
(g)

subl = Ho
at

ioniz

ioniz

67

U > 0 

f

f NaCl2 subl Na disocCl2 + 1° PINa+ 2° PINa + 2 (1° AE Cl) + U

Hºf NaCl2 = [107 + 244 + 496 + 4562 + 2 (- 349) + (-2234,5) ] = 2476,5 kJ/mol 

+

Ca(s)    + Cl2(g) CaCl2(s)

Ca(g)

Ca+
(g)

Ca2+
(g)

2  Cl(g)

2  Cl-1(g)

°atomización

°disociación °atomización

1°EI

2°EI 2 AE

°formación

Ured+

f CaCl2 subl disocCl2 +1° PICa+ 2° PICa + 2(1° AE Cl) + U

Hºf CaCl2: 178 + 244 + 590 + 1145 + 2 (- 349) + (-2630 ) = - 1171 kJ/mol 68



Ca(s)    + 3/2 Cl2(g) CaCl3(s)

Ca(g)

Ca+
(g)

Ca3+
(g)

Ca2+
(g)

3  Cl(g)

3  Cl-1(g)

°atomización

1°EI

2°EI

3°EI

3 AE

°formación

Ured

+

°disociación °atomización

69

Ca(s)    + ½ Cl2(g) CaCl(s)

Ca(g)

Ca+
(g) Cl(g)

Cl-1(g)

°atomización

°disociación °atomización

1°EI

AE

°formación

Ured

+

70
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Esquema de la disolución 
de un compuesto iónico 

en agua

Solubilidad de compuestos iónicos 

Disolución de un 
sólido

Entalpía de disolución disol):

cambio de entalpía por mol de

unidades fórmula cuando una

sustancia se disuelve.

LiF

LiCl

LiBr

LiI

+ 4,9

- 37

- 48,8

- 63,3

disol (kJ/mol)

72

Algunos sólidos se disuelven 

exotérmicamente y otros en 

forma endotérmica.



Na+
(g)  + Cl- (g) 

- U = 771 kJ 

> 0 

Hhidrat = HC+ + HA-  

-768 kJ < 0 

Na+
(ac)  + Cl- (ac) NaCl(s)   

Hdisol 

Hhidrat     + (- U)  =  768 + 771 = + 3 kJ/mol Hdisol  =   

Na+
(g)  + Cl- (g) Na+

(ac)  + Cl- (ac) Hhidrat 

Na+
(g)  + Cl- (g) NaCl(s)   - U 

Hhidrat =  hhidrat(catión) +   Hhidrat (anión)  

73 
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Mg2+
(g)  + 2 Cl- (g) 

Mg2+
(ac)  + 2 Cl- (ac) MgCl2(s)   

- U = >0 Hhidrat= HMg2+ + 2 HCl-  

Hdisol 

Ejercicio 4: utilizando un ciclo de  Born-Haber, calcular el valor de entalpia de 

hidratación de un mol de cloruro de magnesio.  

Hdisol  =  Hhidrat     + (- U)  = HC+ + HA- - (- U) =  1921 kJ/mol  363 
kJ/mol + ( - ( - 2526 kJ/mol)) 

Hdisol  =  242 kJ/mol 
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Pag 31 Tabla de 
constantes
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Pag 32 Tabla de 
constantes
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Solubilidad: máxima cantidad de una sustancia que se puede 

disolver en un dado volumen de solvente a una dada 

temperatura.

Insoluble: solubilidad < 0,01 M (arbitrario)

No hay reglas que se basen en propiedades sencillas como
carga iónica por ej.

Solubilidad es la cualidad de soluble (que se puede disolver). Se trata de una

medida de la capacidad de una cierta sustancia para disolverse en otra.

Solubilidad de algunos compuestos en función de la 

temperatura

78

En general, la solubilidad de un

sólido en agua aumenta al

aumentar la temperatura   

(proceso endotérmico)
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Formación de una solución saturada

No saturada: no tiene la cantidad máxima posible de

soluto que puede disolverse para una temperatura y

presión dadas.

Saturada: tienen la mayor cantidad posible de soluto

disuelto para una temperatura y presión dadas. En

ellas existe un equilibrio entre el soluto y el disolvente.

Sobresaturada: contiene más soluto disuelto del que

puede existir en equilibrio a una temperatura y presión

dadas.

80

Empíricamente:

1) Todos los compuestos iónicos comunes del grupo 1 y los del ión amonio son
solubles en agua

2) Son solubles en agua:
Todos los nitratos y acetatos
Todos los cloruros (salvo AgCl, Hg2Cl2 y PbCl2)  
Todos los bromuros (salvo AgBr, Hg2Br2, PbBr2 y HgBr2)
Todos los ioduros (salvo: idem bromuros)
Todos los sulfatos (salvo los de Ca2+, Sr2+, Ba2+ y Pb2+)

3) Principalmente insolubles en agua:
Sulfuros (salvo grupos 1 y 2 y amonio)
Carbonatos (salvo grupo 1 y amonio)
Fosfatos (salvo grupo 1 y amonio)
Hidróxidos (salvo grupo1, Ba2+, Sr2+; Ca2+: poco soluble).

Reglas de solubilidad en agua para compuestos iónicos 

comunes



Transición entre carácter iónico y covalente

81

La mayoría de los compuestos químicos tiene uniones intermedias
entre iónicas y covalentes.

Los mejores ejemplos de uniones iónicas se encuentran entre los
metales de bajo potencial de ionización y no metales de alta
afinidad electrónica ( electronegatividad 1,7).

En estos casos hay una transferencia completa de electrones del
átomo del metal al del no metal, formándose un cristal iónico.

Una unión covalente pura se forma en general en moléculas
diatómicas homonucleares (ej.: Cl2, O2, etc.), ya que los átomos
que forman la unión tienen la misma tendencia a atraer electrones
(tienen igual electronegatividad).

Catión 
polarizante

Anión 
polarizable

Nube electrónica 
distorsionada

Sin 
polarizació

n

Con 
polarizació

n

Polarización del anión por la presencia del 

catión

82



Mayor polarización de un anión (y > carácter covalente del enlace) se favorecen
por:

1) Carga eléctrica alta, ya sea en el anión o en el catión (para el catión =>
potencial iónico alto. Potencial iónico: = carga/radio)

2) catión pequeño

3) anión grande

4) catión con configuración electrónica de pseudo gas noble: > carga nuclear
efectiva (ej.: elementos de transición)

83

Efectos de polarización (reglas de Fajans)

Estas reglas permiten determinar de forma aproximada el carácter covalente

de un enlace iónico.

El catión tiene mayor carga nuclear efectiva Zef (para radios y cargas similares,

cuanto mayor Zef más polarizante es el catión, mayor carácter covalente)

Mayor polarización enlace---- enlace sea mas covalente

Mayor carácter covalente----- menor PF y Peb

Compuestos iónicos tienen mayor PF y Peb que los compuestos covalentes

84
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Regla 1: Cuanto más polarizante es el catión, mayor será el carácter covalente del

enlace. El poder polarizante (de deformar) de un catión aumenta al aumentar la

relación q/r (potencial iónico). C+ sea pequeño y carga grande

Regla 2: Cuanto más polarizable es el anión, mayor será el carácter covalente del

enlace. La polarizabilidad del anión aumenta al aumentar el tamaño y la carga

(facilidad para ser deformado). A- sea grande y carga grande

Regla 3: La polarización del enlace (y por lo tanto el carácter covalente) aumenta

cuando el catión no tiene configuración de gas noble. El catión tiene mayor carga

nuclear efectiva Zef(para radios y cargas similares, cuanto mayor Zef más

polarizante es el catión) catión que sea elemento de transición tiene > carga

nuclear efectiva (ej.: elementos de transición) mas covalente 86

Reglas de Fajans
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Ej. de aplicación de reglas de Fajans 

Sustancia  PF (ºC) 
Radio 

iónico (Å) 
Regla de Fajans 

MgF2  1396 F- 1,36  

I-  2,16  

anión grande   mas polarizable 

  mayor carácter covalente MgI2  632 

BeCl2  440 
Be2+ 0,31  

Ba2+ 1,35  

catión pequeño y de alta carga 

(alto )  mas polarizante 

  mayor carácter covalente 
BaCl2  963 

KCl 776 Cl- 1,81 

S2- 1,90  
anión alta carga  covalente 

K2S  471 

KCl 776 K+ 1,38  

Cu+ 0,96  

ión metal bloque d   covalente   

(>> Zefectivo) CuCl 430 

Ejercicio 6: 
En cada uno de los siguientes pares de cationes, elegir el que tenga 
el mayor poder polarizante: 
 
 Mg2+ , Na+;       Li+, K+;       Li+, Al3+ ;       Mg2+, Pb2+ 

 
 Ca2+, Sn2+ ;     Cs+, Al3+ ;      Ca2+, Pb2+ ;     Mg2+, Zn2+ 
 
 
 
Ejercicio 7: 
En cada una de los siguientes pares de aniones, elegir al que sea 
más polarizable: 
 
F , Br        F , O 2-       Br , S2       
Cl , S2       O2 , Se2        SCN , CN  
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