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Enlace – Enlace Iónico
• Símbolos de Lewis y Regla del octeto
• Electronegatividad y carácter metálico

• Enlace iónico, covalente y metálico
• Electronegatividad y % carácter iónico
• Entalpía de red y calor de formación

• Propiedades de los compuestos iónicos
• Efecto de polarización: Reglas de Fajans

• Punto de fusión
• Ciclo termoquímico y calor de disolución
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SÍMBOLOS DE LEWIS
Símbolo químico del elemento más un punto 

por cada electrón de valencia

REGLA DEL OCTETO: 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) 3
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Variación de la Electronegatividad
en la tabla periódica

Electronegatividad es la capacidad de un átomo 
de una molécula para atraer los electrones hacia 

sí 4



METALES, NO METALES, METALOIDES
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ENLACE QUÍMICO
Se denomina ENLACE QUÍMICO a las uniones entre átomos 
que surgen al ceder, ganar o compartir electrones entre sí 
dando lugar a la estructura electrónica más estable en la 

capa de valencia
ENLACE IÓNICO

Atracciones 
electrostáticas entre 

iones de carga opuesta
Sal: NaCl

[Ne]3s1 [Ne]3s23p5

[Ne] [Ar]
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ENLACE COVALENTE
Unión entre átomos que 

comparten electrones de valencia

Azúcar: C12H22O11

Covalente 
puro

Comparten por 
igual

Covalente 
polar

Distribución 
desigual 7



ENLACE METÁLICO
Entre elementos de baja y muy parecida (o igual) 

electronegatividad que comparten electrones entre 
muchos átomos formando redes tridimensionales

Alta conductividad eléctrica y térmica

Brillo metálico

Maleabilidad, ductilidad

Aluminio Hierro Cobre
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Banda de 
valencia

Banda de 
conducción

ENLACE METÁLICO
Red tridimensional con cada átomo rodeado por varios 

vecinos.

Fe
[Ar]3d64s2

4s2 de n 
átomos 
de Fe

4p0 de n 
átomos 
de Fe
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ENLACE IÓNICO
Unión entre iones de cargas opuestas generados a partir de 

la transferencia de electrones desde un elemento de baja 
electronegatividad a otro de alta

Li(s) + 1 F2(g) → LiF(s)     ∆Hf
0 = – 616,0 kJ/mol

                 2                            ∆Gf
0 = – 587,7 kJ/mol

Metal
Grupo 1

No Metal
Grupo 17
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Compuesto ∆χ % carácter 
Iónico

∆Gf
0  

kJ/mol
∆Hf

0  
kJ/mol

LiF(s) 3 89,5 -587,7 -616,0

LiCl(s) 2,18 69,5 -384,4 -408,6

LiBr(s) 1,98 62,5 -342 -351

LiI(s) 1,68 50 -270 -271

Diferencia de electronegatividad, % de 
carácter iónico y calor de formación
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- κ ZcatiónZanión / r

Energías Coulómbica y de Repulsión al 
aproximarse dos iones de carga opuesta

-+
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Li+(g) + F−(g) → LiF(s)     ∆Hred = – 1036 kJ/mol

Li+(g)

F-(g)

+

ENERGÍA DE RED (∆Hred ó U0)
Energía liberada al formarse un mol del 

sólido iónico a partir de los iones gaseosos

LiF (s)

∆Hred
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Compuesto ∆Hf
0  

kJ/mol
r+ + r- 
pm

∆Hred
0  

kJ/mol

LiF(s) -616,0 209 -1036

LiCl(s) -408,6 257 -853

LiBr(s) -351 272 -807

LiI(s) -270,3 296 -757

Variación de la Energía de Red con la 
distancia interiónica
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Li(s) + 1 F2(g) LiF(s)
            2

Li(g)   +     F(g)                                  Li+(g) + F− (g)           

∆Hf
0

∆Hat(Li) + 

∆HI(Li) + ∆HEA(F) 

∆Hred
1 ∆Hdis(F2)
2 

∆Hf
0

 = ∆Hat + 1 ∆Hdis + ∆HI + ∆HEA + ∆Hred 
2

CICLO DE BORN-HABER
Ciclo termoquímico empleando la Ley de Hess
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Li(s) + 1 F2(g) → LiF(s)                 ∆Hf
0

LiF = – 605,4 kJ/mol
            2

Li(s) → Li (g)     ∆Hat =  ∆Hsubl  = 159,3 kJ/mol
            1 F2

 (g) → F (g)     ∆Hat =  1  ∆Hdis =  79 kJ/mol
2                                        2

                Li(g) → Li+(g)                   ∆HI =  520,3 kJ/mol
                 F (g) → F− (g)                   ∆HEA  = –328 kJ/mol
  Li+(g) + F− (g) → LiF(s)                  ∆Hred  = –1036 kJ/mol

∆Hf
0

LiF = ∆Hat + 1 ∆Hdis + ∆HI + ∆HEA + ∆Hred 
2                                    
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PROPIEDADES DE LOS SÓLIDOS IÓNICOS

- Baja conductividad eléctrica (los iones están 
fijos en sus posiciones). 

- Fragilidad: los iones no se pueden desplazar de 
sus posiciones porque se rompería la 
electroneutralidad local y se separarían

- No son volátiles. Tienen alto punto de fusión 
(600 – 2000ºC)

- Muchos (aunque no todos) los compuestos 
iónicos son solubles en agua

- Son conductores cuando están disueltos en 
agua (electrolitos) o fundidos
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POLARIZACIÓN DEL ENLACE: covalencia parcial
en compuestos iónicos
REGLAS DE FAJANS

La polarización de un anión y, en consecuencia el carácter
covalente del enlace, es mayor cuando:

a) Catión es pequeño y la carga elevada (potencial iónico
Z+/r+ alto)

b) El anión es grande y tiene carga elevada (más fácil de 
deformar)

c) El catión tiene mayor carga nuclear efectiva Zef (para
radios y cargas similares, cuanto mayor Zef más

polarizante es el catión)
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Z+ /r+ (pm) Zef del catión
(Slater)

MgCl2 2/86 7,85

CuCl2 2/87 8,2

ZnCl2 2/88 8,85

P
o
l
a
r
i
z
a
c
i
ó
n

EFECTO DE POLARIZACIÓN

No polarizado Poco 
Polarizado

Muy 
Polarizado

>
%
c
o
v
a
l
e
n
c
i
a
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Efecto de polarización: Z+ /r+ del Li+ es 
grande e introduce covalencia

∆H0
red

kJ/mol
r+ + r- 
pm

Tfusión 
(ºC)

∆H0
red

kJ/mol
r+ + r- 
Pm

Tfusión 
(ºC)

LiCl -853 257 605 MgCl2 -2326 253 714
NaCl -769 283 801 CaCl2 -2223 281 782
KCl -701 319 770 SrCl2 -2127 299 875

RbCl -680 332 718
CsCl -657 348 645

AgCl -864 296 455 CuCl2 -2774 254 620
CuCl -921 258 430 ZnCl2 -2690 255 283

Aumento del grado de covalencia 
por polarización de enlace

INFLUENCIA DE LA ENERGÍA DE RED Y LA 
POLARIZACIÓN SOBRE EL PUNTO DE FUSIÓN

Efecto de polarización: alta Zef aumenta el 
grado de covalencia 21



CALOR DE DISOLUCIÓN

-Separación de los iones del cristal: ∆S>0

-Ordenamiento de 
moléculas de agua 

en torno a los iones: 
∆S<0

∆G0
disol = ∆H0

disol - T∆S0
disol 
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 ∆Hred = f [1/(r+ + r -)]

∆Hhidratación = f1 (1/r+) + f2 (1/ r -)

Los compuestos iónicos más solubles son aquellos en los 
que los iones difieren más en sus tamaños. 

MX (s) M+(ac) + X- (ac)
∆Hdisol

−∆Hred
∆Hhidratación 

(∆Hhidr(M+) + ∆Hhidr(X-) )

M+(g) + X- (g)

CICLO DE BORN-HABER
para calcular el calor de disolución

∆H0
disol = -∆H0

red + ∆H0
hidratación 
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∆H0
disol = -∆H0

red + ∆H0
hidratación 

∆G0
disol = ∆H0

disol - T∆S0
disol 

∆S0
disol = S0

M+(ac) + S0
Cl-(ac) - S0

MCl(s) 
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r+, r-
Pm

−∆H0
red 

kJ/mol
∆H0

hidr 
catión
kJ/mol

∆H0
hidr 

anión
kJ/mol

∆H0
disol  

kJ/mol
∆S0

disol  
J/molK

∆G0
disol  

kJ/mol

LiCl 90, 167 834 -519 -381 -66 11,4 -69,4
NaCl 116, 167 769 -406 -381 -18 44,4 -31,2
KCl 152, 167 701 -322 -381 -2 76,3 -24,7

RbCl 165, 167 680 -293 -381 6 84,9 -19,3
CsCl 181, 167 657 -264 -381 12 88,8 -14,5



SOLUBILIDAD DE LOS COMPUESTOS IÓNICOS EN 
AGUA
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Calcular la energía de red del MgCl2 a partir del ciclo 
de Born-Haber de la figura

Mg(s) + Cl2(g) MgCl2(s)

Mg(g)  + 2Cl(g)                                   Mg2+(g) + 2Cl−(g)

∆Hred ?

Datos: ∆HI1(Mg) = 737,7 kJ/mol ∆HI2(Mg) = 1450,7 kJ/mol. ∆HEA(Cl) = -349 
kJ/mol. ∆Hat(Mg) = 146 kJ/mol. ∆Hat(Cl) = 122 kJ/mol. ∆H0

f(MgCl2(s)) = -641,4 
kJ/mol 26



Mg(s) + Cl2(g) MgCl2(s)

Mg(g)  + 2Cl(g)                                   Mg2+(g) + 2Cl−(g)

∆Hred ?

Datos: ∆HI1(Mg) = 737,7 kJ/mol ∆HI2(Mg) = 1450,7 kJ/mol. ∆HEA(Cl) = -349 
kJ/mol. ∆Hat(Mg) = 146 kJ/mol. ∆Hat(Cl) = 122 kJ/mol. ∆H0

f(MgCl2(s)) = -641,4 
kJ/mol

∆𝑯𝑯𝒇𝒇(𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴) = ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂(𝑴𝑴𝑴𝑴) + 𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂(𝑪𝑪𝑪𝑪) + ∆𝑯𝑯𝑰𝑰𝑰𝑰(𝑴𝑴𝑴𝑴) + ∆𝑯𝑯𝑰𝑰𝑰𝑰(𝑴𝑴𝑴𝑴)

+𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝑬𝑬𝑬𝑬(𝑪𝑪𝑪𝑪) + ∆𝑯𝑯𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓

∆𝑯𝑯𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓(𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴)= −𝟔𝟔𝟔𝟔𝟔𝟔, 𝟒𝟒𝟒𝟒𝟒𝟒 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 − 𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 − 𝟐𝟐 ∗ 𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏

− 𝟕𝟕𝟕𝟕𝟕𝟕, 𝟕𝟕 + 𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏, 𝟕𝟕 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 − 𝟐𝟐 ∗ −𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏

= −𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐, 𝟖𝟖 𝒌𝒌𝒌𝒌/𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎
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MgCl2 (s) Mg2+(ac) + 2Cl- (ac)
∆Hdisol

−∆Hred ∆Hhidratación

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

Calcular el calor de disolución del MgCl2 en agua
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MgCl2 (s) Mg2+(ac) + 2Cl- (ac)
∆Hdisol

−∆Hred ∆Hhidratación

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

Calcular el calor de disolución del MgCl2 en agua

∆H0
disol = -∆H0

red + ∆H0
hidratación 

∆𝑯𝑯𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅(𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴𝑴)= − −𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐𝟐, 𝟖𝟖 𝒌𝒌𝒌𝒌𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 + −𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏

+𝟐𝟐 ∗ −𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 = −𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏, 𝟐𝟐 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏
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2Na(s) + ½ O2(g) Na2O(s)

2Na(g)  + O(g)                                      2Na+(g) + O2− (g)

∆Hred ?

∆𝑯𝑯𝒇𝒇(𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵) = 𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂(𝑵𝑵𝑵𝑵) + ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂(𝑶𝑶) + 𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝑰𝑰𝑰𝑰(𝑵𝑵𝑵𝑵) + ∆𝑯𝑯𝑬𝑬𝑬𝑬𝑬𝑬(𝑶𝑶)

+∆𝑯𝑯𝑬𝑬𝑬𝑬𝟐𝟐(𝑶𝑶) + ∆𝑯𝑯𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓(𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵)

∆𝑯𝑯𝒇𝒇(𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵) − 𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂 𝑵𝑵𝑵𝑵 − ∆𝑯𝑯𝒂𝒂𝒂𝒂 𝑶𝑶 − 𝟐𝟐 ∗ ∆𝑯𝑯𝑰𝑰𝑰𝑰 𝑵𝑵𝑵𝑵 − ∆𝑯𝑯𝑬𝑬𝑬𝑬𝑬𝑬(𝑶𝑶)

− ∆𝑯𝑯𝑬𝑬𝑬𝑬𝟐𝟐 𝑶𝑶 = ∆𝑯𝑯𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓(𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵)

∆𝑯𝑯𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓𝒓(𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵𝑵)= (– 414,2 – 2*107 – 249 – 2*495,8 – (-141+744)) kJ/mol 
= -2471,8 kJ/mol
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Calcular ∆𝑯𝑯𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅 del Mg(OH)2

Mg(OH)2 (s) Mg2+(ac) + 2OH- (ac)
∆Hdisol

−∆Hred ∆Hhidratación

Mg2+(g) + 2OH- (g)

∆H0
disol = -∆H0

red + ∆H0
hidratación 

∆𝑯𝑯𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅𝒅(𝑴𝑴𝑴𝑴(𝑶𝑶𝑶𝑶)𝟐𝟐)= − −𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑𝟑 𝒌𝒌𝒌𝒌𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 + −𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏𝟏 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏

+𝟐𝟐 ∗ −𝟓𝟓𝟓𝟓𝟓𝟓 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏 = 𝟒𝟒𝟒𝟒 𝒌𝒌𝒌𝒌 𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎𝒎−𝟏𝟏
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