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Si preguntamos a un grupo de profesores qué es lo que más necesitan para desarrollar correctamente una
asignatura, la respuesta mayoritaria será tiempo. Si esta pregunta se hace a un grupo de profesores de Química
de 2º de bachillerato, la respuesta será ahora unánime. Las treinta semanas escasas que se suele disponer para
desarrollar el currículum de esta asignatura hace que impartir este curso se convierta en una auténtica carre-
ra de fondo. Esta sensación se acrecienta cuando se trata de huir del papel que supone la mera transmisión de
conocimientos. Las últimas prescripciones administrativas, que han incrementado considerablemente los con-
tenidos, agravan notablemente esta situación.

Ayudar a nuestros alumnos a que lleguen con éxito a la meta es misión nuestra: del profesorado. Nuestros
estudiantes deben aprender de forma significativa. Su participación en esta actividad es esencial. El interés que
muestren y desarrollen, así como la dedicación y el esfuerzo que manifiesten son condiciones necesarias, aun-
que no suficientes para lograr el objetivo propuesto. Muchos fracasarían en el intento si no tuviesen al lado un
profesor. 

Por tanto, en esta tarea de facilitadores del aprendizaje, a nuestro conocimiento de la estructura de la dis-
ciplina, los profesores debemos añadir el conocimiento asociado a cómo aprende nuestro alumnado. De esta
forma, tendremos pautas que nos permitan estructurar actividades eficaces de enseñanza/aprendizaje. 

El libro del alumnado intenta ser un elemento importante en este proceso. Hemos elaborado la presente
Guía didáctica como una ayuda a los profesores que han elegido nuestro libro de texto. Es necesario aclarar ya
desde el principio que la misma no pretende ser un instrumento dirigista sino un complemento necesario en el
que el profesor puede encontrar sugerencias, comentarios, enfoques y planteamientos que le faciliten el des-
arrollo de los diferentes temas. Por tanto, esta guía tampoco es un simple solucionario de las actividades pro-
puestas. 

En una primera parte se realiza una justificación teórica que incluye una reflexión general del papel de la
Química en la estructura de la enseñanza secundaria postobligatoria. Ello nos permite centrarnos en la Química
de 2º de bachillerato y presentar la estructura del libro del alumnado, los contenidos que se incluyen y la tem-
poralización que consideramos conveniente para su desarrollo. Para fundamentar estos aspectos se ha incluido
un apartado de metodología didáctica, que además justifica las diferentes actividades que incluye el libro del
alumnado. Todo ello nos ha permitido formular una serie de capacidades a desarrollar, tanto generales como
específicas y establecer un conjunto de criterios y procedimientos de evaluación.

En la segunda parte se analizan de forma pormenorizada los distintos temas. Cada uno de ellos se inicia con
tres epígrafes: a) prerrequisitos, b) errores conceptuales y dificultades de aprendizaje y c) objetivos específi-
cos a alcanzar por parte del alumnado (creemos conveniente que el profesor amplíe en su grupo de alumnos la
parte de la autoevaluación del libro de texto, con los apartados que hacen referencia a los prerrequisitos nece-
sarios y con la tabla de las capacidades a desarrollar). A continuación, para cada tema se comentan las activi-
dades propuestas. Finalmente, se incluye en cada caso un apartado de evaluación y otro de bibliografía espe-
cífica y de recursos didácticos. 

Confiamos que la presente guía sea de utilidad para el profesorado que asume nuestros planteamientos y le
facilite en alguna medida el que sus alumnos alcancen con éxito la meta que se encuentra siempre al finalizar
el curso académico.

LOS AUTORES
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JUSTIFICACIÓN TEÓRICA Y CRITERIOS DIDÁCTICOS 
El currículo debe aportar al alumnado una formación

científica básica, fundamental e imprescindible en aquellas
disciplinas esenciales del ámbito de las Ciencias de la Natu-
raleza y de la Salud y de la Tecnología.

Además de una formación científica básica, se debe apor-
tar al alumnado una aplicación de todos estos conocimien-
tos al desarrollo de la técnica y a sus aplicaciones más cono-
cidas.

Se pretende que el alumno se familiarice con la meto-
dología de las ciencias, el conocimiento y el análisis de la
investigación, la forma de avanzar en la ciencia, el papel
desempeñado por las diferentes teorías científicas y la
importancia de los modelos teóricos como representaciones
interpretativas de la realidad.

Se debe dar un paso adelante hacia una formalización
paulatina y gradual desde el primer curso al segundo, para
lograr una adquisición realmente significativa de los conte-
nidos en cuestión.

La Química en el Bachillerato desempeñan un triple
papel: instrumental, teórico y formativo.

En su vertiente instrumental, proporciona técnicas y
estrategias básicas tanto para otras materias de estudio
cuanto para la actividad profesional. Es preciso, pues, aten-
der a esta dimensión instrumental y funcional, que hace

énfasis en el lenguaje propio de las ciencas. En Química se
emplea una terminología propia para hacer referencia a ins-
trumentos, aparatos, procesos, sustancias, etc., y a concep-
tos, que muchas veces se expresan con la ayuda de formu-
laciones matemáticas y representaciones gráficas. El dominio
de todo este lenguaje puede permitir su adaptación a dife-
rentes contextos y necesidades.

En relación con la vertiente instrumental, parece razo-
nable que el conocimiento de los alumnos tenga un cierto
respaldo teórico. En consecuencia, la teorización (defini-
ciones, demostraciones, relaciones conceptuales, y cambios
de paradigmas, etc.), debe tomar un papel importante en
esta disciplina. 

En su dimensión formativa, esta materia debe contribuir
a la formación de ciudadanos críticos y por ello debe incluir
aspectos de formación cultural, como las complejas relacio-
nes ciencia-técnica-sociedad, o la forma de trabajar del
científico.

Para el alumnado de bachillerato, la Química debe pre-
sentarse preferentemente como ciencia experimental,
determinada por su construcción teórica y el empleo de
modelos. Por ello, ha de favorecer la familiarización con las
características generales de la investigación científica y de
su aplicación a la resolución de problemas.

IINNTTRROODDUUCCCCIIÓÓNN
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En consecuencia, el desarrollo de esta materia ha de con-
tribuir a que las alumnas y los alumnos adquieran una serie
de capacidades que hemos concretado (capacidades gene-
rales a desarrollar) y en cada uno de los temas (objetivos
específicos).

Estos objetivos generales y específicos han de entender-
se como metas que guían el proceso de enseñanza-aprendi-
zaje, hacia las que hay que orientar la marcha de ese pro-
ceso. Constituyen de este modo un marco para decidir las
posibles direcciones a seguir durante su transcurso, desem-
peñando un papel fundamental como referencia para
secuenciar los contenidos y revisar y regular el currículo.

LA QUÍMICA EN EL BACHILLERATO

Introducción

El esfuerzo de la humanidad a lo largo de la historia para
comprender y dominar la materia, su estructura y sus trans-
formaciones, ha contribuido al gran desarrollo de la Quími-
ca y a sus múltiples aplicaciones a nuestra sociedad. Esta
es una de las importantes razones que justifican la inclu-
sión de la enseñanza de la Química en la enseñanza obliga-
toria y postobligatoria.

La Química, como disciplina del bachillerato, correspon-
de a unos estudios postobligatorios y, a diferencia de las
Ciencias de la Naturaleza de la etapa anterior, va dirigida a
alumnos que tienen un interés especial por los temas cien-
tíficos; se espera conseguir así, profundizar en la reflexión
y en las actitudes más propias de la ciencia haciendo un sal-
to cualitativo importante respecto a la ESO. Se produce un
cambio importante en la concepción de la asignatura al
pasar de una visión más integrada de la ciencia a una visión
más disciplinar.

En el bachillerato los alumnos son más maduros intelec-
tual y psíquicamente por lo que tienen un potencial de ini-
ciativa y de autonomía personal más elevado que hay que
desarrollar. La capacidad de razonamiento abstracto ya está
más perfilada y debe consolidarse, incrementarse y hacer
una base de su evolución intelectual.

En los contenidos conceptuales se propone profundizar
en algunos aspectos, especialmente en el paso del estudio
cualitativo al cuantitativo, y también la introducción de nue-
vos conceptos. Por ejemplo: los gases pasan a trabajarse des-
de un punto de vista cuantitativo; se da carácter cuantita-
tivo y se concreta la idea de transferencia energética; de la
idea de cambio químico se pasa a estudiar a fondo diferen-
tes tipos de reacciones; las nociones de átomos, moléculas
o iones se concretan hasta construir la amplia base que per-
mite justificar el comportamiento químico de los sistemas.

A nivel conceptual se propone también una reflexión
sobre la relación entre la naturaleza de los conceptos quí-

micos y los hechos experimentales que son la base de las
diferentes teorías químicas. La construcción de estas teo-
rías implica la introducción de razonamientos propios de la
ciencia: capacidad de formulación y verificación de hipóte-
sis, la utilización de modelos para interpretar situaciones
intangibles y el establecimiento de relaciones entre las
variables.

Por tanto, los conceptos que se estudian en este curso
requieren, en la mayoría de los casos, el empleo de des-
trezas que suponen un pensamiento formal (control de
variables, trabajo con modelos, proporciones y ecuacio-
nes matemáticas, etc.) (Shayer y Adey 1984). El profeso-
rado debe ser consciente de la dificultad que puede gene-
rar el estudio de esta disciplina (ej. trabajar con modelos
de la constitución de la materia que no se pueden visuali-
zar o ni siquiera imaginar; comprender la conservación de
ciertas propiedades, precisamente para explicar los cam-
bios que se observan a escala macroscópica o la utiliza-
ción de una simbología y un lenguaje propios, muy aleja-
dos de los que emplean los alumnos) (Gabel, 1999). Por
tanto, los estudiantes de este nivel se deben enfrentar a
una serie de conceptos abstractos, que encuentran difí-
ciles de relacionar entre sí y deben emplear unos proce-
dimientos asociados (entre los que puede destacar por su
relativa novedad el trabajo de laboratorio, empleando
material específico y la resolución de problemas de lápiz
y papel, que va más allá de la simple realización de ejer-
cicios de aplicación) que pueden dar la imagen (de hecho
sí que la dan) de una disciplina muy compleja, sólo apta
para unos cuantos. En este sentido, en orden a facilitar al
alumnado el aprendizaje de los conceptos químicos, un
requisito básico para la enseñanza de esta disciplina supo-
ne conocer las ideas previas de los alumnos y las dificul-
tades de aprendizaje.

Para enseñar Química no basta con dominar bien la dis-
ciplina a impartir, su estructura y sus relaciones. Es nece-
sario, además, conocer lo que el alumno ya sabe y los erro-
res conceptuales que puede ir generando a lo largo del
proceso de enseñanza/aprendizaje con el objetivo de esta-
blecer estrategias que intenten superarlos (o por lo menos
no reforzarlos e impedir su transmisión). En consecuencia,
un aspecto importante de este proyecto, que integra la pro-
gramación de estas asignaturas y que supone establecer
acciones didácticas que faciliten la construcción de los cono-
cimientos científicos, implica realizar un estudio acerca de
los siguientes aspectos fundamentales:

a) la estructura conceptual de la disciplina; 

b) los prerrequisitos necesarios para estudiar los concep-
tos correspondientes;

c) las dificultades de aprendizaje y los errores concep-
tuales de este nivel.
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En consecuencia, el profesorado debe ser consciente de
las barreras que dificultan el aprendizaje de la química de
forma que le permitan establecer acciones didácticas que
ayuden a sus alumnos a superarlas (Gabel, 1999).

Un objetivo importante es proporcionar a los alumnos
una base química sólida, suficiente para permitir la rela-
ción con las ideas básicas de otras materias como por ejem-
plo la Física, la Biología, la Geología y las Ciencias de la
Tierra y del medio ambiente. El conocimiento de sustan-
cias químicas contribuye a comprender la estructura, las
características y la reactividad de compuestos bioquímicos
que son más complejos. El conocimiento de sustancias quí-
micas y de la estructura de la materia ayuda a la compren-
sión de la composición, el comportamiento químico y la
estructura de materiales geológicos. Además, el estudio
físico-químico de los sistemas materiales les permite inter-
pretar fenómenos propios de la dinámica de los materiales
geológicos como son la sedimentación, la solubilidad y la
meteorización. Esta materia se apoya en la Física funda-
mentalmente en cuestiones energéticas, ondulatorias y
electrostáticas.

Estructura del libro del alumnado
En cada uno de los temas la Química se presenta como

una ciencia en construcción –para lo cual se hace el sufi-
ciente énfasis en la vertiente histórico-social de la Quími-
ca y en los aspectos metodológicos asociados–. En este sen-
tido, hemos focalizado nuestra atención en los siguientes
puntos (que desarrollamos con más detalle en el apartado
de metodología didáctica):

1. Señalar la importancia de aspectos tales como el
reconocimiento y delimitación de los problemas, la for-
mulación de hipótesis, etc. 

2. Poner en cuestión la concepción de la ciencia como
método para alcanzar la "verdad" y como único procedimien-
to para adquirir el conocimiento útil. Por el contrario, cobra
relevancia la idea de la ciencia como empresa humana,
fruto de la creatividad de los que la producen y la valora-
ción de sus implicaciones sociales y culturales.

3. Introducir una visión evolutiva de la ciencia, dirigi-
da al proceso de cambio conceptual (cómo los conceptos
surgen, se desarrollan y son desplazados por otros).

4. Explicitar las interconexiones existentes con la
sociedad, intentando enmarcar en cada momento el con-
texto histórico en el cual se ha construido el conocimiento
científico, que a su vez ha propiciado el control y la mejo-

ra de sustancias y procesos naturales. En consecuencia, tam-
bién se hace énfasis en la importancia del conocimiento
químico para nuestra sociedad. De esta forma, se presen-
tan situaciones que ejemplifican cómo el entendimiento del
comportamiento químico de las sustancias permite resolver
problemas actuales relacionados con la lucha contra la
enfermedad (diseño y síntesis de nuevos fármacos, estudios
de mecanismos bioquímicos, etc.), obtención de nuevos y
mejores materiales (plásticos, sustancias superconductoras,
fibras sintéticas, nuevos combustibles, etc.), conservación
del medio ambiente (efecto invernadero, lluvia ácida, des-
trucción de la capa de ozono, contaminación química –aire
y agua–, etc.), hallazgo de nuevas fuentes de energía, etc.
Por ello, además de presentar la componente más puramen-
te conceptual, que nos puede permitir la continuación de
estudios científicos superiores, nuestro objetivo es ampliar
este campo presentando a la Química desde una dimen-
sión humana más amplia que afecta a nuestra cultura y a
nuestras vidas. 

Estas interacciones ciencia-técnica-sociedad tienen una
clara componente motivacional para el alumnado al ayu-
darle a comprender el mundo en el que vive y facilitarle la
respuesta a preguntas que surgen de su entorno cotidiano.
A ello debemos unir el carácter intrínsecamente formati-
vo que proporcionan estas reflexiones.

Toda esta perspectiva histórico-cultural está asociada,
en mayor o menor grado, a la necesidad de resolver pro-
blemas. Por ello, para intentar incluir o recoger todos estos
aspectos responderemos a preguntas como las siguientes:
¿cuáles son las propiedades de la materia y cuál es su
estructura?; ¿cómo se pueden transformar unas sustancias
en otras?; ¿qué leyes siguen estas transformaciones?; ¿cómo
interpretamos, explicamos y predecimos este comporta-
miento guímico (papel de las teorías)?; ¿cómo afecta este
conocimiento y su aplicación práctica a la sociedad? y ¿cómo
afecta el contexto histórico particular al desarrollo cientí-
fico?

Este planteamiento ha permitido agrupar los diferentes
temas en cuatro Unidades Didácticas:

I) EL OBJETO DE LA QUÍMICA.

II) PROPIEDADES Y ESTRUCTURA DE LA MATERIA.

III) TRANSFORMACIONES DE LA MATERIA (LA REACCIÓN
QUÍMICA).

IV) SUSTANCIAS Y TRANSFORMACIONES PARA LA SOCIE-
DAD.
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En cualquier caso, recordando lo comentado anterior-
mente, en los temas que desarrollan cada una de las Uni-
dades Didácticas (UD), se ha tratado de atender a cada una
de las cuatro dimensiones de la Química que se reflejan en
la parte central de la Figura 1.

Los quince temas de que consta este proyecto se distri-
buyen de la siguiente forma en cada uno de las cuatro uni-
dades didácticas:

I. EL OBJETO DE LA QUÍMICA
1. ¿Qué es la Química?

II. PROPIEDADES Y ESTRUCTURA DE LA MATERIA
2. Estructura atómica y el sistema periódico de los ele-

mentos químicos.

3. Enlace químico.

III. TRANSFORMACIONES DE LA MATERIA (La reacción
química)

4. Termoquímica.

5. ¿Por qué suceden las reacciones químicas?

6. Cinética química.

7. Equilibrio químico.

8. Reacciones ácido-base.

9. Reacciones de precipitación.

10. Reacciones de oxidación-reducción.

IV. SUSTANCIAS Y TRANSFORMACIONES IMPORTANTES
PARA LA SOCIEDAD

11. Elementos de los bloques s y p del sistema periódico.

12. Química industrial.

13. Química orgánica (I).

14. Química orgánica (II).

15. Sustancias y polímeros orgánicos naturales.

Con el ánimo de presentar la Química según las dimen-
siones señaladas en la Fig. 1, conviene iniciar el curso recor-
dando, ampliando y profundizando el campo de conocimien-
to objeto de estudio de la Química (Tema-1: ¿Qué es la
Química?). Esta pretensión inicial nos permite centrar nues-
tra atención en algunos aspectos metodológicos y en ejem-
plos que muestran su dimensión social, deteniéndonos pre-
viamente en los orígenes de la Química moderna.

Se puede iniciar el curso bien por la UD III (La reacción
química) o por la UD II (Propiedades y estructura de la mate-
ria). El comienzo por el bloque correspondiente a la reac-
ción química puede tener la ventaja de dar inicialmente a
la asignatura un enfoque menos académico y, a priori, qui-
zás más experimental que el que supone el inicio por el blo-
que de contenidos II. Sin embargo, la secuencia tradicional
que se ha dado a estos contenidos puede facilitar la cohe-
rencia de los temas tratados, fundamentalmente a la hora
de interpretar la reacción química, evitando así la genera-
ción de posibles lagunas. Muchos de los conceptos relacio-

PROPIEDADES Y ESTRUCTURA DE LA MATERIA

Ciencia Sociedad

Origen y evolución

Conocimiento, control y mejora de las sus-
tancias y procesos naturales

SUSTANCIAS Y TRANSFORMACIONES PARA LA SOCIEDAD
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nados con la estructura atómica y molecular actúan como
prerrequisitos a la hora de entender la reacción química
(Fig. 2) (Pozo et al. 1991). Por ello, en nuestro caso se ha
optado por presentar en el libro una secuenciación acorde
con la opción que parte del estudio de estos prerrequisitos
(el estudio de las propiedades generales de la materia y su
explicación por parte de la TCM, los distintos modelos ató-

micos y el sistema periódico, así como la clasificación de
las sustancias atendiendo a sus propiedades y su posterior
explicación mediante los correspondientes modelos de enla-
ce) para posteriormente estudiar en profundidad la reac-
ción química. Con todo, el texto permite que el profesora-
do pueda adaptar o establecer secuencias alternativas en
torno a las UD II y III.

La Unidad Didáctica IV –que en nuestra secuenciación es
con la que se finaliza el curso– permite establecer múltiples
relaciones de la Química con la sociedad. Además, muchos
de los problemas que se plantean en los cinco temas de esta
UD pueden ser formulados a partir del conocimiento previo
general de la reacción química y de la estructura de la mate-
ria. Por tanto, muchos de los temas básicos estudiados con
anterioridad en el curso pueden relacionarse mediante su
aplicación al estudio de sustancias y procesos de importan-
cia para nuestra sociedad.

Los CONTENIDOS que desarrollan cada una de las unida-
des didácticas son los siguientes:

TEMA 1. ¿QUÉ ES LA QUÍMICA?
1. Un orígen para la química moderna
2. ¿Cuál es el objetivo de la química?
3. ¿Qué estudia la química?
4. ¿Cómo se trabaja en la química?
5. Aspectos sociales de la química

Reversible
Dinámico

Vi = Vd

CÁLCULOS
ESTEQUIOMÉTRICOS
Y TERMOQUÍMICOS

Discontinuidad Proporcionalidad

Presión parcial, KpMolaridad, Kc

Conservación

LA REACCIÓN QUÍMICA

EQUILIBRIO
QUÍMICO

TCM

CINÉTICA QUÍMICA ECUACIÓN QUÍMICA

Disoluciones y mezclas
heterogéneas

Perturbación y
evolución del equilibrio

REACCIONES DE
TRANSFERENCIA DE PROTONES

REACCIONES
REDOX

REACCIONES DE
PRECIPITACIÓN

CONSTANTE DE EQUILIBRIO

VARIACIÓN CON T

ÁTOMOS Y MOLÉCULAS
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BLOQUE I: PROPIEDADES Y ESTRUCTURA DE LA MATERIA

TEMA 2. LA ESTRUCTURA ATÓMICA Y EL SISTEMA PERIÓ-
DICO DE LOS ELEMENTOS QUÍMICOS

1. Estudio histórico de los modelos de Dalton, Thomson y
Rutherford

2. Los espectros y su importancia
3. El modelo atómico de Bohr
4. Crisis de la física clásica
5. Los fundamentos de la mecánica cuántica
6. Los números cuánticos
7. La interpretación de la función IΨI2. Diagramas de con-

torno
8. La distribución electrónica en los átomos polielectró-

nicos
9. El nacimiento y la evolución del sistema periódico de

los elementos químicos
10. La justificación del sistema periódico
11. Estudio de algunas propiedades periódicas

TEMA 3. ENLACE QUÍMICO
1. Clasificando las sustancias cristalinas atendiendo a sus

pripiedades
2. ¿Por qué se combinan los átomos?
3. Enlace iónico. Sustancias iónicas
4. Enlace covalente
5. Enlaces intermoleculares
6. Sólidos atómicos
7. Enlace metálico. Sustancias metálicas

BLOQUE II: TRANSFORMACIONES DE LA MATERIA (LA
REACCIÓN QUÍMICA)

TEMA 4. TERMOQUÍMICA 
1. ¿Qué es la energía? 
2. Calor y trabajo 
3. La energía interna. Primer principio de la termodiná-

mica 
4. Trabajo de expansión y calor de reacción. Entalpía
5. Ecuaciones termoquímicas. Reacciones exoenergéticas

y reacciones endoenergéticas 
6. Ley de Hess 
7. Entalpías de enlace y ΔHreacción

TEMA 5. ¿POR QUÉ SUCEDEN LAS REACCIONES
QUÍMICAS? ENTROPÍA Y ENERGÍA LIBRE 

1. ¿Por qué ocurren las reacciones químicas? Entropía
2. Energía libre de Gibbs 

TEMA 6. CINÉTICA QUÍMICA
1. Velocidad de reacción 
2. Factores que afectan a la velocidad de reacción
3. Un modelo de reacción química. Teoría de las colisio-

nes
4. Orden de reacción, mecanismo de reacción y molecu-

laridad 

TEMA 7. EQUILIBRIO QUÍMICO 
1. ¿Se producen siempre las reacciones químicas de for-

ma completa? 
2. La constante de equilibrio. Ley de equilibrio químico 
3. Otros aspectos relacionados con la constante de equi-

librio 
4. Interpretación molecular del equilibrio químico
5. Características de los sistemas de equilibrio químico 
6. Perturbación de los sistemas en equilibrio
7. Sistemas en equilibrio químico que han sido perturba-

dos. Evolución a nuevas posiciones de equilibrio

TEMA 8. REACCIONES ÁCIDO-BASE 
1. Caracterización de los ácidos y de las bases por sus pro-

piedades 
2. Conceptos de ácido y base 
3. Fuerza relativa de ácidos y bases 
4. Autoionización del agua. Concepto pH 
5. Indicadores 
6. ¿Qué sucede con el pH al disolver una sal en el agua? 
7. El proceso de neutralización. Valoraciones ácido- base 

TEMA 9. REACCIONES DE PRECIPITACIÓN 
1. Introducción. Importancia práctica de los procesos de

disolución y precipitación en agua 
2. Equilibrio disolución-precipitación. Compuestos iónicos

solubles e insolubles 
3. Factores entálpicos que influyen en la solubilidad

de sustancias iónicas en agua 
4. Producto de solubilidad y reacciones de precipitación 
5. Factores que afectan la solubilidad de los compuestos

iónicos 

TEMA 10. REACCIONES DE OXIDACIÓN-REDUCCIÓN 
1. Definición de oxidación y reducción 
2. Ajuste de ecuaciones redox. Cálculos estequiométricos 
3. Realización de trabajo eléctrico: pilas electroquímicas 
4. Potenciales estándar. Medidas de potenciales de reduc-

ción 
5. Espontaneidad de una reacción redox 
6. Electrólisis 
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TEMA 11. ELEMENTOS DE LOS BLOQUES S Y P DEL
SISTEMA PERIÓDICO 

1. Alcalinos 
2. Alcalinotérreos 
3. Térreos 
4. Carbonoideos
5. Nitrogenoideos 
6. Anfígenos 
7. Halógenos 
8. Gases nobles 

TEMA 12. QUÍMICA INDUSTRIAL 
1. Síntesis industrial del amoniaco 
2. Síntesis industrial del ácido nítrico 
3. Propiedades químicas del amoniaco y del ácido nítrico.

Derivados 
4. Obtención industrial de ácido sulfúrico
5. Propiedades de ácido sulfúrico 

BLOQUE III: SUSTANCIAS Y TRANSFORMACIONES PARA 
LA SOCIEDAD

TEMA 13. QUÍMICA ORGÁNICA (I): INTRODUCCIÓN A 
LA QUÍMICA DEL CARBONO. HIDROCARBUROS

1. Aproximación histórica a la química orgánica 
2. ¿Por qué el carbono? 
3. Grupos funcionales 
4. Isomería
5. Comportamiento químico general de las sustancias orgá-

nicas 
6. Hidrocarburos 
7. Haloalcanos 

TEMA 14. QUÍMICA ORGÁNICA (II): COMPUESTOS
OXIGENADOS Y NITROGENADOS 

1. Alcoholes 
2. Éteres 
3. Aldehidos y cetonas 
4. Ácidos carboxílicos y ésteres
5. Compuestos de carbono con nitrógeno: aminas, amidas

y nitrilos 

TEMA 15. SUSTANCIAS Y POLÍMEROS ORGÁNICOS
NATURALES 

1. Hidratos de carbono: estructura y clasificación
2. Proteínas 
3. Lípidos 

EPÍLOGO

ANEXO 
· Soluciones a los ejercicios finales y autoevaluación
· Tabla periódica

TEMPORALIZACIÓN
La respuesta a la pregunta ¿cuándo enseñar? está rela-

cionada con la organización y distribución de contenidos.
Teniendo en cuenta la estructura que corresponde a la figu-
ra 1 y los contenidos a desarrollar, la temporalización que
corresponde a cada uno de los temas se proporciona en la
Figura 3, tomando como referencia un curso de 32 semanas
de duración (130 horas lectivas, aproximadamente).

¿Qué es la química? (4 horas)

Estructura atómica y Sistema Periódico (14 horas)

Enlace químico (14 horas)

Termoquímica (temas 4 y 5) (12 horas)

Cinética química (6 horas)

Equilibrio químico (16 horas)

Reacciones ácido-base (16 horas)

Reacciones de precipitación (6 horas)

Reacciones Redox (14 horas)

Química descriptiva (4 horas)

Química industrial (6 horas)

Química del carbono (temas 13 y 14) (14 horas)

Sustancias y polímeros orgánicos naturales (4 horas)

Fig. 3

CRITERIOS GENERALES DE METODOLOGÍA
DIDÁCTICA

En el proceso de enseñanza/aprendizaje de la ciencia,
en general, y de la Química, en particular, intervienen una
multiplicidad de factores. La propia experiencia del profe-
sorado, a lo largo de su trayectoria profesional y la refle-
xión crítica efectuada tanto individualmente como con la
ayuda de otras personas de su mismo seminario didáctico
(o de otros), permite detectar e incluso conocer a priori la
existencia de dificultades en el ámbito del aula y estable-
cer pautas para su posible solución. Pero también la inves-
tigación e innovación educativas, realizadas fundamental-
mente a lo largo de los últimos treinta años, nos permiten
conocer mejor cómo aprenden nuestros alumnos. Este cono-
cimiento nos ayuda a la hora de establecer o diseñar estra-
tegias didácticas de enseñanza y de aprendizaje. 
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Este proyecto está inspirado en el consenso que parece
haberse establecido en los últimos años a través de los artí-
culos publicados en revistas de investigación en la didácti-
ca de la Química, en congresos y en libros especializados.
(Gabel, 1994; Gil, 1991; Wellington, 1994). Con ello no pre-
tendemos “limitar” o “dirigir” la actividad del profesorado.
Todo lo contrario. El breve resumen de didáctica general
(esperamos que acertado) que se presenta a continuación
únicamente intenta abrir nuevas posibilidades o campos de
actuación. En el libro que se ha elaborado para el alumna-
do se han recogido explícitamente la mayoría de estos
aspectos; otros, sin embargo, no están presentes ya que
somos conscientes de que el temario es muy extenso y que
el tiempo para desarrollarlo es limitado. Con todo, en el
libro del profesorado se amplían o se detallan algunas acti-
vidades o propuestas que en el libro del alumnado no se
recogen o que no se tratan con la suficiente extensión o pro-
fundidad. En cualquier caso, el profesor o profesora es quien
debe decidir la mejor forma de trabajar con su grupo de
clase y, en su caso, con cada uno de sus miembros. 

Fundamentación epistemológica
Las aportaciones actuales de la filosofía, la historia y la

sociología de la ciencia (Barona, 1994; Chalmers, 1984; Duschl,
1994; Herron, 1996; Gilbert, 2002,) convergen en un conjun-
to de ideas, eminentemente constructivistas, útiles para la
enseñanza de las ciencias (Llorens, 1991). Un resumen de estos
aspectos convergentes se representa a continuación:

Algunas implicaciones educativas de estas ideas pue-
den ser las que aparecen en el siguiente cuadro:

– Rechazo del inductivismo y reafirmación de la importan-
cia de aspectos tales como el reconocimiento y delimita-
ción de los problemas, la formulación de hipótesis, etc.
Esto implica admitir el condicionamiento de la percepción
por los conocimientos teóricos previos. De este modo, un
hecho experimental nunca es algo aséptico, sino que cobra
significación dentro de un cierto marco teórico.

– La puesta en cuestión de la ciencia como método para
alcanzar la "verdad" y como único procedimiento para
adquirir el conocimiento útil. Por el contrario, cobra rele-
vancia la idea de la ciencia como empresa humana, fruto
del genio creativo de los que la producen y la valoración
de sus implicaciones sociales y culturales.

– La introducción de una visión evolutiva de la ciencia, diri-
gida más al proceso de cambio conceptual (cómo los con-
ceptos surgen, se desarrollan y son desplazados por otros),
que a la relación entre la teoría y los hechos en que se fun-
damenta. Esta visión evolutiva que concede gran impor-
tancia al contexto concreto en el que se desarrollan las
teorías, trae consigo la asignación de un importante papel
al criterio de la comunidad científica, frente a las reglas
formales lógicas como criterios de evaluación de las cien-
cias.

– La puesta en cuestión del mito cientifista en el que cae-
mos en ocasiones los profesores de ciencias cuando ofrece-
mos al alumno una visión superficial y empobrecida de la
metodología científica, a caballo entre un enfoque neta-
mente inductivista y ciertos aspectos formales del método
hipotético-deductivo como método de alcanzar la "verdad".
Esto trae una consecuencia muy clara: La insuficiencia del
trabajo experimental no sólo como simple comprobación de
conocimientos presumiblemente adquiridos sino también
como procedimiento que permite al alumno "descubrir"
dichos conocimientos como una consecuencia directa de
actividades de observación y manipulación.

– El alejamiento de cualquier enfoque dogmático en la
transmisión del conocimiento científico, consecuencia
del papel instrumental y provisional de las teorías científi-
cas, así como la transmisión de una visión de la ciencia
como un conjunto de saberes objetivos ajenos al contexto
en el que surgen y ajeno también a los valores que hacen
de ella una tarea liberadora para el hombre.

– La necesidad de conceder una mayor atención a los con-
tenidos y al análisis de su estructura y características
peculiares, frente a orientaciones excesivamente centra-
das en los procesos intelectuales de carácter general.

– La importancia concedida a las ideas intuitivas y espon-
táneas de los alumnos, previas o paralelas al aprendiza-
je escolar, frente a orientaciones que conciben la mente
del alumno como una "tábula rasa" en la que ir almacenan-
do conocimientos del aprendizaje.

– El desarrollo de nuevas ideas por los alumnos a partir de
alternativas erróneas puede requerir algo más que con-
trastarlas experimentalmente. Esta reflexión será, como
veremos, una idea clave a la hora de diseñar secuencias de
aprendizaje según una estrategia de cambio conceptual.

– Paralelamente a las ideas de Toulmin, aquellas ideas más
coherentes, de mayor capacidad explicativa y, por tanto,
más adaptadas al entorno de experiencias, pasarán a gozar
de un status superior, formando como un filtro y estímulo
de la percepción y un modulador de la experiencia cotidia-
na y escolar. Los conceptos que construye el alumno no
se concebirán como algo estático, sino como algo difuso,
en continua reestructuración adaptativa.

Las ideas de los alumnos
Uno de los campos de mayor estudio en investigación

educativa y más extendido en las diferentes áreas de didác-
tica de las ciencias es el referido a la existencia de errores
conceptuales tanto en los estudiantes como en los profeso-
res (Pfundt y Duit, 1994). Los diferentes estudios llevados
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a cabo en este campo de investigación han intentado dar
respuesta, al menos, a alguna de las siguientes preguntas
(Bodner 1986; Driver el al. 1989; Fensham, 1988; Hierrezue-
lo y Montero, 1991; Osborne y Freyberg, 1991; Llorens, 1991;
Pozo et al. 1991; Gil et al. 1991, Del Carmen 1997):

Estas ideas previas poseen unos rasgos comunes (Wan-
dersee, Mintzes y Novak, 1994): 

a) son construcciones personales, incoherentes desde
el punto de vista científico; 

b) en general incorrectas, persistentes, difíciles de
eliminar por métodos tradicionales de enseñanza; 

c) poseen un carácter transcultural; 
d) tienen un carácter implícito;

e) suelen estar formuladas con un lenguaje impreciso,
lo que dificulta su verbalización; 

f) intentan ser útiles y no están formuladas para situa-
ciones generales;

g) guardan en muchas ocasiones un paralelismo con la
evolución histórica de los conceptos y con concepciones
mantenidas por enseñantes. 

Además, de forma general, en cuanto a la formación de
estas ideas podemos establecer tres grandes grupos que
están continuamente interconectados (Pozo 1991):

− Concepciones espontáneas. Se forman en el intento de
dar significado a actividades cotidianas.

a) ¿cuáles son estos errores y/o dificultades?; 

b) ¿cuál puede ser su origen? 

c) ¿en qué grado se hallan extendidos?; 

d) ¿por qué son tan resistentes al proceso de instrucción?;

e) ¿cómo deben ser tratados? y 

f) ¿qué metodologías pueden ser más efectivas para tratar
de evitarlos y/o superarlos?

− Concepciones inducidas. Su origen está en el entorno
social y escolar que rodea al alumno.

− Concepciones analógicas. En algunas áreas de conoci-
miento los alumnos no suelen tener ideas previas, por lo
que para su comprensión se necesita la formación de ana-
logías, bien activadas por el propio alumnado o inducidas
a través del propio proceso de enseñanza.

Todo este conocimiento previo interactúa de forma muy
diversa con el nuevo conocimiento que se presenta en las
clases produciéndose como resultado distintos tipos de
aprendizaje inicialmente no pretendidos.

El cambio conceptual
Las investigaciones sobre los esquemas conceptuales de los

alumnos, en el marco de la teoría constructivista del aprendi-
zaje, han dado lugar a la emergencia de una nueva concep-
ción de la enseñanza de las ciencias, que está basada en la
idea de que el aprendizaje de la ciencia es ante todo un pro-
ceso de cambio conceptual, por el que las ideas alternativas
de los alumnos se transforman en ideas científicamente acep-
tadas. En un importante artículo Posner, Strike, Hewson y Her-
zog (1982) postulan las condiciones necesarias para que se pro-
duzca el cambio conceptual. A partir de las ideas de Toulmin
sobre filosofía de la ciencia identifican cuatro condiciones:

Diversos autores han propuesto modelos o estrategias de
aprendizaje que implican una serie de etapas. Podemos
citar, a modo de ejemplo, tres de las más relevantes:

1. Es preciso que se produzca insatisfacción con los con-
ceptos existentes.

2. Ha de existir una nueva concepción mínimamente inte-
ligible que

3. Debe ser inicialmente plausible y

4. Ha de ser potencialmente fructífera, abriendo nuevas
áreas de investigación

1. Identificación y clasifica-
ción de las ideas que pose-
en los alumnos.

2. Puesta en cuestión de las
ideas de los estudiantes a
través de contraejemplos.

3. Invención o introducción
de nuevos conceptos.

4. Proporcionar oportunida-
des para que los alumnos
usen las nuevas ideas en
un amplio abanico de
situaciones.

1. Detectar la existencia de
ideas intuitivas en los
alumnos.

2. Proponer un número sufi-
ciente de anomalías.

3. Proponer analogías y
modelos adecuados.

4. Desarrollar técnicas de
evaluación que permitan
seguir el cambio concep-
tual. 

Posner (1982) Nussbaum y Novick (1981) Driver (1986)

1. Exposición de las concep-
ciones alternativas de los
alumnos, para que se
hagan conscientes de
ellas.

2. Creación de un conflicto
conceptual mediante la
atención a sucesos discre-
pantes.

3. Facilitar la acomodación
cognitiva.
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Como puede apreciarse, estos modelos de cambio con-
ceptual suelen compartir unas ideas comunes basadas en
tres puntos: necesidad de activación de las concepciones
de los alumnos, creación de un conflicto y posteriormente
superación del mismo mediante el acceso a una idea más
avanzada (transformación en ideas científicamente acepta-
das) de forma que las nuevas ideas se manifiesten más fruc-
tíferas y útiles que las primeras.

El cambio metodológico y el cambio actitudinal

Aunque la comprensión de los conceptos científicos sea
un objeto irrenunciable en la enseñanza de la ciencia, ya
que sin esos conceptos es imposible un acercamiento cien-
tífico a la realidad, no basta con promover en los alumnos
un cambio conceptual si éste no va acompañado de un cam-
bio en las reglas para inferir –o buscar causas– en situacio-
nes nuevas (cambio metodológico) (Wellington, 1989). De
poco valdría hacer accesibles a los alumnos las teorías cien-
tíficas más avanzadas sin modificar también la "metodolo-
gía" que utilizan para extraer nuevas causas (Pozo 1991). El
origen de las concepciones alternativas se halla, por lo gene-
ral, en modos de razonar basados en una "metodología de
sentido común". Esta metodología está constituida por reglas
de razonamiento cotidiano, que obstaculizan la compren-
sión de los conocimientos científicos. Ello se debe a que sue-
len producir respuestas rápidas, seguras y acríticas, basa-
das generalmente en meras evidencias, impidiéndose, por
tanto, el empleo de formas de razonamiento reflexivas de
tipo hipotético-deductivo. 

Otro factor relevante que incide en el proceso de ense-
ñanza/aprendizaje es algo que ya se sabía, pero que se con-
sidera difícil de acometer: la actitud inicial del alumno (en
sus componentes afectivo, motivacional, etc.) a la hora de
aprender significativamente depende fuertemente de las
expectativas que tenga acerca de lo que se va enseñando.
Se ha señalado (Yager y Penick 1984) que el interés de los
alumnos por las materias científicas va disminuyendo con
los años de escolarización. Esto abre un campo de investi-
gación importante relacionado con lo que se denomina cam-
bio actitudinal. Algunas propuestas intentan encontrar solu-
ciones en la línea de acercar las expectativas de los
profesores en la enseñanza de las ciencias a las de los alum-
nos (Boyer y Tiberghien 1989; Solbes y Vilches 1989) al con-
siderar las relaciones Ciencia/Técnica/Sociedad, frecuen-
temente olvidadas en los currículos de ciencias. Una
reflexión más reciente (Koballa 1992) apunta la necesidad
del conocimiento y uso de técnicas de persuasión, engarza-
das en la teoría del aprendizaje para conseguir el cambio
actitudinal. Esto hace que el profesor deba conocer la
influencia que estas variables y otras ambientales como el
clima del aula, del centro, el entusiasmo del profesor por
transmitir expectativas positivas o su compromiso de ayu-

da al alumno, tienen en la determinación de actitudes favo-
rables hacia la ciencia y su aprendizaje (Gil et al 1991).

El aprendizaje será entonces un proceso de triple cam-
bio: actitudinal, metodológico y conceptual, ya que los
alumnos y las alumnas han de encontrar sentido al hecho
de cambiar o desarrollar sus ideas acercándolas a las de la
ciencia. En otras palabras: para generar actitudes positivas,
las nuevas ideas han de reportarles algún beneficio que vaya
más allá del ámbito escolar. Para adquirir estas nuevas ide-
as necesitan una nueva forma de abordar los problemas
(cambio metodológico) que se manifestará en la adquisición
de nuevos conceptos más próximos a los aceptados por la
comunidad científica (cambio conceptual).

El aprendizaje como tratamiento de problemas

Como ya se ha mencionado anteriormente, la importan-
cia de las concepciones alternativas y la necesidad de orien-
tar el aprendizaje como cambio conceptual, lleva inheren-
te la necesidad de un cambio metodológico. Esta necesidad
está asociada con una visión constructivista del aprendiza-
je como tratamiento de situaciones problemáticas de inte-
rés, en el que la incitación a la búsqueda de soluciones y al
planteamiento de criterios sobre la validez de éstas, pue-
de ser la base para el abandono o no de unas u otras ideas.
Ello nos remite a la necesidad de unificar el aprendizaje de
los conocimientos teóricos y la familiarización con el traba-
jo científico. Así, todo aprendizaje aparece ahora como tra-
tamiento de situaciones problemáticas. En esta tarea, una
de los principales misiones del profesor será la de actuar de
director de las investigaciones de cada uno de los grupos.
Los alumnos ("científicos novatos") son dirigidos por el pro-
fesor ("científico experto") de forma que el aprendizaje de
la ciencia se convierte en el paso de "novato" a "experto"
(Chi y Glaser 1986) lo que exige la organización de estruc-
turas conceptuales en las que se incluyen niveles concep-
tuales más específicos. Se trata, como señala Pozo (1987),
de que el alumno construya su propia ciencia "subido a hom-
bros de gigantes" y no de un modo autista, ajeno al propio
progreso del conocimiento científico.

Trabajos prácticos

Las actividades experimentales son características del
aprendizaje de las ciencias y durante la última década se
ha subrayado especialmente su importancia (Payá 1990).
Los trabajos prácticos juegan un papel importante tanto por
su poder motivador como por su capacidad para familiari-
zar a los alumnos con la metodología científica. Se ha seña-
lado (Gil y Payá 1988) que los trabajos prácticos que se rea-
lizan a nivel de enseñanza secundaria no familiarizan a los
alumnos con la metodología científica, debido al plantea-
miento empirista que se suele dar a los mismos, reducien-
do la actividad que se desarrolla a la observación, a la mani-
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pulación experimental y a la comprobación de la veracidad
de los planteamientos vistos en clase, siguiendo siempre
unas pautas o pasos previamente establecidos. Desde esta
perspectiva y, fundamentalmente, por el olvido de todo lo
que supone pensamiento divergente, su utilidad para desa-
rrollar el pensamiento científico es escasa.

Una función muy importante de los trabajos prácticos es
poner a prueba las ideas de los alumnos. No es muy corrien-
te el que se dé oportunidades a los estudiantes de llevar a
cabo sus propios experimentos. Esta tarea lleva tiempo,
pero tiene un alto valor formativo. La transformación de los
trabajos prácticos en pequeñas investigaciones supone plan-
tear problemas a los alumnos que conduzcan a:

Experimentos de cátedra
El profesor realiza un experimento o una actividad para

toda la clase. Aunque es una estrategia que ha sido critica-
da en los últimos años por ser uno de los elementos de la
enseñanza tradicional, no por ello debemos evitar esta estra-
tegia si sabemos aprovechar sus potencialidades y conoce-
mos sus posibles peligros.

Sus aspectos motivacionales, la posibilidad que tiene el
profesor de realizar experimentos costosos con ahorro de
material o un tanto peligrosos, para toda la clase, de for-
ma que pueda verse un comportamiento particular o un
hecho sorprendente (Shakhashiri 1983) hacen de estos expe-
rimentos un instrumento nada desdeñable, sobre todo para
centrar la atención de los alumnos sobre algún aspecto par-
ticular y provocar actitudes positivas. Otros puntos intere-
santes a considerar son el ahorro de tiempo que conllevan,
permiten servir de hilo conductor en torno a las activida-
des a realizar ante un hecho experimental, además de otros
aspectos didácticos a considerar si se realizan con la ayuda
de material audiovisual, como es el retroproyector (Llorens
1990). A partir de su realización se puede pedir a los alum-
nos que intenten explicar el fenómeno, que tomen datos,
que confronten ideas, etc., de manera que de una forma
relativamente rápida el profesor puede valorar el proceso

1. la emisión de hipótesis fundamentadas;

2. invención de diseños experimentales, mediante un tra-
bajo en equipo;

3. controlar las variables;

4. realizar un análisis de los resultados y determinar el cri-
terio de un buen o mal resultado;

5. saber comunicar los resultados obtenidos, mediante la
confección de una memoria donde se especifiquen los
pasos seguidos;

6. nuevos problemas;

siempre con la ayuda e intervención del profesor que jue-
ga un papel de "director de investigaciones".

de aprendizaje, una vez los alumnos han verbalizado sus
diferentes explicaciones e interpretaciones. En cualquier
caso, se debe procurar que el alumnado comprenda el pro-
cedimiento y se le anime a plantear modificaciones. Tam-
bién se debe intentar que el alumno se centre y observe lo
que es verdaderamente relevante del experimento, ya que
un procedimiento demasiado sofisticado en cuanto a su rea-
lización o el tipo de material empleado puede distraer su
atención o dificultar la compresión de lo que realmente ocu-
rre en el experimento.

Las simulaciones por ordenador (Castelló y Quílez, 1992,
1998; Orlik, 2002; Quílez y Castelló, 1996) poseen en este
terreno una enorme potencialidad ya que pueden propiciar
a nuestro alumnado la familiarización con la metodología
científica y el estudio de reacciones que difícilmente se pue-
den realizar en el laboratorio escolar.

Resolución de problemas

La función de los problemas escolares, como de otros
tipos de aprendizaje debe ser la de promover la reflexión y
toma de conciencia sobre los propios conocimientos (Pozo
y Gómez, 1994).

La adquisición de destrezas en la resolución de proble-
mas de Física y Química constituye una de las principales
dificultades con las que se enfrentan los estudiantes. Muchos
de los problemas que se resuelven en clase son únicamen-
te ejercicios de aplicación de tipo algorítmico. Pomés (1991)
señala que el uso de algoritmos y demás procedimientos
rutinarios reduce la habilidad para procesar simultáneamen-
te un gran número de hechos o pasos (etapas) en la ejecu-
ción de una tarea intelectual, lo que conlleva a convertir
los problemas en simples ejercicios memorísticos de ejecu-
ción de una serie de operaciones que no favorecen el desa-
rrollo cognitivo del alumno. Ello impediría alcanzar logros
importantes en el aprendizaje de la Física y la Química ya
que éstos son función de los conocimientos previos que tie-
nen los alumnos y del grado de desarrollo formal de los mis-
mos (Kempa 1986a). Para conseguir una buena organización
de los conocimientos científicos, Pomés (1991) muestra el
interés que tiene el entrenamiento en estrategias que favo-
rezcan el necesario desarrollo intelectual; así, el ejercicio
de una correcta metodología de resolución de problemas
constituye un poderoso y eficiente utensilio para conseguir
las habilidades que involucra la intelección de un curso de
ciencia, habilidades que son manifestaciones esenciales de
la capacidad más general que representa el desarrollo for-
mal.

Normalmente, los alumnos dicen saberse la "teoría" pero
si se proponen otros problemas distintos a los ejercicios de
aplicación vistos en clase, fallan estrepitosamente. Como
se ha señalado anteriormente, la habilidad de resolución de
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problemas está íntimamente relacionada con el empleo de
estrategias de resolución eficaces, más que con el conoci-
miento de un mayor número de conceptos (aunque una bue-
na organización de conceptos es también un aspecto esen-
cial). Estas estrategias pueden ser sistematizadas y

enseñadas. Partiendo del trabajo original de Polya (1945),
se han desarrollado diferentes propuestas para facilitar las
estrategias de resolución de problemas (Arnaud, 1993;
López- Rupérez, 1986). Por su interés reproducimos de for-
ma íntegra la segunda de las propuestas citadas: 

Una aportación interesante, en la línea de trabajar la
metodología científica en todos los aspectos de desarro-
llo de la clase de ciencias, es la propuesta realizada en
torno al planteamiento de problemas con enunciados
abiertos (Gil y Martínez, 1987; Ramírez, Gil y Martínez,
1994) que permitan, a partir de sendas verbalizaciones,
fijar posteriormente las condiciones y realizar un plante-
amiento cualitativo para proceder posteriormente a emi-
tir hipótesis y elaborar estrategias de resolución que posi-
biliten, en una etapa final, y después de su resolución

analítica, analizar los resultados obtenidos, establecer
casos límite y contrastar las hipótesis formuladas. Por su
elevado carácter formativo, fundamentalmente en su
aspecto procedimental, son actividades que deben ser
incorporadas en alguno de los problemas a resolver en
cada tema.

Los estudios sobre resolución de problemas en Física y
Química señalan, entre otras, las siguientes causas en el fra-
caso de los estudiantes a la hora de enfrentarse a ellos (Quí-
lez et al 1993):

1. COMPRENSIÓN DEL PROBLEMA
• Analizar el enunciado

− Identificar datos e incógnitas explícitamente definidos.
− Reconocer datos implícitos o enmascarados.

• Transformar los datos y las incógnitas en forma operacional.
• Representar el enunciado simbólica y gráficamente.
• Identificar el problema temáticamente, reconociendo si es general o estándar.

2. DISEÑO DE UN PLAN DE RESOLUCIÓN

• Ensayar un procedimiento de aproximaciones sucesivas.
− Abordar el problema prestando atención. 
− Recurrir primero a razonamientos puramente cualitativos.
− Incrementar progresivamente el grado de detalle de la aproximación y recurrir entonces al manejo de fórmulas.

• Dividir el problema en subproblemas y abordar la resolución por partes.
• Trabajar hacia atrás tomando como punto de partida las incógnitas.
• Establecer analogías con otros problemas cuya resolución es conocida.
• Reformular el problema en términos diferentes.
• Discutir el problema con otras personas.

3. EJECUCIÓN DEL PLAN

• Prestar atención a las operaciones algebraicas.
• Procurar manejar símbolos, fórmulas y no cantidades numéricas a lo largo de la mayor parte del desarrollo.
• Poner cuidado en la transcripción de signos y potencias y en el manejo de unidades.

4. COMPROBACIÓN DEL PROCESO Y DE LOS RESULTADOS

• Comprobar la validez del procedimiento seguido.
• Detectar la existencia de errores.
• Identificar fuentes de error.
• Ensayar procedimientos de resolución diferentes.

5. EVALUACIÓN DEL MÉTODO

• Analizar retrospectivamente el procedimiento seguido.
• Identificar los heurísticos empleados.
• Si es posible expresarlo por escrito.

RELACIÓN DE LOS HEURÍSTICOS Y RECOMENDACIONES PROPUESTAS PARA LA RESOLUCIÓN DE PROBLEMAS EN FÍSICA Y QUÍMICA
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Esta deficiente metodología puede tener en parte su ori-
gen en las estrategias didácticas de resolución de proble-
mas que se emplean por los diferentes agentes del proceso
de enseñanza/aprendizaje y en los procesos de evaluación
que subyacen con esta metodología. La utilización como
estrategias de enseñanza de algoritmos de resolución y de
reglas de tipo memorístico puede impedir a los alumnos un
correcto aprendizaje de los conceptos (Nakhleh y Mitchell
1993) y ser fuente de errores conceptuales. Por ello un estu-
dio cualitativo previo acerca de los conceptos relacionados
ayuda a los alumnos a superar este modo algorítmico de

abordar la resolución de problemas. Este aspecto se puede
ver apoyado mediante el empleo de la historia de la cien-
cia (Huan-shyan, 1998).

Todos estos factores determinan fuertemente la respues-
ta a la pregunta ¿cómo enseñar? En esta discusión no sólo
se han tenido en cuenta los aspectos conceptuales. De esta
forma, no debemos olvidar otros contenidos tremendamen-
te relacionados con la introducción y manejo de conceptos
como son los aspectos procedimentales (resolución de pro-
blemas –con diferente grado de apertura y no simples ejer-
cicios de aplicación– y trabajos prácticos –propiciando el
desarrollo de capacidades de investigación científica: emi-
sión y comprobación de hipótesis, realización de diseños
experimentales, análisis de resultados, etc. y no simples
aplicaciones de principios o de leyes–) y actitudinales (que
supone generar expectativas positivas hacia el estudio de
la química: ayudando a aprender cómo aprender, motivan-
do al alumnado, relacionando y aplicando los contenidos a
situaciones de la vida diaria, etc.). 

Diseño de secuencias de aprendizaje
La integración de estas reflexiones previas y la biblio-

grafía que la fundamenta (Cleminson, 1990; Dusch y Gito-
mer, 1991; Hewson y Hewson, 1988; Wellington, 1989) nos
permite estructurar un marco teórico a la hora de estable-
cer secuencias de aprendizaje. Como ha quedado patente,
averiguar lo que el alumno sabe es uno de los factores más
importantes para la determinación, selección y jerarquiza-
ción del contenido. Este ejercicio no debe reducirse a la
componente puramente conceptual sino que debe estar aso-
ciado al estudio de las componentes procedimental y acti-
tudinal. En consecuencia, según una estrategia de cambio
conceptual, se pueden proponer una serie de etapas para
el diseño de secuencias de aprendizaje:

a) La falta de reflexión cualitativa previa y un tratamien-
to superficial del problema, que no se detiene en la cla-
rificación de los conceptos y que conduce a un opera-
tivismo mecánico y a la no realización de un análisis
de los resultados.

b) La dificultad en cuanto al control de variables y la ten-
dencia a tomar en consideración un número de varia-
bles inferior al necesario, eligiendo preferentemente
sólo una de las mismas, lo cual suele ir asociado con el
empleo de un razonamiento secuencial causal que
supone la explicación de una serie de fenómenos, cada
uno de ellos especificados por una sola variable.

c) La incorrecta o deficiente organización del conocimien-
to científico en su memoria, lo que, entre otras cosas,
les impide argumentar razonadamente sus respuestas.

d) La incapacidad para distinguir entre la información que
es esencial para resolver el problema y la que es irrele-
vante para ello.

e) La incapacidad de evaluar la validez de un procedimien-
to o de establecer el rango de aplicabilidad de reglas y
la carencia de estrategias generales de resolución.

1. Averiguar lo que el alumno ya sabe (Ausubel, 1983): lo que supone establecer las habilidades y conceptos necesarios de parti-
da (prerrequisitos) para la introducción de nuevos conceptos y averiguar el grado de dominio de los mismos por parte de los alum-
nos y establecer, en su caso, actividades previas de uso y aplicación y/o de cambio conceptual.

2. Un análisis de los contenidos propiamente disciplinares, centrado en la propia estructura, significado y evolución de los con-
ceptos implicados (Duschl, 1997), que supone:

− Identificar los cambios cualitativos que tienen lugar en el desarrollo histórico de los conceptos y en las diferentes explicacio-
nes que proporcionan teorías rivales, así como los cambios metodológicos que subyacen en este proceso, enmarcándolos en los
cambios culturales asociados a los mismos.

− Establecer el significado preciso de los diferentes conceptos que se van a utilizar, señalando las diferencias de significado tan-
to con el lenguaje cotidiano, con disciplinas afines a la Química o en el estadio evolutivo de esta disciplina.

− Identificar las teorías y los conceptos inherentes de mayor carácter estructurador, es decir, aquellos que potencialmente pose-
en mayor capacidad de generar relaciones significativas (y por tanto explicativas) con otros conceptos, leyes y comportamien-
tos fisicoquímicos generales y/o particulares.

− Realizar un análisis de la dificultad y de la demanda conceptual de los conceptos implicados y del status de las diferentes teo-
rías.
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3. La exploración de las ideas alternativas de los alumnos (Taber, 2002) en su triple dimensión: espontáneas, transmitidas o indu-
cidas y analógicas, dirigida al estudio de los aspectos identificados en el punto anterior y realizada mediante instrumentos de
diversa naturaleza (mapas conceptuales, cuestionarios, etc.). En muchas ocasiones, esta tarea sólo será necesaria no tanto para
conocer las ideas de los alumnos (la experiencia profesional y la abundante bibliografía al respecto facilitan a priori al profeso-
rado este conocimiento), sino para apoyar el carácter metacognitivo de la actividad de los alumnos (Novak, 1991; Quílez et al.
2003). Para ello habrá que explicitar y reformular sus ideas en términos inteligibles para el alumno, de modo que sean conscien-
tes de ellas y por tanto del proceso de cambio conceptual que van a realizar.

4. El establecimiento de un esquema explicativo (Pozo, 1991; Viennot y Rozier, 1994), señalando las conexiones más importantes entre
las diferentes ideas alternativas identificadas así como los criterios que subyacen a las relaciones causales que utilizan los alumnos.

El esquema explicativo incluiría los siguientes aspectos (Llorens, 1991):

− Identificación de las características de los conceptos que utilizan los alumnos y en qué medida se apartan de los científicos.

− Qué condiciones hacen emerger unos u otros atributos de esos conceptos inestables y difusos de los alumnos.

− En qué aspectos esos conceptos pueden ser más o menos fructíferos a la hora de explicar los hechos de su entorno y los que se
le vayan a presentar durante el aprendizaje. Se trata, en definitiva, de indagar acerca de qué experiencias serán más adecua-
das para generar un conflicto cognoscitivo.

− Identificación de los criterios con que los alumnos establecen los nexos causales en sus explicaciones: contigüidad, semejanza
perceptiva, cuestiones relacionadas con usos cotidianos, etc.

− Identificación de una secuencia de "objetivos-obstáculo" que marcarían la secuencia de adquisiciones deseable en el alumno.

5. Provocar situaciones de conflicto cognoscitivo en las que puedan ponerse en cuestión las ideas de los alumnos, intentando así
generar insatisfacción con respecto a ellas. Esta insatisfacción ha de ser explícita y producto de un consenso del grupo. Para ello
podrá ser útil contrastar sus hipótesis alternativas y ampliar su campo de experiencias, de modo que quede patente la insuficien-
cia de dichas ideas. En estas situaciones se procura dar relevancia a una intensa actividad mental de los alumnos. El ‘experimen-
to mental’ es siempre una actividad de enorme valor formativo.

6. Hacer explícitas y reformular con un lenguaje más ligado a los conceptos científicos las ideas surgidas en el debate que sean
más útiles o propiciar nuevas situaciones en las que el alumno pueda crearlas. Es evidente que puede ser necesario también pre-
sentarlas. Este aspecto propicia la priorización de la comprensión de los contenidos que se trabajan frente a un aprendizaje mecá-
nico y repetitivo.

7. Aplicar esas nuevas ideas a otros problemas, mostrando su carácter predictivo y fructífero, explicando mejor y de forma más
sencilla aquellos aspectos que habían generado insatisfacción con las ideas iniciales.

8. Seleccionar y ordenar actividades relacionadas con el desarrollo de contenidos procedimentales y actitudinales.
a) Proponer la realización de trabajos prácticos en diferentes momentos del desarrollo del tema (no sólo al final) que posibili-

ten al alumnado poner de manifiesto sus propias ideas, dándole oportunidad para que realice diseños experimentales que le
permitan contrastarlas y extraer conclusiones del análisis de los resultados obtenidos. Aunque no se descarta la propuesta de
actividades que supongan la comprobación o la confirmación de algún aspecto teórico previamente estudiado, éste no es el
principal objetivo de los trabajos prácticos.

b) Realizar y proponer algunas actividades que supongan la resolución de problemas de lápiz y papel a lo largo del tema que
permitan al alumnado relacionar los conceptos estudiados y desarrollar habilidades que vayan más allá de simples ejercicios
de aplicación o de procedimientos puramente algorítmicos. Las actividades propuestas deben graduarse atendiendo a su difi-
cultad intrínseca y al grado de conocimiento previo del alumnado.

c) Plantear continuas interconexiones con la ciencia y la sociedad como un elemento cultural que permita comprender mejor
el mundo en el que vivimos y generar una mínima capacidad de crítica hacia temas científicos de nuestra sociedad, teniendo
presente además la componente motivacional asociada a este tipo de actividades.

9. Utilizar de forma explícita la historia de la ciencia (Mathews, 1994) para ayudar a introducir y construir nuevos conceptos y a
mostrar el carácter provisional y cambiante de las teorías científicas, así como las interacciones socioculturales en las que se enmar-
can. En este sentido se puede prestar especial atención al papel de las mujeres en la ciencia (Middlecamp y Subramaniam, 1999).

10. En función de los apartados anteriores, establecer un hilo conductor claro de los aspectos a tratar, que irá unido a la necesidad
de realización, a modo de recapitulación, de síntesis, esquemas, tablas o mapas conceptuales en los que se pongan de mani-
fiesto lo visto hasta ese momento, el camino seguido desde el punto de partida y las relaciones existentes entre los conceptos
implicados. Estas actividades están encaminadas a ayudar al alumnado a producir aprendizajes autónomos y, en definitiva, a
‘aprender a aprender’.
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Como puede apreciarse en el cuadro anterior, antes
de proponer actividades concretas, es necesario realizar
previamente un estudio y una reflexión subsiguiente acer-
ca de la estructura epistemológica del contenido a impar-
tir que deben ir asociados con un análisis de los prerre-
quisitos necesarios y el conocimiento de los errores
conceptuales y de las dificultades de aprendizaje de los
alumnos, así como el establecimiento de su posible ori-
gen de forma que se propicie el establecimiento de dife-
rentes estrategias didácticas que puedan intentar supe-
rar y/o evitar estos errores y dificultades (Duschl, 1997,
Pozo y Gómez-Crespo, 1998). Un aspecto esencial de este
proceso implica el apoyar el carácter metacognitivo de
los alumnos y el propiciar la integración y relación de
conceptos así como su transferencia a marcos de refe-
rencia próximos.

CRITERIOS GENERALES DE METODOLOGÍA
DIDÁCTICA

En cada uno de los temas se especifican de forma por-
menorizada los distintos tipos de capacidades que el alum-
no debe desarrollar y alcanzar. En consecuencia, se diseña-
rán diferentes actividades, según se especifica en el
apartado siguiente (procedimientos de evaluación), para
permitir que el alumnado pueda ir adquiriendo toda una
serie de conceptos, procedimientos y actitudes tanto gene-
rales como específicos de cada una de las unidades didác-
ticas. En este sentido, el alumno debe ser consciente de los
criterios de evaluación empleados (ello le puede permitir
realizar una autoevaluación de su propio aprendizaje) y el
profesor, por tanto, debe hacerlos explícitos y debe ser
coherente con los mismos a la hora de diseñar las activida-
des que utilice como instrumentos de evaluación.

Los criterios generales de evaluación que corresponden
a este proyecto son los siguientes:

1. Determinar la gran influencia que la química tiene en
la sociedad actual (ej. alimentación, medicamentos,
nuevos materiales, problemas medioambientales,
repercusiones económicas, etc.).

2. Conocer el modo de crecimiento de la química como
disciplina científica, desde sus orígenes, a partir de
casos concretos (ej. teoría del flogisto ↔ teoría de
Lavoisier; evolución de los modelos atómicos y de
enlace químico; afinidad química, etc.) analizando
tanto las razones de tipo científico como social que
propiciaron o dificultaron los diferentes cambios de
paradigma.

3. Reconocer la importancia de algunas sustancias rele-
vantes tanto desde el punto de vista meramente cien-

tífico (ej. oxígeno) como desde los puntos de vista
histórico, social y económico (ej. amoniaco, ácido
sulfúrico, ácido nítrico, ácido clorhídrico, aspirina,
caucho, etc.), a partir de sus nombres, vulgar y cien-
tífico, determinando su utilización cotidiana a partir
de sus propiedades. 

4. Aplicar (de forma cualitativa) el modelo cuántico de
estructura atómica para justificar el sistema periódi-
co y la variación periódica de algunas propiedades de
sus elementos (ej. energía de ionización, electrone-
gatividad y radios atómico e iónico).

5. Aplicar el concepto de enlace a diferentes sustancias,
deduciendo en cada caso el tipo de sólido que cabe
esperar así como algunas de sus propiedades (ej. con-
ductividad eléctrica, solubilidad, estado físico en con-
diciones ambientales, dureza, etc.).

6. Diferenciar los conceptos de energía, trabajo y calor
y determinar la entalpía de una reacción química a
partir de energías de enlace o mediante aplicación
de la ley de Hess.

7. Conocer los factores termodinámicos y cinéticos que
hacen que una reacción química pueda producirse (o
no) en unas determinadas condiciones.

8. Aplicar los conceptos de estequiometría a procesos
de equilibrio químico, señalando sus características
y sabiendo predecir la evolución de sistemas en equi-
librio que han sido perturbados.

9. Aplicar los conceptos de ácido y de base de Arrhenius
y de Brönsted-Lowry para reconocer sustancias que
puedan actuar como tales y algunas de sus aplicacio-
nes prácticas, transfiriendo los conceptos de equili-
brio químico al caso de disoluciones acuosas.

10. Identificar reacciones de oxidación-reducción, estu-
diando su estequiometría y algunas de sus aplica-
ciones industriales (ej. pilas, electrólisis, metalur-
gia, etc.).

11. Comparar los procesos químicos realizados en un labo-
ratorio y los realizados a nivel industrial (sobre todo
los de transformación de materias primas), analizan-
do los factores que hay que tener en cuenta en ambos
casos y especialmente la influencia que los vertidos
industriales pueden ejercer en el medio ambiente.

12. Razonar la abundancia de los compuestos del carbo-
no y conocer las propiedades químicas de los mismos
en función de la presencia de grupos funcionales.

13. Describir la estructura general de algunos polímeros
naturales (ej. proteínas, hidratos de carbono, etc.) y
artificiales (plásticos, fibras, etc.), conociendo su
interés desde el punto de vista económico, biológico
o industrial.
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14. Analizar los problemas de contaminación más comu-
nes (ej. lluvia ácida, efecto invernadero, destrucción
de la capa de ozono), señalando la influencia que tie-
nen los contaminantes que los originan en el ecosis-
tema terrestre.

Procedimientos de evaluación

Teniendo en cuenta la concepción de la evaluación como
un proceso continuo e integral que informa sobre la mar-
cha del aprendizaje y lo aprovecha para plantear sucesivas
modificaciones al plan inicial diseñado (ajuste y mejora),
se considera conveniente recoger el mayor número de datos
e informaciones, empleando para ello diferentes activida-
des de evaluación. Si se clarifica que calificar al alumnado
puede ser sólo la última etapa de un proceso de evaluación,
estaremos en condiciones de asumir que la evaluación inte-
gra a todos los agentes del proceso de enseñanza/aprendi-
zaje (alumnado, profesorado, libro de texto, programación
realizada, metodología empleada, materiales utilizados,
condiciones en las que ha tenido lugar, etc.). En consecuen-
cia, propondremos no sólo evaluar (calificar) a los alumnos
al final de un período de aprendizaje sino que además inten-
taremos evaluar de una forma holística también al inicio y
durante el proceso de un periodo de enseñanza/aprendiza-
je, empleando para ello una gran variedad de instrumentos
que nos permitan recoger información acerca de una mul-
tiplicidad de aspectos que faciliten la diversificación sufi-
ciente en orden a tomar las decisiones pedagógicas más idó-
neas (De Ketele, 1986; Gutiérrez et al. 1990; Rodríguez,
Gutiérrez y Molledo 1992; Rodríguez, Gutiérrez y Molledo
1996; Rodríguez et al. 1997). 

Evaluación inicial de sondeo en la que a través de pre-
guntas y discusiones sobre el tema se pueden detectar algu-
nas ideas sobre el tema, que habrá que tener en cuenta para
un desarrollo posterior.

Observación directa en la que se trata de recoger el
mayor número de datos que tienen que ver con el compor-
tamiento del alumno a lo largo del proceso de aprendiza-
je. Se trata de una práctica diaria en la que el profesor
evalúa procedimientos y actitudes: grado de implicación
en el trabajo de grupo, actitudes e iniciativas por la tarea,
relaciones con los compañeros, intervenciones en los deba-
tes, hábitos de trabajo: si finaliza las tareas encomenda-
das en el tiempo previsto, si los alumnos remodelan su tra-
bajo individual y colectivo después de una puesta en
común, etc.; habilidades y destrezas en el trabajo experi-
mental: manipulación y uso correcto del instrumental de
laboratorio, etc.

La entrevista. La entrevista constituye un excelente
medio de recogida de información sobre numerosas habili-
dades: cognitivas, afectivas, etc. La entrevista nos permi-

te profundizar en las formas de pensamiento del alumno a
diferencia de otras formas de recogida de información
menos interactivas.

Libreta de actividades, en la que deben ir reflejadas
todas las actividades realizadas en el proceso docente: infor-
mes, pequeñas investigaciones, experimentos, resolución
de problemas, etc. La libreta, que siempre debe estar a
punto para su revisión por el profesor, es además una fuen-
te de información acerca de: la correcta expresión escrita,
la presentación y hábito de trabajo, comprensión y desa-
rrollo de actividades, etc.

Pruebas de lápiz y papel. En la recogida de informa-
ción, estas pruebas permiten al profesor analizar los resul-
tados y detectar los conceptos, procedimientos y actitudes
que deben ser reforzados. También le permiten conocer los
avances y dificultades de los alumnos y comprobar el gra-
do de eficacia de la programación diseñada, para poder
reconducirla, si es necesario, en la dirección adecuada. Ade-
más, los alumnos se encuentran solos ante pruebas que
deben resolver y esto les hace darse cuenta de sus avances
y dificultades.

Uno de los métodos más empleados en la evaluación,
tanto en Física como en Química, es la resolución de pro-
blemas. El planteamiento y exigencia de los mismos suele
estar en consonancia con el método tradicional de ense-
ñanza/aprendizaje. Si los problemas propuestos son análo-
gos a los ejercicios de aplicación desarrollados en clase no
estaremos fomentando un aprendizaje significativo. La
capacidad de transferencia es la clave de un aprendizaje
lleno de significado. Por ello, el indicador crucial de la com-
prensión por el alumno de un concepto, principio o proce-
dimiento es si es capaz de aplicarlo en circunstancias dife-
rentes de aquéllas bajo las cuales lo aprendió, pero con
idéntico nivel conceptual e integrados en contextos com-
prensibles.

Las cuestiones abiertas (de razonamiento, de ensayo,
de demostración, etc.) y la confección de memorias (traba-
jos bibliográficos, trabajos prácticos, etc.) es otro instru-
mento de evaluación de gran potencia. Junto a un conteni-
do temático diverso, las cuestiones, a diferencia de los
problemas, pueden hacer referencia a una más amplia varie-
dad de objetivos de instrucción, que van desde el recono-
cimiento de hechos o conceptos hasta la explicación y la
síntesis personal de conocimientos relacionados.

Los mapas conceptuales (Novak y Gowin, 1988; Onto-
ria, 1992) nos pueden dar información relevante acerca de
cómo piensan los alumnos (de sus estructuras cognitivas:
capacidades de relación y síntesis, estructuras jerárquicas,
etc.), por lo que se convierten en un potente instrumento
de detección de ideas alternativas y de globalización del
aprendizaje.
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En cuanto al uso de pruebas objetivas como instrumen-
to de evaluación y de investigación, deben señalarse las crí-
ticas que ha despertado su uso tradicional (Quílez, Muñoz y
Bleda, 2003). Sin embargo, si el alumno justifica su respues-
ta, se dan las condiciones necesarias para servir como una
excelente herramienta de diagnosis para la identificación
de ideas alternativas de los estudiantes (Tamir 1990; Trea-
gust 1988). Además, debemos indicar también el valor
potencial de los tests como instrumentos de aprendizaje
(Foos y Fisher 1988).

Kempa (1986b) realiza un análisis de las diferentes for-
mas de evaluación en función de las capacidades o habili-
dades que realmente se pueden poner de manifiesto con
cada una de ellas, la precisión y fiabilidad de las mismas y
la posibilidad de interpretación de las respuestas, así como
los problemas asociados al desarrollo y administración de
cada una de ellas.

Una actividad difícil, aunque necesaria, consiste en dise-
ñar actividades de evaluación que proporcionen retroali-
mentación a los estudiantes y autorregulen su aprendiza-
je, permitiéndoles reflexionar y dar cuenta de sus propios
avances, carencias o dificultades, construyendo pruebas que
nos indiquen lo que cada estudiante es capaz o no de hacer,
identificando explícitamente la naturaleza de las dificulta-
des de aprendizaje (Satterly y Swann 1988). Esta retroali-
mentación será más efectiva si consigue que el alumno foca-
lice su atención sobre su progreso en el dominio de tareas
educativas y se realiza mientras es todavía relevante, per-
mitiendo con ello corregir las deficiencias sin castigo para
los primeros hechos. En este aspecto, la crítica es general-
mente contraproducente por lo que el elogio será usado
ampliamente (Crooks 1988).

En cualquier caso, en las pruebas de evaluación que se
diseñen, se intentará establecer la presencia de las siguien-
tes actividades (Alonso et al 1992):

1. Actividades de énfasis en los aspectos de tipo concep-
tual (Nakhleh 1996). Es decir, situaciones de cambio con-
ceptual para cuya resolución sea necesario que los alum-
nos realicen una progresiva sustitución de sus ideas
alternativas por las científicas desarrolladas en clase.

2. Actividades que, junto con la puesta en juego del baga-
je conceptual, pongan el énfasis en los aspectos de tipo
metodológico. Diseños experimentales, análisis de resul-
tados, planteamientos cualitativos, resolución de pro-
blemas, etc

3. Actividades sobre los aspectos de las relaciones C/T/S;
por ejemplo aquellas que surgen de la aplicación a la
vida cotidiana de lo tratado en clase, demandando la
explicación de utensilios técnicos, análisis de noticias,
etc.

En cuanto a la frecuencia de pruebas de evaluación,
los estudiantes deben tener posibilidades para practicar y
usar las habilidades y conocimientos que forman parte de
los objetivos formulados y obtener retroalimentación de sus
resultados. Tal evaluación favorece el aprendizaje activo y
la consolidación del aprendizaje. Muchas de estas evalua-
ciones pueden ser casi informales, sin necesidad de que ten-
gan que ser realizadas bajo condiciones de examen. Dema-
siada evaluación formal puede ser tan perjudicial como
poca, porque capacidad y comprensión conceptual no se
desarrollan de la noche a la mañana (Crooks 1988).

Con todo, la propia estructura del sistema educativo pue-
de estar propiciando una resistencia al cambio en los aspec-
tos mencionados. La estructura de las pruebas de acceso a
la Universidad, quizás está condicionando un tipo de ense-
ñanza que no permite un verdadero aprendizaje significa-
tivo (López et al. 1983).

En este sentido, es conveniente diseñar pruebas de eva-
luación globales que integren a varios temas, lo que requeri-
rá por parte del profesor y de los alumnos realizar un esfuer-
zo de síntesis y de análisis de los aspectos más relevantes de
cada una de las unidades objeto de evaluación y de las rela-
ciones que guardan entre sí. Ello permitirá también conocer
si las deficiencias o dificultades detectadas al realizar evalua-
ciones parciales han sido corregidas y superadas.

Autoevaluación. Las propias actividades diseñadas pue-
den ir dando información al alumnado y al profesorado del
grado de cumplimiento de los objetivos programados. Los
alumnos deben conocer las capacidades que deben desarro-
llar y que servirán para establecer criterios de evaluación.
Al final de cada tema se presentan una serie de actividades
para que el alumnado pueda llevar a cabo su propia autoe-
valuación. El alumnado debe ser consciente del grado en el
que se produce su propio progreso a medida que avanza en
el estudio de los diferentes temas y unidades didácticas.

Un aspecto muy importante a tener en cuenta, a veces un
tanto olvidado, es la propia (auto)evaluación del profesor.
Para ello se pueden utilizar diferentes técnicas. Una de ellas
puede consistir en invitar a otro profesor a una o varias cla-
ses de forma que se convierta en observador neutral (y sis-
temático) de lo que ocurre en el aula o grabar en vídeo todo
un período lectivo para luego analizar su proyección. En cual-
quier caso, la información que se obtiene es, al tiempo que
un tanto sorprendente para el profesor en algunos aspectos,
muy útil para mejorar su comportamiento, actuación e inter-
vención en el aula. Otro instrumento que puede utilizarse son
los cuestionarios con los que los alumnos, de forma anónima,
evalúan al profesor. Se pueden establecer cuestionarios pun-
tuales con respecto a un tema dado, aunque puede ser más
eficaz el obtener este tipo de información una vez se haya
desarrollado una unidad didáctica completa.
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Podemos resumir que la evaluación es un proceso de ajus-
te y de mejora que nos permite valorar en qué grado se están
cumpliendo los objetivos propuestos, tanto al final del pro-
ceso como al principio y durante su desarrollo. Por tanto,
debemos evaluar desde el inicio del proceso de E/A (y no sólo
al final: calificar) considerando la evaluación en su triple
dimensión (inicial, formativa y sumativa) (Coll 1991) y tenien-
do en cuenta no sólo al alumno sino al proceso seguido, mate-
riales empleados, profesorado, metodología, actividades, etc.
Los instrumentos de evaluación deben ser variados (pruebas
objetivas, observación directa, ejercicios o pruebas de una
o varias unidades didácticas, participación en debates, pre-
guntas formuladas en discusiones generales, libreta de cla-
se, etc.) (Waddington, 1982) y realizarse con la suficiente
frecuencia para permitir realizar modificaciones y formular
orientaciones. Los alumnos deben ser conscientes de las capa-
cidades que deben desarrollar y de los instrumentos de los
que se va a servir el profesorado para medirlas.

CAPACIDADES A DESARROLLAR
Los alumnos y las alumnas deben desarrollar una serie

de capacidades que se corresponden a su edad, estudios
previos y características de la asignatura que se va a estu-
diar. Se han dividido estas capacidades en dos grandes gru-
pos. El primero de ellos corresponde a unos objetivos gene-
rales que se van concretando y pormenorizando en una serie
de objetivos específicos que se corresponden con cada una
de los temas a desarrollar. La presentación de estos últimos
la realizaremos en la segunda parte del libro una vez reali-
zado el análisis que supone conocer los prerrequisitos (capa-
cidades que el alumnado debe ser capaz de hacer antes de
iniciar el estudio de cada tema) y los errores conceptua-
les y dificultades de aprendizaje (Garnett et al, 1995; Grif-
fiths, 1994; Nakhleh, 1992; Pomés, 1986) que corresponden
a cada uno de los once capítulos del libro.

Objetivos generales

1. Utilizar la metodología científica: utilización de fuentes
de información, planteamiento de problemas a la luz de
los conocimientos previos, emisión de hipótesis compati-
bles con los problemas que se proponen, recogida, orga-
nización y tratamiento de datos, realización de diseños
prácticos; discusión y elaboración de conclusiones, con-
trastándolas con las primeras aproximaciones, predicción
de posibles fenómenos en función de la aplicación de leyes
o de teorías generales, comunicación de resultados, etc.

2. Comprender los conceptos, leyes, teorías y modelos
más importantes y generales de la química, que les per-
mita tener una formación global científica y desarrollar
estudios posteriores más específicos.

3. Adoptar los valores y actitudes propios del pensamien-
to científico: rigor por el análisis, argumentación de las
decisiones, rechazo del dogmatismo, flexibilidad y dis-
posición receptiva y crítica ante cualquier idea o plan-
teamiento nuevo, etc.

4. Tomar conciencia del carácter evolutivo, dinámico y
colectivo de la ciencia en la construcción de conoci-
mientos: comprender que en el desarrollo de la Quími-
ca no se ha seguido un desarrollo lineal acumulando una
serie de conocimientos a partir de dogmas o verdades
absolutas formuladas por genios aislados y establecer la
articulación de los principios básicos de la Química en
leyes, modelos y teorías, haciendo explícitos los campos
de validez y las posibles limitaciones.

5. Adquirir un nivel aceptable de metaconocimiento:
explicitación de ideas propias que, en función de diver-
sas situaciones conflictivas, produzcan un cambio con-
ceptual. La toma de conciencia del mismo, no debe limi-
tarse únicamente a la sustitución de unas ideas erróneas
por las científicas, sino que además debe producir una
variación en la forma de conceptualizar.

6. Conocer el significado preciso de los conceptos cien-
tíficos haciendo las oportunas distinciones entre el len-
guaje cotidiano y el científico (y en este caso entre los
diferentes significados dados para un mismo término en
función del grado de desarrollo de una disciplina o de
disciplinas afines –física y química–).

7. Participar en la planificación y realización en equipo
de experimentos científicos sencillos, en función de los
objetivos establecidos, mostrando una actitud flexible y
de colaboración y valorando las experiencias propias y
las ajenas.

8. Aplicar y transferir el conocimiento científico a la vida
cotidiana: resolver algunos de los problemas que se les
planteen en la vida cotidiana, seleccionando y aplican-
do los conceptos químicos relevantes y valorar las ven-
tajas e inconvenientes que comporta la ciencia y sus apli-
caciones, desarrollando una mínima capacidad de crítica
hacia problemas científicos de nuestra sociedad que
muestran múltiples perfiles tanto políticos como econó-
micos.

9. Comprender las diversas y complejas interacciones de
la química con otras ciencias y la técnica, analizando su
impacto en la sociedad y el medio ambiente, valorando
la necesidad de no degradar el entorno y de aplicar la
ciencia a una mejora de las condiciones de vida actuales.

10. Desarrollar actitudes positivas hacia la química y su
aprendizaje, que permitan tener interés y autoconfian-
za a la hora de realizar actividades relacionadas con
esta ciencia.
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EL LIBRO DEL ALUMNO

Características generales
En cursos precedentes ya se han estudiado algunos con-

ceptos de química y seguramente el alumnado ya puede
proporcionar múltiples ejemplos de las interconexiones
entre la química y la vida diaria. En este curso la química
se estudia como asignatura independiente. Ello nos va a
permitir profundizar en algunos conceptos ya introducidos
a un nivel más elemental, estudiar otros nuevos y ampliar
las relaciones que existen entre la química, la técnica y la
sociedad. 

Se ha intentado presentar esta última dimensión de la
química desde una visión amplia y diversificada. El apren-
dizaje de los conocimientos científicos no debe reducirse
exclusivamente a la componente conceptual. Las interac-
ciones ciencia-técnica-sociedad que se han planteado en
este texto tienen como objetivo ayudar a comprender el
mundo en el que vivimos y facilitar la respuesta a pregun-
tas que surgen del entorno cotidiano. Esta perspectiva se
realiza en muchas ocasiones partiendo (o con la ayuda) de
una visión histórica (Matthews, 1994). En muchos casos el
análisis histórico puede facilitar el aprendizaje al compren-
der cómo los conceptos han surgido, han evolucionado y han
podido ser sustituidos por otros. Esta dimensión de la quí-
mica posee un carácter intrínsecamente formativo (cultu-
ral) que además puede contribuir a despertar o a aumentar
el interés por el estudio de esta disciplina científica. 

Toda esta perspectiva histórico-cultural está asociada,
en mayor o menor grado, a la necesidad de resolver proble-
mas (en algunas ocasiones puramente teóricos y en otras
referidos a situaciones eminentemente prácticas). La for-
ma de resolver estos problemas presenta unas característi-
cas generales que suelen ser comunes a toda investigación
científica. Por ello, hemos intentado hacer suficiente hin-
capié en los aspectos que posee la química como ciencia
experimental. El conocimiento fenomenológico o descrip-
tivo de la materia (comportamiento macroscópico) está
siempre asociado a un estudio cuantitativo (tendencias de
propiedades, leyes, etc.) y encuentra justificación desde
un punto de vista interpretativo-microscópico.

La estructura del libro del alumnado ya se ha tratado en
el punto 1.4. Conviene que ahora nos centremos en los ele-
mentos de que constan cada uno de las temas elaborados.

Elementos de que constan cada uno de los temas
Presentación del tema 

Se intenta dar respuesta a la siguiente pregunta: ¿Qué
vamos a estudiar y por qué?, de forma que se permita jus-
tificar los diferentes contenidos a tratar, dándoles así una
estructura definida y un hilo conductor claro.

Organizadores del aprendizaje

Se realizan esquemas iniciales o se presentan figuras y
diagramas que permiten seguir el estudio de la unidad. Tam-
bién se realizan a lo largo de la unidad resúmenes en for-
ma de tablas, mapas conceptuales y gráficos o se señala la
conveniencia de su realización. En otras ocasiones, el plan-
teamiento de preguntas generales sirve para formular pro-
blemas estructurantes.

Actividades experimentales

Se intercalan a lo largo de toda la unidad pequeños expe-
rimentos de fácil realización en donde se debe participar
de forma activa. Normalmente, las actividades experimen-
tales han sido propuestas con el fin de que se comprueben
hipótesis, se realicen diseños experimentales y se puedan
extraer una serie de conclusiones a partir de la interpreta-
ción de una serie de datos. En otras, simplemente se pre-
tende que se conozca una técnica analítica y que se mane-
jen adecuadamente el material y los reactivos básicos
necesarios. En cualquier caso, bien partiendo de unos hechos
experimentales o comprobando una serie de propiedades se
pretende facilitar la construcción de los conceptos quími-
cos relacionados.

Problemas y ejercicios resueltos

La capacidad de resolución de problemas es una activi-
dad importante que requiere un aprendizaje. Para ello se
intercalan a lo largo de la unidad varios ejercicios resuel-
tos. La verbalización explícita del problema, la relación
entre conceptos, las estrategias de resolución y el análisis
de resultados son aspectos presentes en muchas de estas
actividades.

Lecturas

A lo largo de cada tema se intercalan diferentes lectu-
ras para resaltar algún hecho histórico, la evolución de un
concepto, la importancia que posee para la sociedad un
conocimiento químico particular, etc. Muchas lecturas acer-
can el conocimiento teórico de la química al mundo real,
ayudando a comprender aspectos importantes de la vida
diaria. Dentro de la vertiente histórica se proporcionan bio-
grafías de científicos, resaltando en cada caso, además de
sus contribuciones o descubrimientos, otras facetas huma-
nas y de relación con su contexto histórico. La vertiente
técnica y social se desarrolla planteando problemas actua-
les, intentando que se comprenda mejor el entorno que nos
rodea.

Actividades

Una gran variedad de actividades permiten estructurar
y construir el nuevo conocimiento químico. En muchas oca-
siones se suele partir de lo que ya se sabe, propiciando que
se haga explícito este conocimiento. Posteriormente, se pro-
ponen actividades de recapitulación en las que el alumna-



24

do puede comparar el punto de partida y el nuevo aprendi-
zaje. Existen actividades conceptuales y otras que suponen
la resolución de problemas. Otras pretenden que se desa-
rrolle la capacidad de realizar resúmenes o que se compren-
da el significado de las palabras que se emplean en un con-
texto científico. También existen actividades de emisión de
hipótesis y de consolidación de un concepto.

Figuras

Las figuras tienen una gran importancia como instrumen-
to de aprendizaje. Cada una tiene un objetivo determina-
do y está explícitamente relacionada con el texto que la
acompaña. Esta relación o explicación se realiza mediante
unos pies de figura que tratan de precisar la posible polise-
mia del lenguaje gráfico empleado.

Complementos

Al final de cada tema se proponen nuevas lecturas que
refuerzan o amplían lo estudiado en el mismo. Otras veces
se desarrolla algún concepto en mayor extensión o profun-
didad.

Ejercicios finales

Al final de cada unidad didáctica se pueden encontrar
una amplia variedad de problemas y de ejercicios. Su obje-
tivo es reforzar y consolidar el aprendizaje con su realiza-
ción. Además, estos ejercicios se encuentran clasificados
dentro de grandes epígrafes para orientar el estudio de los
aspectos más relevantes de la unidad.

Evaluación

Entendemos este término como un elemento de mejora
que trasciende su mera asociación con la calificación. Todo
el conjunto de actividades que se proponen permiten al
alumnado y al profesorado tener referencias concretas del
grado en el que se va produciendo el aprendizaje a partir
de la situación de partida. El alumnado debe conocer las
capacidades que debe desarrollar en el estudio de cada uni-
dad. Para ello, en un apartado final, se explicitan las capa-
cidades más relevantes y se proponen una serie de cuestio-
nes y problemas para que pueda realizar su propia
autoevaluación. 
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ANÁLISIS DE LOS TEMAS QUE CONFORMAN EL LIBRO DEL ALUMNADO
Se hace un estudio detallado de cada tema y de sus rela-

ciones con el resto. Este análisis comporta el estudio de cada
uno de los siguientes apartados:

1. La explicitación de los objetivos específicos a alcanzar.
Ello supone establecer las capacidades a desarrollar, en
su triple dimensión: conceptuales, procedimentales y
actitudinales.

2. Los prerrequisitos necesarios.

3. Las dificultades y los errores conceptuales más habi-
tuales e importantes.

4. Explicación y desarrollo pormenorizado de las activi-
dades propuestas, que intenta ir más allá de la simple
solución de las mismas: ¿qué se pretende realmente?;
¿cómo se le puede sacar un mayor partido?; ¿cuál puede
ser la actitud del profesorado?; ¿qué se pretende que rea-
licen o digan los alumnos?; ¿qué relación guardan entre
sí un conjunto de actividades?; ¿qué dificultades pueden
encontrarse?; etc.

5. Cumplimiento del currículum oficial. El libro del alum-
nado cubre una amplia variedad de contenidos que, en
ocasiones, no son prescriptivos. En estos casos, el profe-
sor puede decidir o no su tratamiento y el nivel de pro-
fundidad de los mismos.

6. Criterios de evaluación y ejemplo de actividades de eva-
luación. En este apartado se han elaborado unos criterios
de evaluación específicos de cada unidad didáctica.

7. Bibliografía y recursos. Se proporcionan referencias de
libros, artículos, vídeos, etc. que han servido para fun-

damentar cada uno de los temas que pueden servir para
desarrollar o profundizar algún aspecto que interese
específicamente al profesorado o a su alumnado.

Una vez más debemos insistir en que pensamos que el
papel del profesorado debe ser el de animador, coordinador
y director del proceso de enseñanza-aprendizaje, y no un
mero transmisor de conocimientos. En consecuencia, el libro
del profesorado no está concebido como un instrumento diri-
gista, sino como una herramienta que puede orientar al pro-
fesorado a tomar sus propias decisiones, facilitando con ello
el trabajo de los docentes. Ello debe permitir combinar dis-
tintas formas de enseñanza para garantizar adecuadamen-
te los procesos de enseñanza/aprendizaje, fundamental-
mente en lo que hace referencia a:

– alcanzar los distintos objetivos y el desarrollo de los
contenidos;

– en el tratamiento de la diversidad del grupo-clase, que
requiere una diversidad metodológica (Coll, 1991),
teniendo en cuenta que los alumnos prefieren diferen-
tes estrategias metodológicas en función de sus carac-
terísticas motivacionales (Martín-Díaz y Kempa, 1991);

– las características personales de cada profesor o pro-
fesora que hacen que tengan diferentes formas pecu-
liares de interacción con el grupo-clase.

En cualquier caso se ha intentado que las secuencias con-
ceptuales realizadas y las actividades que las desarrollan
propicien estilos de enseñanza congruentes con la forma con
la que aprenden nuestros alumnos (Spencer, 1999).
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1. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) La ciencia supone una lucha en la que la verdad siem-

pre acaba por triunfar sobre la ignorancia y las concep-
ciones correctas siempre vencen a las erróneas.

2) Este triunfo sería posible debido a la talla intelectual
de los grandes genios de la ciencia.

3) El científico suele trabajar aislado, sin apenas comuni-
cación con otros colegas o con el mundo exterior.

4) En la mayoría de los casos los descubrimientos científi-
cos se producen por hallazgos accidentales o emplean-
do la técnica del ensayo-error.

5) La ciencia surge de una simple acumulación de obser-
vaciones y de datos experimentales.

6) Los resultados de un experimento que contradicen una
determinada teoría científica sirven para probar que
ésta es falsa. 

7) El conocimiento científico siempre se encuentra anima-
do por un afán claro utilitarista que busca aplicaciones
prácticas.

8) El conocimiento científico crece de forma lineal y acu-
mulativa.

9) La observación es un proceso objetivo que es indepen-
diente de las concepciones teóricas de quien las reali-
za.

10) Se identifica teoría científica con hecho científico.

11¿¿QQUUÉÉ EESS LLAA

QQUUÍÍMMIICCAA??
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2. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Caracterizar la química como cien-
cia: campos de estudio y metodolo-
gía científica.

2. Conocer los pilares de la química
moderna: alquimia, metalurgia y
medicina.

3. Establecer la importancia de un len-
guaje químico normalizado y univer-
sal que propicie la comunicación, el
desarrollo y el aprendizaje de la quí-
mica.

4. Establecer el carácter democrático
de la química (como ciencia) al mar-
carse como objetivo del conocimien-
to químico (científico) un consenso
de opinión racional sobre el ámbito
más amplio posible que además es
evaluado entre iguales.

5. Establecer la importancia que juega
el marco teórico (teorías) en el desa-
rrollo del conocimiento científico.

6. Comprender la importancia del con-
texto sociopolítico y cultural como
un factor determinante del desarro-
llo científico.

1. Reconocer los aspectos que determi-
nan una investigación química.

2. Valorar la química como ciencia
experimental.

3. Establecer pautas que determinan (o
impiden) procesos de cambio con-
ceptual en la construcción del cono-
cimiento científico.

1. Valorar la importancia del conoci-
miento químico (tanto en investiga-
ción básica como aplicada) para la
sociedad.

2. Reconocer el conocimiento químico
como empresa humana.

3. Valorar la participación de científi-
cos españoles en el desarrollo de la
química moderna.

4. Tomar conciencia de la existencia de
mujeres científicas en todas las épo-
cas y considerar las dificultades que
han sufrido para desarrollar (y que
se vean reconocidas) actividades de
investigación. 

5. Contrastar y criticar ciertas imáge-
nes estereotipadas que se presentan
en la vida diaria acerca de las per-
sonas que trabajan en la ciencia. 
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3. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS

En el presente tema pretendemos reflexionar conjunta-
mente con el grupo clase sobre la elaboración del conoci-
miento científico y, más concretamente, del químico. Posi-
blemente una de las tareas más difíciles sea exponer una
definición clara de la ciencia, y a la vez matizar la gran
variedad de aspectos relacionados con el proceso de cons-
trucción del conocimiento científico.

Pero sin lugar a duda, este complejo conocimiento se
fundamenta en tres principios básicos: el de objetividad,
el de inteligibilidad y el de dialéctica (Wagensber, 1998).
Por el principio de dialéctica las personas, que realizan sus
descubrimientos y establecen las leyes, comparten su tra-
bajo y lo evalúan conjuntamente. Fue dicho principio uno
de los factores que propició el nacimiento de la química
como ciencia. El principio de inteligibilidad implica acep-
tar que el mundo lo podemos entender mediante un con-
junto de leyes lógicas y comprensibles para la mente huma-
na, y por ello determina el objetivo de la Química. Y por
último, el principio de objetividad establece los fenómenos
y hechos que estudia la Química como disciplina científica.

Por otra parte, no debemos olvidar que la actividad cien-
tífica se desarrolla en un contexto social e histórico con el
cual interacciona y condiciona su posterior evolución.

Precisamente, la discusión de los principios expuestos y
el análisis de la interacción del trabajo científico con su
entorno son los referentes del presente tema. Así, en el
apartado 1 exponemos el nacimiento de la química como
ciencia. Ya en este primer punto se pone claramente de
manifiesto el carácter de construcción colectiva del cono-
cimiento químico (principio dialéctico). En el segundo y ter-
cer apartados profundizamos en el objetivo de la química y
su campo de estudio (principios de inteligibilidad y objeti-
vidad). Posteriormente realizamos un análisis del procedi-
miento de elaboración del conocimiento químico, apartado
4. Y por último, en el apartado 5, reflexionamos sobre las
implicaciones del trabajo del científico con su coyuntura
social y política.

3.1. Un origen para la Química moderna

Este primer apartado supone una breve presentación de
los antecedentes de la química moderna. Algunos de los
puntos importantes que pueden señalarse son los siguien-
tes:

1) El conocimiento químico (empírico) provino de campos
aparentemente sin relación alguna: la alquimia, la meta-
lurgia, la medicina y la farmacia, así como de activida-
des vinculadas a la vida cotidiana:

• Los primeros objetos metálicos producidos por el hom-
bre (aplicación del fuego a minerales para obtener y
utilizar bronce, plomo, estaño y hierro o fundir meta-
les nativos como el oro y la plata).

• El empleo de técnicas relacionadas con las artes prác-
ticas: alfarería, la preparación de pinturas y tintes, de
jabones, de licores, etc.

2) La tardía constitución de la química como ciencia tiene
mucho que ver con la dificultad de garantizar el mante-
nimiento de condiciones idénticas en los experimentos,
que permitieran efectuar mediciones que posteriormen-
te se pudieran contrastar. 

3) El carácter hermético y esotérico que normalmente iba
asociado al conocimiento alquímico, que dificultaba la
comunicación y la reproducibilidad de los experimentos.

4) La inexistencia de un lenguaje común y sistemático pro-
piciaba que el lenguaje alquímico, tremendamente com-
plicado, sólo fuese asequible a los ya iniciados. 

5) Una primera consideración de las técnicas relacionadas
con el trabajo manual o práctico como artes serviles, de
escaso prestigio social. A partir del siglo XVI un cambio
de mentalidad hace que el conocimiento técnico (ahora
artes útiles) se sitúe en un rango superior al conocimien-
to puramente especulativo. 

6) La barrera que suponía la asunción aristotélica de la cons-
titución de la materia.

7) El papel decisivo que tuvo la imprenta a la hora difundir
el conocimiento químico.

8) La dificultad de desarrollo de la química sin la formula-
ción de marcos teóricos o principios unificadores.

9) Aunque desde nuestra perspectiva actual se puedan con-
siderar como “erróneos” los primeros intentos unifica-
dores, no por ello dejaron de tener importancia decisi-
va en el momento en el que fueron formulados. Algunas
de las primeras teorías, como la del flogisto, o alguno
de los conceptos como el de afinidad (aunque ambiguo
y polisémico) permitieron que la química se desarrolla-
se tanto en el conocimiento de la reacción química, en
general, como en el estudio de la preparación y propie-
dades de sustancias, en particular, y en el empleo de
nuevas técnicas, instrumentos y aparatos.

10) Tres consideraciones pueden hacerse acerca del naci-
miento de la química moderna:

• El uso extendido y sistemático de la balanza. La quí-
mica abandona su carácter cualitativo y se aferra a
los aspectos cuantitativos que la caracterizan en su
fase moderna y que están asociados con el principio
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que garantiza la reproducibilidad de los experimen-
tos.

• Se reconoce el papel unificador del oxígeno en la
reacción química. La calcinación, la combustión y la
respiración son manifestaciones distintas de un mis-
mo proceso: la oxidación. 

• Se establece un lenguaje propio para representar los
fenómenos que le son peculiares.

Finalmente, se puede mencionar en este primer apar-
tado del tema la dificultad que existía para la formación
de científicos, en general, y de químicos en particular, que
posteriormente pudiesen ejercer su profesión (recordemos,
por ejemplo, que Lavoisier era recaudador de impuestos).
La institucionalización de la química no se produce has-
ta el siglo XIX. La creación de institutos y academias (ini-
cialmente no vinculadas directamente a las universidades)
permite la formación de químicos que investigan y aplican
su conocimiento a la industria. El apoyo institucional (ini-
cialmente reticente en muchos casos) contribuye de forma
decisiva, aunque no uniforme en cuanto a su ritmo, a la
institucionalización de la química en países como Alema-
nia, Francia, Inglaterra o Estados Unidos (Sánchez Ron,
1992). 

La mención de científicos españoles se inicia en este
apartado y continúa en otros apartados de este tema y en
los temas siguientes. Un análisis acerca del tradicional esca-
so peso específico de nuestro país a la construcción del cono-
cimiento científico puede encontrarse en el libro de Raña-
da (1995). Razones de tipo sociopolítico y culturales han
estado detrás del papel marginal de España en la época que
va del Renacimiento a la Ilustración, de la revolución Cien-
tífica a la Industrial. En el siglo XIX la química floreció en
los países de nuestro entorno, pero no en España. La penu-
ria científica de la nación española no puede separarse de
la larga serie de fracasos políticos y económicos. En pala-
bras de Rañada (1995): “El no cuajar de la ciencia inhibió
el nacimiento del espíritu crítico, sin el que una sociedad
es demasiado inerte y rígida para enfrentarse a novedades,
como las que abundaron en la época moderna lo mismo polí-
ticas que tecnológicas; a su vez, un país decadente es inca-
paz de alumbrar nuevas ideas, de tanto mirar al pasado”. 

Destacar algunas de las contribuciones científicas espa-
ñolas, en ocasiones intencionadamente silenciadas (ej.
Moles) o desconocidas culturalmente por su falta de aten-
ción y difusión, es uno de los objetivos propuestos en este
tema. Por ejemplo, durante el gobierno de Carlos III se puso
en práctica una política de acercamiento científico a los
países vecinos y cuyas directrices básicas se pueden esque-
matizar en los tres siguientes apartados: 

a) Envío de estudiantes, pensionados por el gobierno, a
diversos países para que adquirieran una sólida forma-

ción científica. Pensionados fueron los principales quí-
micos españoles que florecieron en esta época como los
hermanos Juan José (1754-1796) y Fausto de Elhúyar
(1755-1833) (descubridores del wolframio); Andrés
Manuel del Río (1764-1849) (descubridor del vanadio);
Domingo García Fernández (1769-1826) (reformador de
la industria salitrera española); Juan Manuel de Aréjula
(1755-1830) (autor de varias publicaciones relevantes;
entre otras: sus Reflexiones sobre la nueva nomenclatu-
ra química y su Discurso sobre la necesidad de la Quími-
ca en la teoría y en la práctica de la Medicina). 

b) Contratación de científicos extranjeros para impartir la
enseñanza de la ciencia moderna: J.L. Proust (1754-1826)
(autor de la formulación de la ley de las proporciones
definidas) y F. Chabaneau (1754-1796).

c) Creación de centros en principio bien dotados, tanto para
la enseñanza como la investigación. Fruto de esta polí-
tica fue la creación de las cátedras de química, dotadas
de laboratorio, de Vergara, Madrid, Valencia, Segovia y
Cádiz.

Pero a pesar de alguno de estos intentos, la ciencia espa-
ñola fue un verdadero desbarajuste. Por ejemplo, cuando
Proust fue censurado por el escaso rendimiento de sus ense-
ñanzas, replica que nunca se termina de construir el Labo-
ratorio ni se le facilitan los materiales y objetos que nece-
sita. Durante su estancia en España su influjo dentro de
nuestras fronteras fue escaso, y a pesar, o tal vez a causa,
de los múltiples oyentes que siguieron sus explicaciones,
sólo tuvo un discípulo, el capitán Juan José Munarriz, que
tradujo al español en el año 1794 el Tratado de Química
(1789) de Lavoisier. A este respecto, Orfila (1787-1853) escri-
be: “Proust es un hombre de gran talento y un profesor dis-
tinguidísimo: Los cursos dados por él en España nada dejan
que desear; pero si bien fueron seguidos por un auditorio
numeroso, Proust no ha formado ni un solo discípulo. Esto
se debe a que la mayor parte de los oyentes eran gente de
mundo, que asistía a las lecciones como hubieran asistido a
un espectáculo”.

Por su parte, Moles al ingresar en 1934 en la Real Aca-
demia de Ciencias señala: “Hay que buscar la causa del fra-
caso de los extranjeros de importación, lo mismo que el
escaso éxito de las pensiones y de los centros de investiga-
ción en algo más general y de todos los tiempos… Fracasan
los laboratorios oficiales de Segovia y de Madrid, como habí-
an fracasado antes los de Vergara, subvencionados por el
Rey. No fracasa el laboratorio de la Junta de Comercio de
Barcelona, sostenido con recursos propios, sin intervención
del Estado. El enemigo fue siempre el mismo: la Adminis-
tración y la Burocracia. Los mejores planes, las intenciones
mejores, los propósitos más ideales quedan destrozados con-
tra el muro inconmovible de la rutina…”.
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3.2. ¿Cuál es el objetivo de la Química?
Posiblemente si preguntásemos a nuestro alumnado que

indicasen las características fundamentales del conocimien-
to científico harían hincapié en su seguridad e inmutabilidad.
Dichas características son reforzadas en su entorno más coti-
diano, puesto que al calificativo de científico se le asocia la
idea de seguro; por todos es conocida la expresión “científi-
camente comprobado”. Sin embargo, la realidad está aleja-
da de estas concepciones. El propio Feynman afirma “todo
conocimiento científico es incierto” (Feynman, 1999) y defi-
ne el conocimiento científico como “un corpus de enuncia-
dos con grados de certeza variable”. Curiosamente, la vali-
dez del conocimiento científico se halla en que cada uno de
sus principios y leyes son continuamente evaluados. En la
ciencia la búsqueda de hechos contradictorios adquiere un
relieve más significativo que los fenómenos acordes con las
leyes establecidas. Esta visión de la ciencia no ha de ser aso-
ciada a la valoración de “no fiable”, sino al de continuamen-
te revisable y evaluable y, por tanto, provisional.

El ritmo de avance de la ciencia es condicionado por la
evolución con que se idean, planifican y realizan las nuevas
pruebas de los conocimientos científicos. Por otra parte, dicho
conocimiento es estructurado en teorías (representaciones
mentales) que explican los hechos observados y predicen nue-
vas situaciones no comprobadas. Las características de las
teorías científicas, reseñadas en el libro del alumnado, son:

• Explican e interpretan las observaciones conocidas.

• Predicen de antemano nuevas propiedades y comporta-
miento particulares.

• Son continuamente evaluadas por los propios miembros
de la comunidad científica.

Un texto apropiado para explicar el proceso evolutivo de
las teorías es el siguiente:

Con fines ilustrativos exponemos dos lecturas centradas
en cambios de los paradigmas de la Química. No obstante,
debemos hacer constar que esta visión del avance científi-
co está presente en los posteriores temas conceptuales
(exposición de la evolución histórica de conceptos, lectu-
ras de carácter histórico...).

“En ciencia, una teoría no se sustituye por otra como quien
derruye un puente obsoleto de troncos podridos para cons-
truir en su lugar una maravilla de la ingeniería de acero.
Más bien se parece a las sucesivas visiones que tenemos
de un paisaje cuando escalamos montañas. Al ganar altu-
ra se consiguen nuevas y más amplias panorámicas, y, sobre
todo, insospechadas conexiones entre las vistas de menor
cota (la manzana y el planeta obedecen la misma ley).
Pero un punto de vista no elimina a los anteriores (New-
ton versus Einstein), que siguen en su sitio para el gozo
local aunque, después de la esforzada ascensión, se nos
antojen partes menores de un esquema más global.”
(WAGENBERG, 1998).

La lectura “Dos teorías rivales compiten en la explicación de la reacción química: flogisto →→ oxígeno” está estruc-
turada según se expone en el cuadro adjunto.

OBJETIVO CONTENIDO IDEA FUNDAMENTAL

Exponer los antecedentes de la teoría
del flogisto.

Enunciar las ideas de la teoría del
flogisto.

Evidenciar los hechos problemáticos.

Citar los antecedentes al cambio de
paradigma.

Exposición de la teoría de combustión de
Lavoisier.

Citar la extensión de la nueva teoría a
nuevos hechos.

Estudios metalúrgicos.

La combustión es el proceso de
liberación del flogisto (principio
inflamable).

Aumento de peso de la “cal” de los
metales.

Investigaciones sobre los distintos tipos
de “aires”.

La combustión es el proceso de
combinación del oxígeno presente en el
aire con ciertos compuestos.

Explicación del proceso de respiración.

Fuego como instrumento de
transformación.

Explicar y globalizar un conjunto de
hechos relacionados con el fuego.

Hechos discrepantes con la teoría obligan
a su replanteamiento.

Desarrollo de técnicas de obtención y
almacenamiento de gases.

El oxígeno es la causa de la combustión.

Uso de métodos cuantitativos en la
evaluación de la teoría.
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Con la A-2 pretendemos analizar que la nueva teoría,
expuesta por Lavoisier, permite explicar hechos insupera-
bles para la antigua teoría. Así, según Lavoisier, en la com-
bustión del estaño el oxígeno, presente en el aire, reaccio-
na con él dando lugar a un nuevo compuesto consistente en
la combinación oxígeno-estaño y por ello aumenta su masa.
Sin embargo, según la teoría del flogisto, el estaño debería
liberar el flogisto al aire disminuyendo su masa (y para expli-
car el aumento de masa se postulaba que el flogisto tenía
masa negativa).

La A-3 está destinada a considerar el aspecto positivo
que supuso la teoría del flogisto en el avance de la Quími-
ca, que aunque tuvo carácter efímero y se basaba en ide-
as “incorrectas,” sirvió de incentivo a los grandes investi-
gadores del siglo XVIII, dando lugar a nuevos procedimientos
experimentales y al plantemiento de nuevos problemas.
Como ejemplos de científicos importantes, además de los
citados en el texto, podemos mencionar a René A. Réamur
(1683-1757), considerado como el fundador de la siderur-
gia científica; Andreas S. Marggraff (1709-1782), que desa-
rrolló nuevos procedimientos para la obtención del fósfo-
ro; Joseph Black (1728-1799), que descubrió el gas
carbónico “aire fijo”,... Por otra parte, aunque no se cita
en la lectura, merece especial interés la figura del quími-
co ruso M. W. Lomonossoff (1711-1765), que puede ser men-
cionado por el profesorado, quien realizó experimentos de
calcinación de metales en recipientes cerrados, con el
empleo de métodos cuantitativos, que le permitieron esta-
blecer el principio de conservación de masa y explicar la
combustión como una consecuencia de la combinación del
cuerpo calcinado con una parte del aire. Además, enunció
postulados que son considerados por ciertos historiadores
como propios de la teoría atómica. Sin embargo, sus ideas
tan avanzadas, respecto a su contexto científico, fueron
ridiculizadas y posteriormente silenciadas por la “ciencia
occidental”.

La lectura “Un lenguaje preciso para la química”
intenta dar relevancia a la necesidad de un lenguaje quí-
mico metódico, sistemático y preciso. El inicio de la quí-
mica moderna está asociado a la publicación del Méthode
de Nomenclature Chimique. En el libro de García y Berto-
meu (1999) se puede profundizar, entre otros aspectos, en

la relación existente entre el lenguaje químico y los dis-
tintos contextos histórico-culturales en los que éste ha sur-
gido. 

En la lectura “El largo camino de la teoría atómica”
explicamos el proceso de asentamiento de los postulados
atómicos. Con ello pretendemos analizar algunos de los fac-
tores que inciden en todo cambio de paradigma teórico. La
lectura ha sido estructurada según los siguientes puntos:

• Exposición de los antecedentes de la teoría atómica de
Dalton: Concepción aristotélica de la materia.

• Formulación de la teoría atómica: Consti-tución de la
materia por partículas.

• Explicación de la evolución de la teoría: Adecuación de
la teoría a la explicación de las nuevas leyes experimen-
tales.

• Estudio de la valoración de la teoría por los miembros
de la comunidad científica, haciendo constar aspectos
característicos a todo cambio de paradigma teórico.

• Asentamiento de la teoría: La determinación experimen-
tal del valor de la constante de Avogadro dio lugar a su
aceptación unánime por los miembros de la Comunidad
científica.

En la discusión de la lectura anterior consideramos inte-
resante resaltar los siguientes aspectos:

• La doble lectura asociada a la teoría atómica en sus ini-
cios, ya que era usada para explicar y globalizar distin-
tos hechos experimentales y, por otra parte, se cuestio-
naban la realidad de las entidades “teóricas” a la que
hace referencia.

• La acción contradictoria de importantes científicos como
J. Perrin, que, por una parte impulsan el avance cientí-
fico y, por otra parte, intentan imponer teorías que supo-
nen un retroceso científico.

• El hecho de que la teoría atómica fuera admitida sin reti-
cencia alguna precisamente cuando era cuestionada la
indivisibilidad del átomo.

La A-4 está destinada a recopilar las denominadas “leyes
ponderales” estudiadas en el año anterior, justificándolas
con el modelo atómico con el objetivo de evidenciar su
carácter globalizador y explicativo.
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El profesor o profesora puede confeccionar conjuntamente con su alumnado una tabla resumen del siguiente tipo:

3.3. ¿Qué estudia la Química?
En el siguiente apartado pretendemos incidir en:

a) El carácter interdisciplinar del conocimiento científico,
ya que los problemas actuales son estudiados y soluciona-
dos desde distintas disciplinas que coordinan su trabajo.

b) Establecer el área de estudio atribuida a la Química como
disciplina científica.

c) Reflexionar sobre las consecuencias que implican las apli-
caciones de las distintas actividades químicas, plante-
ando la necesidad de una formación científica básica que
permitan al futuro ciudadano valorar y elegir las opcio-
nes más adecuadas para su comunidad.

d) Exponer el objetivo básico de la Química de hacer inteli-
gible (establecer nexos entre los fenómenos aparentemen-
te distintos) y comprensible (realizar representaciones
mentales) de nuestra realidad natural.

Por otra parte, el texto de la figura 3.1 plantea una refle-
xión del interés eminentemente práctico al que se le quie-
re dotar a toda investigación en ciertos sectores sociales,
mientras que el texto de la figura 3.2 expone una postura
que se puede relacionar con el “cientifismo” (Holton, 1998;
Barnes, 1987), consistente en creer que la solución de todos
los problemas de la humanidad es una cuestión estrictamen-
te científica. Esta actitud fue propia de principios de siglo,
y es reflejada en las palabras del químico alemán W. Ost-
wald, premio Nobel en 1909, al afirmar: “Esperamos de la
ciencia lo más alto que la Humanidad pueda producir y obte-
ner en esta tierra... Cualquier cosa que la Humanidad, en
términos de sus deseos y esperanzas, sus objetivos e idea-
les, combina en el concepto de Dios, está satisfecha por la
ciencia”. Sin embargo, el cientifismo inicial del siglo XX dio
origen con el tiempo al rechazo científico, puesto que se
comprobó que las expectativas iniciales no se desarrollaban

LEY EMPÍRICA ENUNCIADO EXPLICACIÓN DESDE LA TEORÍA ATÓMICA

Ley de Lavoisier
o de 

la conservación
de la masa

En todos los procesos físicos y transformaciones
químicas de la materia, la masa total se conser-
va. En términos químicos, podemos afirmar que
la suma de las masas de los reactivos es igual a
la suma de las masas de los productos.

Toda reacción química consiste en una reorganización de los áto-
mos presentes (de las sustancias iniciales a las finales), y pues-
to que ni se crean ni desaparecen átomos, siempre habrá el mis-
mo tipo de átomos y la misma cantidad, aunque se ordenen de
forma distinta.

Ley de Proust 
o de 

las proporciones
constantes

Las cantidades en masa de dos o más elemen-
tos que reaccionan para formar un determina-
do compuesto lo hacen siempre en una propor-
ción constante. 

Puesto que toda sustancia está formada por un determinado tipo
de partículas, donde el tipo de átomos integrantes y su relación
es constante, la composición del compuesto será invariable. Así
por ejemplo, si un compuesto está formado por la combinación
AaBb, al analizar su composición, sea cual sea el número de par-
tículas presentes, siempre obtendremos la relación: 

m

m
a masa atomica A
b masa atomica B

A

B

= ⋅ ′
⋅ ′

Ley de Dalton 
o de las

proporciones
múltiples

Las cantidades de un mismo elemento que se
combinan con una cantidad fija de otro elemen-
to para formar en cada caso un compuesto dis-
tinto están en una relación de números enteros
sencillos.

Si dos elementos se combinan en varias proporciones para for-
mar distintos compuestos, ello significa que los átomos de un
mismo elemento pueden realizar distintas combinaciones de
números enteros con los átomos de otro elemento. Si un átomo
A se une, por ejemplo, con uno o dos átomos de B (dando com-
puestos de fórmula AB y AB2), se comprueba que la relación en
masa de las cantidades de B (masa total de los átomos combina-
dos) que reaccionan con una misma cantidad de A (número deter-
minado de átomos de A) es:

m AB

m AB

n masa at B

n masa
B

B

B

B

( )

( )

·   ( )

  ·  2 2
=

′omica

aat B′
=

omica ( )

1
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al ritmo esperado y, que por otra parte, la aplicación incon-
trolada de la ciencia daba lugar a efectos muy perjudicia-
les para la humanidad: armamento nuclear y químico, con-
taminación, etc. Con todo, estos aspectos no nos pueden
hacer olvidar otros relevantes. La pseudociencia está lamen-
tablemente de moda en la actualidad, y muchos medios de
comunicación la ponen a la misma altura que la ciencia.
Toda una pléyade de adivinadores y de brujos toman prota-
gonismo en los distintos canales de televisión y de radio; los
horóscopos y otros temas relacionados con la astrología tie-
nen su espacio en revistas del corazón y en muchos perió-
dicos. Por ello, una de nuestras tareas como educadores
supone intentar luchar contra estas formas de incultura y
de irracionalidad, enseñando hábitos de pensamiento que
estén fundamentados en unos contenidos científicos bási-
cos y bien estructurados que propicien el cuestionamiento
crítico de la realidad y la búsqueda de posibles soluciones
y explicaciones a los problemas planteados.

A fin de analizar y valorar las posibles aplicaciones de la
Química proponemos dos lecturas ilustrativas del trabajo
químico en dos áreas distintas: medicina y agricultura. Los
autores hemos preferido exponer dichas aplicaciones en for-
mato de lectura, ya que nos permite incidir en distintos
aspectos asociados a toda actividad científica.

La lectura “La química y su aportación contra la mala-
ria” está estructurada en los siguientes apartados:

• Definición de la malaria como enfermedad.

• Descubrimiento del medicamento natural, la corteza del
quino (la quina).

• Estudio de la quina, identificación y extracción de su
principio activo: la quinina.

• Descubrimiento de la causa parasitaria de la enfermedad.

• Estudio químico de la quinina y obtención sintética de
derivados más efectivos y menos perjudiciales.

• Evolución de la enfermedad debido al desarrollo de cepas
del parásito cada vez más resistentes.

• Búsqueda de nuevas soluciones con nuevos procedimien-
tos químicos.

La discusión de la anterior lectura debe dar lugar a la
exposición de dos importantes problemas anexos a la inves-
tigación:

• El monopolio de las grandes compañías farmacéuticas
poco interesadas en la investigación contra la lucha de
la malaria, enfermedad asociada a países con escasos
recursos económicos.

• La problemática social que viven grandes regiones dedica-
das al monocultivo del quino que han visto que la deman-
da de quinina natural ha descendido vertiginosamente con
el descubrimiento de nuevos derivados sintéticos.

En la A-5 el profesor o profesora puede exponer los
antecedentes de la síntesis de los medicamentos a partir
del estudio de las plantas. La asociación del poder cura-
tivo de las plantas procede de la más remota antigüedad.
Ya en el siglo XVI, los alquimistas atribuían poderes cura-
tivos a las plantas sobre los órganos humanos a los que
encontraban ciertas semejanzas con alguna parte de la
misma (teoría de los signos). Así por ejemplo, en la anti-
güedad a la raíz de los rosales silvestres se les atribuía el
poder de sanar las mordeduras de ciertos animales, ya
que la forma de las espinas es semejante a la de los col-
millos de estos animales. Otro ejemplo es la flor del bele-
ño (hyoscyamus niger, planta herbácea bianual) cuya for-
ma de muela invertida hacía creer que curaba los dolores
de muelas, creencia acrecentada por la presencia de cier-
tos alcaloides sedantes en dichas flores. Dicha teoría dio
lugar a tantos efectos perjudiciales (intoxicaciones y
envenenamientos) como supuestas curaciones. No obstan-
te, la teoría de los signos estimuló el estudio de las plan-
tas y sus efectos, incrementando el conocimiento de las
mismas.

Actualmente son más de 2.000 los tipos de plantas con
propiedades medicinales comprobadas. En dicha labor, el
químico contribuye aislando el principio activo de la plan-
ta, analizando su estructura y desarrollando mecanismos de
síntesis que den lugar a nuevas sustancias con mayor efec-
tividad.

En la lectura “La química y su lucha contra las plagas”
analizamos una de las posibles aplicaciones de la química a
la agricultura, la producción de sustancias que eviten el
desarrollo de parásitos en las cosechas. Otro posible cam-
po de estudio es la elaboración de fertilizantes, aspecto a
estudiar en las aplicaciones industriales de la síntesis del
amoníaco, en el tema 9. El estudio de los plaguicidas y sus
consecuencias lo centramos en tres puntos:

• El origen de los plaguicidas como consecuencia del desa-
rrollo de grandes áreas de monocultivo intenso, que per-
miten el desarrollo rápido de especies parásitas (plagas).

• Las consecuencias tanto sociales (obtención de grandes
producciones, intoxicaciones, daños medioambienta-
les...) como prácticas (eliminación no selectiva, apari-
ción de cepas resistentes...) de la aplicación de los pla-
guicidas.

• La búsqueda interdisciplinar de nuevas soluciones al pro-
blema de las plagas (estudio y producción de feromonas)
para la producción agrícola.

Hemos considerado oportuno incluir en la lectura una
reflexión de carácter ético sobre la producción (países desa-
rrollados) y el consumo de los plaguicidas peligrosos (países
carentes de recursos).



37

3.4. ¿Cómo se trabaja en Química?
En el presente apartado pretendemos analizar algunas

de las características de la metodología científica, con el
objetivo de que el alumnado comprenda el proceso de ela-
boración y evolución del conocimiento científico. En el desa-
rrollo del presente apartado el profesorado puede remar-
car los siguientes aspectos:

• El hecho de que los procedimientos de trabajo científi-
co no deban ser considerados como una serie de pasos
consecutivos a aplicar sistemáticamente. Consecuencia
de ello es que en el libro de texto evitemos usar el tér-
mino “Método científico”, empleando, en cambio, el
calificativo de metodología científica para designar los
procedimientos del trabajo científico. Una reflexión
sobre dicho aspecto es planteada por Bunge (1980) quien
afirma: “La expresión “Método científico” es un engaño
ya que puede inducir a pensar que consiste en un con-
junto de recetas amplias e infalibles que cualquiera pue-
de utilizar para inventar ideas y probarlas. De hecho no
hay recetas populares para investigar, lo que encontra-
mos es una estrategia de investigación científica.”

• El carácter social y colectivo del trabajo científico, en
el que las personas que colaboran en las investigaciones
se han formado gracias a los conocimientos elaborados
por personas precedentes y que son evaluados por insti-
tuciones de carácter científico. Por ello, uno de los ele-
mentos esenciales del avance científico es la difusión de
las investigaciones realizadas a los distintos miembros
de la propia comunidad científica.

• La elaboración de los conocimientos científicos es un pro-
ceso que no puede ser realizado de manera objetiva y
neutral, sino que se halla inmerso dentro de las concep-
ciones previas (paradigma teórico vigente) de las perso-
nas que lo realizan. Son varios los autores que ofrecen
ejemplos ilustrativos sobre la importancia de las concep-
ciones de los investigadores en su trabajo. Así por ejem-
plo, Leon Lederman (1996) cita el caso del científico ale-
mán Walter Kaufman que, al estudiar la naturaleza de
los rayos catódicos, partió de la concepción de que dichos
rayos eran átomos cargados procedentes del gas ence-
rrado, y que por ello la relación carga/masa de los mis-
mos debía depender de naturaleza del gas. Sin embar-
go, al realizar los experimentos destinados a medir dicha
relación obtuvo valores experimentales semejantes,
mejores que los obtenidos por J. J. Thomson, que fue-
ron rechazados por no ser coherentes con sus precon-
cepciones. Otros posibles ejemplos pueden obtenerse en
el libro de Holton (1998). Para finalizar dicho aspecto
citaremos a Moreno (1986): “Los descubrimientos cien-
tíficos no se producen simplemente por una acumulación
de nuevos datos empíricos, por la sencilla razón de que

los datos en sí no tienen ningún sentido si no son inter-
pretados de acuerdo a un determinado sistema de pen-
samiento que les confiere un significado u otro. Lo que
podríamos llamar ‘sistema epistémico’ determina el lugar
que deben ocupar los datos observados y el tipo mismo
de datos que se observan, así como el uso que se les va
a dar dentro del sistema.”

• La importancia de la condición de reproducibilidad de
las investigaciones como elemento distintivo de la cien-
cia y que garantiza la validez de su conjunto de conoci-
mientos.

El alumnado debe tener presente que aunque no sea ade-
cuado hablar de un método científico, no por ello la elabo-
ración del conocimiento científico es un proceso “anárqui-
co”, sino que dicho trabajo posee un conjunto de
características comunes que nos permite establecer nexos
entre las distintas investigaciones. Con el objetivo de evi-
denciar las características de la metodología científica
estructuramos el texto del libro del alumnado bajo tres pre-
guntas abiertas: ¿Por qué surgen las investigaciones? ¿Cómo
se desarrollan las investigaciones? ¿Qué sucede con las inves-
tigaciones? El desarrollo de dichas cuestiones debe estable-
cer las características siguientes:

• Las investigaciones se plantean ante problemas signifi-
cativos para las concepciones del investigador.

• Son las concepciones vigentes las que orientan las ten-
tativas de resolución (hipótesis) al problema.

• La publicación y difusión de las investigaciones permi-
ten el avance de la ciencia. Aunque dichos trabajos son
valorados según distintos criterios (figura 4.2).

• La contrastación de los experimentos garantiza la vali-
dez del conocimiento científico.

Con el fin de reforzar las ideas expuestas proponemos
dos lecturas históricas, la primera de ellas corresponde a la
nota científica presentada por el Vicepresidente de la Che-
mical Society, A.W. Wiliamson acerca de la “ley de las octa-
vas de Newlands”. En la misma se reproducen las objecio-
nes que plantean el Dr. Glastone y el catedrático G.F. Foster
a la ordenación presentada por Newlands y la defensa a la
misma que realiza el propio autor. Esta necesidad de comu-
nicación entre colegas, que se critican entre sí, pero con la
intención última de llegar a un consenso se pone claramen-
te de manifiesto en el primer congreso de Química cele-
brado en Karlsruhe en el año 1860. A. Kekulé tomó la ini-
ciativa de reunir a sus colegas en un congreso con el objetivo
de “poner fin a las profundas divergencias acerca de las
palabras y los símbolos, que dañan la comunicación y la dis-
cusión, motores esenciales del progreso científico”. Un total
de ciento cuarenta químicos procedentes de diferentes paí-
ses se dieron cita, concretando de esta forma la existencia
de una comunidad científica internacional. Entre los quími-
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cos más activos en este congreso se encontraba el italiano
S. Cannizzaro quien se esfuerza en rehabilitar la ley de Avo-
gadro e insiste a sus colegas para que admitan la distinción
entre átomo y molécula y para que adopten el sistema de
pesos atómicos de Gerhardt corrigiéndolo puntualmente.
Entre los químicos que aceptaron los argumentos de Can-
nizzaro se encontraban dos jóvenes profesores de Química:
J.L. Meyer, de la universidad de Breslau en Alemania y D.
Mendeleiev, de San Petersburgo. En los años siguientes
ambos elaboraron un sistema periódico de elementos sobre
la base de pesos atómicos recomendados por Cannnizzaro.

La segunda de las lecturas “La fusión fría” plantea el pro-
blema de la reproducibilidad de los experimentos científi-
cos e incide de nuevo en el papel de la comunidad científi-
ca y en las formas de comunicación entre científicos. En este
caso, aspectos de recelo profesional probablemente induje-
ron a emplear inicialmente unos cauces de comunicación atí-
picos. También se pueden comentar otros aspectos como son
los relacionados con el problema que tienen muchos equipos
de investigación a la hora de financiar sus investigaciones.
Un caso muy semejante se produjo a principios del año 1998
en la Universidad de Valencia en donde se comunicaba a la
prensa la obtención de hidrógeno a partir del agua, siendo,
al parecer, un catalizador el principal responsable de este
proceso. Ver, por ejemplo, a este respecto el artículo “El
experimento del ‘agua’, por el fregadero” de Manuel Porto-
lés de 14 de enero de 1999 (diario Levante).

3.5. Aspectos sociales de la Química

Hemos estructurado el análisis de la interacción de la
actividad de las personas que trabajan en química con su
entorno social y político en dos apartados:

1) La imagen social de la Química.

2) El trabajo del químico condicionado por su entorno social
e histórico.

1) La imagen social de la Química.

Estructuramos nuestra exposición en los siguientes aspec-
tos:

• Constatar la creencia extendida de asociar a la Quími-
ca como productora de “sustancias artificiales”, y por
ello perjudiciales. 

• Demostrar la dificultad de definir los llamados “pro-
ductos naturales”. La figura 5.2 ironiza sobre la distin-
ción de natural y no natural.

• Evidenciar la existencia de “productos naturales” alta-
mente perjudiciales para las personas.

• Exponer la no existencia de diferencia alguna entre un
producto aislado, por ejemplo, de una planta o de uno
sintético. Dicha idea es ilustrada en la figura 5.1.

• Concienciar al alumnado de las ventajas que supone la
reproducción y la mejora de los productos por meca-
nismos de síntesis.

No obstante, no hemos querido ocultar los peligros, que
como toda actividad humana, las investigaciones y sus
aplicaciones conllevan cuando son realizados de forma
irreflexiva y carente de valores éticos. Con todo ello pre-
tendemos que el alumnado comprenda que nuestra
supervivencia colectiva en este planeta requiere una
comprensión de los procesos naturales para permitir su
control y mejora, a la vez que debemos respetar y valo-
rar los propios mecanismos de la Naturaleza.

La lectura “La naturaleza democratizadora de la Quí-
mica” está destinada a remarcar el carácter “igualita-
rio” que supone el desarrollo de la ciencia en nuestra
sociedad.

2) El trabajo del químico condicionado por su entorno social
e histórico.

Con el fin de ilustrar dicha interacción exponemos dos
lecturas. La primera se centra en nuestros precedentes
históricos y hace patente la importancia de las circuns-
tancias políticas en el trabajo científico, mientras que
la segunda ha sido escogida por la relevancia de L. Pau-
ling como científico y personaje preocupado por las
repercusiones de la actividad científica en nuestro entor-
no natural.

Con el objetivo de ampliar la importancia y significado
del trabajo desarrollado por Enrique Moles, reproduci-
mos un conjunto de citas ilustrativas sobre distintos
aspectos del mismo:

• Su capacidad de trabajo:

“Pertenece Moles a aquel tipo de hombres hechos para
ser blanco de los más encontrados sentimientos; y no
por casualidad, sino como lógica consecuencia de su
actividad. Fervoroso de la ciencia y sincero patriota,
aspira a impulsar una violenta corriente de trabajo en
cuanto lo rodean. Empuja a todos, se entrega a cuan-
tos lo siguen y choca con quienes trabajan más despa-
cio de lo que él quiere.”

Blas Cabrera. Contestación al Discurso de ingreso de
E. Moles en la Academia de Ciencias, 1934.

• La influencia del contexto social y político: 

“Es triste que Moles sea ejemplo de lo que le puede
ocurrir a un creador que se ve condenado a vivir en
una sociedad que vuelve la espalda al progreso cien-
tífico e intelectual.”

José María Maravall. Apertura de acto conmemorativo
del centenario del nacimiento de Moles, 1983.

• Valoración del ejemplo dado por Moles:
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“Si todos ponemos el esfuerzo, el tesón y la actividad
de Moles, quizás en nuestros días o en la generación
que inmediatamente nos siga, la vida de los investi-
gadores españoles marche por una senda más fácil,
una senda que no llegaron a soñar aquellos héroes de
los comienzos del siglo pasado, pero que sería injusto
negar que ya nosotros vislumbramos.”

Javier Solana. Acto conmemorativo del centenario del
nacimiento de Moles, 1983.

La actividad científica desarrollada por otros eminentes
científicos españoles a los citados en el libro del alumnado
puede encontrase en el trabajo que desarrolla López-Piñe-
ro en el Tomo IV (Ciencia) de la Enciclopedia de España de
Espasa-Calpe. Un caso importante no citado en el libro del
alumno es el de Modesto Bargalló por su dedicación a la
didáctica de la Química y a la historia de esta ciencia. En
1939 se exilió a México donde fue profesor de Química Inor-
gánica en el Instituto Politécnico Nacional.

Las relaciones ciencia-sociedad se ponen de nuevo de
manifiesto en la lectura “Linus Pauling. El químico más
importante del siglo XX”. La biografía no sólo trata de rese-
ñar sus importantes contribuciones científicas sino que inten-
ta presentar algunas de las facetas de su carácter humano,

el contexto sociopolítico en el que vivió y alguna de las
repercusiones sobre su actividad científica originadas por
su actividad política. En cualquier caso, las dos lecturas que
se presentan sirven de contraste con la imagen estereoti-
pada con la que algunos personajes de ficción dan vida a
científicos de diferentes épocas (A-7). La última lectura
presenta el papel de Rosalind Franklin en la elucidación de
la estructura ADN y sus relaciones personales con Wilkins,
Watson y Crick. El libro, La doble hélice de Watson y, como
contraste, el libro Rosalind Franklin y el ADN de A. Sayre
pueden servir para este último fin.

El número de científicos importantes que los alumnos sue-
len citar es muy escaso (A-8). Este primer tema del libro (y el
resto) puede ayudar a incrementar su cultura científica en este
aspecto. En este sentido, se ha hecho especial atención hacia
científicos españoles relevantes. Pero si es muy reducido el
número de hombres de ciencia (y sus contribuciones más rele-
vantes) que conoce nuestro alumnado, mucho menor es el de
científicas. Además de Marie Curie, en la bibliografía que se
proporciona pueden encontrarse numerosos ejemplos que
amplíen la lista confeccionada en la actividad anterior. Si se
quiere realizar un análisis sociológico, el artículo de Abir-Am
(1996) es una importante reflexión a este respecto.

En la fotografía se observa a Lise Meitner rodeada de científicos. Esta científica fue codescubridora de la fisión
nuclear pero no se le reconoció su aportación y el premio Nobel sólo se le otorgó a su compañero de descubri-
miento. Recientemente se ha dado nombre al elemento 109: Meitnerio (Mt).
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VÍDEOS

“La Publicidad del oxígeno” Áncora Audiovisual.

Vídeo apropiado para acompañar la lectura: “Dos teorí-
as compiten con la explicación de la reacción química flo-
gisto Oxígeno”.
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1. PRERREQUISITOS
Antes de iniciar el estudio de este tema, el estudiante debe ser capaz de:

1) Diferenciar los conceptos de elemento químico, sustan-
cia simple, compuesto y mezcla.

2) Manejar y admitir la teoría atómica. 

3) Conocer los procesos por los que un átomo neutro pue-
de formar un catión o un anión.

4) Conocer el modelo atómico de Rutherford y sus limita-
ciones.

5) Conocer los símbolos químicos de los elementos repre-
sentativos y de la primera serie de transición.

6) Conocer el significado de número atómico y diferenciar-
lo del número másico y de la masa atómica.

7) Conocer las familias del Sistema Periódico y saber, en pri-
mera aproximación, a qué se debe el comportamiento quí-
mico semejante de los elementos de una misma familia.
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2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Falta de clarificación del significado de ‘onda’ y de ‘par-

tícula’ a la hora de explicar las propiedades del electrón
y de los fotones.

2) En ocasiones se asocia el principio de incertidumbre a
una falta de precisión de los instrumentos.

3) El orbital atómico se relaciona con una región del espa-
cio que el electrón puede ocupar.

4) Constitución del átomo: un núcleo y orbitales que pue-
den estar ocupados o no por electrónes.

5) Confusión entre órbita de Bohr y orbital atómico.

6) Dificultad a la hora de explicar el tipo de interacción
existente entre las partículas del átomo.

7) Dificultad de aceptación racional de la química cuán-
tica debido a un tratamiento en los libros de texto
demasiado sofisticado, que no facilita el cambio con-
ceptual.

8) Dificultad de tratamiento y de comprensión cualitativa
de los conceptos de la mecánica cuántica. 
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Caracterizar las partículas elemen-
tales constituyentes del átomo.

2. Conocer los modelos atómicos de
Thomsom y Rutherford, su campo
de validez y sus limitaciones.

3. Comprender los conceptos de ele-
mento químico y de isótopo.

4. Saber lo que es un espectro y esta-
blecer su importancia en el desa-
rrollo de los modelos atómicos.

5. Conocer de forma cualitativa el
modelo de Bohr: postulados gene-
rales, su validez y limitaciones.

6. Asumir la idea de deslocalización
electrónica en el modelo cuántico.

7. Comprender la importancia que
juega la energía del modelo cuán-
tico.

8. Comprender la necesidad de clasi-
ficar los elementos químicos.

9. Enunciar y comprender el signifi-
cado de la ley periódica.

10. Justificar el sistema periódico en
base a la configuración electróni-
ca de los elementos químicos.

11. Reconocer la importancia de las pro-
piedades atómicas en sus interac-
ciones y comportamiento atómico.

12. Definir las principales propiedades
atómicas: radio atómico, energía
de ionización, AE y EN.

13. Razonar la variación de las propie-
dades atómicas en el SP en base a
su configuración electrónica.

1. Utilizar el concepto de modelo en
las explicaciones de las propiedades
de las sustancias, comprendiendo las
limitaciones del modelo usado.

2. Analizar textos y realizar resúme-
nes.

3. Explicar el espectro del hidrógeno
usando los postulados de Bohr.

4. Diferenciar los conceptos de orbital
y órbita.

5. Establecer las configuraciones elec-
trónicas de los elementos químicos
representativos y de transición.

6. Explicar mediante razonamientos
cuánticos ciertas anomalías en la
configuración electrónica predicha
por las leyes.

7. Saber interpretar el significado del
sistema periódico en términos de
estructuras electrónicas y de las
propiedades periódicas de los ele-
mentos químicos, que permitan fun-
damentar posteriormente el mode-
lo de enlace químico.

8. Explicar variaciones periódicas de
propiedades atómicas (energía de
ionización, radios atómico e iónico,
electroafinidad y electronegativi-
dad).

9. Diferenciar las propiedades atómi-
cas que caracterizan a los elemen-
tos químicos de las propiedades
debidas al colectivo químico.

1. Valorar el uso de modelos como ins-
trumentos que nos permiten com-
prender el comportamiento de la
materia, siendo conscientes de las
limitaciones de los mismos.

2. Valorar la ciencia como un proceso
dinámico, cambiante y sometido a
constante revisión (ej. clasificación
de los elementos químicos, modelos
atómicos).

3. Apreciar los avances científicos y
tecnológicos logrados mediante la
aplicación del modelo cuántico del
átomo.

4. Valorar el uso de sistemas de clasi-
ficación en la organización de la
información. 

5. Conocer cómo el contexto sociopo-
lítico influye en la actividad cientí-
fica (M. Catalán).
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
Este tema ha sido estructurado en tres secciones. En la

primera sección se explican los precedentes del modelo
cuántico de la materia, terminando con una lectura dedi-
cada al científico español M. Catalán. En la segunda sección
comentamos los fundamentos de la Mecánica Cuántica, apli-
cándolos para justificar la ley periódica y su representación
en forma de tabla (SP). Para finalizar el tema, estudiare-
mos cuatro propiedades atómicas (radio atómico, energía
de ionización, afinidad electrónica y electro negatividad) y
su variación en el SP.

4.1. Estudio histórico de los modelos de Dalton,
Thomson y Rutherford

Los objetivos del apartado son:
• Presentar a nuestro alumnado una visión cronológica de

los distintos modelos atómicos. El profesorado debe hacer
hincapié en el carácter constructivo de la evolución his-
tórica de los modelos. Los nuevos modelos se fundamen-
tan en los precedentes y nacen para explicar los hechos
insuperables para los antiguos.

• Analizar los modelos precuánticos estudiados en cursos
anteriores.

• Recordar las partículas básicas constituyentes del átomo
y su representación, estableciendo los procesos de adqui-
sición de carga.
Por otra parte, creemos oportuno diferenciar desde un pri-

mer momento que una cosa es el modelo atómico y otra es la
compleja realidad atómica, que se manifiesta a través de
hechos experimentales. El uso de modelos nos permite simpli-
ficar el comportamiento de los átomos y elaborar esquemas
mentales que nos permitan comprender la realidad atómica.

SOLUCIÓN DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS

A.1. Su objetivo es plantear una reflexión sobre la impor-
tancia de la investigación en los aspectos prácticos y sus
repercusiones sociales.

El descubrimiento del electrón impulsó el desarrollo de
una nueva tecnología que ha dado lugar a un gran sector indus-
trial, imprescindible para nuestro desarrollo, el electrónico.

A.2. El alumnado debe asumir la electrización de la
materia como un proceso de transferencia de electrones
entre átomos. La tabla de referencia es:

A.3.
a) El que la relación carga/masa de los rayos catódicos no

fuera constante debía interpretarse como no están forma-
dos por un solo tipo de partículas, comunes a toda la mate-
ria, y deberíamos relacionarlos con átomos ionizados.

b) El hecho de que la mayor parte de las partículas α se
desviasen grandes ángulos debería interpretarse como
que la carga positiva del átomo no se localiza en una
región muy limitada, el núcleo.

A.4. El análisis de los modelos expuestos se resume en
la siguiente tabla:

Especie Nº neutrones Nº protones Nº electrones

18
40Ar 22 18 18

13
27 3Al + 14 13 13 − 3 = 10

8
16 2O − 8 8 8 + 2 = 10

MODELO FUNDAMENTO HECHOS EXPLICADOS LIMITACIONES IDEAS APORTADAS REPRESENTACIÓN

Constitución de la mate-
ria por partículas indivi-
sibles e indestructibles.

• Leyes ponderales
de las reacciones
químicas.

Procesos de electriza-
ción y explicación de las
agrupaciones atómicas

Concepto de átomo
caracterizado por su
masa (elemento quími-
co).

THOMSON
(1904)

DALTON
(1801-1803)

Partículas negativas en
movimiento por el inte-
rior de un átomo con
masa y carga positiva
uniformemente distri-
buida en su interior.

• Tubos de descarga
y descubrimiento
del electrón.

• Procesos de
electrización de
la materia.

Imposibilidad de explicar
las observaciones expe-
rimentales del bombar-
deo de una fina lámina
con partículas α (experi-
mento de Rutherford).

El electrón como partí-
cula constituyente del
átomo.

RUTHERFORD
(1911)

Átomo formado por un
núcleo donde se concen-
tra la masa y la carga
positiva del mismo, y los
correspondientes elec-
trones, para garantizar
la electroneutralidad del
átomo, girando alrede-
dor del núcleo.

• Consecuencias del
experimento de
Rutherford.

• Existencia del
núcleo atómico.

• Existencia de
isótopos.

Estabilidad teórica del
átomo y la explicación
de los espectros.

• El núcleo como parte
central y densa del
átomo, donde se
concentra la carga
positiva del mismo.

• Predicción del neutrón.
• Átomo casi vacío.
• Nueva definición de

elemento químico.

Electrones

Modelo planetario
Núcleo

Electrones incrustados en una
masa fluida con carga positiva.
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4.2. Los espectros y su importancia

Inicialmente explicamos qué son los espectros y cómo se
obtienen (aspecto ya introducido en primero de bachillera-
to), diferenciando los espectros de emisión de los de absor-
ción.

El análisis de las figuras 2.1, 2.2 y 2.3 permite estable-
cer las siguientes conclusiones:

• Los espectros son característicos de la especie química,
y nos permiten identificar a los elementos químicos.

El profesorado, si dispone de tiempo y medios, puede
realizar, con el alumnado, el análisis de diferentes lámpa-
ras de gases con un espectroscopio de laboratorio o el aná-
lisis a la llama con sales (ver experimento “Diferenciando
elementos químicos”, del libro de primero de bachillerato).

• Los espectros de emisión poseen mayor número de rayas
que los de absorción, aunque existe una corresponden-
cia entre dichas rayas para un mismo elemento quími-
co. Ello da lugar a que experimentalmente se prefiera
analizar espectros de emisión, puesto que proporcionan
mayor información.

Por otra parte, la información cifrada de los espectros
proporcionaba “la llave” para desvelar la estructura y com-
posición de los átomos, lo que justifica su estudio.

4.3. El modelo atómico de Bohr

En primer lugar, debemos reseñar que el presente mode-
lo fue recibido inicialmente con gran escepticismo por la
comunidad científica de principios del siglo XX. Sin embar-
go, ha desempeñado un papel trascendental en la búsque-
da de nuevos caminos para describir los fenómenos en el
nivel atómico. Aunque científicamente superado, el mode-
lo de Bohr sigue siendo hoy un referente inestimable en el
estudio de los fenómenos atómicos, puesto que permite
ofrecer una imagen clara y expresiva de lo que “parecen”
ser los átomos.

Bohr mezcla las ideas clásicas y cuánticas, de modo que
a partir del modelo de Rutherford introduce en él restric-
ciones (cuantificaciones) al sistema atómico para poder
explicar su comportamiento físico.

Nosotros, por razones didácticas, presentamos el mode-
lo atómico de Bohr mediante una serie de postulados cuya
confirmación se realiza a posteriori, por la coincidencia de
sus predicciones con las observaciones espectrales. Por otra
parte, debemos incidir en su campo de validez: únicamen-
te para átomos con un electrón.

Creemos conveniente prescindir de un tratamiento cuan-
titativo (que podemos hallar, por ejemplo, en el libro de
Cruz, 1987), centrando nuestro interés en las implicaciones
y significado de los postulados.

En la tabla siguiente resumimos algunos aspectos impor-
tantes de los postulados enunciados:

Debemos hacer hincapié en que el modelo propuesto por
Bohr intentaba explicar la estructura del átomo basándose
en propiedades físicas. Por ello, nos centramos esencial-
mente en sus limitaciones para explicar hechos físicos:
características del propio espectro de hidrógeno y exten-
sión del modelo para explicar los espectros de átomos polie-
lectrónicos. No obstante, no debemos olvidar que también
el modelo debía explicar el comportamiento químico de los
átomos. El propio Bohr, en 1913, intentó justificar con su

modelo la estructura de moléculas simples (H2, O2, H2O,
CH4), suponiendo que estaban constituidas por la unión de
sus núcleos mediante anillos de electrones. Sin embargo,
dichos intentos fueron infructuosos. 

Es interesante mencionar que la búsqueda de modelos
atómicos se polarizó en dos frentes distintos. Por una par-
te los físicos intentaban elaborar un modelo según las leyes
físicas, y por otra parte los químicos intentaban elaborar un
modelo que explicara la estabilidad y reactividad de los

Implicaciones Simplificación

Postulado 1
Describe el sistema atómico, caracterizando al elec-
trón por su órbita circular.

Despreciamos la masa del electrón frente a la del núcleo. En realidad,
el electrón y el núcleo deberían girar alrededor del centro de masas.

Postulado 2
Restringe las posibles órbitas del electrón en fun-
ción del parámetro n, caracterizando a la órbitas
por su radio (rn) y su energía (En).

No justificamos la causa de dicha restricción  (cuantificación del
momento angular), para no añadir nuevos conceptos físicos.

Postulado 3
Cuantifica los intercambios energéticos del siste-
ma atómico.

Sólo tratamos los procesos de emisión, puesto que los átomos pueden
ser excitados por distintos mecanismos (colisiones, descargas eléctri-
cas…), pero sólo emiten energía por radiación monocromática.
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compuestos químicos, ignorando incluso las leyes físicas (ver
la lectura Primeros modelos de enlace a partir del descu-
brimiento del electrón, de la página 113).

La lectura: “Miguel A. Catalán Sañudo…” pretende:

• Familiarizar a nuestro alumnado con la historia científi-
ca de su país.

• Analizar la interacción del contexto social español, de
mediados del siglo XX, con la actividad científica espa-
ñola.

• Incidir en el carácter colectivo de la ciencia, que con-
lleva la difusión de las investigaciones realizadas, la cola-
boración entre científicos (en el caso de Catalán fueron
fructíferas sus investigaciones con Sommerfeld, consti-
tuyendo el eje de trabajo Madrid - Munich) y el recono-
cimiento del trabajo.

• Introducir aspectos importantes de la metodología cien-
tífica: Como dice M. Catalán: “Es sabido que en la evo-
lución del pensamiento humano hay largos periodos de
calma en que los descubrimientos van acomulándose sin
que se produzcan consecuencias importantes, y de repen-
te, un día en el que se ha hecho un descubrimiento en
apariencia banal, se produce una súbita cadena de acon-
tecimientos, y se revoluciona toda una rama del saber”.
Y precisamente, el descubrimiento realizado por Cata-
lán fue uno de los acontecimientos que dieron lugar a
una nueva revolución física: el nacimiento de la Mecá-
nica Cuántica.

SOLUCIÓN DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS

A.5. Hipótesis de Planck
La materia, y a nivel estructural los átomos, sólo pue-

den emitir y absorber energía por radiación de forma dis-
continua, es decir, determinadas cantidades de energía múl-
tiplos de una cantidad mínima que depende de la frecuencia
de la radiación y que denominó cuanto; (Ecuanto = h · ν).

La hipótesis fue revolucionaria puesto que se oponía a
la concepción continua, podía ser transferida cualquier can-
tidad de energía, vigente cuando se formuló. 

A.6. Orden energético E41 > E31 > E21 > E32 > E43

4 → 3 4 → 2

3 → 2

4 → 1 2 → 1 3 → 1

n = 4

n = 3

n = 2

n = 1

A.7.
a) Cierta.

b) Cierta.

c) Debemos precisar que el estado final depende de la can-
tidad de energía transferida y debe ser un estado per-
mitido de los posibles para el átomo.

d) Cierta.

e) Cierta, si suponemos órbitas circulares. (Estado estacio-
nario; energía constante)

A.8.
a) Solucionar la inestabilidad del modelo de Rutherford.

b) Por explicar el proceso de formación de los espectros y
deducir las características del espectro de hidrógeno visi-
ble.

c) La idea de limitar los estados posibles del átomo, es
decir, tanto los radios como las energías de las posibles
órbitas están "cuantizadas".

d) Por justificar las características de las órbitas estacio-
narias con los principios clásicos y, por otra parte, impo-
ner la cuantización de la energía (idea opuesta a los prin-
cipios clásicos) de las órbitas.

e) Al evidenciar las limitaciones de las ideas clásicas a nivel
atómico e introducir la cuantización en el átomo.

A.9. 1) 2 → 1; 2) 3 → 2

4.4. Crisis de la física clásica

El presente apartado, por su complejidad, ha sido divi-
dido en dos subapartados:

A) El problema de la naturaleza de la luz
Introduce al alumnado con la problemática de la expli-
cación del origen de la luz, a fin de comprender los
hechos que condujeron a aceptar su naturaleza dual.

Este apartado puede presentar problemas de compren-
sión en nuestro alumnado si el tema se estudia al prin-
cipio del curso, al no estar familiarizado con el modelo
ondulatorio (aspecto desarrollado en Física). En este
caso, el profesorado puede profundizar en las diferen-
cias e implicaciones de los modelos corpuscular y ondu-
latorio, haciendo uso del siguiente diagrama y del
expuesto en el libro.
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B) La extensión de la naturaleza dual de la luz a 
la materia: Hipótesis de De Broglie.
La hipótesis de De Broglie extiende el carácter dual de

la luz a la materia. Para ello, previamente se establece la
ecuación que relaciona las propiedades ondulatorias de la
luz con las corpusculares, y posteriormente se extiende a
toda la materia. 

Las “partículas de luz” tienen cantidad de movimiento (p
= m.c) mientras que las ondas se caracterizan por su longi-
tud de onda (λ) y frecuencia (ν), relacionadas ambas magni-
tudes por la ecuación λ ν = c. Dichas propiedades son distin-
tas pero podemos establecer nexos entre ellas a través de la
ecuación de Planck, que asocia la energía de una partícula
con la frecuencia de la onda (E = h ν), y la ecuación E = m c2,
que asigna la energía de la partícula según la teo

ría de la

relatividad, estableciendo la ecuación para la luz, que

posteriormente será generalizada a toda la materia.

SOLUCIÓN DE LA ACTIVIDAD

La resolución de la A.10 proporciona los siguientes resul-
tados:

λ = h
p

a) λelectrón = 3,6 10−8 m, el tamaño estimado de los átomos
es del orden de 10−10 m;

b) λpartícula = 6,63 10−31 m, 

c) λbala = 3,78 10−35 m. Estos datos permiten establecer
que, como consecuencia del pequeño valor de h, las
características ondulatorias de la materia sólo son signi-
ficativas en el mundo atómico, comprobándose el carác-
ter ondulatorio de los electrones al obtener diagramas
de difracción (figura 4.4).

Conviene señalar que se han dado varias interpretacio-
nes erróneas sobre la naturaleza dual de la materia. Las más
frecuentes consisten en imaginar los electrones, protones,
etc.…como partículas clásicas que se mueven sobre una onda
guía o como partículas que encierran un paquete de ondas.
Nosotros proponemos evidenciar la existencia de un nuevo
comportamiento de los objetos atómicos que no puede redu-
cirse a ser explicado por un único modelo. En palabras de
Bohr, el modelo ondulatorio y el corpuscular proporcionan
descripciones complementarias de la compleja realidad
cuántica. Ninguna de las dos descripciones es completa en
sí misma, sino que hay circunstancias en las que es más apro-
piado utilizar el modelo de partícula, y en otras el de onda.

MODELO CORPUSCULAR

La luz está constituida por un conjunto de partículas que viajan a la misma
velocidad en el vacío.

MODELO ONDULATORIO

La luz es un fenómeno que debe ser explicado como una onda que se
propaga por el espacio.

Las partículas se caracterizan por su masa (m) y velocidad (v), es decir
por la magnitud p = m·v. Cada tipo de partícula posee un valor de p distinto.

La luz es una onda compuesta formada por otras más simples que viajan
a la misma rapidez. A cada una  (onda monocromática) se le asigna un
valor      (longitud de onda).

Las partículas viajan a la misma velocidad pero pueden experimentar las
acciones de agentes externos (fuerzas). Esta interacción se explica por las
leyes de Newton y da lugar a la variación de la cantidad de movimiento (p).

Dos o más partículas no pueden estar simultáneamente en un mismo punto
(localización).

Los obstáculos sólo pueden ser superados por aquellas partículas que no
son interceptadas.

La propagación de la onda a través del espacio viene descrita por una
ecuación de onda, que relaciona la perturbación que experimentan todos
los puntos por los que se propaga la onda.

Dos o más ondas pueden estar simultáneamente en la misma región del
espacio, dando lugar a fenómenos de interferencia (deslocalización).
Las ondas pueden superar obstáculos y atravesar orificios del tamaño de
su   ,o inferior (difracción).

La propagación de la vibración de la mano (foco, que

se caracteriza por su ritmo de oscilación "ν") da lugar
a una onda de amplitud "A" y longitud de onda "  ".

P = m·v

El movimiento de un proyec-
til supone la propagación
de energía y materia. El esta-
do de movimiento de la
bala se cuantifica por la mag-
nitud p y su energía por
la expresión:

ν
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4.5. Los fundamentos de la mecánica cuántica
La aceptación del carácter dual de la materia invalida

los modelos clásicos para el estudio de los sistemas atómi-
cos, dando origen a un nuevo modelo más general, denomi-
nado modelo cuántico.

En este curso creemos conveniente centrar nuestras
explicaciones en el significado de la función de onda (orbi-
tal) y sus implicaciones. 

El orbital describe el comportamiento del electrón en el
sistema atómico, verifica una ecuación y nos proporciona
una doble información:

• Energética: La función de onda sólo posee soluciones dis-
tintas de cero para determinados valores de energía, jus-
tificando así la existencia de niveles energéticos.

• Espacial: A partir de la función de onda podemos esta-
blecer las zonas de mayor probabilidad de localizar al
electrón, explicando el carácter direccional de las inte-
racciones atómicas (aspecto a estudiar en el apartado 7).

Por otra parte, podemos indicar que esta nueva mecáni-
ca es absolutamente general (mayor campo de validez). Al
aplicarla al mundo observable obtendríamos la misma infor-
mación que la proporcionada por la mecánica clásica (menos
compleja), por lo que su uso sólo posee interés en los sis-
temas atómicos.

En el epígrafe: La indeterminación (principio de la inde-
terminación) pretendemos incidir en los siguientes aspectos:

• La imposibilidad de determinar simultáneamente la posi-
ción y la rapidez, de cualquier partícula cuántica, con
una precisión absoluta.

• La necesidad de abandonar el concepto de órbita (loca-
lización) para el estudio del electrón en el sistema ató-
mico.

• Incidir que las relaciones son consecuencia de la propia
naturaleza de la materia.

SOLUCIÓN DE LA ACTIVIDAD

Con el objetivo de establecer el campo de validez de las
relaciones de indeterminación proponemos la A.11. 

Considérese que la masa de la partícula se ha medido
con la suficiente precisión para no influir en la imprecisión
de la cantidad de movimiento.

Al realizar la anterior actividad, el alumnado puede com-
probar que la imprecisión para la posición de la partícula es
del orden de Δx � 5,3 · 10−26 m, mientras que en el caso del
electrón su imprecisión al localizarlo es de Δx � 5,8 · 10−2 m,
lo cual significa que es del orden de 109 veces mayor que su
tamaño estimado. 

El alumnado debe establecer que las relaciones de inde-
terminación son irrelevantes en el mundo observable, como
consecuencia del valor tan pequeño de h.

Conviene tener presente la interpretación errónea al jus-
tificar las indeterminaciones de Heisenberg como limitacio-
nes del propio proceso de medida, puesto que al medir se
altera la magnitud medida (fenómeno distinto al implicado
en las presentes relaciones). Según la explicación más acep-
tada por la comunidad científica, denominada interpreta-
ción de Copenhague, el sistema observado y el observador
son entes inseparables. En palabras de Heisenberg: “Mien-
tras que el dominio de la física clásica lo constituyen acon-
tecimientos objetivos, la teoría cuántica estudia los proce-
sos que se desencadenan en el momento en que son
observados, de modo que carece de sentido toda proposi-
ción física acerca de ellos en el intervalo de tiempo com-
prendido entre las observaciones”.

4.6. Los números cuánticos

Nuestro objetivo es introducir los números cuánticos aso-
ciados al orbital. Para ello, justificamos los tres primeros
(n, �, m�) como requisitos matemáticos al resolver la ecua-
ción de Schrödinger y el cuarto (ms) lo justificamos como
una necesidad experimental.

El cuadro resumen y la actividad propuesta deben afian-
zar el establecimiento de las relaciones entre los números
cuánticos posibles.

SOLUCIÓN DE LA ACTIVIDAD
Para resolver la A.12 podemos recurrir a un diagrama de

tipo:

−1 0 +1

10

0

2

0 −1 0 +1 −2 −1 0 +1 +2

0 1 2

3

−3 −2 −1 0 +1 +2 +3−2 −1 0 +1 +2−1 0 +10

3210

4

0

1

0

Número
cuántico

Principal
(n)

Secundario
(�)

Magnético
(m�)

Combinación
correcta a (2, 0, 0) b (2, 1, 0) c (3, 2, −1) e (4, 3, 0)

Combinación
no correcta d (2, 2 , 1) f (5, 2, −3 )
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4.7. La interpretación de la función ⎜⎜ΨΨ⎜⎜2.
Diagramas de la función de contorno

En el presente apartado nos centramos en la informa-
ción espacial que nos proporciona el orbital. En primer lugar,
debemos diferenciar la función Ψ (orbital) del concepto de
⎜Ψ⎜2, que se interpreta como la densidad de probabilidad
para localizar el electrón por unidad de volumen.

Nosotros creemos oportuno centrar la atención del alum-
nado en la representación gráfica de ⎜Ψ⎜2 para distintos
orbitales posibles, usando para ello diagramas de contorno
(fig. 7.1) y diagramas de superficie límite (fig. 7.2).

El análisis de dichas representaciones nos permite estable-
cer las conclusiones citadas en el libro del alumnado, relacio-
nando la forma y el volumen de los diagramas con los núme-
ros cuánticos n y �, del orbital. Por otra parte, en la figura 7.2
podemos apreciar que las superficies límites para un mismo
valor de “n” encierran menor volumen al aumentar �.

4.8. La distribución electrónica en átomos
poliectrónicos 

El desarrollo del apartado debe permitir a nuestro alum-
nado establecer las siguientes conclusiones:

• El estado energético del hidrógeno sólo depende del
número cuántico n, mientras que el de átomos polielec-
trónicos depende de n y � (análisis de la figura 8.3).

• La distribución electrónica de los elementos polielectró-
nicos puede deducirse aplicando las reglas cuánticas:

� Regla n + �: Establece la distribución energética de
los posibles orbitales. Dicha regla se explica con ayuda de
los diagramas de las figuras 8.4, 8.5 y 8.7. En ellas hemos
utilizado un código de colores para cada nivel, que poste-
riormente se usa en los periodos del SP.

� Regla de Pauli: Limita la capacidad máxima de un orbi-
tal a dos electrones.

� Regla de máxima multiplicidad de Hund: Establece la
distribución de electrones en orbitales degenerados.

SOLUCIÓN DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS

A.13. Para deducir el orden energético de los orbitales de
átomos polielectrónicos aplicamos la regla cuántica de n + �:

ORBITAL
(números
cuánticos)

(4, 1, 0) 4 + 1 = 5 4p

(4, 2, 0) 4 + 3 = 6 4d

(4, 0, 0) 4 + 0 = 4 4s

(3, 2, −1) 3 + 2 = 5 3d

(3, 1, −1) 3 + 1 = 4 3p

n + �
Tipo de
orbital

El orden de los orbitales en función de su energía cre-
ciente es:

A.14. La tabla de referencia completada es:

La configuración electrónica de los tres isótopos de Neón
es idéntica, en consecuencia poseen las mismas propieda-
des químicas.

A.15.

Diagrama

a Fundamental

b Excitado

c Fundamental

d
Imposible, en un mismo orbital no se pue-
den localizar dos electrones con spines
paralelos.

e
Imposible, en un orbital no se pueden
localizar tres electrones.

Estado

Z Configuración
electrónica

Estado 
electrónico Justificación

O 8 1s2 2s2 2p4
Imposible No verifica 

la regla de Hund

Ne 10 1s2 2s2 2p5 3s1 Excitado

Na 11 1s2 2s2 2p6 2d1 Imposible

P 15 [Ne] 3s2 3p3
Imposible No verifica 

la regla de Hund

Ar 18 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 4s1 Excitado

K 19 1s2 2s2 2p6 3s2 3p7 Imposible Orbital p sólo
puede tener 6

x
No existen 

orbitales 2d

x

−2 −1 0 +1 +1

4d (4, 2, 0)

−1 0 +1

4p (4, 1, 0)

−2 −1 0 1 2

3d (3, 2, −1)

4s (4, 0, 0)

0

−1 0 +1

3p (3, 1, −1)
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4.9. El nacimiento y la evolución del sistema periódico
de los elementos químicos 

Hemos desarrollado el presente apartado basándonos en
los siguiente puntos:

• Planteamiento del problema: Necesidad de sistematizar
y racionalizar el estudio de los elementos químicos y sus
compuestos. La figura 9.1 muestra la evolución del des-
cubrimiento de los elementos y evidencia el impulso de
los avances técnicos en dicha labor.

• Precedentes de la ley empírica: Exposición de algunos
intentos previos, que no siendo determinantes para la
comunidad científica de la época en que fueron propues-
tos (ver figura 9.2 y la lectura “Nota científica concer-
niente a la ley de las octavas de Newlands…” de la pági-
na 28), ponen de relieve el carácter colectivo y
constructivo del trabajo científico. Todos estos primeros
intentos se caracterizaron por su estructura cerrada y su
escaso poder predictivo.

• Establecimiento de la ley periódica: Se explica la elabo-
ración de la ley periódica desde dos enfoques distintos:
el utilizado por Meyer y el de Mendeleiev. Así, mientras
Mendeleiev quería poner de relieve que los distintos ele-
mentos eran los principios últimos de la materia, Meyer
pretendía establecer un nexo unificador entre ellos fun-
damentando en la hipótesis de Prout: “los pesos atómi-
cos de todos los elementos deben ser múltiplos enteros
de una fracción de hidrógeno”.

Nosotros profundizamos en el tratamiento de Mendeleiev
y la representación de la ley en forma de tabla, expuesta en
la figura 9.5. Creemos conveniente comentar distintos aspec-
tos de la ley usando como referencia la tabla. Así, por ejem-
plo, podemos mencionar el cuestionamiento de masas atómi-
cas y la predicción de elementos no descubiertos (figura 9.4).

• Reformulación de ley periódica: La ley periódica pro-
puesta por Mendeleleiev se fundamenta en el modelo
atómico de Dalton, y dejaba planteados ciertos proble-
mas: inversión en el orden de ciertos elementos, seme-
janzas entre los elementos de transición, colocación de
los elementos denominados “tierras raras”, descubri-
miento de los gases inertes y justificación teórica (Brock,
1998), que fueron resueltos con la nueva concepción ató-
mica, aspecto a tratar en el siguiente apartado. En pala-
bras de Mendeleiev: “El porvenir no amenaza a la ley
periódica con la destrucción sino promete sólo sobree-
dificaciones y desarrollo”.

• Establecimiento de la ley periódica actual a partir del
trabajo de Moseley, al establecer el número atómico
como criterio de ordenación.

SOLUCIÓN DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS

A.16. Los primeros intentos se originan a mediados del
siglo XIX como consecuencia del gran número de elementos
descubiertos, y de los compuestos asociados. Estos inten-
tos usan de referente la masa atómica, propiedad caracte-
rística del elemento según Dalton, y su comportamiento quí-
mico. No obstante, eran agrupaciones cerradas y no
establecían una ley convincente para la comunidad cientí-
fica.

A.17. La ley periódica de Mendeleiev permite predecir
las propiedades de elementos químicos no descubiertos y
establecer pautas para valorar la variación de las propieda-
des de los elementos químicos, que permite cuestionar los
valores obtenidos experimentalmente. El descubrimiento
de los elementos químicos y la verificación de las propieda-
des predichas confirman la validez de la ley periódica.

Como ejemplos podemos citar:

• La corrección de masas atómicas. Mendeleiev propone
que la masa admitida del berilio de 14,6 debía ser apro-
ximadamente 9. Para el uranio cuestiona su masa de 116?
y predice una masa de 240 (expuesta en su tabla). Sin
embargo, se equivoca en la corrección de la masa del
Te128? para el cual propone una masa de 125.

• Las predicciones de nuevos elementos y de sus caracte-
rísticas. Como ejemplos podemos citar:

4.10. La justificación del Sistema Periódico

En primer lugar analizamos la estructura actual del SP,
para posteriormente centrar nuestra atención en su justifi-
cación, organizando la discusión a través de dos preguntas:

• ¿Por qué las propiedades de los elementos químicos cam-
bian periódicamente con el número atómico?

• ¿Por qué podemos estructurar el SP en periodos, fami-
lias y bloques?

Predicción

Eka-aluminium Ga

Eka-boron Sc

Eka-silicon Ge

Eka-manganese Tc

Tri-manganese Rh

Dvi-tellurium Po

Dvi-caesium Fr

Eka-tantalum Pr

Símbolo



51

Justificación electrónica de las familias

SOLUCIÓN DE LAS ACTIVIDADES

La A.18 y la A.19 permiten establecer que los elemen-
tos de una misma familia poseen una misma configuración
electrónica externa, lo que explica que poseen idéntico
comportamiento químico. Al analizar la figura 10.2 justifi-
camos el número asignado a cada familia. No obstante,
debemos comentar el caso excepcional del helio (He, 1s2).

Por otra parte, los elementos químicos cuyas configura-
ciones electrónicas discrepan con las deducidas a partir de
las reglas cuánticas son indicados con (•), por ejemplo el
Cr•. Se recomienda usar la dirección WEB:
www.dayah.com/periodic, para verificar las configuracio-
nes de los elementos y analizar las discrepancias. Como
ejemplo de elemento discrepante exponemos el caso espe-
cial del paladio (Pd).

Configuración real del elemento:

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10

Configuración teórica del elemento:

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d8 5s2

Con ello ponemos de manifiesto la existencia de excep-
ciones, que pueden justificarse como se ha hecho en el
ejemplo 1 (página 69).

Paladio
Pd
Z = 46 7s

6s

5s

4s

3s

2s

1s

7p

6p

5p

4p

3p

2p

6d

5d

4d

3d

s

p

d

f

Justificación electrónica de los periodos
Todos los elementos de un mismo periodo poseen sus electrones más energéticos en el mismo nivel, de modo que la capa-

cidad electrónica de cada nivel determina la capacidad de elementos existentes en el periodo. Para verificar esta conclu-
sión se pueden exponer las configuraciones del primer y del segundo periodo, por ejemplo.

Justificación electrónica de los bloques
El alumno o alumna puede usar la página WEB:

www.dayah.com/periodic para a partir del análisis de las
configuraciones establecer el tipo de orbital que corres-
ponde al electrón diferenciador del mismo. Con ello se

verifican los bloques (s, p, d y f) representados en la tabla
inferior.

Observación: la figura 10.1 del libro no representa los
bloques. Su objetivo es indicar las agrupaciones de los ele-
mentos químicos.

ESTRUCTURA DEL SISTEMA PERIÓDICO EN BLOQUES

Bloque s Bloque f Bloque d Bloque p

Caso
especial1

2

3

4

5

6

7

1s

1

2

2s

3s

4s

5s

6s

7s

3

La

Ac

Ce

Th

4f

5f

3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

13 14 15 16 17

18

Y

Sc

Yb Lu

Lr

3d

4d

5d

6d

Cd

Zn

Hg

In

Ga

Tl

Al

B 2p

3p

4p

5p

6p

Cd

He

Ne

Ar

Kt

Rn

Pe
ri

od
o 

2
Pe

ri
od

o 
1

1

1
H

1s1

3
Li

1s22s1

4
Be

1s22s2

2

5
B

1s22s22p1

13

6
C

1s22s22p2

14

7
N

1s22s22p3

15

8
O

1s22s22p4

16

9
F

1s22s22p5

17

18

2
He
1s2

10
Ne

1s22s22p6

Elementos por
periodo Capacidad electrónica

Periodo
Nº de 

elementos
1 2

2 8

Nivel
Nº de 

electrones

1 (n = 1) 2

2 (n = 2) 8
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Solución a la A.20 y la A.21.

• Localización e identificación de los elementos químicos.

• Justificación cuántica.

4.11. Estudio de algunas propiedades periódicas

Empezamos el apartado diferenciando las propiedades
características del átomo de las debidas a su comportamien-
to colectivo, distinción que justifica el que nos centremos
en las propiedades a estudiar.

El tamaño de los átomos: radio atómico (R)
El problema de estimar el tamaño de los átomos se plan-

teó desde la aceptación del concepto de átomo. El propio
Dalton caracterizaba a los átomos por su tamaño. Pero con
el tiempo nos hemos dado cuenta de que el tamaño atómi-

co es difícil de estimar, y que además no podemos hablar
de un solo tamaño.

El alumnado debe comprender que el átomo no es una
esfera rígida, y que la intensidad de las interacciones con
otras especies atómicas determina su propio tamaño. Noso-
tros nos centramos en el estudio del radio covalente, por
ser el radio más representativo, y del radio iónico, por su
importancia en la justificación del enlace iónico. Por otra
parte, debemos hacer patente a nuestro alumnado la dife-
rencia entre el volumen atómico y el radio atómico, mag-
nitudes distintas y que no deben confundirse.

El profesorado debe propiciar el
análisis previo de la figura de A.1
puesto que hemos incluido dos
casillas en la familia 12 (periodo
2 y 3) que no existen.

Na (Z = 11)

Sr
(Z = 38)

V (Z = 23)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1

2

3

4

5

6

7

π
θ

α

β

γ
ωμ

Ω

λ38

55Cs

17Cl
34Se

51Sb

C (Z = 6)

Pd* (Z = 46)

Tl (Z = 81)

Kr (Z = 36)

I (Z = 53)

No existe

* Caso especial

Justificación Z Configuración electrónica Periodo Familia Bloque

C (α) 6 1s2 2s2 2p2 2 14 p

Na (Ω) 11 1s2 2s2 2p6 3s1 3 1 s

θ NO EXISTE

Cl 17 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 3 17 p

V (π) 23 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d3 4 5 p

Se 34 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p4 4 16 p

kr (β) 36 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 4 18 p

Sr (μ) 38 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 5s2 5 2 S

Pd (ω) 46 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 5s0 4d10 5 10 d
(Caso especial reseñado en la figura 10.2

y en texto -pág. 77-)

Sb 51 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 5s2 4d10 5p3 5 15 P

I (λ) 53 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 5s2 4d10 5p5 5 17 P

Cs 55 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 3p6 5s2 4d10 5p6 6s1 6 1 s

OBSERVACIÓN
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En la discusión del radio atómico de los elementos repre-
sentativos nos centramos en exponer la variación de su valor
en el SP, figura 11.2, y en justificar las tendencias genera-
les, figura 11.3. En la discusión del radio iónico nos propo-
nemos evidenciar las diferencias de tamaño del ion respec-
to al átomo neutro y que en los iones isoelectrónicos el
tamaño disminuye con Z.

La figura 11.4 está destinada a demostrar que la varia-
ción del tamaño del ion es función de su carga, y para una
determinada familia los iones correspondientes aumentan
su tamaño con el número atómico.

En la A.22 pretendemos analizar el tamaño de los iones
isoelectrónicos y su tendencia. Así, el alumnado a partir de
la tabla expuesta puede elaborar las siguientes tablas:

A) Grupo de cationes isoelectónicos.

B) Grupo de aniones isoelectrónicos.

Energía de ionización (EI)
En el estudio de la EI debemos remarcar los siguientes

aspectos:

� La importancia de la EI, ya que nos permite estimar
la mayor o menor tendencia de un elemento a perder elec-
trones, aspecto relacionado con su reactividad.

Ion Si4−− P3−− Cl−−

Z
Electrones

R(pm)

14
18

27,1

15
18

21,2

17
18

18,1

Tendencia: El radio disminuye al aumentar Z

Ion Na+ Mg2+ Al3+

Z
Electrones

R(pm)

11
10
9,5

12
10
6,5

13
10
5,0

Tendencia: El radio disminuye al aumentar Z

� Definir la EI como un proceso atómico y característi-
co del elemento químico. Por otra parte, debemos diferen-
ciar las sucesivas EI. Por ejemplo, la EI2 representa la ener-
gía necesaria para extraer el segundo electrón una vez
extraído el primero.

� Exponer el carácter experimental de su determina-
ción, analizando su variación en el SP. Para ello, exponemos
la figura 11.6 que puede ser descompuesta en otras más
simples, a fin de apreciar la variación de la EI en una fami-
lia (figura 11.7) y en un periodo.

� Explicar algunas excepciones a la tendencia general,
como se explica en el ejemplo 3.

� Establecer las variaciones generales de la EI en el SP
y justificarlas (figura 11.8). En nuestra discusión hacemos
uso del término carga nuclear efectiva (Zefectiva). Con dicho
concepto pretendemos evaluar tanto el efecto atractivo del
núcleo sobre los electrones externos como la repulsión ejer-
cida por el resto de electrones (apantallantes).

La A.23 permite aplicar los conceptos expuestos. En prin-
cipio cabe esperar que las ordenaciones más acordes a la
tendencia general sean:

a) EINa < EIMg < EIAl (mismo periodo)

b) EISi < EIP < EIS (mismo periodo)

c) EIS < EICl < EIAr (mismo periodo)

s) EICa < EIMg < EIBe (misma familia)

Sin embargo, tanto en el grupo a como en el b se pre-
sentan dos excepciones que pueden comprobarse en la figu-
ra 11.6. EIMg > EIAl, excepción que puede justificarse por el
cambio de un orbital 3s a 3p. Mientras que EIP � EIS, aspec-
to que puede explicarse por la elevada estabilidad que pro-
porcionan los orbitales semillenos del P.

La A.24 hace énfasis en las grandes variaciones de EI que
se producen al cambiar de nivel energético; la segunda ener-
gía de ionización del Li está asociada a la liberación de un
electrón localizado en un nivel energético inferior (1s).

Con la A.25 pretendemos poner en práctica los conceptos expuestos en la lectura “configuración electrónica de los catio-
nes de los elementos de transición”. La solución puede resumirse en la tabla siguiente:

Elemento

Al (Z = 13) 1s2 / 2s22p6 / 3s2 3p1 Al3+: 1s2 / 2s2 2p6

Co (Z = 27) 1s2 / 2s22p6 / 3s23p6 / 4s2 3d7 Co3+: 1s2 / 2s22p6 / 3s23p6 / 3d6

Ni (Z = 28) 1s2 / 2s2 2p6 / 3s2 3p6 / 4s2 3d8 Ni2+: 1s2 / 2s22p6 / 3s2 3p6 / 3d8

Ca (Z = 20) 1s2 / 2s2 2p6 / 3s2 3p6 / 4s2 Ca2+: 1s2 / 2s22p6 / 3s23p6

neutro catión



54

Afinidad electrónica (AE)
Consideramos apropiado incidir en los siguientes aspec-

tos:

� Remarcar que la AE se refiere a la formación de un
ion negativo aislado, y que en estas condiciones, ningún áto-
mo es capaz de aceptar más de un electrón; por ello no
hablamos de sucesivas AE. Los iones 02− o N3− existen en
cristales o disoluciones pero nunca aislados.

� Explicar el sentido del signo. La AE es positiva si se
define como diferencia de energía entre el átomo neutro y
del ion negativo [AE = E (A) − E(A−)]. Así por ejemplo el caso
del flúor:

Sin embargo, si usamos términos entálpicos debe ser
negativa si el proceso es exoenergético.

� Hacer constar el valor pequeño de AE en relación a
las EI y las dificultades experimentales en su determinación.

� Comentar la carencia de AE experimentales en las
familias 2 y 18, lo que indica que dichos átomos no forman
iones negativos estables.

E

F

ΔE

F−

2 p5

2 p6

Electronegatividad
En el presente curso creemos conveniente explicar sólo

su significado y presentar la escala Pauling, indicando su
carácter relativo y estudiando su variación en el SP.

A manera de resumen, podemos exponer la tendencias
generales indicadas en la tabla 11.12 en los siguientes tér-
minos:

1. La primera energía de ionización aumenta conforme cre-
ce Z en un periodo y disminuye a lo largo de una familia.

2. La afinidad electrónica presenta un comportamiento difí-
cil de clasificar, pero a rasgos generales podemos admitir
que crece al aumentar Z en periodos y decrece en familias.

3. El tamaño atómico, como quiera que se interprete,
decrece al aumentar Z en los periodos y crece en las
familias.

4. La electronegatividad posee la misma tendencia gene-
ral que la EI.

Sin embargo, dichas tendencias generales no están exen-
tas de irregularidades.

4.12. Solución a los ejercicios finales

MODELOS ATÓMICOS

Ejercicio 1
Las preguntas planteadas pretenden valorar el grado de

comprensión del apartado 1 y 2 del tema. Es importante que
el profesor o profesora plantee una reflexión sobre el sig-
nificado de los descubrimientos. Puesto que todo "descubri-
miento" se produce en un contexto conceptual y tecnológi-
co, precisa de su aceptación por la comunidad científica y
da lugar a un conjunto de implicaciones o consecuencias.
En este caso estos aspectos pueden resumirse en la tabla:

Descubrimiento Científico y fecha 
de referencia

Contexto teórico y
tecnológico Implicaciones

El electrón Thomson, 1896 La comunidad científica deba-
te sobre la realidad atómica y
se impone la filosofía positi-
vista (sólo las leyes empíricas
permiten establecer conoci-
mientos válidos). Se realizan
experimentos eléctricos en
todos los estados de la mate-
ria, destacando las descargas
eléctricas en tubos de gases.

• La carga eléctrica de los cuerpos se da en valores
discretos.

• La carga eléctrica es trasportada por partículas materiales
muy pequeñas (inicialmente llamadas corpúsculos).

• Los electrones son constituyentes primordiales de los
átomos.

Espectros Krichhoff y
Bunsen, mediados
del siglo XIX.

• Identifican los elementos (método de análisis).
• Ofrecen información sobre la estructura atómica.

El núcleo Rutherford 1911 Descubrimiento de la radioac-
tividad, estudio de su natura-
leza y elaboración de modelos
atómicos.

• El átomos posee una estructura interna dividida en
zonas.

• La carga positiva se concentra en una zona reducida.
• Necesidad de una nueva teoría que permita explicar la

estabilidad del átomo.
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Las respuestas a las preguntas deben centrarse en los
siguientes aspectos:

Ejercicio 2
Se deben señalar dos avances esenciales:

• Método de análisis cualitativo (identificación de elemen-
tos).

• Procedimiento para obtener información sobre la estruc-
tura del átomo.

Ejercicio 3
• Para calcular los radios y las energías de las órbitas apli-

camos las relaciones de Bohr:

Características cinco primeras orbitas.

• Cálculo de energía transferida en cada salto

ΔE2→1 (−3,4 + 13,6 = 10,2 eV = 1,632 · 10−18 J) >
> ΔE3→2 (−1,51 + 3,4 = 1,89 eV = 3,024 · 10−19 J)

• Para calcular la longitud de onda asociada a la radiación
emitida en cada transición aplicamos la ecuación:

Sustituyendo la energía transferida en cada transición,
obtenemos:

λ3−2 = 657,3 nm; λ2−1 = 121,8 nm

Ejercicio 4
Las transiciones posibles que son visibles, corresponden

al nivel final n = 2, se representan en el diagrama siguiente:

Δ
Δ

E h
c h c

E
aislando= ⎯ →⎯ ⎯ ⎯ ⎯⎯ = =·    

· , · 

λ
λλ 1 9878 10−−25

ΔE J
m

 ( )
 

Órbita

1 0,529 −13,6

2 2,116 −3,4

3 4,761 −1,51

4 8,464 −0,85

5 13,225 −0,54

R/Å E/eV

Radio

Rn = 0,529 Å n2

Energía

E
eV

nn = −13 6
2

,  

Pregunta Aspecto fundamental

a Experimentos de descargas eléctricas en gases a baja
presión

b Experimento de bombardeo de láminas metálicas con
partículas α

c Niveles de energía en el interior del átomo
Las frecuencias asociadas a estas transiciones en orden

decreciente son:

ν52 > ν42 > ν32

NÚMEROS CUÁNTICOS, LA CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA
Y EL SISTEMA PERIÓDICO

Ejercicio 5
1) El número de niveles coincide con el valor de n.

2) El número de orbitales viene dado por el 2 · � + 1.

3) 4s (4, 0); 3d (3, 2); 5p (5, 1); 4f (4, 3).

Ejercicios 6

Los electrones que
ocupan un mismo
orbital se
diferencian en el
número cuántico
de spin.

Ejercicio 7
Para ordenar los orbitales en orden creciente aplicamos

la regla cuántica de n + �:

a) 3 + 2 = 5 b) 2 + 1 = 3 c) 3 + 1 = 4;

d) 1 + 0 = 1 e) 3 + 2 = 5 f) 2 + 0 = 2

El orden de menor a mayor es: d < f < b < c < a = e.

Ejercicio 8
a) Estado excitado.
b) Inaceptable, no existe 3f.
c) Estado excitado.
d) Estado excitado.
e) Inaceptable, un orbital s no puede tener tres electrones.
f) Correcta, teóricamente, en estado fundamental. Aun-

que en realidad la configuración es: 4s1 3d10, como con-
secuencia de la gran estabilidad de los orbitales 3d lle-
nos. Por ello, se clasifica como un estado excitado.

Subnivel

2s 1 2

2p 3 6

3s 1 2

3p 3 6

3d 5 10

4f 7 14

Nº orbitales Nº electrones

4 → 2

3 → 2

n = 4

n = 3

n = 2

n = 1

n = 5

5 → 2
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Ejercicio 9

Ejercicio 10

Ejercicio 11

Ejercicio 12

Localización en 
el Sistema Periódico

Familia Periodo BloqueConfiguración electrónicaZ

19 1s2 2s22p6 3s23p6 4s1

30 1s2 2s22p6 3s23p6 4s23d10

35 1s2 2s22p6 3s23p6 4s23d104p5

55 1s2 2s22p6 3s23p6 4s23d104p6 5s24d105p66s1

1 4 s

12 4 d

17 4 p

1 6 s

Especie N Nº 
protones

Nº 
electrones Configuración

3
1
2
6S2− 16 16 18 1s22s22p63s23p6

3
1
5
7Cl− 18 17 18 1s22s22p63s23p6

4
1
0
8Ar 22 18 18 1s22s22p63s23p6

3
1
9
9K+ 20 19 18 1s22s22p63s23p6

4
2
0
0Ca2+ 20 20 18 1s22s22p63s23p6

20
9
4
1Tl+ 120 81 80 [Xe] 6s2 4f14 5d10

Elemento n � m� ms n � m� ms

Ga 4 1 −1 +1/2
(1 electrón)

Ge 4 1 0 +1/2 4 1 −1 +1/2
(2 electrones)

As 4 1 1 +1/2 4 1 0 +1/2

(3 electrones) 4 1 −1 +1/2

4p

C

D

A

B

No, � no puede ser 1

No, m1 no puede ser 2

No puede existir � = −1

Correcta

Ejercicio 13
a) Comportamiento químico semejante: D y E, A y C, por

poseer la misma configuración electrónica externa.

b) Mismos bloque (s): A, C, D y E, por poseer su electrón
diferenciador en un orbital tipo s.

c) Periodo 2: A, B, E. Periodo 3: C, D.

Ejercicio 14
Familia 14 (ns2 np2 ) y 16 (ns2 np4 )

Ejercicio 15
a) Z = 20

b) Periodo 4, Familia 2. La configuración del elemento neu-
tro 20Ca es: 

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2→Familia

Periodo ↵

c) 2 electrones de valencia.

EL SISTEMA PERIÓDICO Y LAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

Ejercicio 16
a) Ion positivo

b) Átomo neutro

c) Átomo no metálico

d) Catión metálico

e) El de mayor número atómico

Ejercicio 17

Ejercicio 18
a) K+ > Na+ b) Mg2+ > Al3+ c) Se2− > Ca2+

d) O2− > F− e) O2− > F− > Na+ > Mg2+

Conjunto

1) Se y Br Br (94) < Se (103) Se (941) < Br (1139,9)

2) F y O F (42) < O (48) O (1313,9) < F (1681)

3) Rb y Sr Sr (219) < Rb (265) Rb (403) < Sr (549,5)

4) K y Rb K (243) < Rb (265) Rb (403) < K (418,8)

5) Ca y As As (114) < Ca (194) Ca (589,8) < As (947)

6) Li, B y Be B (87) < Be (112) < Li (167) Li (520,2) < B (800,6) < Be (899,5)

7) C, O y N O (48) < N (56) < C (67) C (1086,5) < O (1313,9) < N (1402,3)

8) Se, S y Cl Cl (79) < S (88) < Se (103) Se (941) < S (999,6) < Cl (1251,2)

9) Mg, Al, Si y S S (88) < Si (111) < Al (118) < Mg (145) Al (577,5) < Mg (737,7) < Si (786,5) < S (999,6)

10) Li, Na y Mg Mg (145) < Li (167) < Na (190) Na (495,8) < Li (520,2) < Mg (737,7)

Radio atómico creciente
(Datos en pm*)

Primer energía de ionización, en orden creciente 
(Datos en kJ/mol*)

*Datos obtenidos en la página web: http://www.dayah.com/periodic/ (Radios atómicos calculados, los valores son distintos
si consideramos los empíricos o covalentes). Las tendencias son las mismas en diferentes referentes.
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Ejercicio 19

a) EI (Ne, 2080,7) > EI (F, 1681) > EI (O, 1314) > EI (Mg, 738) >
> EI (Na, 496).

Datos en kJ/mol obtenidos en la página web:
http://www.dayah.com/periodic

b) O(O2−); F(F−); Ne; Na (Na+); Mg (Mg2+)

c) R(O2−) > R(F−) > R (Na+) > R (Mg2+)

Ejercicio 20
Para responder las preguntas debemos situar los elemen-

tos en el sistema periódico. 

Localización de los elementos:

Al localizar los elementos en el SP y tener en cuenta las
variaciones generales de las propiedades atómicas, estable-
cemos:

a) El metal alcalino es el D, por localizarse en la familia 1.

b) El C por localizarse en la familia 17.

c) El D por localizarse en el periodo 4 y la familia 1.

Elemento Configuración
electrónica

Localización en el Sp

O (Z = 8) 1s2 2s2 2p4 16 2 P

F (Z = 9) 1s2 2s2 2p5 17 2 P

Ne (Z = 10) 1s2 2s2 2p6 18 2 P

Na (Z = 11) 1s2 2s2 2p6 3s1 1 3 S

Mg (Z = 12) 1s2 2s2 2p6 3s2 2 3 S

Familia Periodo Bloque

Ejercicio 21

Ejercicio 22
El elemento A es el I (Z = 53, familia 17, periodo 5, blo-

que p)

a) Sí; el Sb (familia 15, periodo 5) al ubicarse en el mismo
periodo con menor Z debe poseer mayor EI.

b) Sí, el Sn (familia 14, periodo 5) se encuentra en el mis-
mo periodo con menor Z, recordemos que el radio en un
periodo disminuye al aumentar Z.

c) Si, el Cl (familia 17, periodo 3) se encuentra en la mis-
ma familia con menor Z, la EI en una familia disminuye
al aumentar Z.

d) No, la EN aumenta en una familia al disminuir Z.

Ejercicio 23

Ejercicio 24
a) Z = 23; b) (Ar) 3d1; (3, 2, −2, +1/2)

Átomo
Localización SP

Elemento

A1 13 2 P B (Z = 5)

A2 17 2 P F (Z = 9)

A3 2 3 S Mg (Z = 12)

Familia Periodo Bloque

Ejercicio 25

a) Fe2+

Configuración del átomo neutro

b) Mn2+

Configuración del átomo neutro

Formación

Mn2+

4s0 3d5 Electrones desapareados

Mn Z = 25 [1s22s22p63s23p6]4s23d5 5

Formación

Fe2+

4s0 3d6 Electrones desapareados

Fe Z = 26 [1s22s22p63s23p6]4s23d6 4

Letra Z Configuración 
electrónica Periodo Familia Bloque Elemento EI/kJmol−−1 EN

A 10 1s2 2s2 2p6 2 18 p Ne 2081 NO

B 16 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 3 16 p S 999,6 2,58

C 17 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 3 17 p Cl 1251,2 3,16

D 19 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 4 1 s K 418,8 0,82

E 20 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 4 2 s Ca 589,8 1

Elemento Z Configuración Celdas Ion Familia Periodo Carácter

Sr 38 (Kr) 5s2 5s Sr2+ Alcalinotérreos 5 M

Rb 37 (Kr) 5s1 5s Rb+ Alcalinos 5 M

Sb 51 (Kr) 5s2 4d10 5p3 5p Sb3− Nitrogenoideos 5 SM

Br 35 (Ar) 4s2 3d10 4p5 4p Br− Halógenos 4 NM

Cd 48 (Kr) 4d10 5s2 4d Cd2+ E. transición 5 M

I 53 (Kr) 4d10 5s2 5p5 5p I− Halógeno 5 NM

S 16 (Ne) 3s2 3p4 3p S2− Calcógenos 3 NM
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• Configuración electrónica externa:

Serie a: F (2s22p5); Cl (3s23p5), Na (3s1); k (4s1)

Serie b: Rb (5s1); Sr (5s2); Sb (5s25p3); I (5s25p5)

• Ordenación de los elementos químicos de cada serie:

Serie a: Orden creciente de radio (F; Cl; Na; k), orden
creciente EI1 (K; Na; Cl; F)

Serie b: Orden creciente de radio (I; Sb; Sr; Rb), orden
creciente EI1 (Rb; Sr; Sb; I).

Ejercicio 27
a) En el electrón localizado en el orbital 4 s. El orden ener-

gético de los orbitales del hidrógeno aumenta con n y en
consecuencia está más alejado del núcleo.

b) El electrón localizado en el orbital 1 s (estado fundamen-
tal, mínima energía).

c) El átomo cuyo electrón se ubica en el orbital 1 s.

c) Ni3+

Configuración del átomo neutro

d) Ag+ (excepción)

Configuración del átomo neutro

e) Cu2+ (excepción)

Configuración del átomo neutro

f) Cd2+

Configuración del átomo neutro

Ejercicio 26

ns1 ns2 ns2np3 ns2np5

1

2

3

4

5

6

7

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18

1

3

11

19

4

12

20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30

5

13

31

6

14

32

7

15

33

8

16

34

9

17

35

2

10

18

36

37

55

87

38

56

88

39 40

72

106 107 108 109

41

73

42

74

43

75

44

76

45

77

46

78

47

79

48

80

49

81

50

82

51

83

52

84

53

85

54

86

110 111 112 113 114 115 116 117 118

57-71

89-103 104 105

Nan=3

Kn=4

Rb Sr Sb I n=5

Cl

F

n=3

n=2

37 38 39 40 41 42 43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 5

Rb Sr Sb ISerie b

(R
↓→

; 
EI

 ↑
→

)
Serie a (R→; EI ↑→)

3

11

19

4

12

20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30

5

13

31

6

14

32

7

15

33

8

16

34

9

17

35

Na3

K4

Cl

FSerie a (R→; EI ↑→)

Formación

Cd2+

5s0 4d10 Electrones desapareados

Cd Z = 48 1s22s22p63s23p64s23d104p65s24s10 0

Formación

Cu2+

4s0 3d9 Electrones desapareados

Cu Z = 29 [1s22s22p63s23p6]4s13d10 1

Formación

Ag+

5s0 3d10 Electrones desapareados

Ag Z = 47 1s22s22p63s23p64s23d104p65s14d10 0

Formación

Ni3+

4s0 3d7 Electrones desapareados

Ni Z = 28 [1s22s22p63s23p6]4s23d8 3
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4.13. Solución de la autoevaluación propuesta

EJERCICIO 1
La órbita es la trayectoria descrita por el electrón en su

movimiento alrededor del núcleo, y por lo tanto su deter-
minación permite localizar perfectamente la posición del
electrón, lo cual implica asumir tan sólo su naturaleza cor-
puscular (este concepto lo usó Bohr limitando el número de
órbitas posibles y estableciendo un contenido energético
estacionario para cada órbita). Sin embargo, el concepto de
orbital asume la naturaleza dual (onda-partícula) del elec-
trón, y corresponde a una función matemática que descri-
be el comportamiento del electrón en el átomo, debiendo
verificar una ecuación cuya resolución implica la introduc-
ción de unos parámetros (números cuánticos). El orbital
informa de la energía asociada al electrón en el átomo y de
las regiones del espacio que rodean al núcleo donde es más
probable localizar al electrón.

EJERCICIO 2
a) Familia: 15. Periodo: 4. Bloque: p. Elemento: As. 

Ion: As−3. 

b) B

EJERCICIO 3

Orden energético: 2s < 2p < 3s < 4p < 4f

EJERCICIO 4

a b c d e f

4f 2s 3d 2p 4p 3s

n + � 7 2 5 3 5 3

EJERCICIO 5
a) J:He; G:Li; A:Be; D:N; E:O; Z:Mg; R:Al; T:Si;X:Ca;

L:Br;Q:Xe; M:Hg.

b) 1. Familias. Alcalinos: Li; alcalinotérreos: Be, Mg,Ca.,
térreos: Al, carbonoideos: Si, nitrogenoides: N, anfí-
genos:O, halógenos: Br, gas noble: He, Xe.

2. Metales: Li, Mg, Ca, Be, Al ,Hg. No metales: N, O, Br,
He, Xe. Semimetales : Si

c) X: Ca: [Ar] 4s2; Ca2+, ion resultante menor. L: Br: [Ar]
3d10 4s2 4p5, Br−, ion resultante mayor.

d) Radio: 1) A (Be) – Z (Mg) – X (Ca); 2) E (O) – D (N) – G (Li).
EI1: 1) Ca – Mg – Be; 2) Li – O – N.

e) primera serie: 5 electrones de valencia (N), 
segunda serie: 2 electrones de valencia (Mg), 
tercera serie: 4 electrones de valencia (Si), 
cuarta serie: 3 electrones de valencia (Al), 
quinta serie: 2 electrones de valencia (Ca).

Especie Configuración electrónica Periodo Familia Bloque IonZ Configuración Ion

Ca 20 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 4 2 s

Si 14 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2 3 14 p

Se 34 [Ar] 3s2 2p6 4s2 4p4 4 16 p Se2− [Ar] 3s10 2p6 4s2 4p6

Rb 37 [Kr] 5s1 5 1 s Rb+ [Kr]

Zn 30 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4 12 d Zn2+ 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10

Cr 24 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3d5
4 6 d Cr3+ 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d3

Excepción comentada ejemplo 1
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5. CRITERIOS DE EVALUACIÓN
• Conocer el significado de los espectros atómicos y sus

implicaciones en el desarrollo de los modelos atómicos.

• Comprender los límites de los modelos clásicos en la ela-
boración de modelos interpretativos de la estructura ató-
mica y estima los hechos que dieron lugar al nacimiento
del modelo mecánico cuántico.

• Comprender los fundamentos básicos del modelo mecá-
nico cuántico del átomo.

• Definir el concepto de orbital y describe sus implicaciones.

• Comprender el origen y significado de los números cuánticos.

• Deducir los números cuánticos asociados a los posibles
orbitales.

• Aplicar el modelo mecánico cuántico para predecir las dis-
tribuciones electrónicas de los átomos de los distintos ele-
mentos químicos.

• Justificar el Sistema Periódico basándose en la estructu-
ra electrónica de los elementos químicos.

• Situar un elemento químico en el Sistema Periódico basán-
dose en su configuración electrónica.

• Comprender el significado de las propiedades energía de
ionización, radio atómico, afinidad electrónica y electro-
negatividad, explicando su variación general en el Siste-
ma Periódico.

• Comparar el valor de las EI, EA, radios covalentes y EN de
distintos elementos químicos tomando como criterio la
localización de los mismos en el Sistema Periódico.

Como elementos de valoración del proceso de enseñan-
za-aprendizaje proponemos el seguimiento de las activida-
des propuestas, la realización de la autoevaluación que apa-
rece al final de cada tema y la realización de una prueba
escrita al finalizar el tema. Consideramos conveniente que
el profesor resuelva en clase el examen el mismo día en que
entrega corregidos y calificados los ejercicios correspondien-
tes de cada uno de sus alumnos.
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6. EJERCICIOS PROPUESTOS PARA LA EVALUACIÓN FINAL DEL TEMA
1 En el modelo atómico de Bohr se habla de “órbita” del

electrón y en el modelo atómico de la mecánica cuánti-
ca se habla de “orbital” ¿Qué diferencia existe entre
ambos conceptos?

2 Define la energía de ionización. ¿Cómo es la segunda ener-
gía de ionización respecto a la primera (mayor, igual o
menor)? Justifica la respuesta.

3 Ordena los siguientes iones en orden creciente al radio:

N3−(Z = 7), O2− (Z = 8), F− (Z= 9), Ne (Z = 10), 
Na+ (Z = 11), Mg2+ (Z = 12). 

4 El comportamiento de un electrón perteneciente a un
átomo de hidrógeno quede descrito por los siguientes
números cuánticos: 

n= 3, � = 2, m� = 1, ms = 1/2

¿En qué nivel energético y en qué tipo de orbital se
encuentra dicho electrón?

El átomo de hidrógeno al que corresponden los números
cuánticos anteriores ¿está excitado o en su estado fun-
damental? En caso de estar excitado explicar las posibles
rayas que podremos observar, según el modelo de Bohr,
en el espectro de emisión.

5 La primera fila del sistema periódico tiene dos elemen-
tos químicos, la segunda y tercera ocho, mientras que la
cuarta y la quinta filas tienen dieciocho. Da una explica-
ción a estos hechos.

6 Dados los siguientes elementos: Li (Z = 3); N (Z = 7); 
O (Z = 8); F (Z= 9):

i) Ordénalos por orden creciente de su radio atómico.

ii) Ordénalos por orden creciente del valor de su prime-
ra energía de ionización.

iii) Ordénalos por orden creciente del tamaño de cada
uno de los respectivos iones.

7 Para los siguientes elementos: Be-Mg-Ca-Sr:

i) Ordénalos por orden creciente de su radio atómico.

ii) Ordénalos por orden creciente del valor de su prime-
ra energía de ionización.

iii) Ordénalos por orden creciente del tamaño de cada
uno de los respectivos iones.

Explica en cada apartado la ordenación realizada.

8 El espectro de emisión del sodio presenta una línea deno-
minada línea D, de longitud de onda 589 nm.

a) Calcule la diferencia de energías expresada en kJ/mol
de átomos, de los dos niveles entre los cuales se pro-
duce la transición. 

b) Explique por qué los átomos pueden emitir luz y cuál
es el fenómeno que tiene lugar. 

Datos: 1 nm = 1·10−9 m; 
constante de Planck: 6,63·10−34 Js; 
velocidad de la luz en el vacío: 3,0·108 m·s−1; 
constante de Avogadro: 6,02·1023 mol−1.

9 Identifique los elementos a los que corresponde cada una
de las siguientes configuraciones electrónicas: [Kr]5s2,
[Ar]3d10 4s2, [Ne]3s23p1, [Ar]3d10 4s24p4.

10 Enuncia los principios de exclusión de Pauli, el de máxi-
ma multiplicidad de Hund y el de construcción progre-
siva, que regulan las configuraciones electrónicas de los
elementos químicos. Aplica a los casos del fósforo y el
azufre y del ion óxido. 

11 a) Define el concepto de energía de ionización de un
elemento.

b) Explica cómo varía esta propiedad en un grupo y en
un período del sistema periódico.

c) Dados los elementos F, Ne y Na, ordénelos, razonada-
mente, de mayor a menor energía de ionización. 

12 a) Establece cuáles de las siguientes series de núme-
ros cuánticos serían posibles y cuáles imposibles
para especificar el estado de un electrón en un áto-
mo:

b) Diga en qué tipo de orbital atómico estarían situados
los que son posibles.

Serie n e me s

I 0 0 0 +1/2

II 1 1 0 +1/2

III 1 0 0 −1/2

IV 2 1 −2 +1/2

V 2 1 −1 +1/2
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13 Completa la tabla anexa y responde las cuestiones planteadas.

a) Ordena los elementos en orden creciente a su radio
atómico.

b) ¿Qué elemento posee una mayor EI?

c) Justifica la variación de las cuatro primeras energías
de ionización del magnesio:

EI1 (kJ mol-1) EI2 (kJ mol-1) EI3 (kJ mol-1) EI4 (kJ mol-1)

737,7 1451 7728 10500

14 Completa la siguiente tabla:

Especie
química

Mg 12 24

Al 13 14

S 16 16

Ar 18 36

Sr 38 86

Z A N.º de
neutrones

N.º de
electrones

Configuración
electrónica Periodo Familia Bloque

Elemento Z Ion más
probable

Distribución de electrones
en la última capa

Configuración
electrónica periodo Familia Bloque

Situación en SP

K

33

[Ar] 3d10 4s2

anfígenos 4

El profesor o profesora puede buscar más ejercicios de referencia para elaborar sus pruebas de evaluación en las
siguientes páginas WEB:

COMUNIDAD DIRECCIÓN DE INTERNET DE BÚSQUEDA

Aragón http://wzar.unizar.es/servicios/acceso/logse/indice.htm

Andalucía
http://www.ujaen.es/ En la ventana PERFILES, escoge Nuevo Alumno, y seguidamente en la etiqueta
SELECTIVIDAD, pulsa Exámenes anteriores.

Castilla-
La Mancha y

León

http://www.uclm.es Pulsa la casilla Estudiantes y seguidamente Estudiante Nuevo para elegir PAU. Y
finalmente escoger: Modelos propuestos en las PAAU.
http://www.usal.es Escoge en la ventana Futuros estudiantes, la opción Acceso, preinscripción y
matrícula. En el apartado Acceso pulsa Pruebas de acceso: Selectividad.

Catalunya
http://www.gencat.cat/ En la ventana TEMES escoge Universitats para en la opción Accés a la universitat,
pulsar Proves d’Accés a la Unversitat (PAU) y finalmente Exàmens i informació de les matèries

C. Valenciana
http://www.ua.es En la ventana Estudios y acceso, escoge la opción Acceso y activa: Selectividad
alumnos de bachillerato LOGSE y finalmente pulsa exámenes del apartado Currículo de las asignatu-
ras y Exámenes de años anteriores.

Islas Baleares

http://www.uib.es Selecciona en el menú Información sobre la opción: Accés a la universitat. A con-
tinuación pulsa Als estudis de grau superior i de primer y segon cicle para elegir Prova d'Accés la
universitat (PAU) per als alumnes de Batxillerat y finalmente en Altres dades: Informació de les
matèries, models d'exàmens i criteris de correcció.

Madrid
http://www.uc3m.es/ En la ventana Futuros estudiantes elige la opción trámites de admisión, y a
continuación el rótulo Pruebas de Acceso y posteriormente en Selectividad pulsa la opción Modelos
de examen y criterios de corrección.
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AUDIOVISUALES
Recomendamos de la serie “El universo Mecánico”, dis-

tribuida por ARAIT MULTIMEDIA; S.A, la proyección de los
siguientes vídeos:

Nº 49. El átomo.

Tras una presentación de la constitución de la materia
por el Dr David L. Goodstein explica el modelo de Bohr,
visualizándolo y estableciendo comparaciones con el
movimiento de los planetas. A continuación se expone
un resumen histórico de la evolución del concepto de
átomo y de sus modelos interpretativos (Thomson y Rut-
herford). Posteriormente se exponen las hipótesis cuán-
ticas y se justifica el modelo de Bohr y la ecuación espec-
tral de Balmer-Rydberg. Por último, el Dr. Goodstein
termina el vídeo planteando una reflexión sobre la impor-
tancia de los modelos y las teorías en la comprensión de
la compleja realidad.

Nº 50. Partículas y ondas.

Tras plantear la problemática que dará lugar al nacimien-
to de la hipótesis cuántica, se explica el problema de
emisión de energía al calentar los cuerpos y se plantea
la hipótesis de Planck. Posteriormente, se explica el efec-
to fotoeléctrico y se expone la explicación de Einstein.
A continuación, se introduce la hipótesis de De Broglie
justificando los postulados del modelo de Bohr. Se intro-
duce la teoría de Schrödinger y el principio de indeter-
minación, y se interpretan desde la concepción ondula-
toria y probabilística. El vídeo termina ofreciendo el Dr.
Goodstein una interpretación cuántica del fenómeno de
polarización de la luz.

Nº 51. De los átomos a los quarks.

Explica el significado de los números cuánticos y justifica
la ordenación de los elementos químicos en el sistema
periódico, planteando la existencia de partículas elemen-
tales en el propio núcleo.

Otros posibles audiovisuales son:
• La vida de las estrellas. C. Sagan. Cosmos.

Nos explica, entre otros aspectos de interés, la forma-
ción de los distintos elementos químicos como consecuen-
cia de las distintas fases de la vida de las estrellas.

• La tabla periódica. The Open University. Ancora Audiovi-
sual.

Explica la necesidad de la tabla periódica como un siste-
ma de clasificación y justifica su estructura.

Observación: La exposición de los vídeos mencionados debe
ir acompañada de un cuestionario y debe ser guiada y
comentada por el profesor/a; por ello, aunque la duración
de cada uno de ellos es de aproximadamente 30 minutos,
la exposición de cada vídeo requiere una hora lectiva.

INTERNET
Además de las páginas indicadas en el texto se pueden con-
sultar:
www.chemistry.ucla.edu
www.cs.ubc.ca
http://periodic.lanl.gov/default.htm

http://nicolasordonez0.tripod.com/index.html

http://old.iupac.org
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1. PRERREQUISITOS
Antes de iniciar el estudio de este tema, el estudiante

debe ser capaz de:
1) Conocer los nombres y los símbolos de los elementos de

las familias I-VIII y de la primera serie de transición.

2) Distinguir (en cuanto a propiedades generales) entre
metales, no metales y semimetales. 

3) Saber que un átomo neutro contiene tantos protones
como electrones, así como saber lo que significa ioni-
zar un átomo y representar el correspondiente ion
(catión o anión).

4) Saber que el número atómico de un elemento es inva-
riable y que no ocurre lo mismo con el número de elec-
trones.

5) Escribir la configuración electrónica de los elementos
químicos representativos y de transición.

6) Explicar las valencias iónicas de los elementos de las
familias I-VIII.

7) Dibujar la distribución electrónica (modelo de casillas)
de los electrones de la última capa correspondientes a
las configuraciones electrónicas de los elementos repre-
sentativos y de la primera serie de transición.

8) Comprender la idea de deslocalización electrónica que
acompaña al modelo cuántico.

9) Diferenciar los conceptos de átomo, molécula e ion.

10) Saber que algunos elementos no metálicos como el oxí-
geno, el nitrógeno y los halógenos forman moléculas dia-
tómicas.

11) Saber cómo varía el radio atómico y el radio iónico en
un periodo y en una familia 

12) Formular y nombrar sustancias inorgánicas habituales
en los laboratorios de química

13) Conocer el tipo de estructura de los hidrocarburos y las
agrupaciones que definen los diferentes grupos funcio-
nales.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Representación de estructuras de Lewis con átomos que

amplían el octeto.

2) ‘Reducción funcional de variables’ a la hora de prede-
cir la polaridad de moléculas.

3) Confusión entre ordenamiento de pares de electrónes y
geometría molecular.

4) Las fuerzas intermoleculares se producen en el interior
de la molécula.

5) En los sólidos atómicos existen fuerzas intermolecula-
res muy intensas.

6) La geometría de una molécula determina su polaridad.

7) La polaridad de una molécula determina su geometría.

8) Un no metal siempre forma un número de enlaces cova-
lentes que es idéntico al número de electrones de valen-
cia que posee. 

9) En un enlace covalente el par de electrones se halla
siempre compartido por igual entre los dos átomos que
forman el enlace.

10) Asignación de propiedades macroscópicas a los átomos
y a las moléculas.

11) Dificultad de admitir y de comprender el concepto de
vacío.

12) Dificultad a la hora de señalar el tipo de fuerza que man-
tiene unidos a los átomos.

13) Explicación reduccionista del enlace iónico como mera
transferencia de electrones.

14) Extrapolación del comportamiento macroscópico al mun-
do atómico y molecular.
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Establecer el carácter electromag-
nético del enlace químico.

2. Conocer el papel determinante que
jugó el descubrimiento del elec-
trón en el establecimiento de teo-
rías del enlace químico.

3. Establecer, en primera aproxima-
ción, como criterio de estabilidad
la “necesidad” de adquisición por
parte de los diferentes átomos de
estructuras electrónicas estables
(gas noble más próximo).

4. Describir y diferenciar las caracte-
rísticas y naturaleza de los enlaces:
iónico, covalente, metálico e inter-
molecular

5. Establecer cómo la naturaleza del
enlace explica las propiedades de
las sustancias.

6. Asignar de forma cualitativa a los
diferentes tipos de sólidos sus pro-
piedades más relevantes en fun-
ción de los enlaces presentes.

7. Establecer las diferencias entre la
conductividad de los metales y la
de los compuestos iónicos.

8. Interpretar las propiedades de las
sustancias iónicas a partir de los
correspondientes valores de ener-
gía reticular.

9. Interpretar la longitud de enlace y
la energía de enlace en función de
la polaridad del enlace covalente
y del orden de enlace.

10. Interpretar las particulares propie-
dades de las sustancias en las que
existen enlaces covalentes O-H,
N-H o F-H, en función del enlace
de hidrógeno.

11. Señalar las limitaciones del mode-
lo de gas electrónico e introducir
el modelo de bandas para explicar
las propiedades de los metales.

1. Saber interpretar el significado de
la Tabla Periódica en términos de
estructuras electrónicas y de pro-
piedades periódicas que permitan
fundamentar posteriormente un
modelo de enlace químico.

2. Dibujar las estructuras de Lewis de
moléculas e iones sencillos tanto si
cumplen la regla del octeto como
si el átomo central se rodea de más
de ocho electrones.

3. Predecir la polaridad de moléculas
sencillas utilizando como razona-
mientos previos los de polaridad de
enlace y geometría de las molécu-
las (VSEPR).

4. Utilizar como ideas cuánticas bási-
cas el concepto de deslocalización
electrónica y el criterio energéti-
co.

5. Saber diferenciar y explicar el sig-
nificado que proporcionan los
mapas de densidad electrónica
simples de compuestos íonicos,
covalentes y metálicos.

6. Diseñar un procedimiento para
determinar las propiedades de una
determinada sustancia (conducti-
vidad, solubilidad, temperatura de
fusión).

7. Realizar el comentario de un tex-
to científico correspondiente a la
historia del enlace químico.

8. Hacer resúmenes.

9. Interpretar tablas y gráficos corres-
pondientes a temperaturas de
fusión y de ebullición de diferen-
tes sustancias.

10. Utilizar el ciclo energético de Born-
Haber para determinar la energía
reticular (u otra magnitud desco-
nocida, como la afinidad electró-
nica) de un compuesto iónico.

1. Conocer algunas de las dificultades,
tanto conceptuales como sociales,
que históricamente hubo que supe-
rar –admisión plena de la teoría de
Dalton y de la existencia de iones,
dificultad de explicación de las pro-
piedades de sustancias orgánicas y
de moléculas como Cl2, O2, etc.–
para explicar las propiedades de las
sustancias en términos de una teo-
ría coherente del enlace químico.

2. Valorar el papel que juega la inves-
tigación básica en el desarrollo del
conocimiento científico (ej. alotro-
pía del carbono).

3. Establecer el carácter evolutivo, no
lineal, del desarrollo del concepto
de enlace químico. 

4. Valorar el papel esencial que juega
el agua para la vida.

5. Valorar las preocupaciones y posicio-
namientos de los científicos en el
momento histórico en el que han
desarrollado su actividad (ej. Linus
Pauling).
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
En la presentación del tema se señalan dos objetivos

básicos para su desarrollo:

a) El estudio de la proporción en la que se unen los áto-
mos para formar agregados atómicos estables.

b) El conocimiento de las propiedades de las distintas
sustancias e intento de explicación de las mismas.

Conviene insistir desde el principio, al igual que se hacía
en el tema anterior, en la diferencia entre el comportamien-
to macroscópico de la materia y los modelos interpretati-
vos que se emplean a nivel microscópico. 

Dentro del apartado explicativo también conviene hacer
hincapié en el carácter unitario del enlace químico como
interacción electromagnética. De esta forma, los cuatro
modelos de enlace químico a estudiar (iónico, covalente,
intermolecular y metálico), que suponen cuatro situaciones
electrónicas, en principio diferentes, se pueden estudiar
desde una perspectiva integrada que supone siempre la par-
ticipación de una ‘partícula’ elemental de la materia: el
electrón.

4.1. Clasificando las sustancias cristalinas
atendiendo sus propiedades

La diversidad en cuanto a las propiedades de las diferen-
tes sustancias se pone de manifiesto en la figura 1.2. El
conocimiento de dos propiedades físicas: la temperatura
de fusión y la conductividad eléctrica nos va a permitir
agrupar en cuatro grandes grupos las sustancias que se rela-
cionan en la misma. Obsérvese que la clasificación inicial
que se realiza, que atiende a los tipos de átomos que cons-
tituyen las diferentes sustancias, no tiene por qué coincidir
con un mismo tipo de sólido. Por ejemplo, en la figura 1.2
existe un grupo de sustancias que están formadas por un
solo elemento metálico. Por otra parte, hidrógeno, cloro y
azufre los clasificamos (con la ayuda de las figuras 1.3 y 1.4)
en la categoría que corresponde al sólido (covalente) mole-
cular; sin embargo, silicio y carbono (diamante) se deben
encuadrar dentro de otro tipo de sólido: sólido (covalente)
atómico. Una discusión semejante corresponde al grupo de
compuestos formados por la combinación de diferentes no
metales: el agua, el naftaleno y el dióxido de azufre for-
man sólidos moleculares, mientras que el carburo de silicio
y el dióxido de silicio son sólidos atómicos. 

La realización de la actividad A-1 permite poner de mani-
fiesto todas las circunstancias señaladas anteriormente.
Además, facilita al alumnado la familiarización inicial con
la relación entre las propiedades físicas de una sustancia y
el tipo de sólido que forma. También se permite el conoci-
miento de algunas sustancias que a lo largo del desarrollo

del tema se han elegido como representativas de cada uno
de los tipos de sólido. 

Previamente a esta clasificación inicial se ha propuesto
una actividad práctica (Investigando la conductividad y la
temperatura de fusión algunas sustancias) para que los
alumnos comprendan cómo ellos mismos podrían construir
una tabla análoga a la de la figura 1.2 y tengan un primer
contacto acerca de la diversidad de propiedades de las dife-
rentes sustancias y para que se les plantee la necesidad de
un intento de clasificación de las mismas que permita no
sólo explicar las propiedades físicas de las sustancias sino
que también facilite la predicción de las mismas. Se ha ele-
gido el yoduro de plomo (II) por ser un compuesto iónico
que no tiene una temperatura de fusión muy elevada. Esta
circunstancia permite a los alumnos observar el cambio de
estado correspondiente. Puede que no se encuentre esta
sustancia en el laboratorio escolar por lo que si no se quie-
re emplear otra sustancia alternativa, se deba preparar pre-
viamente (a partir de nitrato de plomo (II) y de yoduro de
potasio). Otras sustancias iónicas con una temperatura de
fusión moderada son: KHSO3, ZnCl2 y KBr. Si se emplea
KClO3(s), se debe tener la precaución a la hora de distin-
guir el fenómeno físico (fusión de la sal) de la reacción quí-
mica (formación de un gas, O2, y una nueva sustacia sólida,
KCl). Se puede conseguir que, una vez fundida la sustancia
iónica correspondiente, ésta siga conduciendo, por el efec-
to Joule, sin necesidad de seguir con el mechero encendi-
do. Como ejemplo de sustancia molecular se ha propuesto
el p-diclorobenceno. Es preferible esta sustancia al otro tipo
de bolas antipolilla (naftaleno) ya que aquella es menos
tóxica. El yodo puede ser otra sustancia alternativa (si se
toman las precauciones pertinentes debido a la formación
de vapores por la sublimación del mismo). La elección del
estaño como ejemplo de sustancia metálica obedece al cri-
terio de elegir una sustancia que tiene una temperatura de
fusión moderada para que pueda observarse el correspon-
diente cambio de estado en el laboratorio. La arena de mar
es un ejemplo clásico (barato y asequible) para mostrar las
propiedades de los compuestos covalentes atómicos. En
alguna ocasión, si se utiliza arena traída directamente de
la playa, esta sustancia presenta una baja conductividad.
Por ello, se debe estar seguro de que en el momento de rea-
lizar los ensayos correspondientes la arena se encuentra
perfectamente seca.

Para las pruebas de conductividad, aparte de un miliam-
perímetro, se puede emplear como aparato alternativo a la
bombilla de la figura 1.1 una ‘punta de pruebas’ del tipo de
las que se emplean en los talleres de electricidad del auto-
móvil.
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4.2. ¿Por qué se combinan los átomos?
El primer intento de respuesta a esta pregunta se inicia

con la actividad A-2 y la lectura ‘Evolución histórica del
concepto de enlace químico’. Se pretende que los alum-
nos verbalicen sus ideas acerca de por qué se combinan los
átomos, lo cual les puede ayudar a construir el concepto de
enlace químico que se va a desarrollar. Los alumnos ya han
debido estudiar el enlace químico en cursos anteriores. Con
todo, las respuestas que proporcionan son todavía muy vagas
y hacen referencia a la idea de ‘buscar lo que le falta a un
átomo’ o de encontrar su ‘complemento’. Esta idea tan difu-
sa, pero que encuentra apoyo en analogías que se emplean
en la vida diaria, puede compararse con alguna de las ide-
as referidas al concepto de afinidad química que pueden
comentarse a partir de la primera parte de la lectura pro-
puesta. Recuérdese, por ejemplo, la novela de Goethe ‘Las
afinidades electivas’ en la que el autor aplica el principio
de las afinidades (o de las causas de las uniones químicas
entre sustancias) a las relaciones amorosas que existen ente
sus cuatro principales protagonistas. El estudio previo del
enlace químico también proporciona respuestas en las que
de alguna forma se hacen participar a los electrones de los
átomos e incluso se llega a proporcionar un criterio de esta-
bilidad relacionado con la configuración de gas noble. Esto
último supone haber asimilado el modelo precuántico de
Lewis, que será la base desde la que se introducirá el mode-
lo cuántico actual.

La lectura también pretende trabajar otros aspectos
como son el carácter tentativo y limitado de los primeros
modelos que intentan explicar la reacción química. Estos
intentos llevan asociados una explicación del tipo de unión
entre átomos. Este último aspecto no debe disociarse de la
resistencia de muchos relevantes científicos a admitir la
teoría atómica. Por otro lado, la idea de que la afinidad quí-
mica era de tipo eléctrico se fraguó a partir del desarrollo
de la técnica de la electrólisis. Además, se acuñaron nue-
vos términos, que han ido evolucionando con el tiempo (por
ejemplo el concepto de ion). Esta palabra también se
empleó dentro de otro ámbito de investigación para inter-
pretar las propiedades de las disoluciones de electrolitos.
Sin embargo, a pesar de los avances producidos en diferen-
tes campos de la química, existían grandes obstáculos toda-
vía por superar, como era la explicación de las propiedades
de las sustancias de los compuestos orgánicos. Con todo, se
debe reconocer que la respuesta a la pregunta de por qué
se combinan unas sustancias con otras, en términos de enla-
ce químico, no suponía un problema central que animara la
investigación emergente relacionada con la caracterización
y la obtención de sustancias orgánicas. Recordemos que la
visión del trabajo científico de la época, en la que éste avan-
za como fruto de un trabajo empírico sistemático a partir

de una cuidadosa observación, no había podido poner de
manifiesto la existencia de los átomos (y mucho menos de
iones). Por tanto, el tipo de ‘fuerza’ responsable de su unión
era un problema de segundo orden. La lectura finaliza con
la mención de Thomson y la caracterización de una nueva
partícula (elemental), que permite preparar la introducción
al establecimiento de un modelo general que explique las
uniones entre átomos.

El ejercicio nº1 de la página 132 trata de poner de mani-
fiesto las dificultades del modelo de unión química como un
tipo de atracción gravitacional y la actividad A-3 incide en
la limitación de considerar el enlace químico como conse-
cuencia de la interacción entre iones de carga de signo
opuesto.

Un modelo para el enlace químico y tipos de enlace
Finalmente, se hace necesario basar la unión química en

un modelo atómico que la fundamente. Si el modelo atómi-
co cuántico ya resulta complicado de explicar y de enten-
der, mucho más lo es el modelo cuántico que explica el enla-
ce químico. Por ello, conviene advertir que únicamente se
introducirá este modelo a un nivel muy simplificado. Este
hecho implica trabajar con dos criterios básicos: el ener-
gético y el electrónico, mostrándose al mismo tiempo su
mutua interdependencia. En consecuencia, no se conside-
ra apropiado para este nivel el tratamiento que realiza la
teoría del orbital molecular. Además, la teoría del enlace
de valencia se presenta únicamente en su forma más ele-
mental y, desde luego, desde una perspectiva puramente
cualitativa.

De modo que, una vez introducido el carácter unita-
rio del enlace químico como fruto de interacciones de
tipo electromagnético, se indica que, atendiendo a las
diferentes distribuciones electrónicas, se puede estable-
cer una clasificación de enlaces: iónico, covalente, inter-
molecular y metálico. Se hará incapié en que esta sub-
división es puramente teórica y se tendrá siempre
presente que cualquier modelo debe explicar tanto la
estabilidad de los compuestos formados como sus pará-
metros estructurales.

4.3. Enlace Iónico. Sustancias Iónicas

Un modelo para el enlace iónico
La explicación de la propiedades de las sustancias ióni-

cas se realizará asumiendo la existencia de iones de carga
opuesta. Posteriormente se analizará que la interacción
entre iones de carga opuesta es la causa principal de la esta-
bilidad de la red iónica.

En primer lugar se analiza la formación de iones (catio-
nes y aniones) por pérdida o ganancia de electrones. Una



70

vez definido el concepto de electrovalencia se aplica al
establecimiento de la valencia iónica para diferentes ele-
mentos representativos y se realiza un análisis acerca de la
semejanza en cuanto a la formación de iones de los elemen-
tos de una misma familia del Sistema Periódico. La activi-
dad A-4 recuerda lo estudiado en este sentido en el tema
anterior y sirve para tener una primera idea acerca de los
tipos de elementos que se van a combinar para formar com-
puestos iónicos. Esta descripción inicial señala como ejem-
plos del enlace iónico las combinaciones entre un metal y
un no metal y la amplía para los casos que suponen la par-
ticipación de iones poliatómicos. En la primera parte de la
actividad A-5 se aplica este primer criterio, siendo el HCl
el único compuesto que no entra dentro de esta clasifica-
ción inicial. Si el profesor lo considera conveniente se pue-
de establecer, en este momento, el criterio que supone esta-
blecer la diferencia de electronegatividad entre los átomos
implicados.

En la segunda parte de la actividad A-5 y en la A-6 se
pretende que los alumnos consoliden el criterio de forma-
ción de fórmulas químicas iónicas mediante la aplicación
del denominado principio de electroneutralidad. Por ejem-
plo, en la A-6, el pirofosfato de calcio se puede descompo-
ner en dos iones. Ya que están presentes los iones calcio,
Ca2+, y en la fórmula aparece un subíndice que indica que
existen dos de estos iones, la carga total positiva de los mis-
mos es +4, por lo que la carga del ion pirofosfato debe ser
–4, de forma que este ion queda representado por la siguien-
te fórmula: P2O7

4-. Por tanto, en el pirofosfato de potasio
deben existir cuatro iones potasio, K+, por cada ion pirofos-
fato, para que se cumpla el principio de electroneutralidad:
K4P2O7. En el caso del pirofosfato de hierro (III) los iones
presentes son: P2O7

4- y Fe3+. Mediante una relación que supo-
ne tres iones pirofosfato por cada cuatro iones hierro (III)
se cumple en principio de electroneutralidad, con lo cual
la fórmula correspondiente es: Fe4(P2O7)3.

Estructuras iónicas
Antes de presentar diferentes tipos de estructuras ióni-

cas y de establecer una primer explicación de las mismas
conviene hacer reflexionar a los alumnos acerca de la posi-
ble existencia de ‘moléculas iónicas’ y del significado que
tienen las fórmulas que representan a compuestos iónicos.
Éstos son los dos principales objetivos de las actividades A-
7 y A-8. 

En la A-7 los alumnos hacen representaciones que están
asociadas con grupos de parejas de iones (a veces sólo una
pareja), uno de ellos positivo y el otro negativo. Estos dibu-
jos permiten plantear la reflexión a los alumnos acerca de
si la atracción electrostática tiene preferencia en una sola
dirección o si por el contrario cada ion intentará rodearse
de tantos iones de carga opuesta como sea posible. El aná-

lisis de las tres representaciones de la figura 3.1 permite
comprender que la distribución espacial de los iones de la
red iónica depende de las relaciones de tamaño que exis-
ten entre cationes y aniones (ej. NaCl y CsCl; al ser el ion
Cs+ mayor que el ion Na+, el índice de coordinación en el
CsCl es IC = 8, frente al índice menor en el NaCl, IC = 6) y
de sus cargas respectivas (ej. el CaF2 no puede tener una
estructura de NaCl o de CsCl, ya que en éstos el número de
iones de carga opuesta es idéntico y en el CaF2 el número
de iones fluoruro, F–, debe ser el doble que el de iones cal-
cio, Ca2+). De todo ello se infiere lo inapropiado que resul-
ta hablar de moléculas en los compuestos iónicos y que la
fórmula química de un compuesto iónico representa la rela-
ción más sencilla (fórmula empírica) que guardan los iones
que forman el cristal.

El mapa de densidad electrónica correspondiente a la
figura 3.3 de la actividad A-9 permite confirmar la suposi-
ción que establece la existencia de iones en la red iónica y
su distribución (obsérvese que hay zonas de densidad de
carga nula, que se corresponde con la zona que separa dos
iones contiguos). No obstante, debemos insistir en las limi-
taciones inherentes al modelo que asume la existencia de
cargas eléctricas puntuales (no olvidemos que estamos con-
siderando iones) y que, la interacción iones positivos y nega-
tivos (cargas puntuales) es una situación límite. 

Energía reticular. Ciclo de Born-Haber
Un intento de explicación de la mayor estabilidad (medi-

da, en primera aproximación, a partir de la correspondien-
te entalpía de formación) de los compuestos iónicos en com-
paración con la de las sustancias simples de partida, necesita
un estudio riguroso de los procesos que, en teoría, se ponen
en juego en su formación. Señalar que el criterio que indi-
ca que el compuesto iónico se forma debido a la tendencia
de los elementos químicos que lo forman a formar iones con
estructura electrónica de gas noble es una primera aproxi-
mación superficial y limitada.

El ejemplo 1 de la página 105 describe de forma porme-
norizada los procesos teóricos que explican la formación de
un compuesto iónico. Las energías puestas en juego en cada
proceso se representan en el correspondiente diagrama
entálpico. En esta construcción se vuelve a hacer hincapié
en el mayor contenido energético que supone la formación
de los correspondientes iones frente al de las sustancias sim-
ples de partida. Ello permite definir una nueva energía,
denominada energía reticular, U, que es determinante en
la formación del compuesto iónico. Esta energía se puede
calcular a partir del conocimiento de ΔH0

f, cristal y de ΔH0
f,

iones, según se desprende del análisis de las figura 3.8 y de
su concreción para el caso del cloruro de sodio en las figu-
ras 3.9 y 3.10 en el ejemplo 2. Todas estas figuras corres-
ponden a sendos diagramas entálpicos en los que la forma-
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ción del compuesto iónico se puede realizar mediante dos
posibles rutas alternativas y en donde se tiene en cuenta
que la variación de entalpía sólo depende de los estados
final e inicial y no del camino recorrido.

En algunos libros se ejemplifica el ciclo de Born-Haber
para el NaCl(s), aunque sin realizar un estudio completa-
mente explícito con al ayuda de los correspondientes dia-
gramas entálpicos. Creemos que la forma en la que hemos
introducido este ciclo tiene mayores potencialidades y evi-
ta algunos errores y cálculos incorrectos debido a un apren-
dizaje puramente memorístico. Así, algunos manuales pro-
porcionan una fórmula semejante a la siguiente para el
cálculo de la energía reticular: 
U = ΔH0

f, cristal − (ES+EI+1/2ED+EA), pero no se suele mencio-
nar que la misma sólo es válida para combinaciones de flú-
or o cloro con elementos alcalinos. En consecuencia, se reco-
mienda la construcción del correspondiente diagrama
entálpico (referido siempre a la formación de 1 mol de com-
puesto iónico) para evitar estas limitaciones y las dificulta-
des subsiguientes que se derivan de aplicación de algorit-
mos carentes de sentido y de fórmulas de aplicación
limitada.

La solución a las actividades A-10 y A-11 se puede encon-
trar mediante la construcción de sendos diagramas entálpi-
cos.

Factores de los que depende la energía reticular
El establecimiento de la ecuación matemática que per-

mite el cálculo teórico de la energía reticular puede que
sólo sea adecuado para estudiantes avanzados. Por ello, cre-
emos que puede ser suficiente la discusión cualitativa que
se realiza en la página 108. En ésta, se tratan, a partir de
la asunción de un modelo electrostático simple, dos facto-
res: la magnitud de las cargas (como factor principal) y la
distancia entre iones. En la actividad A-12 se intenta que
los alumnos establezcan que la energía reticular (valor abso-
luto) es directamente proporcional a las cargas de los iones
e inversamente proporcional a la distancia interiónica. Los

Diagrama entálpico correspondiente
a la actividad A-10

Mg O(s)

Mg(s) + 1/2 O2(g)

Mg(g) + 1/2 O2(g)

Mg(g) + O(g)

Mg2+(g) + O−(g)

Mg2+(g) + O(g)

Mg2+(g) + O2−(g)

Mg+(g) + O(g)

0

Ei2
EA1

EA2

Ei1

1/2 ED

ES

ΔHf, iones

ΔHf, cristal

U

H

ΔHf, cristal = ΔHf, iones + U

U = ΔHf, cristal − ΔHf, iones =
      ΔHf, cristal (Es +1/2 ED+Ei1+Ei2+EA1+EA2)

U = −602 −[146 + 498 + 736 + 1448 + (−141) +791]
U = −3831 kJ/mol

2

Diagrama entálpico correspondiente
a la actividad A-11

K Br(s)

K(s) + 1/2 Br2(l)

K(g) + 1/2 Br2(l)

K(g) + 1/2 Br2(g)

K+(g) + e− + Br(g)

K+(g) + Br−(g)K(g) + Br(g)

0

Ei EA

1/2 EV

ES

ΔHf, iones

ΔHf, cristal

U

H

ΔHf, cristal = ΔHf, iones + U

U = ΔHf, cristal − ΔHf, iones =
      ΔHf, cristal −(ES + 1/2 EV +1/2 ED +Ei+EA)

U = −390,7−[89,9 + 1 31 + 1 191 +418 + (−337,3)]
U = −672’3 kJ/mol

1/2 ED

2 2

valores de energía reticular de cada uno de los grupos de la
tabla que se proporciona deben servir para ejemplificar
estas tendencias teóricas.

Propiedades generales de los compuestos iónicos.
Explicación mediante el modelo iónico

Una vez introducida la nueva magnitud denominada
energía reticular y estudiado los factores de los que depen-
de, podemos explicar las variaciones de las temperaturas
de fusión y de ebullición, de las entalpías de vaporización
y de la dureza de los compuestos iónicos. 

El análisis de la actividad A-13 permite establecer estas
relaciones. En los haluros de sodio, al ir aumentando la dis-
tancia interiónica, el valor absoluto de la energía reticular
decrece. Es decir, la ‘fortaleza’ del enlace iónico disminu-
ye, lo cual se traduce en la disminución de las magnitudes
que se relacionan en la tabla. Los óxidos de los alcalinoté-
rreos poseen valores de energía reticular muy superiores a
los correspondientes de los haluros de sodio ya que en estos
compuestos las cargas de los iones son inferiores. Por ello
estos últimos son menos duros y poseen valores inferiores
de temperatura de fusión. El comentario en cuanto a las
tendencias observadas entre los óxidos de los alcalinotérre-
os tiene de nuevo en cuenta el aumento de distancia inte-
riónica y, por tanto, la disminución del valor absoluto de la
energía reticular. Estas consideraciones permiten hacer pre-
dicciones y contestar a la actividad A-14: 

a) |URbCl| > |URbI| → Tfus(RbCl) > Tfus(RbI); 

b) |UZnO| > |UZnS| → Tfus(ZnO) > Tfus(ZnS);

c) |ClZnO| > |UNaCl| → Tfus(ZnO) > Tfus(NaCl).

Otras propiedades, como la solubilidad de muchos com-
puestos iónicos en agua, se explican de nuevo atendiendo
a la energía necesaria para superar la energía reticular
(separando los iones por ruptura de la red iónica). Las figu-
ras 3.11 y 3.12 ayudan a comprender las interacciones ion-
disolvente que se establecen. Puede que sea conveniente
recordar en este momento alguno de los inconvenientes
planteados a la teoría electrolítica de Arrhenius que fueron
mencionados en la lectura de la página 100. 

En este punto se aprovecha para tratar La importancia
del agua mediante la lectura de la página 111 y la activi-
dad A-15. Posteriormente, se vuelve a insistir en la impor-
tancia de esta sustancia en la página 138, dentro de la lec-
tura Importancia del enlace de hidrógeno. El agua es un
excelente disolvente, medio necesario para la vida. Las pala-
bras de Kofi Annan nos ayudan a tomar conciencia de la
importancia de esta sustancia para la vida de las personas.
En España existe una legislación relativamente reciente
acerca de los criterios de calidad de las aguas potables (Real
Decreto 1138/1990. BOE nº 282 de 24/11/90) y de las aguas
de bebida envasadas (Real Decreto 781/1998. BOE nº 121
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de 21/05/98). Se puede realizar una selección de datos para
proporcionarlos a los alumnos y efectuar los comentarios
oportunos acerca de los criterios y parámetros de salubri-
dad. El libro de Catalán (1981) puede emplearse como una
adecuada fuente de datos para este fin y otros relaciona-
dos. La tabla que se proporciona en la figura 3.14 permite
conocer la diversidad en cuanto a la proporción de iones de
diferentes marcas de agua mineral, si bien existe una amplia
uniformidad en cuanto a su composición cualitativa. 

Se puede comentar el diferente grado de dureza y mine-
ralización de las aguas que se proporcionan. También pue-
de mencionarse la creencia popular de que ciertas marcas
son más adecuadas que otras para tratar la existencia de
cálculos renales. En primer lugar, se debe señalar que éstos
no son siempre de oxalato de calcio; y en segundo lugar se
debe añadir que no existe relación contrastada entre la com-
posición de un agua mineral y su capacidad para disolver los
citados cálculos. Únicamente hay evidencia de que para
expulsar las citadas ‘piedras’ se debe beber una gran can-
tidad de agua, independientemente de la concentración
iones que la misma posea.

La fragilidad de las sustancias iónicas se puede simular
mediante el experimento descrito en la página 278 del libro
de 1º de bachillerato.

Finalmente, puede ser provechoso comentar el mecanis-
mo que explica la conductividad eléctrica de estas sustan-
cias para establecer las diferencias que existen con respec-
to a la conductividad de los metales.

Con el fin de facilitar a los estudiantes el aprendizaje de
los conceptos estudiados, antes de finalizar el apartado del
enlace iónico se propone la realización de una actividad de
síntesis (A-16). Nuevas actividades de recapitulación se pro-
ponen (o se realizan) a lo largo del estudio de este tema.
En la página 139 se propone una tabla-resumen en la que
se deben establecer las semejanzas y diferencias de los sóli-
dos atómicos y los sólidos moleculares. La tabla de la pági-
na 143 explica las propiedades más relevantes de los sóli-
dos metálicos y en la tabla de la página 145 se resumen las
propiedades generales de los cuatro tipos de sólidos estu-
diados.

4.4. Enlace covalente
Las insuficiencias del modelo de enlace iónico se ponen

de manifiesto a la hora de explicar la existencia de uniones
entre átomos idénticos (A-17). Además, las propiedades
generales de las sustancias que se proponen en esta activi-
dad dejan de ser las características de los sólidos iónicos. 

Esta actividad nos puede ayudar a comprender las difi-
cultades que, a principios del siglo XX, planteaban los mode-
los de ‘tipo iónico’ para explicar la existencia y propieda-

des de algunas sustancias como las orgánicas. El salto cua-
litativo se produce en 1916 por Kossel y Lewis al establecer
un primer criterio de estabilidad (ocho electrones), siendo
el modelo de Lewis el que introduce el concepto de enlace
por compartición de pares de electrones (que será poste-
riormente reformulado dentro del marco teórico de la mecá-
nica cuántica). La lectura Primeros modelos de enlace a
partir del descubrimiento del electrón trata de estable-
cer estas ideas y de poner de manifiesto la existencia de
dos programas de investigación paralelos, realizados desde
la óptica de la Física (Bohr) y desde la perspectiva química
(Lewis). Destacar en este sentido (A-18) que el modelo de
átomo de Lewis surge a partir de un modelo de enlace quí-
mico y que el modelo de enlace químico de Bohr nace como
consecuencia de un modelo de átomo que intenta explicar
una serie de propiedades físicas (espectros, etc.).

Enlace covalente o por compartición de pares de
electrones. La molécula de hidrógeno

La idea de enlace covalente por compartición de pares
de electrones que se ubican en la zona internuclear de los
átomos implicados se desarrolla tomando como ejemplo la
molécula de hidrógeno (H2). El mapa de densidad electró-
nica de la figura 4.4 (A-19) contrasta con el de la figura 3.3
de la A-10. Ahora la zona de mayor densidad de carga se
encuentra en la zona internuclear. Asumimos, en consecuen-
cia, que el par electrónico del enlace covalente se encuen-
tra preferentemente en la zona que separa ambos núcleos
(tomando siempre como idea básica cuántica la deslocali-
zación electrónica). Por otra parte, la mayor estabilidad de
la molécula de hidrógeno con respecto a los átomos por
separado se puede explicar a partir del solapamiento de los
correspondientes orbitales atómicos. 

Teoría del orbital atómico o del enlace de valencia.
Estructuras de Lewis

El método empleado para explicar la formación de la
molécula de hidrógeno, con formación de un enlace cova-
lente, puede extenderse al estudio de moléculas más com-
plejas. La argumentación que se emplea en el libro del alum-
nado supone introducir el modelo del enlace de valencia.
Mediante un criterio puramente cualitativo se estudia la
capacidad de un determinado átomo para formar enlaces
covalentes analizando el número y distribución de electro-
nes de su última capa (figura 4.11). Se introduce de esta
forma el concepto de covalencia, que se aplica a la hora
de representar las denominadas estructuras de Lewis
(ejemplo 3). Se han ejemplificado diferentes casos de molé-
culas sencillas (H2O y PF3), analizando también un ejemplo
que supone la ampliación del octeto del átomo central (PF5),
otro de covalencia dativa (NH4

+) y uno final que supone la
formación de un enlace múltiple (O2).
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En la actividad A-21 se pueden aplicar los conceptos
estudiados en este ejemplo: moléculas sencillas (HF y H2S);
ampliación del octeto (SF6); enlace covalente dativo (H3O

+

) y enlace múltiple (N2).

La representación de la estructura de Lewis es un pre-
rrequisito a la hora de establecer la geometría molecular y
al justificar la polaridad de las moléculas. Normalmente,
los alumnos tienen las siguientes dificultades a la hora de
representar estructuras de Lewis:

a) Representación de enlaces múltiples.

b) Elección del átomo central.

c) Asignación del número total de electrones que
corresponden a iones.

d) Cálculo y reducción de cargas formales.

e) Representación de moléculas en las que el átomo
central amplía el octeto.

Por todo ello, es conveniente enseñar un método gene-
ral (ejemplo 4), que puede ser reformulado una vez se com-
prenda el sentido del conjunto de los pasos que inicialmen-
te se aconseja dar. Una vez comprendidas las limitaciones
del primer modelo inicial (ej. SF4) se pueden representar
estructuras de Lewis siguiendo un procedimiento más cor-
to, pero que tiene el mismo fundamento básico.

Las estructuras de Lewis que corresponden a las espe-
cies químicas de la actividad A-22 son las siguientes:

Resonancia
En la A-23 sólo el tercer diagrama representa dos for-

mas resonantes del ion HCO–
2. En los otros dos casos, cada

una de las moléculas representadas poseen una ordenación
diferente de sus átomos.

Algunas limitaciones e insuficiencias del modelo de
Lewis

Las estructuras de Lewis son de gran utilidad para los
químicos, pero conviene señalar alguna de sus limitaciones.
De esta forma se prepara al alumno que quiera realizar unos
estudios más avanzados. Un nuevo modelo más riguroso
(orbital molecular) resuelve estas deficiencias.
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Se puede profundizar en el estudio de las limitaciones
de las estructuras de Lewis a la hora de representar molé-
culas con número impar de electrones (ej. NO, NO2) o para
explicar las longitudes de enlace (y energías de enlace) en
especies químicas como O3, SO2, SO3, C6H6, CO2-

3, PO3-
4.

Geometría molecular. Modelo de las repulsiones de
los pares de electrones

Se considera que el modelo de las repulsiones de los
pares de electrones de la capa de valencia es más intuitivo
y de más fácil comprensión que el modelo de hibridación de
orbitales atómicos. 

En la tabla de la figura 4.24 se trata de diferenciar el
ordenamiento de pares de electrones que rodean al áto-
mo central de la geometría molecular que resulta de la dis-
tribución espacial de enlaces químicos como consecuencia
del ordenamiento electrónico que le corresponde. Sólo cuan-
do todos los pares de electrones que rodean al átomo cen-
tral son pares de electrones de enlace se produce una coin-
cidencia entre ordenamiento espacial de pares electrónicos
y geometría molecular. 

Para distinguir claramente estos dos conceptos relaciona-
dos se puede seguir un proceso de análisis de la geometría
molecular semejante al realizado en el ejemplo 5. Siguien-
do la guía establecida en la figura 4.24, y mediante un pro-
cedimiento análogo al de este último ejemplo, en la activi-
dad A-24 se obtiene el siguiente resultado: a) CF4: tetraedro;
b) SF6: octaedro; c) PCl5: bipirámide trigonal; d) XeF2: line-
al; e) XeF4: cuadrado plana; f) IF5: pirámide cuadrada; g) PF6

-:
octaedro; h) HClO: angular (O como átomo central); i) IBr3:
forma de T; j) SF4: tetraedro distorsionado. Finalmente, en
la A-25 la disminución del ángulo de enlace de las molécu-
las CH4, NH3 y H2O se puede explicar por la presencia de pares
solitarios en estas dos últimas moléculas; la no equivalencia
entre las tres posibilidades de interacción que se pueden esta-
blecer entre pares solitarios y de enlace hace que el ángulo
de enlace se vaya cerrando a medida que aumenta el núme-
ro de pares solitarios.

Polaridad de enlaces y de moléculas
El par de electrones del enlace covalente sólo se encuen-

tra igualmente compartido cuando en el mismo participan
átomos idénticos. La formación de un enlace covalente entre
elementos distintos provoca la aparición de un dipolo eléc-
trico, que otorga a dicho enlace un momento dipolar. 

Conviene insistir en que la existencia de enlaces polares
no implica necesariamente que el conjunto de la molécula
manifieste una polaridad definida. Para introducir esta dife-
rencia conviene que los alumnos verbalicen previamente esta
posible asociación (A-27). Ello debe propiciar en una etapa
final que para responder a la pregunta: ¿Es polar la molécu-
la? se responda contestando a su vez a las siguientes cuestio-
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nes: ¿Cuál es su estructura de Lewis? ¿Existen enlaces pola-
res? ¿Cuál es su geometría? ¿Es nula la suma vectorial de los
momentos dipolares de cada uno de los enlaces (polares) pre-
sentes? En las figuras 4.33 y 4.34 se responden a estas tres
últimas cuestiones para los dos ejemplos elegidos. Esta pre-
dicción teórica se puede poner de manifiesto realizando la
actividad A-27. La contestación a las subpreguntas plantea-
das para conocer si una molécula es o no polar proporciona
el siguiente resultado a la actividad A-28: a) NH3: polar; 
b) H2S: polar; c) PCl5: apolar; d) IF3: polar.

Carácter iónico del enlace covalente
Un enlace covalente en el que el par de electrones se

comparte por igual entre los dos átomos implicados sólo se
produce si los dos átomos son idénticos. Cuando los átomos
son diferentes el enlace covalente es polar, con una carga
parcial negativa (−δ) sobre el átomo más electronegativo y
una carga parcial positiva (+δ) sobre el átomo de menor elec-
tronegatividad (EN). Si la diferencia entre los valores de elec-
tronegatividad es muy grande, como ocurre por ejemplo
entre el flúor y el litio, el ‘par electrónico’ se encuentra
transferido prácticamente en su totalidad hacia el átomo
más electronegativo (en nuestro ejemplo, el flúor). Esta
situación se corresponde con la de un enlace iónico. Esta dis-
cusión puede servir para resaltar una vez más el carácter
unitario del enlace químico, presentando al enlace iónico
como una situación límite de un enlace covalente polar.

Podemos, en primera aproximación, utilizar los valores de
electronegatividad de la figura 4.25 del libro de los alumnos
para realizar predicciones acerca del carácter iónico de un
determinado enlace químico. Si la diferencia de electronega-
tividad está comprendida entre 0 y 1, el enlace es covalente
polar. Por ejemplo, los enlaces covalentes entre el fósforo 
(EN = 2,1) y el cloro (EN = 3,0) en el PCl3 (ΔEN = 3,0 −2,1 = 0,9)
son de este tipo. Si la diferencia de electronegatividad es supe-
rior a dos unidades (ΔEN > 2) podemos afirmar que se trata de
un enlace iónico. Un ejemplo lo tenemos en el NaF (ΔEN = 3,1).
Para valores de EN comprendidos entre 1 y 2 (1 < EN < 2), no
se pueden realizar predicciones seguras. Por ejemplo, 
PF3 (ΔEN = 1,9) es un compuesto molecular con enlaces cova-
lentes polares P – F; sin embargo, NaBr (ΔEN = 1,9) es un com-
puesto iónico, en el que existen los iones Na+ y Br−.

Una vez discutidos estos aspectos se puede volver a rea-
lizar la actividad A-5 para apoyar la predicción realizada
acerca del carácter no iónico del HCl.

Se puede establecer una guía más simple para predecir
la naturaleza del enlace entre dos elementos correspon-
dientes a las familias de los elementos representativos:

• Enlaces entre los elementos alcalinos o alcalinotérreos
y elementos no metálicos son de tipo iónico.

• Enlaces entre dos elementos no metálicos son del tipo
covalente polar.

• Enlaces entre los átomos de un mismo elemento son
del tipo covalente.

Longitud y energía de enlace
En este apartado se establece la relación que existe entre

la denominada longitud de enlace y el tamaño atómico (Fig.
4.37) y el orden de enlace (Fig.4.38), respectivamente.

La energía de enlace nos da idea de la ‘fortaleza’ de la
unión covalente entre dos átomos (Fig. 4.39). Para la activi-
dad A-30 se puede realizar el siguiente comentario: La ener-
gía de disociación de la molécula de flúor es de 155 kJ/mol
y de la molécula de hidrógeno 436 kJ/mol. Estos valores nos
indican que se necesita mucha menos energía para separar
los átomos de flúor de su molécula, que los dos átomos de
hidrógeno de la suya. Se cree que ello es debido a la repul-
sión de los pares de electrones que no participan en el enla-
ce en la molécula de flúor. Este tipo de repulsión no existe
en la molécula de hidrógeno porque en ella no existen pares
de electrones solitarios. Todo ello se refleja en una mayor
longitud de enlace para la molécula de flúor.

Una vez puestos de manifiesto (Fig. 4.41 y 4.42) los dos
factores principales de los que depende la energía de enla-
ce, se pretende que los alumnos realicen predicciones
mediante la realización de las actividades A-31, A-32 y 
A-33. Para la actividad A-32 se pueden realizar los siguien-
tes comentarios: La estabilidad de los hidruros covalentes
de un mismo grupo disminuye al descender en el mismo ya
que en este sentido disminuye la polaridad de los enlaces y
aumenta la distancia de enlace, al ser el átomo X cada vez
menos electronegativo y más voluminoso.

Esto se aprecia claramente en la siguiente tabla:

Por otro lado, al desplazarnos hacia la derecha en un
mismo periodo la energía de enlace X – H aumenta ya que
el átomo X es progresivamente más electronegativo y más
pequeño, lo cual se refleja en una polaridad mayor y una
distancia de enlace cada vez menor.

Todo ello se aprecia en la siguiente tabla:

Compuesto Enlace
EN

de X
Longitud de 
enlace / Å

Energía de 
enlace/kJ mol−1

NH3 N – H 3,0 1,008 388

H2O O – H 3,5 0,958 463

HF F – H 4,0 0,92 564

Compuesto Enlace
EN

de X
Longitud de 
enlace / Å

Energía de 
enlace/kJ mol−1

NH3 N - H 3,0 1,008 388

PH3 P - H 2,1 1,420 322

ASH3 As - H 2,0 1,519 247
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En la actividad A-32, una vez representadas las corres-
pondientes estructuras de Lewis se puede afirmar que el
enlace carbono-oxígeno es más corto y más fuerte en el
monóxido de carbono que en el dióxido de carbono, ya que
en el CO el enlace es triple y en el CO2 los dos enlaces son
dobles.

Finalmente, indicar que la energía de enlace del nitró-
geno es muy alta (944 kJ/mol), debido a la existencia de un
triple enlace, lo cual le confiere una cierta inercia química
(A-33).

4.5. Enlaces intermoleculares. Sólidos moleculares

La explicación de las particulares propiedades de los
sólidos moleculares debe buscarse en la existencia de
algún tipo de interacción electromagnética (fuerzas de
Van der Waals) entre las moléculas. Las propiedades de
estas fuerzas permiten establecer las diferencias entre el
enlace covalente (entre átomos) y el enlace intermolecu-
lar. Una vez establecidas las principales diferencias (direc-
cionalidad del enlace, distancia de enlace y energía de
enlace), se realiza una primera aproximación al estudio
de las tendencias observadas en cuanto a variación de
algunas propiedades físicas (ej. Tfus) y la explicación que
se puede establecer en función de la mayor o menor inten-
sidad de las fuerzas de Van der Waals. (Fig. 5.10 y A-34).
En esta actividad se proporcionan las temperaturas de
ebullición de los tres alcanos isómeros de fórmula mole-
cular C5H12. Al igual que ocurre con otros isómeros, se
puede apreciar la disminución de la Teb con el número de
ramificaciones. Podemos explicar que una ramificación
disminuya la temperatura de ebullición atendiendo a la
diferente magnitud de las fuerzas de Van der Waals: a
medida que aumenta el número de ramificaciones, la for-
ma de la molécula se va aproximando cada vez más a la
de una esfera, con lo que disminuye su superficie. Esto
supone un debilitamiento paulatino de las fuerzas inter-
moleculares, que pueden ser superadas a temperaturas
cada vez más bajas.

Su incapacidad para conducir la corriente eléctrica en
condiciones ordinarias también se explica, resaltando algún
comportamiento aparentemente anómalo, como es la con-
ductividad de disoluciones acuosas de amoniaco y de cloru-
ro de hidrógeno (ácido clorhídrico). 

En el apartado de solubilidad se puede comentar que
sustancias apolares como el cloro o el yodo se disuelven bien
en disolventes orgánicos (apolares) como el tolueno o el
tetracloruro de carbono; en disolventes polares como el
agua, estas sustancias se disuelven poco (a no ser que ade-
más ocurran otros procesos); en cambio, otras sustancias

polares, como el etanol o el amoniaco se disuelven bien en
agua.

Un enlace intermolecular particular: el enlace de
hidrógeno

Atendiendo a los aspectos estudiados de las fuerzas de
Van der Waals se pueden realizar predicciones acerca del
orden en el que crecen las temperaturas de fusión y de ebu-
llición para cada una de las siguientes series: 

a) CH4, SiH4, GeH4 y SnH4; 

b) NH3, PH3, AsH3, SbH3; 

c) H2O, H2S, H2Se, H2Te; 

d) HF, HCl, HBr, HI. 

Las ordenaciones que se obtienen de esta manera no
coinciden con las correspondientes que resultan a partir de
los valores experimentales. Existen tres valores anómalos,
cada uno de ellos en una serie distinta. 

Estas anomalías se ponen de manifiesto en la actividad
A-36. El análisis de esta actividad se complementa con el
correspondiente al de la figura 5.13. La explicación de estas
propiedades se realiza señalando la existencia de sendos
enlaces intermoleculares, que tienen en común la partici-
pación de átomos de hidrógeno. Este enlace no es exclusi-
vo de estas tres sustancias sino que se presenta en otros
compuestos importantes para la vida de nuestro planeta
(Lectura ‘Importancia del enlace de hidrógeno’ y A-39).
Un aporte energético que rompa estos enlaces intermole-
culares puede tener graves consecuencias que impidan la
realización de importantes procesos bioquímicos (ej. rup-
tura de los enlaces de hidrógeno que conforman la estruc-
tura secundaria de proteínas). Además, se puede comentar,
con la ayuda de un diagrama (ej. consultar los libros de
Gillespie que aparecen referenciados en la bibliografía), la
particular estructura del hielo. Cuando éste funde se rom-
pe un 15% de los enlaces de hidrógeno presentes, de forma
que las moléculas que quedan ‘libres’ pueden reordenarse
propiciando una estructura ‘más compacta’ lo que supone
un aumento de densidad.

En la figura 5.16 se ejemplifican situaciones que repre-
sentan enlaces de hidrógeno. Este conocimiento debe ser
transferido a otros casos semejantes (A-37). En esta activi-
dad el alumno debe distinguir los compuestos en los que no
es posible la existencia de enlaces de hidrógeno (CH4, H2S,
HCl, CaH2, ya que no existen enlaces H - F, H – O ni H – N)
de aquellos otros en los que sí que existe esta interacción
intermolecular (CH3OH, CH3NH2, CH3CH2COOH, HF). Un caso
análogo ocurre en la A-38 al comparar las propiedades físi-
cas de un éter y de su alcohol isómero (presenta enlaces de
hidrógeno).
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4.6. Sólidos Atómicos

Un tipo particular de sólidos en los que los átomos tam-
bién se encuentran unidos mediante enlaces covalentes son
los sólidos atómicos. No se considera conveniente profun-
dizar en los diferentes tipos de sólidos de este tipo (elemen-
tos que los constituyen y tipos de estructura). Únicamente
citamos ejemplos de sólidos que corresponden a elementos
de la familia de los carbonoideos o a algunas de sus combi-
naciones. Sí que resulta importante comparar la diferencia
entre las propiedades de estas sustancias y las correspon-
dientes a las moleculares (A-40 y A-41). La ruptura de débi-
les fuerzas intermoleculares se traduce en unas tempera-
turas de fusión y de ebullición bajas para el caso de
sustancias moleculares [Cl2(s), CO(s), CO2(s)]. Estos valores
contrastan con los correspondientes a los de sólidos atómi-
cos en los que un cambio de estado supone la ruptura de
fuertes enlaces covalentes [Si(s), SiO2(s), SiC(s), C(diaman-
te)]. La temperatura de fusión del diamante es superior a
la del silicio ya que el enlace covalente C – C posee una
energía de enlace superior a la del enlace covalente Si –Si
(los átomos de silicio son de mayor tamaño que los átomos
de carbono y, por tanto, la longitud del enlace Si –Si es supe-
rior a la del enlace C – C).

Conviene, una vez más (recordemos la actividad A-16
para los compuestos iónicos), proceder a una recapitulación
sobre las propiedades de las sustancias en las que sus áto-
mos están enlazados por enlaces covalentes (A-42). Una
guía para la realización de esta actividad puede ser la
siguiente tabla:

Este apartado finaliza con la lectura ‘Alotropía. For-
mas alotrópicas del carbono’. En la misma se presentan
las tres formas alotrópicas del carbono y se comentan sus
diferentes propiedades y aplicaciones. El diferente orde-
namiento de los átomos de carbono en su forma alotrópi-
ca de grafito con respecto a la del diamante permite obte-
ner diamantes por tratamiento de grafito a elevadas
temperaturas y presiones (A-43). Si se comparan las figu-
ras 6.5a y 6.5b se puede comprender que la densidad del
grafito (d = 2,25 g cm-3) sea menor que la del diamante 
(d = 3,51 g cm-3). De estas dos variedades alotrópicas del
carbono, la forma de alta densidad es la más estable a
altas presiones. El grafito es la forma más estable del car-
bono a temperaturas y presiones ordinarias. El primer éxi-
to en la síntesis de diamantes a partir de grafito se obtu-
vo en los laboratorios de la General Electric en 1955. A
2500 K y a 150000 atm tiene lugar en pocos minutos una
transformación prácticamente completa de grafito en dia-
mante. Se puede resaltar que el mercado industrial de dia-
mantes para fabricar herramientas es mucho mayor que el
mercado de diamantes como piedras preciosas.

Para contestar la actividad A-44 los alumnos pueden con-
trastar el resultado de su búsqueda bibliográfica con el pie
de la figura 3.3 del Tema 1.

CRISTALES MOLECULARES
CRISTALES ATÓMICOS

Moléculas polares Moléculares apolares

Unidades
estructurales

Tipos de enlaces
existentes

Dureza (alta o baja)

Tfus (Alto o bajo)

Solubilidad
Agua
Tolueno

Conductividad
eléctrica

(*) Casos particulares

Explicación de
propiedades

Ejemplos
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4.7. Enlace metálico. Sustancias metálicas

Las propiedades de los metales no pueden explicarse con
los modelos de enlace covalente o de enlace iónico. Por
ejemplo, la explicación del tipo de estructura difícilmente
puede realizarse indicando que existen enlaces covalentes
entre átomos vecinos ya que no existen suficientes electro-
nes de valencia para que se produzca este tipo de interac-
ción. Tampoco tiene sentido hablar de iones positivos y nega-
tivos (recordemos los valores relativamente bajos de las
energías de ionización de los metales). Otras propiedades,
como la conductividad eléctrica o la ductilidad y la malea-
bilidad, sólo las presentan estas sustancias (A-45). 

Se introduce el modelo de bandas electrónicas para
explicar el enlace metálico, aunque todavía se conserva una
representación (Fig. 7.5) que recuerda la visualización del
modelo del ‘mar de electrones’ introducido el curso ante-
rior. Este diagrama se emplea para complementar el cua-
dro realizado que explica las propiedades de las sustancias
metálicas. 

La actividad A-46 seguramente excede el nivel de este
curso, aunque quizás resulte apropiada para los alumnos que
estudian Física. Dejamos al profesorado la elección del nivel
de profundidad con el que en este apartado va a tratar en
qué consiste el efecto fotoeléctrico y la explicación subsi-
guiente. En cuanto al efecto termoiónico se puede señalar
que los electrones libres en un metal tienen una distribución
de velocidades semejante a las moléculas de un gas. Cuan-
do el metal se calienta, la velocidad de los electrones aumen-
ta. A una determinada temperatura una pequeña proporción
de los mismos adquieren suficiente energía para escapar del
metal. Si en estas condiciones se establece una diferencia
de potencial se consigue una corriente eléctrica.

Conviene que los alumnos establezcan explícitamente la
diferencia entre la ductilidad y la maleabilidad de los meta-
les y la fragilidad de las sustancias iónicas, así como la con-
ductividad de metales y compuestos iónicos (A-47). Los
alumnos pueden servirse de las figuras 7.7 y 3.15 – 3.16 para
establecer estas diferencias.

El comentario de las figuras 7.8 y 7.9 (A-48) permite esta-
blecer las tendencias generales en cuanto a la variación de
la intensidad del enlace metálico. Esta interacción es más
intensa a medida que aumenta el número de electrones de
la capa de valencia. Las interacciones son cada vez más fuer-
tes entre iones positivos (que disminuyen su tamaño paula-
tinamente) y los electrones que se encuentran deslocaliza-
dos por todo el cristal. Por otro lado, en una familia (ej.
alcalinos) estas interacciones se hacen menos intensas a
medida que aumenta el tamaño de los iones. La explicación
de las propiedades de los metales de transición requiere aña-
dir nuevas consideraciones como la formación de enlaces
covalentes con participación de electrones tipo d.

Finalmente, se da una primera explicación acerca del
carácter conductor, semiconductor o aislante de las sustan-
cias mediante la teoría de las bandas.

Resumen de las propiedades de los distintos tipos de
sólidos

A lo largo del desarrollo del tema hemos realizado dos
actividades de recapitulación. Una al finalizar el estudio de
las sustancias iónicas (A-17) y otra como resumen de las
propiedades de las sustancias cuyos átomos están unidos
mediante enlaces covalentes (sólidos moleculares y sólidos
atómicos) (A-43). Estas dos actividades se integran en la
tabla que se proporciona, añadiendo las sustancias metáli-
cas. Es conveniente que los alumnos realicen esta tabla pre-
viamente y que la comparen con la que se proporciona en
la página 129 del libro del alumnado. Ésta resulta algo
esquemática para ellos, pero sirve como guía organizativa
y para corregir posibles errores.

Los alumnos deben ser capaces de diseñar experimentos
sencillos para clasificar a una sustancia dentro de la cate-
goría de un tipo de sólido. Las sustancias elegidas en la pri-
mera parte del experimento propuesto (‘Investigación del
tipo de sólido que corresponde a una sustancia en fun-
ción de sus propiedades físicas’) se corresponden con las
que Gasque (1997) propone en su artículo. La segunda par-
te supone un nivel de complejidad superior, ya que a prio-
ri no se conoce la composición de la sustancia problema. Se
pueden proponer las siguientes sustancias: BaSO4, CuO, gra-
fito, glucosa, bromuro de potasio y polvo de cinc.

Para acabar el tema se presentan dos documentos. El
primero de ellos (‘Conductores y superconductores mole-
culares’) se presenta como contraste a los tipos de sólido
estudiados y al tipo de propiedades que los mismos poseen.
Uno de los científicos de mayor prestigio internacional en
este campo de investigación básica es un químico joven y
español, que dirige un equipo de desarrollo de nuevos mate-
riales de enormes potencialidades para un futuro no muy
lejano. El segundo documento (‘Cálculo de la energía reti-
cular: ecuación de Born-Mayer’) es una ampliación al estu-
dio de la energía reticular. El escaso tiempo disponible y la
dificultad adicional que supone obtener la ecuación teóri-
ca de la energía reticular ha propiciado que este apartado
se incluya en esta sección, permitiéndose de esta forma un
estudio más avanzado siempre que ello sea posible o reco-
mendable en algún caso.

4.8. Solución a los ejercicios finales

PROBLEMA 4
Aluminio: metálico; bromo: molecular; fluoruro de sodio:

iónico; diamante: atómico.
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PROBLEMA 5
−307,5 kJ/mol.

PROBLEMA 6
ΔHf

0 [NaO (s)] = +2561 kJ/mol;  
ΔHf

0 [Na2O (s)] = −415 kJ/mol

PROBLEMA 7
MgCl2.

PROBLEMA 8
NaI, NaCl, CaO.

PROBLEMA 10
a) SrO; b) NaCl; c) MgO; d) CaF2.

PROBLEMA 13
a) KCl; b) BaO; c) CaF2; d) MgO

PROBLEMA 14
ii) P (cov.= 3 y 5); He (cov.=0); Se (cov.= 2, 4 y 6); 

Br (cov.= 1, 3, 5, 7); As (cov.= 3 y 5).
ii) OF6; NCl5; CH5.

PROBLEMA 17
a) tetraedro; b) angular; c) tetraedro distorsionado; 

d) octaedro; e) tetraedro; f) triangular.

PROBLEMA 18
polares: a, b, c, d, i, j; apolares: e, f, g, h.

PROBLEMA 20
n-hexano.

PROBLEMA 21
b, a, d, c.

PROBLEMA 22
b, f, g, h.

PROBLEMA 25
trimetilamina.

PROBLEMA 26
moléculas: CO2, HF, H2O y NH3; iones: LiF, SrF2, Na, Al y Mg.

PROBLEMA 27
a) intermoleculares: Van der Waals y de hidrógeno; 

b) metálico; c) iónico; d) enlaces covalentes; e) iónico.

PROBLEMA 28
NaCl.

PROBLEMA 29
Al, KCl (fundido y disolución acuosa).

PROBLEMA 30
Mg: sólido metálico. Br2: sólido molecular; enlaces inter-

moleculares y enlaces covalentes Br-Br. CO2. enlaces inter-
moleculares y enlaces covalentes carbono-oxígeno; diaman-
te: sólido atómico; enlaces covalentes C-C. H2O: sólido
molecular; enlaces intermoleculares (de hidrógeno y Van
der Waals) y enlaces covalentes O-H. NaF: sólido iónico; H2S:
sólido molecular; enlaces intermoleculares y covalentes S-
H. Al: sólido metálico. CaF2:sólido iónico.

PROBLEMA 31
Se indica el tipo de sólio: A: iónico; B: atómico; C: metá-

lico; D: molecular; E: molecular; F: molecular.

PROBLEMA 32
a) KBr; b) Ca; c) SiO2; d) H2O; e) Cl2; f) Cu.

PROBLEMA 33
A: sólido metálico; B: sólido iónico; C: sólido molecular;

D: sólido atómico.

4.9. Autoevaluación

EJERCICIO 1. AB2: iónico

A3C2: iónico

CB3; CB5: moleculares

EJERCICIO 2. 753 kJ/mol.

EJERCICIO 3. polares: PF3, SO2, H2S; apolares: CBr4, SF6,
PF5.

EJERCICIO 4.
a) sólido iónico: MgCl2; sólido molecular: I2; sólido metáli-

co: Mg; sólido atómico: SiO2.
b) Mg; MgCl2 (fundido y disolución acuosa); c) MgCl2; d) I2;

e) I2.

EJERCICIO 5. a) MgO; b) I2; c) Sr; d) SiO2.

EJERCICIO 6. a) iónico; b) intermoleculares (Van der
Waals y de hidrógeno); c) fuerzas de Van der Waals; d) metá-
lico; e) fuerzas de Van der Waals; f) iónico; g) fueras de Van
der Waals; h) enlaces covalentes Si-O.

EJERCICIO 7. a: F; b: F; c: F; d: F; e: V (estado sólido);
F (disuelto en agua y fundido).
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5. EVALUACIÓN
CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Tiene una visión unitaria y general de la unión química.

• Describe el proceso por el cual una sustancia se disuel-
ve en un disolvente, especialmente en agua.

• Sabe comprobar experimentalmente algunas de las pro-
piedades que caracterizan las sustancias químicas: solu-
bilidad, conductividad eléctrica y temperatura de fusión.

• Sabe describir la estructura microscópica de sustancias
que forman redes iónicas, covalentes, metálicas y mole-
culares.

• Sabe asignar una serie de propiedades a una determina-
da sustancia en función de los enlaces presentes.

• Interpreta las propiedades de una determinada sustan-
cia en función de los enlaces presentes.

• Clasifica diferentes sustancias en función de los enlaces
que presentan.

• Diferencia la estructura y propiedades de sustancias
moleculares y de sustancias que forman sólidos atómicos
tridimensionales.

• Interpreta los valores relativos de temperatura de fusión
y la dureza de diferentes sustancias iónicas a partir de
una discusión basada en valor de la energía reticular.

• Sabe construir un ciclo de Born-Haber para interpretar
la formación de una sustancia iónica y para calcular la
energía reticular de la misma o alguna de las energías
que intervienen en el citado ciclo.

• Conoce todos los aspectos que deben considerarse para
predecir la polaridad de una molécula.

EL PROCESO DE EVALUACIÓN

La valoración del proceso de enseñanza-aprendizaje debe
ser regulado por las actividades propuestas. La realización
de las actividades permiten al profesor o profesora evaluar
la comprensión significativa de los conceptos expuestos al
alumnado, y adoptar las medidas que estime más oportunas
a fin de mejorarlo (replantear determinadas actividades,
ampliar o reducir el número de actividades y problemas,
realizar esquemas conjuntamente con la clase, elaborar
mapas conceptuales, diseñar diagramas de resolución de
problemas, realizar pequeñas pruebas con items específi-
cos,…). Un aspecto que consideramos importante en el desa-
rrollo de la presente unidad es el referente a las activida-
des de recapitulación o de resumen propuestas que permiten
a nuestro alumnado una autoevaluación, lo que les facilita
comprender el desarrollo de la unidad y apreciar los con-
ceptos base. Recuérdense las figuras correspondientes a la
evolución de los distintos modelos atómicos, las tablas-resu-
men de las propiedades atómicas y las actividades A-16 y A-
42 del tema 3.

Como elementos de valoración del proceso de enseñan-
za-aprendizaje proponemos el seguimiento de las activida-
des propuestas, los informes de los experimentos propues-
tos, la realización de la autoevaluación que aparece al final
del tema y la realización de una prueba escrita al finalizar-
lo. Consideramos conveniente que el profesor resuelva en
clase el examen el mismo día en que entrega corregidos y
calificados los ejercicios correspondientes de cada uno de
sus alumnos.
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6. EJERCICIOS PROPUESTOS PARA LA EVALUACIÓN FINAL
1 Dados los elementos químicos magnesio (Z = 12), estron-

cio (Z = 38), fósforo (Z = 15) y cloro (Z = 17).

a) Sitúalos en el Sistema Periódico.

b) Ordena dichos elementos en orden creciente a su ener-
gía de ionización.

c) Ordena los átomos correspondientes a los elementos
según su tamaño.

d) Si los elementos anteriores pueden dar lugar a las sus-
tancias indicadas en la tabla, predice las propiedades
reseñadas en la misma y explica las características de
las mismas.

2 Un método para determinar el valor de afinidades elec-
trónicas de los elementos químicos es a partir de la ener-
gía liberada en la formación de un cristal iónico.

Si sabemos que en la formación de un mol del compues-
to CaCl2 (s) a partir de sus elementos se liberan 794 kJ,
proceso representado por la ecuación:

Ca (s) + Cl2 (g) → CaCl2 (s); ΔH = −749 kJ/mol.

Calcula la afinidad electrónica del cloro, Cl(g), a partir
de los siguientes datos:

3 Dadas las siguientes moléculas: a) CH3Cl; b) H2S; c) BF3;
d) CO2; e) SO3.

a) Representa las estructuras de Lewis correspondientes.

b) Deduce la geometría de las moléculas.

c) Indica qué sustancias poseen moléculas con momento
polar, explicando el motivo.

4 Dadas las siguientes sustancias: 

CaCl2, Br2, SiO2, Ca, KBr, Al, Si, O2.

ΔH (kJ/mol)

Sublimación: Ca (s) → Ca (g) +193,0

EI1: Ca (g) → Ca+ (g) +589,9

EI2: Ca+ (g) → Ca2+ (g) +1145,4

Energía de disociación: Cl2 (g) +242,1

Energía reticular: CaCl2(s) −2260,0

a) Clasifícalas por el tipo de sólido que forman; b) cuá-
les de las sustancias del apartado anterior conducirán la
corriente eléctrica y en qué condiciones; c) cuáles serán
solubles en agua; d) cuáles serán solubles en tolueno; e)
cuáles cabe esperar que tengan un punto de fusión más
bajo. (Explica brevemente en cada caso el criterio de cla-
sificación empleado).

5 Indica para cada par de sustancias cuál tendrá una tem-
peratura de fusión superior, indicando el motivo: 
a) KCl - CaO; 
b) F2 - I2; 
c) Na - Mg; 
d) O2 - SiO2; 
e) NH3 - PH3.

6 Señala los enlaces que deben romperse para producir los
siguientes procesos: 
a) disolver bromuro de potasio en agua; 
b) vaporizar agua; 
c) sublimar dióxido de carbono; 
d) fundir magnesio; 
e) vaporizar nitrógeno líquido; 
f) fundir óxido de estroncio; 
g) vaporizar bromuro de hidrógeno; 
h) vaporizar carbono (diamante); 
i) fundir aluminio; 
j) sublimar potasio.
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1. PRERREQUISITOS
Antes del estudio de este tema, el estudiante debe ser

capaz de:
1) Comprender y utilizar el principio de conservación de la

energía, ya estudiado en cursos anteriores (ESO y 1.º bachi-
llerato), fundamentalmente desde el punto de  vista de la
Física. Dada la dificultad intrínseca que poseen todos estos
conceptos y dado que el proceso de transferencia de con-
ceptos entre dominios próximos no es automático, cabe
esperar una dificultad adicional en el ámbito químico.

2) Conocer la forma de evaluar el trabajo mecánico. 

3) Diferenciar los conceptos de calor y temperatura y
comprender el significado de calor como proceso ener-
gético.

4) Interpretar el significado de reacción química y com-
prender el significado que proporciona una ecuación quí-
mica.

5) Realizar cálculos estequiométricos.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) El conocimiento previo incorrecto (formado en el ámbi-

to físico) persiste en el ámbito químico. Entre otros, se
pueden mencionar los siguientes errores:

• Los cuerpos almacenan calor y éste puede ser creado
y fluir de unos cuerpos a otros.

• La temperatura es una medida del calor que posee un
cuerpo.

• Asociar energía a otros conceptos como fuerza o com-
bustión.

• La energía puede gastarse.

• Se otorga un carácter material a la energía, una espe-
cie de combustible.

2) Admisión del principio de conservación de la energía
(interconversión energía cinética € potencial a nivel físi-
co) pero incapacidad de transferirlo a nivel químico.

3) Dificultad de manejar el concepto de energía interna.

4) Empleo de un razonamiento causal lineal.

TTEERRMMOOQQUUÍÍMMIICCAA

¿¿PPOORR  QQUUÉÉ  SSUUCCEEDDEENN  
LLAASS  RREEAACCCCIIOONNEESS  QQUUÍÍMMIICCAASS??
EENNTTRROOPPÍÍAA  YY  EENNEERRGGÍÍAA  LLIIBBRREE

44

55
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Formular la primera ley de la ter-
modinámica.

2. Asociar los cambios energéticos
que ocurren en una reacción quí-
mica con la ruptura de enlaces quí-
micos y la formación de otros.

3. Distinguir entre reacciones exoe-
nergéticas y endoenergéticas, tan-
to a nivel simbólico-representacio-
nal (ecuación termoquímica y
diagramas entálpicos) como expe-
rimental (cambio de temperatura).

4. Definir la magnitud entalpía de
reacción.

5. Formular la ley de Hess y aplicarla
en la determinación de cambios de
entalpía.

6. Definir el estado estándar o normal
de una sustancia.

7. Conocer las diferentes formas de
determinar la entalpía de una
reacción.

8. Diferenciar energía de enlace de
entalpía de formación estándar.

9. Dar una interpretación al concep-
to de entropía, a su valor y a su sig-
no.

10. Conocer el significado de ΔG°.

11. Diferenciar ΔG de ΔG°.

12. Diferenciar ΔS°sistema y ΔS°total.

1. Dibujar, usar e interpretar diagra-
mas entálpicos.

2. Calcular entalpías de reacción a par-
tir de datos experimentales. Funda-
mentalmente: entalpías de combus-
tión y entalpías de formación.

3. Calcular entalpías de reacción a par-
tir de datos de energías de enlace.

4. Escribir e interpretar una ecuación
termoquímica, en cualquiera de sus
expresiones.

5. Relacionar los datos termoquímicos
proporcionados en una ecuación con
las correspondientes cantidades de
sustancia, tanto de reactivos como
de productos, pudiendo realizar cál-
culos cuantitativos.

6. Determinar experimentalmente la
entalpía de reacción de un proceso
químico.

7. Calcular variaciones de entropía de
procesos químicos sencillos.

8. Evaluar ΔG° a partir de valores de
ΔH° y de ΔS°.

9. Realizar predicciones cualitativas
acerca de ΔS°total y de ΔG°.

1. Tomar conciencia de los problemas
energéticos de la sociedad actual:
agotamiento de algunas fuentes de
energía y diseño y puesta en funcio-
namiento industrial a partir de fuen-
tes alternativas, calentamiento de
nuestro planeta (efecto invernade-
ro).

2. Valorar la importancia del desarro-
llo de la química para atender las
necesidades humanas: calefacción,
transporte, producción de electrici-
dad, etc.

3. Tomar conciencia de lo que signifi-
ca una dieta equilibrada.

4. Valorar de forma razonada la elec-
ción de un determinado combusti-
ble con un fin específico.



85

4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
Sin energía no habría vida. Pensemos en nuestro orga-

nismo. Los cambios energéticos que ocurren en su interior
son vitales: los hidratos de carbono y las grasas son impor-
tantes combustibles bioquímicos. A través del proceso de
fotosíntesis el Sol nos proporciona la mayor parte de nues-
tros alimentos y, a lo largo de millones de años, se han ido
creando depósitos de fuentes de energía como el petróleo,
el carbón o el gas natural. Podemos imaginar qué sería de
nuestras vidas sin la existencia de grandes cantidades de
esas sustancias. La energía es responsable de los niveles de
desarrollo y de vida de los seres humanos. Para un país dado,
se pueden relacionar directamente estos niveles con el de
energía disponible. 

Estas consideraciones iniciales pueden ayudar a respon-
der a la pregunta: ¿por qué estudiar este tema? Nuevas res-
puestas pueden añadirse y con ello ir preparando la nece-
sidad de estudio de nuevos problemas (ej. estudio de pilas
electroquímicas y de fenómenos electrolíticos son aspectos
íntimamente relacionados con procesos de transferencia y
transformaciones energéticas).

Por tanto, el estudio de los procesos que suponen la
transferencia de energía desde o hacia las sustancias quí-
micas juega un importante papel en el control de los pro-
cesos químicos, en general, y en la industria química, en
particular. Consecuentemente, el conocimiento desde el
punto de vista energético de estos procesos es tan impor-
tante como su estudio en función de los cambios materia-
les que tienen lugar.

Para iniciar este tema, uno de los prerrequisitos necesa-
rios supone el conocimiento de los conceptos de energía y
de calor y trabajo. 

A pesar de haber estudiado estos conceptos en cursos
anteriores, todavía existen alumnos que manejan los mis-
mos a partir de los significados extraídos del ámbito coti-
diano. Además, la energía y los ejemplos de conservación
de la misma se han tratado previamente casi en exclusiva
desde la perspectiva de la Física. La dificultad de transfe-
rencia al ámbito químico puede ser un obstáculo adicional
que deba superarse con la ayuda correspondiente. Por ello,
iniciamos el tema intentando recordar y precisar lo que sig-
nifican en el ámbito científico los tres términos que orga-
nizan el desarrollo del tema, para centrarnos a continua-
ción en el concepto de calor.

Esta introducción ocupa los tres primeros apartados del
tema y nos va a permitir formular el principio de conser-
vación de la energía. Posteriormente definiremos la ental-
pía de una reacción y escribiremos ecuaciones termoquími-
cas que nos permitirán realizar cálculos que relacionen la
cantidad de calor realizado en un proceso químico dado y

las cantidades de sustancia de reactivos y/o de productos
de reacción.

La introducción de los conceptos de entropía y de ener-
gía libre no es sencilla por la demanda conceptual que los
mismos poseen. Un intento de simplificación excesiva pue-
de propiciar aprendizajes puramente memorísticos e inclu-
so incorrectos. Además, son conceptos de los que se puede
prescindir durante el resto del curso en el desarrollo de los
temas restantes, sin que ello suponga una disminución del
rigor conceptual con el que pueden ser tratados los mismos
en este nivel. Por tanto, los conceptos de entropía y de ener-
gía libre consideramos que no son esenciales para un curso
de química preuniversitario. La introducción del tema 5 en
el libro es el resultado de la obligación que imponen las dis-
posiciones legales vigentes.

TEMA 4

4.1. ¿Qué es la energía?
A pesar de lo habitual que resulta esta palabra en el len-

guaje cotidiano, resulta difícil expresar de forma precisa su
significado. Además, los contextos en los que puede apare-
cer propician en ocasiones que se aplique o se entienda de
forma incorrecta. Lo mismo sucede con los conceptos de
calor y trabajo. Es éste el motivo principal, según se ha
señalado previamente en la introducción al tema, por el
que, lo iniciamos recordando y precisando el significado de
estos tres conceptos.

Hacemos hincapié en cómo se puede medir esta magni-
tud y resaltar tres de sus cualidades (conservación, trans-
formación y transferencia). Sin embargo, no se hace men-
ción explícita a los procesos de degradación. Este aspecto
puede complementar el tema 5, mediante un tratamiento
cualitativo a partir de ejemplos concretos (Ej. Garritz, 1994)
o profundizando en los comentarios que se pueden realizar
en la actividad A-1. 

En la figura 1.1 se proporciona la portada del libro de R.P.
Feynman Seis piezas fáciles. Al igual que ha ocurrido en otras
ocasiones (Tema 1), se pretende despertar el interés hacia
la lectura de temas científicos. Libros sencillos y al mismo
tiempo rigurosos y amenos, como los que se proponen en
algunas ocasiones en el libro del alumnado, pueden contri-
buir a ese fin. Dado que, por lo general, son libros que no
resultan muy asequibles para los alumnos, puede resultar
conveniente tener en el centro libros de estas característi-
cas para ofrecer en préstamo. En el caso particular del libro
citado -que supone únicamente los seis primeros capítulos
de la famosa obra The Feynman Lectures on Physics- resul-
ta realmente original e instructivo el ejemplo con el que el
autor explica el principio de conservación de la energía. 
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La lectura final del tema 4 (página 157) (“Aplicación del
principio de conservación de la energía”) incide en la idea
de que la energía tiene muchas formas diferentes, existien-
do una fórmula distinta para cada una de ellas. El conjun-
to de las diferentes expresiones matemáticas con las que
se formula el principio de conservación de la energía en
cada uno de los casos tratados puede complementar la dis-
cusión realizada y ayudar a transferir entre la Física y la
Química los conceptos relacionados.

En la actividad A-1 se incide explícitamente en el dife-
rente significado que tiene la palabra energía en los ámbi-
tos científico y cotidiano. Se puede precisar que “consumo
energético” suele estar asociado a procesos de transferen-
cia de energía. Por ejemplo, la “energía consumida” que
pagamos en el recibo de la luz hace referencia al trabajo
eléctrico que ha sido necesario. Además, las diferentes
transformaciones que se van produciendo (imaginemos una
estufa eléctrica que calienta una habitación) hacen que la
“energía útil” para seguir realizando transformaciones vaya
disminuyendo con cada transformación. En contraposición,
“la producción de energía” se asocia con la consecución de
“energía útil”, lo cual implica la capacidad de producir
transformaciones en múltiples formas. Como ejemplo, hága-
se de nuevo reflexionar a los alumnos acerca de la energía
eléctrica, que puede ser “producida”:

a) por fisión nuclear (centrales nucleares); 

b) a partir de carbón o combustibles derivados del petró-
leo (centrales térmicas);

c) empleando saltos de agua (centrales hidroeléctricas);

d) con la ayuda del viento (parques eólicos);

e) como consecuencia de una reacción química (pilas). 

La utilización de esta energía eléctrica puede suponer
iluminar y/o calentar una habitación, cocinar, escuchar la
radio o un aparato de música, ver y oír la televisión, mover
un objeto (juguete, vehículo, etc.), etc.

Una vez se ha realizado esta actividad es conveniente
que los alumnos intenten dar una respuesta precisa a la pre-
gunta con que se inicia el tema. Esta definición puede con-
trastarse con la formulada inicialmente, para establecer las
diferencias existentes.

4.2. Calor y trabajo

Iniciamos este epígrafe partiendo de nuevo de las ideas
de los alumnos (A-2). El concepto de trabajo no suele oca-
sionar demasiados problemas. Sin embargo, el concepto de
calor sigue asociado en buena medida al de temperatura.
Esto no supone un problema especialmente grave si se tie-
ne en cuenta que en el desarrollo posterior del tema se inci-
de en la diferenciación entre estos dos últimos conceptos.

El experimento 1 pretende poner de manifiesto que el
calor y el trabajo son dos mecanismos que permiten conse-
guir una misma transformación. En nuestro caso podemos
comprimir (o expandir) un gas contenido en una jeringa
mediante la realización de trabajo o calor. Si se aplica una
fuerza sobre el émbolo y se desplaza su punto de aplica-
ción, se estará realizando trabajo. También se puede reali-
zar calor al poner la jeringa en contacto con otro sistema a
mayor temperatura para la expansión o en contacto con otro
sistema a menor temperatura para la compresión. Además,
este experimento puede emplearse para comprobar la inter-
pretación molecular que proporciona el alumnado al inten-
tar explicar el hecho de que el émbolo sube al introducir la
jeringa en agua caliente y desciende cuando se introduce
en otro recipiente con agua fría. De esta forma podemos
conocer si los alumnos diferencian los siguientes conceptos:
energía interna, calor y temperatura. La A-3 prepara el
camino para establecer el primer principio de la termodi-
námica, que es el objetivo del siguiente apartado. Es una
actividad cualitativa en la que se constata que al realizar
calor sobre el recipiente y su contenido en la cocina, ade-
más de variar la energía interna del sistema, se produce un
trabajo de expansión a la presión atmosférica del vapor de
agua originado al aumentar la temperatura. Este trabajo se
visualiza claramente en el movimiento intermitente de
levantamiento de la tapadera del recipiente. 

4.3. La energía interna. Primer principio de 
la Termodinámica

La expresión matemática del primer principio de la ter-
modinámica requiere la definición previa de algunos térmi-
nos: trabajo, calor, energía interna, sistema y alrededo-
res. El principio queda formulado a partir de los procesos
que suponen la transferencia de energía entre el sistema y
los alrededores. Esta transferencia sólo puede realizarse a
través de dos mecanismos: a) mediante una fuerza que des-
plaza su punto de aplicación (realización de trabajo, W) o
como consecuencia una la diferencia de temperaturas (rea-
lización de calor, Q). Podemos expresarnos de una forma
más amplia diciendo que calor supone un proceso de cam-
bio de la energía interna de un sistema como consecuencia
de la interacción con los alrededores debido a una diferen-
cia de temperaturas. Cualquier otro tipo de interacción
(adiabática) con los alrededores se denomina trabajo.

El valor numérico correspondiente al incremento de
energía interna del sistema (ΔU) debe ser idéntico al de la
variación de energía experimentada por los alrededores
(ΔEalrededores), aunque de signo contrario. Este cambio es
independiente del camino seguido. La energía interna es
una función de estado.
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En la actividad A-4 se deben analizar los casos presen-
tados para llegar a la conclusión de que la energía interna
de un sistema sólo puede variar mediante la realización de
trabajo y/o calor. En esta actividad se pueden recordar los
casos tratados el curso anterior. Otros casos sencillos que
pueden discutirse como formas de variar la energía interna
de un sistema son los siguientes:

a) Frotarse las manos para aumentar la temperatura de las
mismas (aumento de energía interna), es decir, realizan-
do trabajo; también poniendo las manos con un sistema
a mayor temperatura (por ejemplo acercando las manos
a una estufa); es decir, realizando calor sobre ellas.

b) Un ejemplo de proceso adiabático, en el que el traba-
jo de expansión del gas se realiza a expensas de una
variación de energía interna negativa (enfriamiento),
consiste en soplar rápidamente con los labios casi cerra-
dos sobre nuestra mano, en la que notaremos cómo el
aire que llega está a menor temperatura que el ambien-
tal. Se puede añadir que para apagar una vela soplamos
sobre la misma. Este mismo hecho se produce al expul-
sar el aire de un globo o al pincharse la rueda de una
bicicleta. Por el contrario, cuando se infla con un bom-
bín la rueda de una bicicleta, se puede observar el
calentamiento de la válvula. Al accionar el bombín se
comprime el aire que está en su interior. Ya que el pro-
ceso es rápido puede considerarse prácticamente adia-
bático. Por lo tanto, el aumento de energía interna se
debe al trabajo que se realiza sobre el gas (compresión)
(W > 0). 

c) Como contraste del ejemplo anterior si soplamos suave-
mente sobre nuestras manos con la boca abierta pode-
mos calentarlas ya que en este caso el trabajo de expan-
sión es prácticamente nulo (V = cte.) y el aumento de
energía interna de nuestras manos es consecuencia de
la realización de calor sobre las mismas ya que el aire
sale al exterior a la temperatura de nuestro organismo.

d) Un nuevo ejemplo de proceso adiabático en el que la
variación de energía interna se debe al trabajo realiza-
do, supone la producción de nieve artificial. La máqui-
nas encargadas de esta misión en las pistas de esquí con-
tienen una mezcla de aire y vapor de agua a una presión
elevada (20 atm). Cuanto esta mezcla gaseosa se expul-
sa al exterior se produce una rápida expansión. Ya que
el sistema hace trabajo sobre los alrededores, se cum-
ple que el trabajo es negativo (W < 0) y la energía del
sistema disminuye, produciéndose, en consecuencia un
rápido enfriamiento que provoca la formación de nieve
artificial.

Las actividades A-5 y A-6 plantean sendos errores con-
ceptuales relacionados. Es muy frecuente que los alumnos
persistan en sus concepciones previas en otros contextos

diferentes a los estudiados en clase. Por ello, conviene insis-
tir de nuevo en los significados de calor y trabajo y en la
correcta interpretación de la expresión matemática del pri-
mer principio de la termodinámica. Por ejemplo, la inter-
pretación de la ecuación ΔU = Q +W que señala que la ener-
gía interna de un cuerpo es la suma del calor y del trabajo
sugiere (incorrectamente) que en cualquier momento pode-
mos evaluar cuánto calor y cuánto trabajo “posee” un cuer-
po. 

Una vez introducido el criterio “egoísta” de signos de los
valores de Q y W (Fig. 3.2) se propone un ejercicio de apli-
cación.

Finalmente, una vez definido un sistema aislado y las
consecuencias que se derivan de tal definición en lo que se
refiere al principio de conservación de la energía se propo-
ne la realización del experimento 2. El soluto puede ser
NH4NO3 o bien NH4Cl. En este último caso se obtiene una
disminución de la temperatura de unos 13°C. Este experi-
mento se propone para suscitar un conflicto cognoscitivo en
torno al concepto de conservación de la energía. Se preten-
de que los alumnos expliquen los procesos que suponen la
“disolución” de la sal mediante la ruptura de la red iónica
por interacción de los iones que la forman con las molécu-
las de agua. En sentido estricto podemos hablar de una reac-
ción química ya que el proceso supone cambios estructura-
les profundos con separación de los iones participantes y no
simplemente cambios intermoleculares. Por ser un sistema
aislado, la energía interna debe permanecer constante. La
disminución de la temperatura no supone, por tanto, una
disminución de la energía del sistema. La conversión de
energía cinética en energía potencial a un nivel molecular
supone una disminución de la energía cinética media de las
partículas que componen el sistema, lo cual produce a nivel
macroscópico una disminución de la temperatura del siste-
ma. Quizás los alumnos estén acostumbrados a emplear el
principio de conservación de la energía en un ámbito físi-
co: interconversión de la energía cinética y potencial en
mecánica. Sin embargo, puede que la transferencia de estos
conceptos al ámbito químico no se realice de forma auto-
mática ni con facilidad. 

4.4. Trabajo de expansión y calor de reacción.
Entalpía

Se trata, en primera instancia, de evaluar el trabajo pre-
sión-volumen. Una vez conocida su ecuación matemática
expresaremos en función de la misma la fórmula matemá-
tica del primer principio de la termodinámica (se conside-
ran nulos otros tipos de trabajo). Todo ello permite definir
el calor de reacción a volumen constante, Qv. En el ejem-
plo 3 se presenta un ejemplo de cómo medir experimental-
mente esta cantidad.
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Pero, dado que la mayoría de las reacciones químicas se
realizan a presión constante, nos interesa definir y evaluar
el calor de reacción a presión constante, Qp, como la varia-
ción de una nueva función termodinámica denominada
entalpía: Qp = ΔH. Se insiste en que los valores de ΔU y ΔH
sólo serán idénticos en el caso en el que únicamente parti-
cipen sólidos o líquidos y también cuando no exista varia-
ción en el número total de la cantidad de sustancia entre
las especies químicas gaseosas de los productos y los reac-
tivos. 

En consecuencia, en la actividad A-7 las variaciones de
energía interna, ΔU, y de entalpía, DH, coinciden en los pro-
cesos representados en los apartados b (Δn = 0) y c (ΔV ≈ 0,
ya que no participan gases en el proceso); en el apartado a
se cumple que ΔU ≠ ΔH (ΔH = ΔU + PΔV, donde ΔV ≠ 0; o
bien: ΔH = ΔU + ΔnRT, donde Δn ≠ 0). 

A-8. Sol.

Hg (�) → Hg (g); ΔH° = 270 J/g

a) W = −PΔV. Calculemos ΔV:

ΔV = Vgas − Vlíquido = 51,071 L = 51,071 · 10−3 m3

(Podríamos haber considerado que ΔV � Vgas).

P = 101325 Pa.

Por tanto:

W = −(101325 Pa) (51,071 · 10−3 m3) = −5174,7 J

b) ΔH° = (270 J/g) (200,6 g/mol) = 54162 J/mol
ΔH° = 54,162 kJ/mol

c) ΔH° = ΔU° + PΔV
ΔU° = ΔH° − PΔV = 54162 − 5174,7 = 48987,3 J.

A-9. De la ecuación ΔH = ΔU + ΔnRT, se infiere que el
factor ΔnRT puede hacer cambiar el signo de ΔH con res-
pecto al de ΔU. Por ejemplo, si Δn < 0 y ΔU > 0, puede ocu-
rrir de ΔH < 0.

4.5. Ecuaciones termoquímicas. Reacciones
Exoenergéticas y Endoenergéticas

Entalpía de reacción
El objetivo de este primer apartado es aprender a escri-

bir ecuaciones termoquímicas y establecer su significado.
En el ejemplo 4 se realiza el primer balance termoquímico
y se escriben sendas ecuaciones termoquímicas para cada
una de las formas de representar mediante una ecuación
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química la reacción de combustión completa del octano. En
la actividad A-10 se obtiene la siguiente ecuación termo-
química:

CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g) + 2 H2O(g); ΔH = −195 kcal

El signo de ΔH nos permite clasificar las reacciones quí-
micas como endoenergéticas o exoenergéticas. Los ejem-
plos de las figuras 5.1 y 5.2 ilustran este diferente compor-
tamiento. El experimento 3 supone dos nuevos ejemplos
de cada uno de estos dos tipos de procesos.

Una ecuación termoquímica puede ilustrarse mediante
el correspondiente diagrama entálpico (Figs. 5.3 y 5.4).
Estos diagramas van a ser de gran utilidad a la hora de expli-
car y aplicar la ley de Hess. Recordemos que estos diagra-
mas nos han servido para desarrollar el ciclo de Born-Haber
en la explicación de la formación de los compuestos iónicos
(y la determinación de la energía reticular o cualquier otro
valor energético desconocido).

El experimento 3 permite ejemplificar prácticamente
el comportamiento de una reacción endoenergética y de
otra exoenergética. Otros ejemplos que pueden realizarse
son: a) la reacción de Ba(OH)2(s) con NH4SCN(s) en un vaso
de precipitados colocando un poco de agua (el vaso se con-
gela y si está sobre una tabla se pega a la misma; b) la reac-
ción de KClO3 con azúcar sobre una hoja de asbesto, aña-
diendo una gota de ácido sulfúrico para iniciar la reacción.

La actividad A-11 es un ejercicio de aplicación que tie-
ne dos objetivos: a) ayudar a comprender el significado de
una ecuación termoquímica; b) familiarizarse con los dia-
gramas entálpicos. Podemos representar los siguientes dia-
gramas:

Entalpías estándar
Dado que los cambios de entalpía dependen de la pre-

sión y la temperatura es necesario especificar para cada
reacción las condiciones en las que se ha medido la ental-
pía de reacción. Cuando cada una de las sustancias que par-
ticipan en la reacción se encuentra a 1 atm de presión y a

N2(g) + 3H2(g)

2NH3(g)

H

N2(g) + 3H2(g)          2NH3(g); ΔH= −92 kJ

ΔH= -92 kJ

N2(g) + 3H2(g)

2NH3(g)

H

2NH3(g)          N2(g) + 3H2(g); ΔH= +92 kJ

ΔH= +92 kJ

2H2(g) + O2(g)

2H2O(l)

H

2H2O(l)          2H2(g) + O2(g); ΔH= +571 kJ

ΔH= +571 kJ

2H2(g) + O2(g)

2H2O(l)

H

2H2(g) + O2(g)          2H2O(l); ΔH= −571 kJ

ΔH= −571 kJ
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una temperatura dada (normalmente 298 ºK), se dice que
las mismas se encuentran en su estado estándar. La varia-
ción de entalpía medida en estas condiciones se denomina
entalpía estándar (ΔH°). Para la combustión del metano
escribimos: CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g) + 2 H2O(�); 

ΔH° = −890 kJ.

Ahora escribimos ΔH° para indicar que los gases se encuen-
tran a 1 atm de presión y a una temperatura de 25 °C. Con-
viene advertir a los alumnos que es evidente que cuando el
metano arde con el oxígeno (inicialmente a 25 °C) la tempe-
ratura aumenta considerablemente. Por lo tanto la reacción
no ocurre a 25 °C. Cuando los productos de reacción se enfrí-
an hasta una temperatura de 25 °C se obtiene el valor de ΔHº
que corresponde al calor realizado sobre los alrededores (calo-
rímetro).

Los distintos valores de ΔHº que corresponden a cada una
de las ecuaciones termoquímicas de la actividad A-12 se
deben al diferente estado físico del agua. Se puede volver
a analizar esta ecuación cuando se introduzca el significa-
do de la entalpía de formación estándar.

El ejemplo 5 y la actividad A-13 son ejercicios de apli-
cación que suponen realizar sendos balances termoquími-
cos a partir de datos conocidos de entalpías de reacción
estándar. De nuevo se debe insistir en que los valores de ΔHº
que se proporcionan en la correspondiente ecuación termo-
química hacen referencia a la estequiometría de la reac-
ción. En la A-13 podemos escribir: 

C (s) + O2(g) → CO2(g); ΔH° = −393,5 kJ. Es decir, cuan-
do se forma 1 mol de CO2(g) se transfieren 393,5 kJ. Pode-
mos calcular la cantidad de CO2(g) formada cuando se trans-
fieren 1.000 kJ con la ayuda del siguiente balance
termoquímico:

x = 2,54 mol. Por tanto, a 1 atm y a 25 °C, el volumen
que ocupa esa cantidad de gas es: 

V(CO2) = 62,1 L.

4.6. Ley de Hess
La medida de la entalpía de reacción se puede efectuar

de forma directa (experimentalmente) o de forma indirecta
a partir de la ley de Hess (una vez conocidos los valores de
otras entalpías de reacción). Algunos valores numéricos que
difícilmente pueden obtenerse de forma precisa en el labo-
ratorio se pueden calcular mediante aplicación de esta ley.

Todos los cálculos que se realizan mediante la ley de Hess
encuentran justificación a través de los correspondientes

1
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diagramas entálpicos. Los datos que vamos a utilizar a la
hora de realizar las correspondientes representaciones son
entalpías de reacción, entalpías de formación y entalpías
de enlace.

Se debe insistir en que la combinación algebraica de
ecuaciones de reacción, que es idéntica a la de los corres-
pondientes valores de entalpía de reacción se justifica a
partir del correspondiente diagrama termoquímico. Este
aspecto se pone de manifiesto de forma explícita en los
ejemplos 6 y 7. 

El experimento 4 (‘Entalpía de reacción y ley de Hess’)
tiene dos objetivos. 1) determinar experimentalmente ental-
pías de reacción; 2) comprobar con los datos obtenidos la
ley de Hess. El diagrama entálpico para este proceso es el
siguiente:

En general, se obtienen buenos resultados si se toman
las precauciones pertinentes (ej. correcta preparación de
las disoluciones -recordar que las disoluciones de hidróxi-
do de sodio se carbonatan– o asegurarse de mezclar las diso-
luciones acuosas a la misma temperatura, etc.). Se reco-
mienda emplear un termómetro con una imprecisión
inferior a 1 ºC. La bibliografía proporciona un valor del calor
de neutralización de –56 kJ/mol. Este experimento se pue-
de volver a realizar en el tema 6 empleando otros ácidos
fuertes (HNO3 o H2SO4) y otras disoluciones de bases fuer-
tes (ej. KOH) con el objetivo de concluir que en todos los
casos se ha medido el mismo calor de reacción:

H3O
+(aq) + NaOH(aq) → 2 H2O(�); ΔH° = –56 kJ

En la actividad A-14 podemos representar el siguiente
diagrama entálpico:

Según esta representación podemos establecer la siguien-
te combinación lineal de ecuaciones químicas y de los
correspondientes valores de entalpía de reacción:

C2H4(g) + H2(g)

C2H6(g)

2CO2 (g) + 3H2O(l)

ΔHbΔH0ΔHaΔH0

ΔHcΔH0

+ 3O2(g)

ΔHdΔH0+ 7O2(g)
2

ΔHaΔH0 + ΔHdΔH0 = ΔHbΔH0 + ΔHcΔH0

ΔHdΔH0 = ΔHbΔH0 + ΔHcΔH0 − ΔHaΔH0

[2CO2 (g) + 2H2O(l)] + H2(g)

+ 1 O2(g)
2

NaOH(s)

NaOH(aq)

H

NaCl(aq) + H2O(l)

+ HCl(aq)
ΔHbΔH0

ΔHaΔH0

+ H2O

+ HCl(aq)

ΔHcΔH0

ΔHbΔH0 + ΔHaΔH0 = ΔHcΔH0
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Entalpías de formación estándar

A un nivel práctico poner en una tabla los valores de ΔHº
de todas las reacciones químicas sería una tarea siempre ina-
cabada, poco práctica y que conllevaría un enorme esfuer-
zo. Una forma sencilla de conocer a priori ΔHº, sin necesidad
de realizar el correspondiente proceso, supone construir
tablas análogas a la de la figura 6.5 y utilizar los valores
correspondientes mediante aplicación de la ley de Hess. El
ejemplo 8 muestra esta circunstancia. Así pues, este hecho,
permite obtener la correspondiente ecuación matemática
para el cálculo de ΔHº en función de las correspondientes
entalpías de formación estándar de reactivos y de productos. 

Usando los valores de la figura 6.5 se puede realizar el
siguiente cálculo para resolver el ejemplo 9:

4.7. Entalpías de enlace

Una forma de estimar el valor de ΔH° implica emplear
valores de energías de enlace. Se debe resaltar que los valo-
res que proporciona la figura 7.1 son valores promedio. Por
tanto, los valores de ΔH° que pueden obtenerse utilizando
estos datos no se corresponden exactamente con los que
pueden calcularse a partir de la figura 6.5. En el ejemplo
10 se muestra esta circunstancia.

De nuevo, el empleo de diagramas entálpicos (Figuras
7.2 y 7.3) permite aplicar la ley de Hess, teniendo presen-
te que la ruptura de enlaces implica el aporte de energía al
sistema y que la formación de enlaces supone el proceso
energético inverso.

De forma análoga al ejemplo 10, para la actividad A-16
realizamos el siguiente diagrama entálpico:

2C(g) + 6H(g)

C2H4(g) + H2(g)

C2H6(g)

ΔH1ΔH0

ΔH2ΔH0

ΔH0

ΔH0 = ΔH1ΔH0 + ΔH2ΔH0
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H2C = CH2 (g) + H2(g) → H3C − CH3(g); ΔH° = ?

ΔH° = ΔH°1 + ΔH°2 = 2694 + (−2820) = −126 kJ

El tema contiene dos lecturas: “¿Qué combustible ele-
gir?” y “Comer mal o de forma equilibrada. Ésa es la cues-
tión”. La primera de ellas es una reflexión acerca de algu-
no de los criterios que se emplean a la hora de elegir un
combustible con un fin determinado, señalando las venta-
jas e inconvenientes que ello comporta. Esta primera lec-
tura puede introducirse mediante el planteamiento del ejer-
cicio 13 de la página 160 del libro del alumnado, para volver
a realizarla (esta vez como resumen o síntesis de todo lo
leído y planteado previamente) una vez los alumnos han
expuesto sus planteamientos y se ha realizado la lectura
propuesta. Una primera reflexión de interés, desde el pun-
to de vista estrictamente energético, supone diferenciar
dos conceptos diferentes, aunque relacionados: entalpía de
combustión y entalpía específica (Figs. 7.5 y 7.6). Una vez
se tiene presente este importante criterio se puede hacer
énfasis en cada uno de los combustibles propuestos acerca
de otros factores como son el precio de obtención, almace-
naje, transporte, diseño de motores y de tanques de com-
bustible, efectos contaminantes en su obtención y de los
productos de combustión, otros efectos colaterales, etc.
Esta lectura puede conectarse con la de la página 421 “La
obtención del hidrógeno a partir del agua: una posible vía
alternativa” y con la lectura de la página 435 “El Instituto
de Tecnología Química (ITQ)”. En estas dos lecturas se plan-
tea la obtención de combustibles con la ayuda de cataliza-
dores. 

Enlaces formados de productos ΔΔH/kJ 

1 enlace C − C −348
6 enlaces C − H 6 x (−412)

Total energía desprendida (ΔHº
2) −2820

Enlaces rotos de reactivos ΔH/kJ

1 enlace C = C 610
4 enlaces C-H 4 x 412
1 enlace H - H 436

Total energía aportada (ΔH°1) 2694
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La segunda de las lecturas propuestas en este tema
(“Comer mal o de forma equilibrada. Ésa es la cuestión”)
hace un breve repaso al contenido energético de los alimen-
tos, lo cual se aprovecha para establecer la necesidad de
llevar una dieta equilibrada. Esta lectura se puede comple-
mentar realizando el ejercicio 14 de la página 159 del libro
del alumnado y la actividad 5 de la autoevaluación (pág.
160). Esta lectura puede suscitar nuevos problemas como
son: la conveniencia o no de utilizar alimentos que han sido
procesados (¿pierden sus nutrientes?), la existencia de adi-
tivos en los alimentos (¿son perjudiciales por definición?);
tipos de dietas, etc. A un nivel elemental pueden consul-
tarse los libros Los alimentos y la salud. OMS. Salvat y Nutri-
ción y salud. F. Grande Covián. Temas hoy. Además, en estos
dos libros pueden encontrarse nuevos datos que comple-
menten los aportados en la lectura.

El tema finaliza con una última lectura (“El efecto inver-
nadero”) que trata de responder a las siguientes preguntas.
¿Por qué la Tierra posee una temperatura media superior a
la que cabría esperar por su distancia del Sol? ¿Qué gases son
responsables de esta circunstancia? ¿Qué mecanismos foto-
químicos explican, en primera aproximación, este efecto?
¿Cómo se originó el problema? ¿Qué consecuencias puede
ocasionar el mismo en el futuro? ¿Qué se puede hacer para
tratar de evitarlo? ¿Qué se está haciendo en la actualidad a
nivel mundial? Esta lectura se puede complementar con el
ejercicio 27 (pág. 178). En la tabla que se proporciona pue-
de apreciarse el efecto sobre la temperatura media de cada
uno de los planetas debido a la existencia de CO2(g) en su
atmósfera. Venus, a pesar de estar mucho más lejos del Sol
que Mercurio posee una temperatura media mucho mayor
(el efecto invernadero ocasiona un incremento medio de
temperatura de 523 °C). La pequeña proporción de CO2(g)
atmosférico ocasiona que la temperatura media de nuestro
planeta sea unos 35 °C superior de lo que le correspondería
por su distancia al Sol. En el caso de Marte este efecto sólo
produce un incremento de 10 °C.

TEMA 5

5.1. ¿Por qué ocurren las reacciones químicas?
Entropía

La contestación a la pregunta no la podemos realizar
mediante el primer principio de la termodinámica. Las mag-
nitudes introducidas no nos ayudan a dar respuesta a esta
cuestión. Los alumnos pueden pensar que si se cumple que
ΔH° < 0, necesariamente ese proceso será espontáneo. Como
corolario pueden concluir que si ΔH°> 0 ese proceso no ten-
drá lugar de forma espontánea. Sabemos que existen pro-
cesos exoenergéticos no espontáneos y procesos endoener-
gétivos espontáneos. Se puede insistir en este último aspecto

para incidir en esta limitación del primer principio, volvien-
do a comentar el experimento 3 de la página 162 del libro
del alumnado. 

Otro caso que puede comentarse (esta vez realacionado
con aspectos cinéticos) hace referencia al ejemplo 5 de la
página 163. En el mismo aparece el siguiente dato:

Este valor tan negativo de la entalpía de combustión no
quiere decir que cuando el butano se encuentre con oxíge-
no reaccionará inmediatamente de forma espontánea. Este
valor está relacionado con otras magnitudes termodinámi-
cas, cuya medida nos permite afirmar que el proceso de
combustión del metano es espontáneo. Sin embargo, si no
se provoca el inicio de la reacción de alguna forma (ej. chis-
pa) el butano no arde con el oxígeno. 

Por tanto, es conveniente insistir en que existen dos
aspectos que necesitamos conocer para predecir y explicar
si un proceso químico tendrá lugar o no. El primero de estos
criterios es estrictamente termodinámico. Éste será obje-
to de estudio en la parte final del presente tema. Las con-
sideraciones de tipo cinético (velocidad de reacción, ener-
gía de activación y catálisis) se tratan en el tema 6. 

Una primera explicación acerca de por qué unos proce-
sos químicos sólo observamos que se producen en un senti-
do y no en el inverso la podemos obtener del ejemplo 1
(pág. 182). Se plantea, en primera aproximación, una situa-
ción ideal que supone el estudio de la difusión de un gas. Si
un gas ocupa la parte izquierda del recipiente de la figura
1.2 y se abre la llave, el gas se difunde hasta ocupar todo
el volumen del recipiente. Para explicar este proceso hemos
partido de una situación inicial en la que únicamente exis-
ten dos moléculas de gas (Fig. 1.3). Conforme aumenta el
número de moléculas de gas, disminuye la probabilidad de
que todas las moléculas vuelvan a ocupar el lado izquierdo
del recipiente. Esta situación es muy poco probable para
una situación real en la que el número de moléculas es del
orden de 1023 (Fig. 1.4). 

El ejemplo proporcionado nos ayuda a mostrar que la
probabilidad es un aspecto esencial a la hora de decidir si
un proceso físico o químico puede tener lugar. Cuanto mayor
sea el número de “ordenaciones posibles” (W), de la mis-
ma energía, según las cuales los átomos de una muestra se
puedan ordenar, mayor será la probabilidad que correspon-
de a ese estado termodinámico. Para evitar números tan
grandes como 21023

se define una magnitud termodinámica
denominada entropía (S), que está relacionada con W
mediante la siguiente ecuación:

S = k ln W
donde k en la llamada constante de Boltzmann, cuyo valor
es 1,38·10−23 JK−1.

ΔH C H g kJ molcomb. ( )° ⎡⎣ ⎤⎦ = −4 10 2877
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Un proceso se produce por sí mismo, sin necesidad de la
ayuda exterior, si posee la mayor probabilidad de que ten-
ga lugar, lo cual está relacionado con un mayor número de
“ordenaciones posibles” (W). En consecuencia, para proce-
sos espontáneos W debe aumentar o lo que es lo mismo, la
entropía, S, debe aumentar. Es decir, ΔS debe ser positivo.
Decimos que el nuevo estado corresponde a una situación
de “mayor desorden” (“orden” significa un pequeño núme-
ro de combinaciones y “desorden” hace referencia a un gran
número de distribuciones posibles).

Para insistir en este aspecto estadístico de la entropía
se propone la lectura “Entropía y estados cuánticos”. Si
suponemos un sistema cerrado y aislado, cada molécula del
sistema tiene diversos niveles de energía posibles (pudien-
do existir para cada nivel distintos estados cuánticos dege-
nerados). Teniendo presente que la energía interna del sis-
tema (U) es constante, existen diferentes maneras de
distribuir el número total de moléculas entre el número total
de niveles de energía posibles. Es evidente que el número
de posibilidades crece con el aumento del número total de
moléculas y con un mayor número de estados energéticos
moleculares posibles. Por tanto, W hace referencia también
al número de formas en las que se pueden distribuir entre
átomos y moléculas la energía disponible de un sistema. Un
sistema termodinámico tenderá a pasar de una situación
que suponga un reducido número de posibilidades de repar-
to energético entre sus átomos y moléculas a otro en el que
este número de distribuciones posibles sea mayor, lo cual
significa que aumenta W (y en consecuencia, ΔS > 0). En
este sentido, debemos recordar que el incremento de tem-
peratura de un sistema aumenta el número de estados cuán-
ticos posibles; es decir, se produce un aumento de W y por
tanto de entropía (S). En la figura 1.8 (correspondiente a la
actividad A-2) se observa el efecto del cambio de entropía
con la temperatura. Para una sustancia dada, en cada uno
de los tres estados físicos en los que se puede presentar, se
produce un aumento de entropía a medida que se incremen-
ta la temperatura. La entropía aumenta marcadamente
cuando el sólido funde ya que el estado líquido correspon-
de a un “desorden” molecular mayor. En el punto de ebu-
llición se produce un aumento más acusado de entropía ya
que se pasa al estado gaseoso, “mucho más desordenado”
que el estado líquido (obsérvese a este respecto en la figu-
ra 1.7 que los valores de entropía absoluta que correspon-
den al agua en los estados sólido, líquido y gaseoso ejem-
plifican el comentario realizado de la figura 1.8). Esta
explicación nos sirve también para contestar las activida-
des A-1, A-3 y A-4. En general, los gases poseen una entro-
pía superior a la de los líquidos y éstos a su vez superior a
la de los sólidos (existen excepciones a esta regla cuando
se trata de moléculas grandes, ejemplo:

S°(C12H22O11) = 360 J K−1mol−1

ya que, en general, cuanto más compleja es una molécula
—número de átomos, número de enlaces y estructura—
mayor es su entropía). Esta regla general se debe a que las
moléculas de un gas tienen más libertad de moverse que las
moléculas de un líquido; lo mismo sucede con las molécu-
las de un líquido comparadas con las de un sólido. En la acti-
vidad A-3, después de presentar las tres situaciones que
corresponden a la figura 8.9 (en todas ellas se cumple que
ΔS > 0) se plantean en el apartado b) dos procesos en los
que la entropía del sistema disminuye (aumento del orden
molecular). Lo mismo ocurre con los apartados a) y c) de la
actividad A-4. Sin necesidad de realizar cálculos se pueden
hacer predicciones de tipo cualitativo. Si en una reacción
participan gases y se forman únicamente sustancias en esta-
do sólido, la entropía del sistema disminuye, ya que la nue-
va situación corresponde a un menor desorden. Éste es el
caso de la reacción representada mediante la siguiente
ecuación:

2 Na(s) + Cl2(g) → 2 NaCl(s). El caso contrario correspon-
de al siguiente proceso: 

CaCO3(s) → CaO(s) + CO2(g) en donde la descomposición
del carbonato de calcio implica una gran incremento de entro-
pía ya que a partir de un sólido se producen dos sustancias,
una de ellas un gas. Para el caso en el que sólo participen
gases se puede establecer que si el número total de moles
aumenta en el proceso, entonces ΔS° > 0; por el contrario,
si el número total de moles disminuye, entonces ΔS° < 0. Éste
es el caso representado por la siguiente ecuación: 

N2(g) + 3 H2(g) → 2 NH3(g). A partir de la siguiente tabla
se pueden obtener los valores de ΔS° para cada una de las
reacciones que corresponden a la actividad A-4.

El segundo principio establece que la entropía total debe
aumentar. Por tanto, si en un sistema la entropía disminu-
ye, ese cambio se asocia con una variación de entropía de
los alrededores positiva de tal forma que la suma de ambos
valores proporciona un número positivo 

(ΔStotal > 0). 

Sustancia Sº/JK-1mol-1

Na(s) 51,2

Cl2(g) 223,0

NaCl(s) 72,5

CaCO3(s) 92,9

CaO(s) 38,1

CO2(g) 213,7

N2(g) 191,6

H2(g) 130,6

NH3(g) 192,3
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Cálculo de la entropía de los alrededores
La discusión cualitativa previamente realizada para lle-

gar a la ecuación matemática que permite calcular la varia-
ción de entropía de los alrededores se basa en la introduc-
ción efectuada para comprender el concepto de entropía. 

Con la ayuda de la ecuación obtenida se puede calcular
ΔStotal = ΔSsistema + ΔSalrededores. El ejemplo 2 es un ejerci-
cio de aplicación de esta ecuación. De forma análoga, en la
actividad A-5 podemos realizar los siguientes cálculos:

sustituyendo los correspondientes valores:

Por otro lado:

Finalmente:

5.2. Energía libre de Gibbs

Se define una nueva función termodinámica denomina-
da energía libre de Gibbs (G), que nos permite establecer
un nuevo criterio de espontaneidad basado únicamente en
las propiedades del sistema. Existen otras funciones termo-
dinámicas que nos sirven también para decidir si un proce-
so será o no espontáneo. Por ejemplo, el potencial de Helm-
holtz (F), nos sirve de criterio de espontaneidad si las
variables que se mantienen constantes son la temperatura
y el volumen (a V y T constantes, un proceso es espontáneo
si ΔF < 0). Por tanto, es necesario especificar las variables
que se mantienen constantes para hacer referencia a la
variación de la función termodinámica apropiada.

Conviene en este punto advertir la confusión existente
en cuanto a la nomenclatura. En muchos manuales no se
hace una clara distinción entre ΔG, dG, ΔG°, ΔrG y ΔrG°.
Por ejemplo, se señala que si ΔG° < 0 el proceso es espon-
táneo, cuando en realidad ΔG° (o ΔrG°) sólo nos informan
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de lo que ha “avanzado” una reacción particular ya que ΔrG°
está relacionada con la constante de equilibrio termodiná-
mica (K°) según la ecuación: ΔrG° = −RTlnK°. Cuanto más
negativo sea el valor de ΔrG° más grande será el valor de la
constante de equilibrio termodinámica, K° (en una mayor
extensión se produce la reacción “Reactivos” → ‘Produc-
tos’). Puede haber valores de ΔrG° positivos (la reacción
“Reactivos” → “Productos” se produce en una pequeña
extensión), pero ello no significa que el proceso no pueda
ser espontáneo. En realidad, para saber si, en unas condi-
ciones dadas, se producirá una reacción química en un sen-
tido u otro debemos evaluar el signo de la siguiente ecua-
ción: ΔrG = ΔrG° + RTlnQ, donde ΔrG es la denominada
energía libre de reacción (no es un incremento), definida
como 

siendo dξ el denominado grado de avance de reacción. Q es
el denominado cociente de reacción. Es evidente que en
condiciones estándar se cumple que Q = 1 por lo que sólo
en ese caso el signo (y valor) de ΔrG° coincide con el de ΔrG,
por lo que  únicamente es esas condiciones ΔrG° nos puede
servir de criterio inequívoco de espontaneidad de una reac-
ción (ej. en procesos redox se emplea este criterio de for-
ma indirecta a partir de los valores de E°). En la bibliogra-
fía reseñada puede encontrarse una discusión más detallada
acerca de estos aspectos.

Dada la complejidad de todos estos apartados pensamos
que es más que suficiente el tratamiento que se ha realiza-
do en el libro de los alumnos. Además, los conceptos rela-
cionados con el segundo principio de la termodinámica úni-
camente se tratan en este capítulo, no siendo necesarios
para seguir avanzando en el curso. Por ello, de nuevo insis-
timos en que consideramos un acierto su no inclusión en
algún currículum oficial.

Según las precisiones realizadas previamente se explica
por qué en la parte final se realizan cálculos de ΔG° (recor-
damos que no debe confundirse con ΔG ni con ΔrG°) y se
analiza el significado de los resultados obtenidos para diver-
sas reacciones (ejemplos 3 y 4 y actividades 6 y 7). Esta
última actividad no es más que un ejercicio de aplicación
del cálculo de ΔG°: 

H2(g) + Cl2(g) → 2 HCl(g);

ΔG° = (−184,6 kJ) − (298 K) (0,020 kJ/K) = −190,56 kJ

2 Mg(s) + O2(g) → 2 MgO(s);

ΔG° = (−1202,4 kJ) − (298 K)·(−0,2168 kJ/K) = −1137,79 kJ

ΔrG
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Tema 4. Solución a los ejercicios finales

PROBLEMA 1
T = 22,9 ºC.

PROBLEMA 2
a) 25,3 kJ; V = 56,4 L.

PROBLEMA 7

b) 

c) V(CO2) = 152,725 L; ΔH = −5562,5 kJ

PROBLEMA 8
ΔH = −172,33 kcal/mol.

PROBLEMA 9

PROBLEMA 10
ΔH = −120,02 kcal.

PROBLEMA 11

PROBLEMA 12

PROBLEMA 13
Q = −1,98·105 kJ.

PROBLEMA 14
−1299,5 kJ/mol; m(C2H2) = 2 g.

PROBLEMA 15
a) C8H18(�) + 25/2 O2(g) → 8 CO2(g) + 9 H2O(g).

b) ΔH = −1,335·105 kJ.

c) ΔH = 1,008·108 kJ.

PROBLEMA 16

C H O g CO g H O6 6 2 2 2
15
2

6 3( ) ( )   ( )   ( )� �+ → +

ΔH HNO aq kcal molf
0

2 30 8( ) ,   / .⎡⎣ ⎤⎦ = −

ΔH ZnO s kcal molf
0 38 72( ) ,   / .⎡⎣ ⎤⎦ = −

ΔH C H kcal molf
0

6 6 13( )  �⎡⎣ ⎤⎦ = + /

ΔH CH g kJf
0

4 74 63  ( ) ,  ⎡⎣ ⎤⎦ = −

ΔHº = ΔUº + PΔV = ΔUº + ΔnRT

ΔUº = ΔHº − ΔnRT

ΔUº = −3263689,9 J

PROBLEMA 22
a) ΔH = +1648 kJ; b) ΔH = +1179 kJ; 

c) ΔH = −235,5 kJ; d) ΔH = −365 kJ.

PROBLEMA 25
ΔH = +216 kJ/mol.

PROBLEMA 26
ΔH = −390,7 kJ.

Tema 5. Solución a los ejercicios finales

PROBLEMA 1
a) ΔSº < 0; b) ΔSº < 0; c) ΔSº > 0.

PROBLEMA 2
a) I2(g); b) Na Cl(aq); H2O (g) (T = 120º C).

PROBLEMA 4
a) −198,7 J/K b) 24,9 J/K

c) 3 J/K d) −44,4 J/K.

PROBLEMA 5
a) 309,4 J/K b) –606,0 J/K

c) 1320,5 J/K d) 811,4 J/K.

PROBLEMA 6
a) 110,7 J/K b) −581,1 J/K

c) 1323,5 J/K d) 767 J/K

PROBLEMA 7
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PROBLEMA 8
a) 82,78 kJ y 60,32 kJ b) −394,39 kJ y −397,10 kJ  

c) 228,57 kJ y 188,52 kJ d) 48,48 kJ y −109,28 kJ

PROBLEMA 9

Tema 4. Autoevaluación

EJERCICIO 1
a) CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g)+ 2 H2O(g); ΔH = −889,6 kJ.

b) m(CH4) = 12,03 g.

EJERCICIO 3. −75,1 kJ/mol

Δ ° > Δ > Δ ° > << Δ ° < >>H G T G Tsist
o0 0 0 0; ; ( ); ( ).

EJERCICIO 4. ΔHº = −726 kJ; ΔUº = −724763 J

EJERCICIO 5. −1410,8 kJ/mol y −1063 kJ/mol

Tema 5. Autoevaluación

EJERCICIO 1. 158,9 J/mol K.

EJERCICIO 2.

EJERCICIO 3. ΔGº = −70,6 kJ. Proceso muy poco favore-
cido desde el punto de vista termodinámico.

EJERCICIO 4. N2(g) + 2O2(g) → N2O4(g); ΔHº > 0; ΔSº < 0.

EJERCICIO 5. ΔGº < 0 (T < 1053 K); T = 1053 (ΔGº = 0).
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5. EVALUACIÓN
CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Conoce el significado de los conceptos y términos funda-
mentales de este tema: energía, calor, trabajo, entalpía.

• Comprende de forma significativa las siguientes leyes o
principios: primer principio de la termodinámica, segun-
do principio de la termodinámica, criterio de proceso
espontáneo.

• Realiza correctamente cálculos estequiométricos y ter-
moquímicos.

• Sabe construir diagramas termoquímicos.

• Utiliza la ley de Hess a partir de diferentes tipos de ental-
pías: de reacción, de formación y de enlace.

• Sabe dar una interpretación microscópica al segundo prin-
cipio de la termodinámica.

• Conoce lo que significa un proceso espontáneo y sabe eva-
luar la variación de entropía total para una reacción dada.

• Sabe evaluar ΔGº y conoce el significado de su valor.

• Distingue entre ΔS°sistema y ΔSºtotal.

EJERCICIOS DE EVALUACIÓN

1 En el laboratorio existen dos frascos con sendas etique-
tas:

a) Explica de forma detallada el procedimiento experi-
mental que emplearías y los cálculos que efectuarías
para medir el calor de disolución del hidróxido de
potasio en agua.

b) Explica de forma detallada el procedimiento experi-
mental que emplearías  y los cálculos que efectuarí-
as para medir la entalpía de reacción correspondien-
te al proceso representado por la siguiente ecuación
química:

KOH(aq) + HNO3(aq) → KNO3(aq) + H2O(�).

2 El metano es un combustible ampliamente empleado en
nuestra sociedad. El butano también se emplea como
combustible. Con la ayuda de los siguientes datos:

establece criterios para preferir uno u otro como com-
bustible.

3 a) Calcula la entalpía de formación estándar del etano,
C2H6(g), conocidos los siguientes datos:

b) ¿Cuántos litros de etano, medidos en condiciones nor-
males, deberán quemarse para realizar un calor de
1000 kJ?

4 En algunos países se utiliza el etanol, C2H5OH(�), como
sustituto de la gasolina en los motores de los automóvi-
les. Suponiendo que la gasolina está compuesta única-
mente por octano, C8H18(�):

a) Calcula la variación de entalpía (en kJ/mol) para la
combustión completa del etanol y del octano (en
ambos casos sólo se produce dióxido de carbono y agua
líquida).

b) ¿En cuál de las dos combustiones se realiza más calor
por kilogramo de combustión quemado?

5 Durante la década de los años cuarenta y debido a la esca-
sez de gasolina, se utilizó como combustible para auto-
móviles el monóxido de carbono obtenido a partir del car-
bón en los “gasógenos”. Sabiendo que la combustión del
CO(g) para dar CO2(g) tiene una variación de entalpía de
−283 kJ/mol a 25 °C:

a) Calcula la variación de entalpía de formación del
CO(g).

b) ¿Qué cantidad de calor se puede realizar al quemar
100 m3 de CO(g), medidos a 25 ºC y 750 mm Hg?

c) ¿Qué volumen ocuparía el O2(g) necesario para la com-
bustión del apartado anterior, medido en las mismas
condiciones de presión y de temperatura?

6 Calcula ΔSºtotal de los procesos representados por las
siguientes ecuaciones:

a) 2 Al(s) + 3/2 O2(g) → Al2O3(s)

b) Fe2O3(s) → 2 Fe(s) + 3/2 O2(g)

7 Calcula ΔGº de los siguientes procesos:

a) CH4(g) + 2 O2(g) → CO2(g) + 2 H2O(�)

b) 2 NO2(g) → N2(g) + 2 O2(g)
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7. RECURSOS DIDÁCTICOS Y BIBLIOGRAFÍA DE CONSULTA 



VÍDEOS
1) La conservación de la energía. El universo mecánico. 28

minutos.

Hace referencia al contexto social abordando la crisis de
la energía. Estudia el principio de conservación de la
energía y las transformaciones energéticas.

2) Calor, temperatura y propiedades de la materia. Vídeo
Enciclopedia Americana. 14 minutos.

Diferencia los conceptos de calor y temperatura y ejem-
plifica procesos que suponen realización de calor.
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1. PRERREQUISITOS
1) Conocer el criterio para saber cuándo una reacción es

endoenergética y cuándo es exoenergética.

2) Conocer los aspectos básicos de la Teoría Cinético-Mole-
cular.

3) Dominar con soltura los conceptos de cantidad de sus-
tancia y de concentración.

4) Conocer el significado general del término velocidad.

5) Reconocer un proceso químico e interpretarlo en función
de la ruptura y formación de enlaces químicos.

6) Interpretar el significado que proporciona una determi-
nada ecuación química.

7) Saber dibujar e interpretar diagramas termoquímicos.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Dificultad a la hora de explicar la reacción química en

función del modelo de las colisiones.

2) Asociación de los conceptos grado de avance de una reac-
ción y rapidez con la que se produce.

3) Asociación del concepto de espontaneidad con reacción
rápida.

4) La presencia de un catalizador aumenta la cantidad de
productos de reacción.

5) El catalizador afecta de forma diferente a la reacción
directa y a la reacción inversa.

6) La velocidad de reacción aumenta con el tiempo.

7) Un aumento de la temperatura sólo favorece la veloci-
dad de reacción directa, mientras que la reacción inver-
sa disminuye.

66CCIINNÉÉTTIICCAA

QQUUÍÍMMIICCAA
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Explicar el término cinética quími-
ca.

2. Definir el concepto velocidad de
reacción.

3. Enumerar los cinco factores princi-
pales que afectan a la velocidad de
reacción.

4. Explicar el significado del término
energía de activación.

5. Dar ejemplos de biocatalizadores,
indicando su función.

6. Diferenciar la catálisis homogénea
de la catálisis heterogénea.

7. Conocer de forma general las ideas
básicas en que se basa la teoría de
las colisiones.

1. Proporcionar ejemplos específicos
que ilustren la importancia del estu-
dio de la cinética química en la
industria y en los seres vivos.

2. Discutir y proporcionar ejemplos
acerca de cada uno de los factores
que afectan a la velocidad de reac-
ción.

3. Dibujar sendos diagramas energéti-
cos para reacciones endoenergéti-
cas y exoenergéticas.

4. Comparar cada uno de los diagra-
mas del punto anterior con los que
resultan cuando se encuentra pre-
sente un catalizador.

5. Escribir sendas expresiones para la
velocidad de reacción de un deter-
minado proceso en función de la
variación de las concentraciones de
las sustancias que participan en el
mismo.

6. Calcular velocidades de reacción
medias.

7. Explicar, según la teoría de las coli-
siones, como afectan a la velocidad
de reacción cada uno de los siguien-
tes factores: a) naturaleza de los
reactivos, su grado de subdivisión y
su concentración; b) la temperatu-
ra; c) la presencia de un cataliza-
dor.

8. Escribir la ecuación de velocidad ,
conocido el mecanismo de reacción.

1. Tomar conciencia del interés que
tiene el estudio y control de la velo-
cidad con la que se produce una
determinada reacción química.

2. Señalar la importancia de los cata-
lizadores en la vida diaria, propor-
cionando ejemplos de procesos
importantes desde los puntos de vis-
ta industrial, bioquímico y medio-
ambiental.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
Los alumnos ya tienen criterios para establecer si un

determinado proceso es o no químico y además deben saber
interpretar una ecuación química para obtener información
de los cambios materiales y energéticos que en la misma
tienen lugar. Además, en el tema anterior se ha introduci-
do el segundo principio de la termodinámica que permite
establecer los criterios que determinan si un proceso dado
es posible o no. Sin embargo, esto último no es suficiente
para entender por qué se producen las reacciones químicas.
Es necesario, además, estudiar los aspectos relacionados
con la velocidad con la que se producen. Por ello, en la pre-
sentación del tema se señalan una serie de aspectos pro-
blemáticos acerca de la reacción química que todavía no se
habían planteado en temas anteriores. Haremos hincapié
en la definición y cálculo de la velocidad de reacción para
luego estudiar los factores que determinan la velocidad de
una reacción química, que serán posteriormente explicados
mediante la teoría de las colisiones. Los aspectos relacio-
nados con los mecanismos de reacción se dejan para un nivel
más avanzado, si bien se menciona brevemente este aspec-
to para el caso de la destrucción del ozono estratosférico
en la lectura final del tema. 

4.1. Velocidad de reacción

Este apartado se introduce mediante la lectura ‘Veloci-
dad de reacción y vida diaria’. En la misma se proporcio-
nan diferentes ejemplos que permiten reconocer la impor-
tancia del estudio de los aspectos relacionados con la
cinética química.

Una vez se ha proporcionado una ecuación matemática
para su cálculo se desarrolla el ejemplo 1. En el mismo se
pone de manifiesto que la velocidad de reacción se puede
calcular tanto a partir de los cambios de concentración de
uno de los productos como de los reactivos. Además, según
se desprende del análisis de la figuras 1.4 y 1.5, la veloci-
dad media de reacción disminuye con el tiempo. El ejerci-
cio 1 de la página 218 es análogo al realizado en el ejem-
plo 1.

En el ejemplo 2 se presenta una nueva reacción quími-
ca con la diferencia de que ahora la estequiometría no es
1:1 como ocurría en el ejemplo 1. En cualquier caso, una
vez definida la velocidad de una determinada reacción quí-
mica tomando como referencia una de las sustancias parti-
cipantes, las expresiones matemáticas correspondientes de
velocidad de reacción en función de las otras especias quí-
micas participantes, deben tener en cuenta la estequime-
tría de la reacción. Así, en la A-1 podemos escribir que la
velocidad a la que reacciona el hidrógeno es el triple de la
que lo hace el nitrógeno:

vreacc.(H2) = 3 vreacc.(N2)

De forma análoga, podemos escribir que la velocidad con
la que se forma el amoniaco es el doble de la velocidad con
la que reacciona el nitrógeno:

vform.(NH3) = 2 vreacc.(N2)

Por todo ello, podemos escribir: 

Si vform.(NH3) = 0,0015 mol L–1 min–1, de forma inmedia-
ta podemos calcular las velocidades medias de reacción del
nitrógeno y del hidrógeno:

vreacc.(N2) = 1/2 vform.(NH3) = 7,5 · 10–4 mol L–1 min–1 

vreacc.(H2) = 3 vreacc.(N2) = 2,25 · 10–3 mol L–1 min–1 

El ejercicio 2 de la página 218 y la actividad 1 de la auto-
evaluación pueden ayudar a consolidar estos conceptos.

4.2. Factores que afectan la velocidad de reacción

Los alumnos deben estar familiarizados con la TCM (A-2).
Por ello, se espera que emitan como hipótesis que la velo-
cidad con la que se rompen los enlaces de los reactivos
dependa de la mayor o menor frecuencia de choques efec-
tivos pueda estar relacionada con la temperatura y la con-
centración; también se espera que nombren los catalizado-
res por el conocimiento previo (producido en cursos previos
y en el ámbito cotidiano) de su existencia y acción. En este
apartado se estudian los cinco factores que determinan prin-
cipalmente la velocidad de las reacciones químicas. Este
estudio es esencialmente empírico y descriptivo, por lo que
en el mismo se han intentado proporcionar ejemplos de reac-
ciones químicas que puedan realizarse con facilidad en el
laboratorio o que tengan interés desde el punto de vista tec-
nológico-industrial o biomédico. 

La contestación de la actividad A-3 supone establecer
consideraciones análogas a las realizadas cuando se compa-
ran las velocidades de reacción de precipitación del cloru-
ro de plata y la oxidación del amoniaco, respectivamente.
Esta última reacción puede realizarse en el laboratorio si se
suspende una espiral de hilo de cobre (que previamente ha
sido calentado a la llama) sobre una disolución acuosa, con-
centrada y caliente, de amoniaco. El cobre actúa como cata-
lizador, oxidándose el amoniaco en su superficie. La reac-
ción es tan exotérmica que puede fundir el hilo de cobre,
de forma que al caer sobre la disolución acuosa, ésta se
vuelve de color azul debido a la formación del ion
Cu(NH3)4

2+(aq).

Las actividades A-4 y A-5 suponen nuevos ejemplos de
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variación de la velocidad de reacción con la concentración.
En la A-4, para cantidades idénticas de reactivos, cuanto
menor sea el volumen del reactor mayor será su concentra-
ción, lo cual está asociado a una velocidad de reacción
mayor. En la A-5, los efectos señalados se deben a una dis-
minución de la concentración de oxígeno.

Por su parte, dos de los ejemplos que se mencionan para
estudiar el efecto del grado de subdivisión de los reactivos:
reacción del ácido clorhídrico con el mármol y reacción del
cinc con el ácido clorhídrico, se pueden realizar fácilmen-
te en el laboratorio como pequeños experimentos de cáte-
dra. Además, esta última reacción puede también utilizar-
se para mostrar el efecto de la temperatura, adoptando las
debidas precauciones con el manejo del ácido clorhídrico
caliente. Finalmente, el efecto de los catalizadores puede
mostrarse mediante la reacción que se describe en la figu-
ra 2.3. En cualquier caso, si se dispone de un retroproyec-
tor, todas las reacciones anteriores pueden visualizarse y
comentarse utilizando pequeñas cantidades de reactivos
que se ponen en contacto en el interior de sendas placas
Petri. Son actividades prácticas muy recomendables por la
facilidad con la que se producen y la sencillez con la que se
visualizan, permitiéndose repetir con relativa rapidez, si es
necesario, alguna de las reacciones para establecer las com-
paraciones pertinentes y focalizar los aspectos más relevan-
tes de las mismas.

La lectura ‘Importancia de los catalizadores’ presenta
un rápido repaso a reacciones importantes, tanto desde el
punto de vista industrial como bioquímico, todas ellas rea-
lizadas mediante la participación de un catalizador especí-
fico. En la actividad A-6 se propone una pequeña búsque-
da bibliográfica. Si no se quiere emplear mucho tiempo en
esta actividad, se puede proponer a los alumnos la lectura
de ‘El Instituto de Tecnología Química (ITQ)’ (págs. 435-
436). Entre la abundante bibliografía que existe al respec-
to, el profesorado interesado puede consultar,entre otros,
dos libros: Ball (1994) y Fernández (1994). Para experimen-
tos con zeolitas puede consultarse el artículo de Coker et
al. (1999). 

Finalmente, se propone a los alumnos la realización del
experimento-1 ‘Estudiando la influencia de la concentra-
ción y de la temperatura en la velocidad de reacción’. Los
aspectos teóricos estudiados previamente les permitirán for-
mular las correspondientes hipótesis y comprobarlas de una
forma sencilla.

La actividad A-7 pretende recapitular todos los aspec-
tos estudiados en este apartado mediante su aplicación prác-
tica a una reacción particular. Puede ser un buen momen-
to para realizar esta reacción según se ha indicado
anteriormente utilizando hilo de cobre como catalizador.
Una actividad análoga es la nº 5 de la autoevaluación.

4.3. Un modelo de reacción química. 
Teoría de las colisiones

Una vez estudiados los factores de los que depende la
velocidad de reacción, necesitamos un modelo que explique
los cambios que seproducen en cada caso. Por ello, en un
primer apartado se introduce la teoría de las colisiones. Dos
aspectos clave necesitamos para la comprensión de esta teo-
ría: a) el análisis del significado de las curvas de distribución
de Maxwell-Boltzman y b) el concepto de energía de activa-
ción, que además se deben relacionar entre sí (Figs. 3.4, 3.6
y 3.7-3.8). 

El dibujo de los diagramas energéticos análogos a los de
la figura 3.3 permite ayudar a explicar la cinética de reac-
ciones tanto exoenergéticas como endoenergéticas. En la
actividad A-8 la reacción del primer apartado se correspon-
de con la figura 3.3(a) y la de segundo apartado con la figu-
ra 3.3(b). Nuevos ejercicios análogos pueden encontrarse
al final del tema (ejercicios 6, 7, 8 y 9).

Los alumnos quizás puedan responder la actividad A-9
sin mayor dificultad a la hora de explicar cómo la natura-
leza de los reactivos, la concentración y el grado de subdi-
visión afectan a la velocidad de reacción. En el caso de la
temperatura la respuesta será parcial (las moléculas se mue-
ven más rápido cuanto mayor es la temperatura, lo cual
genera un mayor número de choques efectivos), por lo que
será necesario explicar con detalle la figura 3.6 que supo-
ne el cambio en la distribución energética de las molécu-
las; ello permite explicar aumentos importantes en la velo-
cidad de reacción mediante la variación de sólo unos grados
de temperatura. Finalmente, el análisis conjunto de las figu-
ras 3.7 y 3.8 proporciona una explicación acerca del efec-
to de los catalizadores sobre la velocidad de reacción.

Para finalizar se propone una actividad de recapitulación
(A-10) en la que los alumnos deben resumir para cada uno
de los cinco factores estudiados sus efectos sobre la velo-
cidad de reacción y la explicación de esos cambios median-
te la teoría de las colisiones. Es conveniente acostumbrar a
los alumnos a realizar este tipo de actividades por su enor-
me valor formativo.

4.4. Orden de reacción, mecanismo de reacción y
molecularidad

Los alumnos suelen establecer asociaciones entre la
ecuación estequiométríca que representa una determinada
reacción química y su orden de reacción y, en consecuen-
cia, su ecuación de velocidad. Las actividades A-11, A-12
y A-13 tratan de poner de evaluar que el alumno sabe que
la ecuación de velocidad se determina experimentalmente
y que la etapa más lenta de un mecanismo de reacción es
la que determina la velocidad de reacción global.
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El tema finaliza con una lectura (El ozono) en la que se
ponen de manifiesto los efectos que produce el ozono sobre
los seres vivos y los materiales, el mecanismo de destruc-
ción del ozono estratosférico, las investigaciones realizadas
a este respecto, los efectos que produce en la vida de los
animales y de las plantas y las medidas iniciales tomadas
para evitarlos.

4.5 Solución a los ejercicios finales

PROBLEMA 1
a) v1 = 1,8 · 10–4 mol L–1 s–1; v2 = 8 · 10–5 mol L–1 s–1; 

c) A medida que disminuye la concentración de C4H9Cl la
velocidad de reacción disminuye.

PROBLEMA 2

PROBLEMA 6
Suponiendo que se lleguen ambos casos a la temperatu-

ra necesaria para la coagulación de las proteínas del hue-
vo, debemos realizar las siguientes consideraciones: 

1) La temperatura a la que hierve el agua en la cima de la
montaña es inferior que la correspondiente al nivel del
mar. Éste es un factor fundamental que favorece la coc-
ción del huevo al nivel del mar. 

2) Una segunda consideración de menor importancia se
debe a la menor concentración del oxígeno a grandes
alturas, lo cual hace que la combustión sea más lenta y
que ésta no sea completa (por ello, la energía transfe-
rida es menor en este caso).

PROBLEMA 7
Catálisis heterogénea: les tres primeras; catálisis homo-

génea: reacción de esterificación.

PROBLEMA 8
a) nº 1; b) nº 2; c) nº 1.

PROBLEMA 10
Ea = 158 kJ/mol; ΔH = –26 kJ/mol.

PROBLEMA 11
Ea = 70 kJ.

v
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PROBLEMA 13
Todas falsas.

PROBLEMA 14
a) F; b) F; c) F; d) F; e) F; f) V.

PROBLEMA 17
14) v= k [H2][Br2]

1/2.

PROBLEMA 18
a) v = –2 · 10–3 mol L–1 s–1; b) v = k [NO2]

2

PROBLEMA 19
v = k [NO2]

2

PROBLEMA 20
a) NO2Cl → NO2 + Cl; b) v = k [NO2Cl]

PROBLEMA 21
1) NO2 + O3 → NO3 + O2 (lenta)

4.6. Autoevaluación

EJERCICIO 1

a) i) v = 1,6 · 10–3 mol L–1 min–1; 
ii) 4 · 10–4 mol L–1 min–1; 
iii) 8 · 10–4 mol L–1 min–1; 

b) vreacción = 1,6 · 10–3 mol L–1 min–1.

EJERCICIO 4
4) a) Ea = 173 kJ; b) Ea = 10 kJ.

EJERCICIO 5
1) aumento de temperatura; 2) presencia de un catali-

zador; 3) aumento de la concentración de los reactivos
(por ejemplo, disminución del volumen de reacción o bien
aumento de la cantidad de sustancia de nitrógeno y/o de
hidrógeno, a volumen constante).

EJERCICIO 7
v = k[A2]

2 [B2]
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5. EVALUACIÓN
CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Conoce el significado de conceptos y términos fundamen-
tales de este tema: temperatura, entalpía de reacción,
velocidad de reacción, catalizador, energía de activación.

• Sabe calcular velocidades de reacción medias a partir de
datos experimentales.

• Conoce los factores principales de los que depende la
energía de activación.

• Sabe explicar, con la ayuda de la teoría de las colisiones,
cómo afectan a la velocidad de reacción: la naturaleza
de los reactivos, su grado de subdivisión y su concentra-
ción, así como la temperatura y la energía de activación.

• Sabe escribir una determinada ecuación de velocidad,
conocido el mecanismo de reacción.

PROPUESTA DE EJERCICIOS Y CUESTIONES DE
EVALUACIÓN

1 En el estudio de la descomposición del agua oxigenada,
de acuerdo con la siguiente ecuación: 

2 H2O2(aq) → 2 H2O(�) + O2(g) 

se obtuvieron los siguiente datos:

a) Calcula la velocidad de descomposición del agua oxi-
genada a intervalos de tiempo de 400 s. ¿Qué tenden-
cia se observa? ¿Puedes dar una explicación?

b) Calcula la velocidad de formación del oxígeno para
cada uno de los intervalos de tiempo anteriores. ¿Qué
tendencia se observa? ¿Puedes dar una explicación?

c) Si definimos la velocidad de reacción como,

calcúlala para cada uno de los intervalos

de tiempo definidos anteriormente. ¿Qué relación
guardan estos valores los de las correspondientes velo-
cidades calculadas en los dos apartados anteriores?

2 Dada la reacción química representada por la siguiente
ecuación:

4 NH3(g) + 5 O2(g) → 4 NO(g) + 6 H2O(g)

a) Si en un instante dado la concentración de amoniaco
es de 10–3 mol/L y 10 minutos más tarde es de 5 · 10–4

mol/L, ¿cuál es la velocidad de reacción del oxígeno
y la velocidad de formación del agua en ese intervalo
de tiempo?

b) Si la velocidad media de reacción la expresamos como

, escribe sendas expresiones correspon-

dientes a la velocidad media de reacción en función
de las concentraciones del resto de sustancias parti-
cipantes en la reacción.

3 Explica por qué:

a) La velocidad de una reacción química puede aumen-
tar considerablemente con un pequeño incremento de
temperatura, mientras que la frecuencia de las coli-
siones sólo lo haga en una pequeña cuantía.

b) Manteniendo constante la temperatura, la velocidad
de reacción de una reacción química se ve considera-
blemente aumentada por el empleo de un catalizador
específico.

c) La presencia de un catalizador no cambia la entalpía
de una reacción química.

4 Para los procesos representados mediante las siguientes
ecuaciones químicas:

a) A(g) → B(g) + C(g); ΔHº = +20 kJ/mol; Ea = + 81 kJ/mol

b) P(g) → R(g) + S(g); ΔHº = −50 kJ/mol; Ea = + 45 kJ/mol

c) M(g) + N(g) → Q(g); ΔHº = −60 kJ/mol; Ea = + 75 kJ/mol

i) Señala si alguna de estas tres reacciones se puede
mantener por sí misma una vez iniciada. 

ii) Indica, a igualdad de otros factores, cuál de ellas es
más lenta. 

iii) Calcula en cada caso la energía de activación de la
correspondiente reacción inversa.

(Resuelve cada uno de los apartados mediante el dibujo
de los correspondientes diagramas entálpicos). 

v
NH

t
= −

Δ ⎡⎣ ⎤⎦
Δ

3

v
H O

t
=

Δ ⎡⎣ ⎤⎦
Δ

2

Tiempo/s [H2O2]/mol L–1

0 2,32
400 1,72
800 1,30

1200 0,98
1600 0,73



105

ARTÍCULOS
• BANERJEE, A.C. 1991. Misconceptions of students and tea-

chers in chemical equilibrium. International Journal of
Science Education, Vol. 13, No. 3, pp. 355-362.

• BOLETÍN TERAPÉUTICO VALENCIANO. 
• CACHAPUZ, AF.C. y MASKILL, R. 1989. Using word associa-

tion in formative classroom tests: following the learning
of Le Chatelier’s principle. International Journal of Scien-
ce Education, Vol. 11, No. 2, pp. 235-246.

• CACHAPUZ, AF.C. y MASKILL, R. 1987. Detecting changes
with learning in the organization of knowledge: use of
word association tests to follow the learning of collision
theory. International Journal of Science Education, Vol.
9, No. 4, pp. 491-504.

• CAMACHO, M. y GOOD, R. 1989. Problem solving and che-
mical equilibrium: successful versus unsuccessful perfor-
mance. Journal of Research in Science Teaching, Vol. 26,
No. 3, pp. 251-272.

• COKER, E.N. y DAVIS, P.J. 1999. Experiments with zeoli-
tes at the secondary-school level: experience from the
Netherlands. Journal of Chemical Education, Vol. 76, No.
10, pp. 1417-1419.

• GARNET, P.J. et al. 1995. Students’ alternative concep-
tions in chemistry: a review of research and implications
for teaching. and learning, Studies in Science Education,
Vol. 25, 69-95.

• GRIFFITHS, A.K. 1994. A critical analysis and synthesis of
research on students’ chemistry misconceptions. En SCH-
MIDT (Ed) Proceeding of the 1994 International Sympo-
sium ‘Problem Solving and Misconceptions in Chemistry
and Physics’. ICASE: University of Dortmund.

• HACKING, M.W. y GARNETT, P.J. 1985. Chemical equili-
brium: learning difficulties and teaching strategies. The
Australian Science Teachers Journal, Vol. 31, No. 4, pp.
8-13.

• HACKING, M.W. y GARNETT, P.J. 1985. Misconceptions of
chemical equilibrium. European Journal of Science Edu-
cation, Vol. 7, No. 2, pp. 205-214.

• JUSTI, R. 2002. Teaching and learning chemical kinetics.
En GILBERT, J.K. (Ed.) Chemical Education: Towards Rese-
arch-based Practice, pp. 293-315. Kluwer: Dordrecht.

• NÍAZ, M. 1995a. Relationship between student performan-
ce on conceptual and computational problems of chemi-
cal equilibrium, International Journal of Science Educa-
tion, Vol. 17, No. 3, pp. 343-355.

• NÍAZ, M. 1995b. Chemical equilibrium and Newton’s Third
Law of Motion: Ontogeny/Phylogeny Revisited, Interchan-
ge, Vol. 26, No. 1, pp. 19-32.

• VAN DRIEL, J.H.; de VOS, W. y VERDONK, A.H. 1990. Why
do some molecules react. while others don’t? En
LIJNSE,PL.; LICHT,P.; de WOS, W. y WAARLO, A.J. (Ed.)
Relating Macroscopic Phenomena to Microscopic Parti-
cles. Centre for Science and Mathematics Education: Uni-
versity of Utrech, pp. 151-162.

LIBROS

• BALL, P. 1994. Designing the Molecular World. Princeton
University Press: Princeton.

• BRILLAS, E.; BASTIDA, R.M.; CENTELLAS, F. y DOMÈNECH,
X. 1992. Fonaments de termodinàmica, electroquímica i
cinètica. Barcanova: Barcelona.

• CLIMENT, M D. et al. 1992. Conocer la química del medio
ambiente. La atmósfera. SPUPV: Valencia.

• FERNÁNDEZ, R. 1994. La química en la sociedad. UNAM:
México.

• GILLESPIE, R.J., HUMPHREYS, D.A., BAIRD, N.C. y ROBIN-
SON, E.A. 1989. Chemistry. Allyn & Bacon: Massachusetts.

• GILLESPIE, R.J., EATON, D.R.; HUMPHREYS, D.A. y ROBIN-
SON, E.A. 1994. Atoms, molecules and reactions. Prenti-
ce Hall: New Jersey.

• PETRUCCI, R.H. y HARWOOD, W.S. 1998. Química gene-
ral. Prentice Hall: Madrid.

• PIMENTEL, G.C.1995. Oportunidades de la química. Pre-
sente y futuro. McGraw-Hill: México.

• PIMENTEL, G.C. y SPRATLEY, R.D. 1978. Química razona-
da. Reverté: Barcelona.

VÍDEOS

• UDC Didaskalia. 1983. Velocidad de reacción. Influencia
sobre la velocidad de reacción.

7. RECURSOS DIDÁCTICOS Y BIBLIOGRAFÍA DE CONSULTA 



106

1. PRERREQUISITOS
Se precisa para el estudio de este tema que el estudian-

te sea capaz de:

1) Utilizar el modelo cinético-molecular para interpretar la
reacción química y comprender la información que pro-
porciona una determinada ecuación química.

2) Dominar con soltura el cálculo proporcional.

3) Trabajar con números expresados con potencias de diez
y conocer el significado de los mismos.

4) Resolver ecuaciones de segundo grado. 

5) Conocer la ley de Avogadro, lo cual puede permitir inter-
pretar la igualdad % Vol. = % mol.

6) Calcular la molaridad, la fracción molar y el % en masa
de una sustancia en una disolución.

7) Diferenciar el concepto de concentración del de masa y
del de cantidad de sustancia.

8) Realizar cálculos estequiométricos.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Incorrecta interpretación de la doble semiflecha.
2) Errores relacionados con el carácter dinámico del equi-

librio.
3) Compartimentación o lateralización del equilibrio.
4) Confusiones debidas a la estequiometría.
5) Errores en el estudio de equilibrios heterogéneos: difi-

cultades masa-concentración.
6) Dificultades con la constante de equilibrio.
7) Errores acerca del efecto de los catalizadores sobre el

equilibrio.
8) Dificultades en el tratamiento de equilibrios simultáneos.
9) Errores en la predicción de la evolución de un sistema

en equilibrio por un cambio de las magnitudes que lo
definen: principio de Le Chatelier.

10) Aplicación incorrecta del principio de le Chatelier en
situaciones donde no tiene aplicación o está limitado.

11) Confusiones entre grado de avance y velocidad de reac-
ción y otras de tipo cinético.

12) Dificultad de transferencia de los principios del equili-
brio químico a equilibrios ácido-base o redox.

13) Concebir la “historia” de un fenómeno químico: com-
prender un estado de equilibrio, su pasado, su futuro y
la forma de evolucionar entre estos dos estados.

14) Se piensa que la constante de equilibrio depende de
las concentraciones y que no depende de la tempera-
tura.

77EEQQUUIILLIIBBRRIIOO

QQUUÍÍMMIICCOO
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Establecer las características gene-
rales que definen un sistema en
equilibrio químico.

2. Definir la ley del equilibrio quími-
co.

3. Conocer el significado del valor de
una constante de equilibrio.

4. Interpretar, de acuerdo con la teo-
ría de las colisiones, el estado de
equilibrio químico.

5. Conocer el significado del cociente
de reacción (Qp o Qc) y diferenciar-
lo del correspondiente de la cons-
tante del equilibrio (Kp o Kc).

6. Analizar el proceso histórico lleva-
do a cabo en el siglo XIX en el estu-
dio de equilibrios químicos.

7. Analizar el significado de lo que
supone perturbar un sistema en
equilibrio químico y establecer un
criterio general de evolución.

1. Calcular constantes de equilibrio a
partir de datos experimentales.

2. Expresar la constante de equilibrio
correctamente a partir de la corres-
pondiente ecuación química, tanto
para equilibrios homogéneos como
heterogéneos.

3. Relacionar los valores de Kp y Kc.

4. Dibujar diagramas concentración-
tiempo para procesos reversibles y
darles interpretación.

5. Evaluar las diferentes cantidades de
sustancia (o en su caso las presiones
parciales) de equilibrio.

6. Dibujar (de forma cualitativa) dia-
gramas de velocidad-tiempo para
procesos reversibles y darles la
correspondiente interpretación.

7. Predecir los posibles cambios que se
pueden producir en un equilibrio
químico por:
a) Variación, a volumen y tempera-

tura constantes, de la masa de
una de las sustancias participan-
tes.

b) Variación del volumen del reac-
tor (sistema como émbolo móvil),
manteniendo constantes la masa
total del sistema y la temperatu-
ra.

c) Variación de la temperatura a
presión constante.

1. Valorar la importancia que tiene el
control de los procesos de equilibrio
para abastecer las necesidades del
hombre.

2. Valorar la importancia que tiene la
investigación básica para el empleo
de los catalizadores en procesos de
la vida diaria y el establecimiento de
su acción en el caso de procesos bio-
químicos.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
Este tema lo podemos dividir  formalmente en dos gran-

des partes. En la primera de ellas nos centraremos en estu-
diar qué significa un estado de equilibrio químico y cómo
puede alcanzarse. Para ello introduciremos en primer lugar
los términos reversibilidad y reacción incompleta, que se
estudiarán desde un punto de vista esencialmente macros-
cópico. De esta forma llegaremos a definir la ley del equi-
librio químico, aprendiendo a escribir las ecuaciones mate-
máticas de Kp y Kc; estudiaremos el significado químico de
su valor y la relación matemática que las relaciona. Poste-
riormente se proporciona una interpretación molecular del
equilibrio químico, lo cual significa hacer suficiente hinca-
pié en su carácter dinámico. La primera parte del tema
finaliza con una tabla-resumen en la que se esquematizan
las características de los sistemas en equilibrio químico.

La segunda parte se centra en el estudio de la pertur-
bación de los sistemas en equilibrio químico. Puede lla-
mar la atención que no se emplee en esta discusión el lla-
mado principio de Le Chatelier en cualquiera de sus
formulaciones cualitativas. Nosotros hemos preferido utili-
zar un criterio esencialmente matemático, basado en el sig-
nificado de la ecuación de la constante de equilibrio y del
cociente de reacción (ya introducido en la primera parte
del tema). Este criterio general se desarrolla mediante un
control riguroso de las variables implicadas, restringiéndo-
se su aplicación a sólo tres casos. Todo este tratamiento evi-
ta los inconvenientes que se derivan a la hora de intentar
formular cualitativamente, de una forma precisa y sencilla,
el llamado principio de Le Chatelier. A ello debemos unir
las múltiples excepciones que la citada regla posee. Ade-
más, el tratamiento alternativo que se realiza encuentra
una justificación en niveles superiores mediante un estudio
termodinámico adecuado.

4.1. ¿Se producen siempre las reacciones químicas
de forma completa?

Reacciones reversibles
Puede ocurrir que nuestro alumnado mantenga un con-

cepto restringido de reacción química: ésta se produce siem-
pre de forma completa y sólo cesa cuando uno de los reac-
tivos se agota (reactivo limitante). Además, según esta visión
la reacción química sólo se produce en un sentido, que es
el establecido por la correspondiente ecuación química.
Para iniciar la reformulación de estas ideas, es convenien-
te que se verbalicen (A-1). De esta forma, los alumnos son
conscientes de sus conocimientos de partida, lo cual les ayu-
da a construir el nuevo conocimiento químico.

El experimento 1 (¿Se producen las reacciones quími-
cas en un solo sentido?) es una introducción experimental

a las reacciones reversibles. Algunos autores prefieren lla-
mar “inversibles” a estos procesos. De esta forma se evita
la confusión terminológica con el punto de vista estricta-
mente termodinámico asociado a los términos reversible e
irreversible. Una vez introducido el concepto de reacción
reversible se puede avanzar introduciendo el concepto de
reacción incompleta. En cada uno de los experimentos se
pueden conseguir colores intermedios. Mostrare-mos en cada
caso a los alumnos tres tubos de ensayo, dos de ellos con
las “coloraciones extremas” y el tercero con una coloración
intermedia. Los alumnos emiten sin dificultad como hipó-
tesis que en este último tubo de ensayo están presentes
todas las especies químicas. Los comentarios del profesor
pueden ayudar a admitir que en cualquiera de las situacio-
nes presentadas existen todos los iones (en mayor o menor
cuantía, de ahí la predominancia de uno u otro color).

Estos dos experimentos nos permiten establecer la nece-
sidad de una nueva terminología (doble semiflecha) que
contrasta con las reacciones que asumimos que se produ-
cen en un solo sentido y de foma completa (flecha sencilla)
(A-2).

El experimento-2 es una nueva aproximación al estudio
de las reacciones incompletas.

Equilibrio químico
Junto al carácter reversible (“inversible”) de los proce-

sos estudiados en el experimento 1 se debe desarrollar una
idea asociada: el carácter de reacción incompleta, según
la cual la reacción no avanza más (todas las especies quími-
cas que participan en el proceso se encuentran presentes).
Ese estado, de composición constante, en el que la reac-
ción química aparentemente se para (de momento no se con-
sidera conveniente adelantar explicaciones de tipo dinámi-
co), lo denominaremos equilibrio químico. Este estado
puede alcanzarse tanto si se parte inicialmente de los lla-
mados “reactivos” como si inicialmente sólo existen las espe-
cies químicas que formalmente se denominan “productos”.

El cuadro de la página 228 permite completar y precisar
la discusión previa realizada en la actividad A-2. De esta
forma, pretendemos ayudar a los alumnos a comprender el
significado del estado de equilibrio químico (característi-
cas, simbología, etc), precisando además que el mismo se
alcanza sólo en sistemas cerrados y aislados.

4.2. La constante de equilibrio. 
Ley de equilibrio químico

La introducción de la ley del equilibrio químico se rea-
liza de una forma empírica. La introducción termodinámi-
ca basada en el potencial químico excede el nivel de este
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curso. La aproximación cinética, basada en ecuaciones de
velocidad, aunque puede que ayude al establecimiento del
carácter dinámico del equilibrio químico, suele generar la
confusión de asociar las ecuaciones de velocidad a la este-
quiometría de la reacción.

Se ejemplifica un proceso concreto para cuantificar los
aspectos estudiados en el apartado anterior. Como puede
apreciarse en la figura 2.1, tanto si se parte inicialmente
sólo de los “reactivos” −I2(g) – H2(g)− (experimentos 1, 2 y
3) o sólo de los “productos” −HI(g)− (experimentos 4, 5 y 6)
se obtienen sendas situaciones de equilibrio químico. Todas
ellas tienen en común que los distintos valores de concen-
traciones de las especies químicas presentes cumplen una
relación matemática, denominada constante de equilibrio.
Conviene en este punto apoyar una discusión cuantitativa
con sendas representaciones a escala molecular (Fig. 2.2 y
2.3) para evitar, entre otros errores, las ideas asociadas a
la compartimentalización o lateralización del equilibrio quí-
mico (los alumnos establecen un paralelismo entre la ecua-
ción química –reactivos a la izquierda y productos a la dere-
cha–, con la disposición de las sustancias en el reactor; en
cualquier caso señalan que los reactivos y los productos se
encuentran separados por alguna barrera).

La realización del ejercicio 2 de la página 268 también
ayuda a realizar esta discusión. La gráfica que se obtiene
es la siguiente figura:

Los apartados a) y b) de los ejercicios 3 y 4 también ayu-
dan a superar las dificultades relacionadas. Finalmente, la
interpretación “molecular” del reactor en el que se alcan-
za una situación de equilibrio químico se puede complemen-
tar con la realización del ejercicio 5, y las actividades A-5,
A-6 y A-7.

La lectura “Ley de acción de masas” introduce la ley
del equilibrio químico. En la misma se presentan las ideas
propuestas por Guldberg y Waage. Su contribución princi-
pal (A-3) consistió en encontrar una ecuación matemática
que representaba el estado de equilibrio químico. Se deben
destacar, sin embargo, dos aspectos: el primero de ellos
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hace referencia a que el valor obtenido (4), de lo que hoy
denominamos constante de equilibrio, corresponde a una
fórmula matemática en la que los exponentes no son toda-
vía números enteros. En segundo lugar, la explicación que
proporcionan para la relación matemática obtenida (dedu-
cida a partir del tratamiento de datos empíricos), parte de
presupuestos esencialmente mecánicos (equilibrio entre
“fuerzas químicas”) y tiene, en consecuencia, un carácter
esencialmente estático. Mediante esta explicación creían
haber encontrado una respuesta a la pregunta que estable-
cía por qué unas sustancias se combinan con otras. Ahora la
idea de afinidad química encontraba un significado más pre-
ciso (recuérdese la lectura “Evolución histórica del concep-
to de enlace químico” de la página 82), al encontrarse una
forma de medirla cuantitativamente.

La actividad A-5 pone de manifiesto que la única rela-
ción constante es la referida a las concentraciones.

En las actividades A-8 y A-9 se proponen diferentes ejem-
plos para que se escriba la expresión correspondiente de la
constante de equilibrio. Obsérvese que en la A-5 se trata
de diferentes equilibrios homogéneos (con participación de
gases o disoluciones acuosas). En la A-9 se quiere hacer hin-
capié en que la constante de equilibrio de un proceso dado
está referida a la ecuación química que lo representa,
correspondiendo, a una determinada temperatura, un valor
de constante de equilibrio a cada una de las ecuaciones quí-
micas señaladas. El ejemplo 1 supone la determinación del
valor de la constante de equilibrio de un proceso dado. Los
cálculos estequiométricos que se realizan tienen en cuen-
ta el carácter de “reacción incompleta”. Una vez evalua-
das las cantidades de sustancia de cada una de las especies
químicas presentes se procede a calcular su concentración.
Estos valores se sustituyen en la ecuación matemática que
representa la correspondiente constante de equilibrio. El
valor que se obtiene tiene unidades de concentración. Es
conveniente insistir en que no sólo la cantidad obtenida va
a depender de la expresión matemática de la constante de
equilibrio (es decir, de la ecuación química correspondien-
te) sino que además las unidades en que se exprese van a
estar en función de la citada ecuación. Conviene en este
punto aclarar que en este curso sólo se utilizan valores expe-
rimentales de constantes de equilibrios. Por ello tienen uni-
dades. Si trabajásemos con constantes de equilibrio termo-
dinámicas (recuérdese la expresión: ΔG0 = –RTlnK0) sería
erróneo asignar unidades a los correspondientes valores.

Realizando un tratamiento análogo al ejemplo 1 se obtie-
ne para la actividad A-10 el siguiente resultado: Kc = 4.

Para acabar este apartado se introduce el significado de
la magnitud de la constante de equilibrio y se ejemplifica
(ejemplo 2) cómo determinar constantes de equilibrio de for-
ma indirecta, conocidos los valores de Kc de otros equilibrios.
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La interpretación de las gráficas de la figura 9.2 del ejerci-
cio 6 (pág. 268) puede ayudar a comprender el significado de
constantes de equilibrio muy pequeñas o muy grandes. Para
la actividad A-11 se obtiene el siguiente resultado:

4.3. Otros aspectos relacionados con la constante
de equilibrio

En este apartado se introduce una nueva expresión de
constante de equilibrio, Kp. Se ha considerado convenien-
te recordar la ley de Dalton de las presiones parciales para
facilitar la comprensión de su expresión matemática. De
forma análoga al ejemplo 2, en el ejemplo 3 se determina
el valor experimental de Kp de un equilibrio en el que sólo
paticipan especies químicas en estado gaseoso. La activi-
dad A-12 puede resultar inicialmente un mero ejercicio de
aplicación. Sin embargo, tiene un objetivo adicional y es
que los alumnos sean capaces de distinguir entre grado de
disociación (a) (dato que se proporciona en el ejemplo 3)
del porcentaje volumétrico en el equilibrio (dato que corres-
ponde a la actividad A-12). Los resultados que se obtienen
en esta última actividad son los siguientes:

a) NH3(g): 15 %; N2(g): 21,25 %; H2(g): 63,75 %

b) P(NH3)eq = 7,5 atm; P(N2)eq = 10,625 atm; 
P(H2)eq = 31,875 atm.

c) Kp = 1,63·10–4 atm–2; Kc = 0,49 (mol/L)–2.

Conviene señalar que los valores de Kp y Kc se obtienen
en esta actividad a partir de sus correspondientes expresio-
nes matemáticas (es decir, calculando previamente las pre-
siones parciales o las concentraciones). Cuando se introduz-
ca la relación entre ambos valores se puede volver a calcular
el valor de Kp, en función del valor de Kc (y a la inversa), a
partir de la ecuación que relaciona ambas constantes.

Para el estudio de los equilibrios heterogéneos se consi-
dera conveniente insistir en el motivo de por qué no se inclu-
yen las concentraciones de los sólidos y líquidos puros en la
expresión de la constante de equilibrio. En la figura 3.2 se
insiste en que las masas de los sólidos presentes en equili-
brios heterogéneos no influyen en el valor de la constante
de equilibrio. Conviene señalar en este apartado el exten-
dido error conceptual masa-concentración. Además, en oca-
siones, cuando se trata de evitar este error se puede indu-
cir otro, ya que algunos alumnos interpretan que “los sólidos
no intervienen... (tanto en la correspondiente expresión
matemática como en la reacción química)”. Es decir, se asu-
me que los sólidos (y por extensión, los líquidos puros) no
reaccionan en procesos químicos en los que participan sus-
tancias que se encuentran en diferentes fases.

K
K Kc

c c
3

1 2

1
1 2

=
(   ) /

La actividad A-13 no es más que un nuevo ejercicio que
supone escribir sendas expresiones de constantes de equi-
librio, aunque en esta ocasión se centra en distintos equi-
librios heterogéneos. Para la actividad A-14 se obtiene el
siguiente resultado: Kp = 1,14·10–3 atm3.

En muchas ocasiones se suele hallar la siguiente ecua-
ción:  Kp = Kc (RT)Δν como relación general entre los valo-
res de Kp y Kc de un equilibrio químico dado. Nosotros somos
partidarios de que de dicha relación se deduzca para cada
caso particular, de forma análoga al ejemplo 4. Con ello se
trata de evitar que los alumnos se aprendan de memoria
una ecuación que suelen confundir y que en ocasiones apli-
can mal. Por ejemplo, al considerar Δν en equilibrios hete-
rogéneos incluyen todas las especies químicas presentes.
Así, algunos alumnos escriben Δν = 1 en el equilibrio quími-
co que corresponde al ejemplo 4. En consecuencia, también
señalan de forma incorrecta que los valores de Kp y Kc coin-
ciden en la reacción representada en el apartado a) de la
actividad A-15, ya que escriben que en este caso Δν = 0.

Para finalizar el estudio de la constante de equilibrio, se
define una nueva magnitud relacionada: el cociente de
reacción, Qc (o Qp). Obsérvese que formalmente tiene la
misma expresión matemática que Kc (o Kp). La diferencia
radica en que para la constante de equilibrio los valores de
concentración (o de presión parcial) son siempre de equili-
brio (de ahí el subíndice eq que se emplea en todas las
expresiones matemáticas que hemos escrito para las distin-
tas constantes de equilibrio estudiadas). El cálculo del
cociente de reacción nos va a permitir establecer dos aspec-
tos importantes: a) conocer si una determinada composi-
ción química corresponde o no a un estado de equlibrio quí-
mico; b) predecir la “dirección” en la que se producirá una
reacción química neta hasta alcanzar un estado de equili-
brio químico. Por tanto, este criterio sencillo, basado en el
análisis de la expresión de la constante de equilibrio (pue-
de ser suficiente hacer hincapié en la comparación de la
magnitud relativa del valor del numerador –referido a las
concentraciones de los “productos”– con respecto al del
denominador –referido a las concentraciones de los “reac-
tivos”–), nos va a facilitar posteriormente la definición de
un criterio general de evolución de situaciones de no equi-
librio (equilibrios que han sido perturbados) a nuevos equi-
librios. Para la actividad A-16 se obtiene que 
Qc = 1,03 (mol/L)–2> Kc. Por tanto, la cantidad de amonía-
co debe disminuir y las cantidades de nitrógeno y de hidró-
geno deben aumentar –lo cual supone la reacción neta:
NH3(g) → N2(g) +3 H2(g)– hasta que los correspondientes
valores satisfagan en la expresión matemática correspon-
diente el valor de Kc. Se puede proponer a los alumnos la
realización de la A-17 y de los ejercicios 10 y 11 de la pági-
na 269 para ayudar a consolidar este concepto.
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4.4. Interpretación molecular del equilibrio
químico

Hasta ahora nos hemos ocupado de estudiar el equilibrio
químico desde una perspectiva macroscópica (cálculo de can-
tidades de sustancia en el equilibrio, medida de constantes
de equilibrio, predicción de la “dirección” de evolución de
un sistema químico que no se encuentra en equilibrio, etc.).
Una interpretación del estado de equilibrio la obtendremos
dentro del marco de un modelo de reacción fundamentado
en la Teoría Cinético Molecular. Para introducir el carácter
dinámico del equilibrio químico abordaremos en primer lugar
la interpretación dinámica correspondiente a sendos equili-
brios físicos: el equilibrio líquido-vapor y el equilibrio de
solubilidad. Con ello se intenta ayudar a comprender las ide-
as de tipo cinético que explican el estado de equilibrio quí-
mico. Esta aproximación guarda un cierto paralelismo con el
proceso de construcción histórico llevado a cabo a partir de
la segunda mitad del siglo XIX. La lectura “En busca de un
modelo para los procesos reversibles” sirve de esquema
introductorio en el proceso de establecimiento de un mode-
lo microscópico interpretativo.

El equilibrio líquido-vapor se introduce con una activi-
dad (A-19) en la que los alumnos deben verbalizar sus pro-
pias ideas. La teoría cinético-molecular ya se conoce des-
de los cursos precedentes. Conviene recordar algunas de sus
características principales para ayudar a reconstruir el
modelo de reacción química. A partir de la curva correspon-
diente a la figura 4.2 se puede explicar el proceso de eva-
poración y con la ayuda de la figura 4.3 se puede ayudar a
explicar el equilibrio líquido-vapor que se alcanza en un
recipiente cerrado. Si una vez que el sistema se encuentra
en equilibrio se aumenta ligeramente la temperatura, la
situación de equilibrio deja de existir. La velocidad de eva-
poración aumentará ya que una fracción mayor de molécu-
las poseerá una energía cinética suficiente para vencer la
fuerzas de cohesión correspondientes al estado líquido. Dado
que el número de moléculas en la fase vapor aumenta, la
velocidad de condensación también se incrementa hasta que
las dos velocidades (evaporación y condensación) se igua-
lan, alcanzándose una nueva situación de equilibrio.

Este estado de equilibrio dinámico puede alcanzarse tan-
to si se parte inicialmente de agua líquida como si sólo exis-
te vapor de agua (A-20). Una disminución brusca del volu-
men, a temperatura constante (A-21), tiene como
consecuencia inmediata un aumento de las moléculas en la
fase de vapor. El número e intensidad de los choques de las
moléculas se incrementa, lo cual está asociado con una velo-
cidad de condensación mayor que la incial. En cambio, la
velocidad de evaporación sigue constante (la temperatura
no ha variado). Dado que la disminución de volumen ha pro-
vocado que Vcondensación>Vevaporación el número de molécu-

las en la fase vapor empieza a disminuir. Esta disminución
continúa hasta que de nuevo se igualan las velocidades de
evaporación y de condensación, llegándose a una nueva
situación de equilibrio.

El equilibrio de solubilidad es otro ejemplo adecuado
para ilustrar el carácter dinámico de los sistemas en equi-
librio. En este caso, el empleo de un isótopo radiactivo favo-
rece la explicación de esta característica.

La descripción de los equilibrios físicos anteriores nos
sirve para establecer el carácter dinámico de los equilibrios
químicos. Los datos de la figura 4.7 y su representación grá-
fica en la figura 4.8 ilustran un nuevo ejemplo de equilibrio
químico. Para explicar este estado esbozamos la teoría de
colisiones, apoyándonos en el concepto de energía de acti-
vación. Esta barrera energética es diferente para la reac-
ción directa y para la reacción inversa (actividades A-22 y
A-23). El número de moléculas con energía suficiente para
vencerla crece con la temperatura (Fig. 4.10). Las veloci-
dades de las dos reacciones químicas que tienen lugar son
función de la concentración. En la Fig. 4.8 se observa que
las concentraciones de nitrógeno y de hidrógeno decrecen
rápidamente al principio. También al principio, la concen-
tración de amoniaco aumenta rápidamente. Paulatinamen-
te estas variaciones se van haciendo más lentas hasta que
en cada caso se llega a un valor de concentración constan-
te. La variación de las velocidades de la reacción directa e
inversa se muestra en la figura 4.11. La velocidad de reac-
ción directa es inicialmente relativamente grande y va dis-
minuyendo con el tiempo, mientras que la velocidad de
reacción inversa es inicialmente nula y se va incrementan-
do paulatinamente. En un cierto instante, ambas velocida-
des se igualan. A partir de ese momento dos reacciones quí-
micas ocurren, aunque a nivel macroscópico no se pueda
observar variación de las concentraciones ni de reactivos ni
de productos.

Tanto el equilibrio líquido-vapor como el equilibrio quí-
mico tienen lugar en sistemas cerrados. Además, aunque a
nivel macroscópico no se observan cambios, continuamen-
te éstos se van produciendo en sentidos opuestos a nivel
molecular (A-24). La existencia de dos reacciones químicas
(directa e inversa) diferencia al equilibrio químico con res-
pecto a un equilibrio físico como es el líquido-vapor. En el
equilibrio físico líquido-vapor existe un valor único (el máxi-
mo posible) de presión de vapor para cada temperatura. De
forma análoga en un equilibrio de solubilidad la disolución
se satura a una temperatura dada. La cantidad de sólido
disuelta es de nuevo única y además la máxima posible a
esa temperatura. En cambio, en un equilibrio químico no
existen valores de concentración máximos de ninguna espe-
cie química (no existe un valor ‘de saturación’) para una
determinada temperatura. Otra diferencia estriba en que
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en éste, el equilibrio, sí que está “lateralizado”: existe una
zona que delimita la fase líquida de la gaseosa (Fig. 4.4 y
4.5). En cambio, en un equilibrio homogéneo como el que
hemos ejemplificado no se puede hablar de “zonas de exis-
tencia” de los reactivos y de los productos (los alumnos sue-
len dibujar reactores en los que los reactivos se encuentran
a un lado y los productos a otro, existiendo un límite o zona
de separación entre ambas partes). Para evitar esta última
imagen se ha realizado la figura 2.2. Se puede volver a
comentar la misma, aunque quizás previamente puede ser
conveniente pedir a los alumnos que dibujen un reactor en
el que aparezcan las especies químicas que participan en el
proceso. La discusión de los diferentes dibujos puede ayu-
dar a superar o evitar este error conceptual. En este momen-
to se puede proponer a los alumnos la realización del ejer-
cicio n.º 5 de la página 232 (si es que no se propuso como
complemento de la discusión de la figura 2.2). Se trata del
ejercicio inverso al realizado anteriormente. Ahora a par-
tir de una representación molecular de un reactor se debe
escribir la correspondiente ecuación química.

En la actividad A-25 se puede comentar que la presen-
cia de la especie química DI puede explicarse mediante la
reacción directa del deuterio con el yodo: 
D2(g) + I2(g) → 2DI(g). La presencia de la especie química
HD sólo puede explicarse mediante la siguiente reacción:

HI(g) + DI(g) → HD(g) + I2(g).

Esta reacción pone de manifiesto el carácter reversible
del equilibrio (dinámico a nivel molecular) en el que dos
reacciones ocurren de forma simultánea a la misma veloci-
dad. Una actividad semejante a ésta es la n.º 2 de la auto-
evaluación del tema (página 274).

Para finalizar este apartado se propone una actividad
experimental (simulando un proceso reversible: el juego
del equilibrio) que intenta incidir en los aspectos cinéticos
relacionados con las reacciones químicas, en general, y con
los sistemas en equilibrio químico, en particular. El proce-
so simulado puede corresponder a una reacción de isome-
rización. Si completamos la tabla de la figura 4.13 obtene-
mos el siguiente resultado:

N.º de ciclo

0 36 0

1 30 6

2 27 9

3 26 10

4 25 11

5 24 12

6 24 12

7 24 12

Color R Color A

A partir del ciclo n.º 5 se siguen produciendo cambios a
nivel molecular pero ello no implica variación de las “con-
centraciones” ni de reactivos ni de productos (equilibrio
químico). Si representamos los datos correspondientes obte-
nemos la siguiente representación gráfica:

La “constante de equilibrio” es: Kc = 0,5.

Por otro lado, si completamos la figura 4.14 obtenemos
la siguiente tabla:

A la que corresponde la siguiente representación gráfica:
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1 (0→1) 31 − 40 = −9 9 − 0 = +9

2 (1→2) 25 − 31 = −6 15 − 9 = +6

3 (2→3) 21 − 25 = −4 19 − 15 = +4

4 (3→4) 18 − 21 = −3 22 − 19 = +3

5 (4→5) 16 − 18 = −2 24 − 22 = +2

6 (5→6) 14 − 16 = −2 26 − 24 = +2

7 (6→7) 13 − 14 = −1 27 − 26 = +1

8 (7→8) 13 − 13 = 0 27 − 27 = 0

9 (8→9) 13 − 13 = 0 27 − 27 = 0
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4.5. Características de los sistemas en equilibrio químico

La primera parte de este tema finaliza con un esquema-resumen acerca de las características de los sistemas en equili-
brio químico. Se puede pedir a los alumnos que realicen el mismo antes de presentarlo. La representación de un mapa con-
ceptual por parte de los alumnos (A-27) ayuda a establecer relaciones significativas entre los conceptos estudiados y per-
mite al profesor corregir posibles errores (deficientes estructuras, conexiones incorrectas, etc.). 

K c =
P[ ]eq

p Q[ ]eq
q

A[ ]eq
a

B[ ]eq
b
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4.6. Perturbación de los sistemas en equilibrio
químico. Criterio general de evolución a
nuevas posiciones de equilibrio

La necesidad de mejorar el rendimiento de algunas reac-
ciones incompletas que suponen estados de equilibrio se
ejemplifica en la figura 6.1.

Una vez establecido este objetivo general se esque-
matiza un hilo conductor de los problemas a resolver en
este estudio (Fig. 6.3). En la actividad A-28 la discusión
de clase propicia que los alumnos vayan indicando que la
variación de la temperatura y de la presión va a afectar
al rendimiento de la reacción. A pesar de que sin dificul-
tad establecen que esos cambios van a “perturbar” el
equilibrio químico, son al mismo tiempo conscientes de
que no tienen criterio para establecer si ello aumentará
o disminuirá el rendimiento de amoniaco. En cambio sí
que son capaces de argumentar que la adición de una
mayor cantidad de reactivos provocará una mayor canti-
dad de amoniaco. Se debe precisar en este punto que para
estar completamente seguros de esta afirmación debe-
mos mantener constante el volumen del reactor. Por tan-
to, esta discusión nos permite establecer la necesidad de
un estudio realizado mediante un control de variables y
recordar el criterio matemático (Q-K) utilizado para pre-

decir la “evolución” de un sistema que no se encuentra en
equilibrio químico.

Todo el tratamiento que se va a realizar está basado
en el significado de la expresión matemática de la cons-
tante de equilibrio y en su magnitud relacionada: el
cociente de reacción. Antes de establecer un criterio
general de evolución conviene recordar algunas caracte-
rísticas de los estados de equilibrio químico y precisar el
significado del lenguaje químico que se va a emplear. Den-
tro de este apartado entran palabras como perturbación,
evolución, dirección, desplazamiento, posición de equi-
librio, etc.

Para estudiar la evolución de los sistemas en equilibrio
químico que han sido perturbados, en primer lugar debe-
mos conocer qué significa “perturbar” un sistema en equi-
librio químico (A-29). La variación de la concentración de
reactivos y/o productos de reacción, de la temperatura o
de la presión se puede realizar las diferentes formas. Con-
viene sistematizar este estudio mediante un control de las
variables implicadas (A-30). La figura 6.4 esquematiza los
casos a tratar. Si se considera conveniente se puede presen-
tar un esquema más amplio, señalando a continuación úni-
camente los casos a estudiar en este curso. El siguiente cua-
dro puede servir para este fin:

Formas de perturbar un sistema en equilibrio químico

I) CONDICIONES ISOTÉRMICAS

A) Variación de la concentración (ni/V) de reactivos y/o productos.

A.1. Variación de la cantidad de sustancia (ni) de reactivos y/o productos.

A.1.1. Adición o eliminación de un gas reactivo a T y V constantes.

A.1.2. Adición o eliminación de un gas reactivo a T y P constantes.

A.2. Variación del volumen (V) de la vasija de reacción.

A.2.1. Variación de la presión total a T y n constantes.

A.2.2. Adición de un gas inerte a P y T constantes.

A.2.3. Adición o eliminación de una gas reactivo a P y T contantes.

B) Variación de la presión total.

B.1. Variación del volumen de la vasija de reacción a T y n constantes.

B.2. Adición o eliminación de un gas reactivo a T y V constantes.

B.3. Adición de un gas inerte a T y V constantes.

II) VARIACIÓN DE LA TEMPERATURA (Sin intercambio de masa con el exterior).

C.1. A volumen constante.

C.2. A presión constante.
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Aunque el tratamiento que realizamos en el libro del
alumnado es general y sirve para estudiar todos las situa-
ciones que se esquematizan en el cuadro anterior, creemos
que es suficiente el estudio de los tres casos que correspon-
den a la figura 6.4. Como una pequeña ampliación hemos
explicado el efecto de adición de un gas inerte a una mez-
cla gaseosa en equilibrio químico (página 197).

Una vez el sistema ha sido perturbado (no equilibrio:
Qc ≠ Kc) se puede establecer la “dirección” (reacción quí-
mica neta) a partir de la comparación de los valores del
cociente de reacción y la constante de equilibrio (A-31).
Esta doble circunstancia: a) perturbación; b) evolución,
trata de ponerse de manifiesto en la figura 6.5. En la per-
turbación pueden variar o no las cantidades de sustancia
de las especies químicas presentes. Pero en el proceso de
evolución (no equilibrio → nuevo equilibrio) estamos segu-
ros de que han variado las cantidades de sustancia de todas
las sustancias que participan en la reacción ya que se ha
producido una reacción química neta (A-32). Un aspecto
que debe resaltarse en la figura 6.5 son los tres estados
por los que pasa el sistema: a) inicial (equilibrio-1); b) no
equilibrio; c) final (equilibrio-2). Este esquema es válido
para el estudio de cualquier tipo de perturbación de un
equilibrio químico y la predicción de la subsiguiente evo-
lución. Sin embargo, cuando varía la temperatura hay que
hacer la siguiente puntualización: al aumentar o disminuir
la temperatura del sistema inicialmente en equilibrio, la
Kc (o en su caso Kp) cambia; la constante del equilibrio ini-
cial se convierte de esta forma en el cociente de reacción
de la constante de equilibrio final. En el siguiente aparta-
do veremos de una forma más detallada este caso parti-
cular.

La figura 6.6 recuerda el significado químico de las tres
posibilidades que pueden darse al comparar el cociente de
reacción con la constante de equilibrio.

4.7. Sistemas en equilibrio químico que han sido
perturbados: evolución a nuevas posiciones
de equilibrio

En este apartado se desarrollan los casos esquematiza-
dos en la figura 6.4.

Adición o eliminación de una de las sustancias que
participan en el equilibrio, manteniendo el volumen y
la temperatura constantes.

Generalmente nuestro alumnado asume la forma erró-
nea que siempre que cambie la masa de una sustancia (man-
teniendo el volumen constante) se producirá un cambio
paralelo en su concentración. Para poner de manifiesto este
error masa-concentración se propone una actividad inicial
(A-33). La puesta en cuestión de este conocimiento previo

puede ayudar a superar el error asociado y a extraer como
conclusión final que una pequeña variación (se supone que
la misma no modifica el volumen total de la mezcla) de la
masa de sólido no perturba el equilibrio químico.

El ejemplo 5 es un estudio general de los casos que pue-
den presentarse aplicados a un sistema particular. El ejem-
plo 6 es un estudio cuantitativo en el que se sigue en su
resolución cada una de las etapas que se esquematizan en
la figura 6.5. Las figuras 7.1 y 7.2 resumen los cálculos rea-
lizados y de nuevo fijan la atención en las tres situaciones
en las que hemos dividido este estudio: a) posición inicial
de equilibrio; b) no equilibrio; c) posición final del equili-
brio. En la actividad A-34 se plantea una situación seme-
jante. Sin restar importancia al proceso de resolución numé-
rica, quizás el aspecto más importante de este tipo de
actividades sea el análisis de los resultados. Por ello, para
ahorrar tiempo y permitir centrarse a los alumnos en la rele-
vancia de estos comentarios pueden emplearse programas
informáticos especialmente diseñados para este fin (Quílez
et al 1998).

Las actividades (A-36 y A-37) son sendos ejercicios de
aplicación de los aspectos estudiados en este apartado. La
A-32 tiene fácil solución empleando el criterio Q–K (nótese
que en este caso la regla cualitativa de Le Chatelier está
limitada para realizar una predición). La A-37 tiene la par-
ticularidad de que se trata de un equilibrio heterogéneo y
que en el mismo se analiza precisamente la variación de
cantidad de sólido cuando el equilibrio se perturba (recor-
demos que algunos alumnos señalan que los sólidos no reac-
cionan en los equilibrios heterogéneos). Conviene ahora vol-
ver a insistir en el significado de los términos empleados.
Los profesores podemos decir que la adición de NH3(g) “des-
plaza el equilibrio hacia la izquierda”. Si empleamos estos
términos, de nuevo deberemos explicitar el significado de
los mismos. (Podemos expresarnos de la siguiente forma: Se
produce la reacción neta NH3(g) + H2S(g) → NH4HS(s), has-
ta que se alcance una nueva “posición de equilibrio”. Una
vez alcanzada esta posición la cantidad de NH4HS(g) habrá
aumentado y la de H2S(g) habrá disminuido con respecto a
las cantidades correspondientes al equilibrio inicial).

Un nuevo aspecto a considerar está en relación con algu-
na de las explicaciones que proporciona un porcentaje
importante de alumnos: “El equilibrio se desplaza hacia la
izquierda por lo que disminuye la concentración de NH3(g),
pero la de H2S(g) permanece constante ya que su concen-
tración no se ha variado”.

Variación de la presión total. Sistema con émbolo
móvil. Variación del volumen

Para el estudio de esta posible perturbación se sigue un
procedimiento análogo al desarrollado en el apartado ante-
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rior. Descomponemos la expresión de Kc (y de Qc) en dos
términos: uno de ellos hace referencia a la cantidad de sus-
tancia de las especies químicas participantes y el otro
corresponde al volumen del reactor. Las posibles valores
de Qc se evalúan con respecto al cambio de este último tér-
mino.

En el ejemplo 7 de nuevo se sigue el procedimiento
general empleado hasta ahora. Un aspecto adicional que se
puede tratar en este apartado supone señalar que cuando
se producen cambios en el volumen del reactor y varían
como consecuencia las cantidades de sustancia de las sus-
tancias que participan en la reacción, las variaciones
(aumentos o disminuciones) de las concentraciones de cada
una de las especies químicas no tienen por qué ser parale-
las con respecto a los cambios respectivos de cantidad de
sustancia.

En la actividad A-39 se obtiene el siguiente resultado:
el cambio de volumen afecta a los equilibrios representa-
dos en las ecuaciones de los apartados a), b) y c). Un aumen-
to de volumen perturba el equilibrio de forma que se pro-
duce una reacción química neta que incrementa las
cantidades de los “productos” de reacción y disminuye las
de los “reactivos” en los apartados b) y c); en el apartado
a) este cambio tiene como consecuencia final el aumento
de las cantidad de NO2 y la disminución de la cantidad de
N2O4. Nótese en este caso que la concentración [NO2] es
menor que la correspondiente del primer equilibrio; en b)
no hay variación de las concentraciones.

En la A-40, el agua actúa como producto y como disol-
vente. El desplazamiento del equilibrio no se debe a la pre-
sencia de una mayor cantidad de agua (concentración cons-
tante), sino al aumento de volumen de reacción. De nuevo,
es conveniente comparar las expresiones matemáticas de
Qc y de Kc para establecer el “sentido” de la evolución.

Variación de la temperatura

La discusión que se plantea en este apartado es esen-
cialmente análoga a la de los dos anteriores. La diferen-
cia radica en que un cambio de temperatura provoca una
variación de la constante de equilibrio. Esta circunstan-
cia puede estudiarse a partir del significado que propor-
ciona la ecuación de Van’t Hoff. El cuadro de la página
261 y el ejemplo 8 analizan cualitativamente la variación
de la constante de equilibrio y lo que ello comporta en
cuanto al desplazamiento del equilibrio químico pertur-
bado.

La discusión inicial de la actividad A-41 se apoya con la
figura 7.4. En el proceso endoenergético, un aumento de la

temperatura provoca un aumento de Kp, lo que está asocia-
do con una mayor cantidad de productos de reacción (menor
cantidad de reactivos en el nuevo equilibrio). Por el contra-
rio, si la reacción es exoenergética, un aumento de tempe-
ratura provoca una disminución de Kp, lo que significa que
la cantidad de productos de reacción será menor (mayor
cantidad de reactivos en el nuevo equilibrio).

Este apartado finaliza con un experimento (Investigan-
do cómo afectan los cambios de temperatura a los equi-
librios químicos) para poner a prueba las ideas de los alum-
nos y que sean ellos mismos los que las comprueben
experimentalmente para que a continuación saquen sus
propias conclusiones a partir de las variaciones asociadas
con los cambios de color. Puede ser conveniente que el/la
profesor/a tenga preparados previamente los tubos de ensa-
yo que contienen la mezcla NO2(g)/N2O4(g) (recordemos
que la mezcla es tóxica y que se debe preparar en vitrina
por reacción del cobre y el ácido nítrico). En la figura 7.5
se aprecia el cambio de color con la temperatura. Para
calentar la mezcla rápidamente se puede emplear un seca-
dor de pelo. Por lo que respecta a los cambios de color del
segundo experimento puede conseguirse sin dificultad si la
disolución inicial se prepara añadiendo a 1-2 mL de agua
destilada varias puntas de espátula que contienen CoCl2(s).
Puede recordarse en este caso el experimento con el que
iniciamos el tema y volver a recordar el carácter reversi-
ble y de reacción incompleta de los sistemas que suponen
equilibrios químicos. Se puede completar la discusión refe-
rente al aspecto relacionado con la característica de reac-
ción incompleta. Se pueden introducir sendos tubos de
ensayo, uno de ellos inicialmente a temperatura ambien-
te y el otro a unos 85 °C, en un baño con agua a unos 
55 °C, observándose que en los dos casos se produce el mis-
mo color púrpura.

Si bien a lo largo del tema se ha realizado algún resu-
men y diferentes esquemas de los aspectos a estudiar, con-
viene finalmente realizar una recapitulación acerca de todo
lo estudiado. El profesorado puede emplear el mapa con-
ceptual que cada alumno ha realizado en la actividad A-43
como un instrumento más de evaluación (formativa) ya que
podrá observar en los mismos la posible ausencia de con-
ceptos importantes, una jerarquía deficiente, unas cone-
xiones incorrectas o ausencia de las mismas, etc. Ello pue-
de permitir al profesorado volver a incidir sobre aspectos
que en general deban revisarse y efectuar orientaciones y
correcciones particulares. 

El equilibrio químico no se perturba por la presencia de
un catalizador (A-42).
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Tres actividades de tipo conceptual (A.44, A.45 y A.46)
finalizan la sección de perturbación del equilibrio químico. 

El tema finaliza con dos lecturas. La primera de ellas
corresponde al principio de Le Chatelier. En este breve
resumen histórico se señalan algunos de los éxitos conse-

guidos inicialmente y algunas de sus dificultades y limita-
ciones (Quílez et al. 1998). Hemos preferido evitar el tra-
tamiento tradicional que del citado principio (regla) se rea-
liza en la mayoría de los manuales elementales de la
Química. A su carácter limitado se une la imposibilidad de
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formularlo (de forma cualitativa) de una forma sencilla y
precisa. Si se quiere profundizar en alguna de sus limitacio-
nes se puede plantear a los alumnos un ejercicio en el que
la fracción molar del nitrógeno en el equilibrio sea superior
a 0,5 (A-47). En estas circunstancias, cualquier adición de
una mayor cantidad de nitrógeno al equilibrio químico, man-
teniendo la presión y la temperatura constantes, provoca
la descomposición de una mayor cantidad de amoniaco. Esta
discusión se facilita considerando la pareja de valores Qp-
Kp, cumpliéndose que Qp > Kp.

La segunda lectura permite estudiar el efecto de la adi-
ción de un gas inerte a una mezcla gaseosa en equilibrio
químico. De nuevo el estudio se realiza a partir de un con-
trol de variables (P,T constantes o T,V constantes) y con la
ayuda del criterio general Q –K. Algunos de los errores rela-
cionados con la adición de un gas inerte señalan que:

a) el gas inerte no perturba el equilibrio químico porque no
reacciona;

b) el gas inerte no perturba el equilibrio químico cuando
P = cte.

c) si se adiciona a V = cte. se produce un aumento de la pre-
sión total por lo que el equilibrio se desplaza en el senti-
do de producción de un menor número de moléculas.

En la actividad A-48 la adición de un gas inerte no per-
turba en ningún caso el equilibrio del apartado a) y en el
equilibrio del apartado b) se perturba cuando se añade el
gas inerte a P y T constantes; en este caso se produce la
descomposición de una mayor cantidad de amoniaco.

4.8. Soluciones a los ejercicios finales

PROBLEMA 2
Kc = 0,212 mol/L.

PROBLEMA 5
2 XY3(g) 2 XY2(g) + Y2(g); V2 = 1,2 V1; V2–V1 = 0,2 V1.

PROBLEMA 6
K1: pequeña; rápida. K2: grande; lenta.

PROBLEMA 9
Kc = 0,21 mol/L; Kp = 6,51 atm.

PROBLEMA 10
Exp. −1: Qc = Kc. Equilibrio; 

Exp. −2: Qc>Kc. PCl3(g) + Cl2(g) → PCl5(g);

Exp. −3: Qc<Kc. PCl5(g) → PCl3(g) + Cl2(g)

PROBLEMA 12
a) Sí; Kc = 0,94 mol/L; b) Kc = 1,06 (mol/L)–1

PROBLEMA 13
Kp = 4,7 · 109 atm–1

PROBLEMA 14
a) n(SO3) = 0,85 mol; b) Kc = 279,2 (mol/L)–1

PROBLEMA 15
Muy pequeña cantidad de “productos” en el equilibrio;

n(O2) = 5,5·10–4 mol.

PROBLEMA 16
α = 5,85 %.

PROBLEMA 17
Kp = 3,39 · 10–7 atm–2

PROBLEMA 18
d = 3 g L–1 (si recordamos a Lavoisier no necesitamos rea-

lizar ningún cálculo).

PROBLEMA 19
a) Kp = 0,166 atm; b) α = 0,167.

PROBLEMA 20
Kp = 9,32 · 10–2 atm;
Kc = 2,50 · 10–3 mol/L; c) PT = 0,1657 atm.

PROBLEMA 21
Kc = 270 (mol/L)–1; Kp = 3.29 atm–1.

PROBLEMA 22
a) [CO] = 0,0175 mol/L; [CO2] = 0,0068 mol/L; 

Kc = 0,0448 mol/L.

PROBLEMA 23
c = 1,35 · 10–2 mol/L.

PROBLEMA 24
a) Kp = 0,11 atm2; b) PT = 1,07 atm.

PROBLEMA 25
CO2: 20,3 % y N2: 79,7 %; b) 0,104 mol de CaCO3(s) des-

compuesto (20,8 %); c) la reacción es total.
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PROBLEMA 26
m(NH4Cl) = 0,858 g.

PROBLEMA 27
Kp = 0,203 atm2; b) PT = 1,08 atm.

PROBLEMA 28
a) aumento de la cantidad de amoniaco;

b) disminución de la cantidad de amoniaco;

c) el catalizador no produce ninguna variación sobre las
cantidades de equilibrio.

PROBLEMA 29
a-i) incremento de la cantidad de SO3;

a-ii) aumento de la cantidad de SO3; 

b-i) aumento de la cantidad de SO3;

b-ii) P,T: disminución de la cantidad de SO3; V,T: ningún
efecto sobre las cantidades de equilibrio; 

b-iii) formación de una mayor cantidad de SO3.

PROBLEMA 30
En el estado de equilibrio la variación de energía es nula.

PROBLEMA 31
a) aumento de la cantidad de CH4; 

b) aumento de la cantidad de CH4;

c) disminución de la cantidad de CH4;

d) ningún cambio.

PROBLEMA 32
a) aumento de FeSO4(s) y disminución SO3(g); 2) ningún

cambio; 3) ningún cambio.

b) 1) FeSO4(s) constante y SO3(g) disminuye; 2) la mola-
ridad de los gases no cambia en ningún caso; 3) todas
las concentraciones permanecen constantes.

PROBLEMA 35
Endoenergético.

PROBLEMA 36
Sí. La constante de equilibrio aumenta con la tempera-

tura.

PROBLEMA 37
a) A: exoenergético. B: endoenergético; b) No; c) Esta

reacción tiene lugar de forma apreciable a temperaturas
muy altas (ej. tubos de escape de los automóviles).

PROBLEMA 39
El sistema evoluciona hacia la descomposición de la

oxihemoglobina.

PROBLEMA 42
a) B; b) E; c) C.

4.9. Autoevaluación

EJERCICIO 3
a) Qp>Kp: Reacción: 2HI(g) → I2(g) + H2(g); I2(g), H2(g):

10,5 %; HI(g): 78,9 %; a = 0,21

EJERCICIO 5
Kc = 5,32 · 10–9 (mol/L)3

EJERCICIO 6
I-a: mayor; I-b: mayor.

II-a: menor; II-b: mayor; II-c: menor.

III-a: igual; III-b: menor; III-c: mayor.
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5. EVALUACIÓN
CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Conoce el significado de los conceptos y términos funda-
mentales de esta unidad: equilibrio químico, catalizador,
energía de activación, proceso reversible, cociente de
reacción, constante de equilibrio.

• Comprende de forma significativa la ley del equilibrio quí-
mico.

• Conoce la características de los sistemas en equilibrio quí-
mico.

• Sabe calcular constantes de equilibrio a partir de datos
experimentales.

• Sabe calcular las concentraciones (y en su caso las presio-
nes parciales) de las sustancias que participan en un equi-
librio químico. 

• Tiene criterio para saber si un sistema se encuentra en
equilibrio químico o no.

• Sabe cómo se puede perturbar un sistema en equilibrio
químico y predecir la subsiguiente evolución.

PROPUESTA DE EJERCICIOS Y CUESTIONES DE
EVALUACIÓN

1 El NO(g) es un importante contaminante químico que se
produce en los motores de los vehículos al reaccionar
directamente el nitrógeno y el oxígeno atmosféricos a
elevadas temperaturas. La constante de equilibrio, Kc,
para el equilibrio:

2 NO(g) N2(g) + O2(g)

es Kc = 8,2 · 102 a 2500 K.

a) Si se introduce 1 mol de NO(g) en un recipiente de
2 L y se calienta hasta 2500 K, calcula las concen-
traciones de cada una de las especies químicas en el
equilibrio y el grado de disociación, α, del NO(g).

b) Calcula la presión parcial de cada  una de las espe-
cies químicas en el equilibrio.

c) Si una vez establecido el equilibrio anterior, se aña-
den 0,5 mol de O2(g), ¿cuál será la nueva concentra-
ción de equilibrio de NO(g)? 

2 El NH4Cl(s) se disocia a 317 ºC según el proceso represen-
tado por la siguiente ecuación:

NH4Cl(s) HCl(g) + NH3(g)

La presión de disociación del NH4Cl(s) a esta temperatu-
ra es de 400 mmHg. ¿Cuál será la presión total en el equi-
librio cuando en un recipiente cerrado se introduzca, jun-
to a NH4Cl(s) en exceso, HCl(g) a una presión de 300
mmHg?

3 El proceso de descomposición del cloruro de amonio en
amoníaco y cloruro de hidrógeno es endoenergético.

Dado el sistema en equilibrio químico representado por
la siguiente ecuación:

NH4Cl(s) HCl(g) + NH3(g)

Razona la contestación a cada una de las siguientes cues-
tiones:

1) ¿Qué efecto provocará un aumento de temperatura,
a presión constante, sobre las cantidades de cada una
de las especies químicas presentes?

2) ¿Aumentará la cantidad de NH4Cl(s) descompuesta si
el volumen del reactor se duplica manteniendo la
temperatura constante?

3) Para un determinado equilibrio, a la temperatura de
25°C, las cantidades presentes de cada una de las sus-
tancias químicas participantes son:

n(NH4Cl) = 0,1 mol; n(NH3) = 2,20·10-2 mol; 
n(HCl) = 3,30·10-2 mol, siendo el volumen del reactor
de 2 L.

¿Qué efecto provocará sobre el sistema en equilibrio quí-
mico la adición, a volumen y temperatura constantes, de
cada una de las siguientes cantidades:

i) 0,5 10-3 mol de HCl(g);  ii) 0,5 · 10-3 mol de NH4Cl(s)

¿Aumentará en alguno de los dos casos anteriores la con-
centración de NH4Cl(s)? 

¿Qué ocurrira si se añade un catalizador al sistema?
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1. PRERREQUISITOS
Antes del estudio de este tema el alumno/a debe ser

capaz de:

1) Manejar con soltura la formulación y nomenclatura de
los compuestos químicos inorgánicos.

2) Comprender el significado de una fórmula química.

3) Comprender el significado de una ecuación química.

4) Dominar los conceptos de átomo, molécula e ion.

5) Saber disociar un compuesto iónico.

6) Interpretar a nivel iónico-molecular una reacción química.

7) Realizar con soltura cálculos estequiométricos.

8) Comprender y manejar el concepto de concentración
de una disolución.

9) Conocer y utilizar el material de laboratorio de uso más
frecuente.

10) Saber preparar una disolución de una determinada con-
centración.

11) Conocer las características del equilibrio químico.
12) Saber escribir la expresión de la constante de equili-

brio, así como conocer su significado.
13) Evaluar las posibles perturbaciones de un sistema en

equilibrio y saber predecir su evolución.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
a) Conocimiento de un escaso número de sustancias bási-

cas y, en general, pobre conocimiento de sustancias áci-
das o básicas de la vida diaria.

b) Un número reducido de estudiantes relacionan la forta-
leza de un ácido (o de una base) con el valor de Ka-pKa
(Kb-pKb). En conexión con este apartado se ha encontra-
do que un gran número de ellos relacionan directamen-
te el concepto de concentración de un ácido (indepen-
dientemente de su fortaleza) con el de pH.

c) No existe relación del concepto de pH con la vida diaria.

d) Una disolución neutra o básica no contiene iones H3O
+.

e) Dificultades de tipo matemático, como por ejemplo con-
vertir un valor de pH en [H3O

+] o pKa en Ka o al realizar
aproximaciones como c0 − x � c0 en ejercicios de diso-
luciones no muy diluidas de ácidos (o bases débiles).

f) Dificultades en los cálculos estequiométricos correspon-
dientes a la neutralización de ácidos y bases.

g) Predicción del pH del punto de equivalencia; papel del
indicador y manejo del material volumétrico.

h) Escasa relación e interconexión de los conceptos ácido-
base y detección de errores conceptuales al establecer
las conexiones.

i) Deficiente transferencia de los principios del equilibrio
químico a las reacciones ácido-base.

j) Dificultad de representar a nivel atómico molecular el
estado de disociación acuosa de ácidos y bases fuertes y
débiles y otras dificultades asociadas a nivel molecular
e iónico.

k) Escaso conocimiento relacionado con el carácter exoe-
nergético de las reacciones de neutralización.

l) Además, se pueden señalar las dificultades en la predic-
ción e interpretación del pH de disoluciones de sales
neutras o acerca del significado de la palabra neutrali-
zación.
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Saber que cada definición tiene su
campo de validez y sus limitacio-
nes.

2. Caracterizar a los ácidos y a las
bases por sus propiedades.

3. Conocer la evolución de los con-
ceptos de ácido y de base.

4. Explicar la conductividad de diso-
luciones acuosas de ácidos y de
bases.

5. Distinguir entre ácidos fuertes y
débiles. De forma análoga para las
bases.

6. Conocer el equilibrio de autoiniza-
ción del agua, así como el concep-
to de pH.

7. Explicar el significado de Ka, Kb,
Kw, pKa, pKb, pKw y establecer la
relación entre los mismos.

8. Establecer la fuerza relativa de un
ácido y de su base conjugada.

9. Justificar el papel de un indicador
ácido-base.

10. Explicar una reacción de neutrali-
zación como un proceso.

11. Conocer las diferentes curvas de
valoración ácido-base.

12. Conocer el significado de interva-
lo de viraje de un indicador.

1. Clasificar las disoluciones como
ácidas, básicas o neutras en fun-
ción del pH.

2. Calcular el valor del pH: a) de áci-
dos y bases fuertes; b) de ácidos y
bases débiles.

3. Interpretar y predecir el pH de
disoluciones de sales neutras.

4. Utilizar con soltura el material de
laboratorio en la realización de
volumetrías ácido-base.

5. Saber determinar en el laborato-
rio la concentración de una diso-
lución de un ácido o una base pro-
blema.

6. Predecir o interpretar el pH del
punto de equivalencia en la valo-
ración ácido-base.

7. Saber elegir el indicador más ade-
cuado en una volumetría ácido-
base.

8. Dibujar (de forma cualitativa) e
interpretar los tipos de curvas de
valoración ácido-base que pueden
presentarse (no se incluyen las
valoraciones de ácidos polipróticos
que dan lugar a más de un salto de
pH ni las valoraciones en las que
tanto el ácido como la base son
débiles).

9. Saber resolver situaciones en las
que el equilibrio ácido-base ha
sido perturbado.

10. Utilizar las reacciones de neutra-
lización para realizar análisis quí-
micos cuantitativos sencillos

1. Valorar las diversas aportaciones en
el proceso de crecimiento de la
Ciencia.

2. Tomar conciencia de las ventajas e
inconvenientes del desarrollo cien-
tífico que permita adoptar una
capacidad crítica ante una informa-
ción procedente del entorno (ej.
lluvia ácida).

3. Valorar la importancia del control
del pH en los seres vivos y en la
industria.

4. Desarrollar un trabajo cuidadoso en
el laboratorio químico, respetando
las normas de seguridad.

5. Relacionar el concepto de acidez
con la vida diaria, y más concreta-
mente el concepto de pH.

6. Tomar conciencia de la importancia
de ir adquiriendo conceptos quími-
cos para una mejor asimilación del
presente tema, así como saber apli-
car los nuevos conceptos en la des-
criptiva inorgánica y orgánica.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
4.1. Caracterización de los ácidos y de las bases

por sus propiedades

Comienza el desarrollo de este apartado con una activi-
dad introductoria A.1 en la que se pide al alumnado que
recuerde el concepto de ácido, base y pH, que son palabras
de la vida cotidiana. Se pretende, de este modo, partir de
lo que el alumno/a ya sabe e iniciar un proceso de recons-
trucción científica.

Al recordar las propiedades que caracterizan a los áci-
dos y a las bases conviene insistir en aspectos como:

— Que sólo son algunos metales los que reaccionan con los
ácidos. En el tema de oxidación-reducción se justifica el
porqué.

— Se menciona a la fenolftaleína y al papel indicador, pero
existen muchos otros indicadores ácido-base.

— Evidentemente, el gusto o el tacto no son pruebas expe-
rimentales adecuadas para identificar a una sustancia
como ácido o base. Ello está en contra de las normas más
elementales de seguridad en un laboratorio químico.

— Al hablar de neutralización conviene subrayar la idea de
proporción estequiométrica entre el ácido y la base, pero
que no siempre conduce a un medio neutro.

El Exp. 1 consiste en investigar el carácter ácido o bási-
co de las disoluciones de sustancias conocidas. Los alum-
nos/as no deben tener problemas en clasificar como ácidos:
salfumant, zumo de limón, el agua mineral suele ser lige-
ramente ácida; como bases: amoniaco, bicarbonato, desa-
tascador, lejía y limpiahornos; nos dan un medio neutro:
cloruro de sodio y el agua destilada.

Para observar el carácter conductor de la corriente eléc-
trica los alumnos/as deben utilizar una pila electroquímica
y una bombillita. En el caso de realizarlo con corriente alter-
na doméstica, por seguridad, se debe plantear esta parte
como experiencia de cátedra.

Al finalizar este apartado, el profesor/a debe destacar
la limitación de esta definición fenomenológica, pues no nos
informa de los procesos químicos que tienen lugar, ni de las
características de las sustancias para que se comporten
como ácido o como base.

4.2. Conceptos de ácido y de base

En este apartado conviene hacer hincapié en la impor-
tancia de las diversas aportaciones teóricas para definir el
concepto de ácido-base, así como en sus limitaciones.

Al presentar la teoría de Arrhenius conviene que el pro-
fesor/a destaque que las nuevas ideas científicas se intro-
ducen, en muchas ocasiones, con dificultad, como es este
caso.

Los contemporáneos de Arrhenius identificaban los iones
Na+, presentes en la disolución acuosa, con el sodio como
sustancia simple. De esta forma, no podían admitir que
mientras el sodio reacciona violentamente con el agua, el
cloruro de sodio simplemente se disuelve. El profesor/a pue-
de presentar ambos procesos experimentalmente, con la
finalidad de que los alumnos/as comprendan esta dificul-
tad con la que se encontró la nueva teoría.

En la A.2 se pide a los alumnos/as que escriban el pro-
ceso de disociación iónica de diversas sustancias:

Cu(NO3)2 (aq) + H2O (�) → Cu2+ (aq) + 2 NO3
-(aq)

Na2SO4 (aq) + H2O (�) → 2 Na+ (aq) + SO4
2-(aq)

Ca(OH)2 (aq) + H2O (�) → Ca2+ (aq) + 2 OH–(aq)

En la A.3 los alumnos/as deben llegar a proponer un pro-
cedimiento para ajustar las reacciones ácido-base, pero
dejando bien claro que la neutralización, según Arrhenius,
es: 

H+ (aq) + OH- (aq) → H2O (�)

Por tanto, la cantidad de H+ debe ser igual a la de OH– y
se llega a las siguientes ecuaciones químicas:

a) 2 HNO3 (aq) + Zn(OH)2 (aq) → Zn(NO3)2 (aq) + 2 H2O(�)

b) 2 H3PO4 (aq) + 3 Fe(OH)2 (aq) → Fe3(PO4)2 (aq) + 6 H2O(�)

c) 3 H2SO4 (aq) + 2 Al(OH)3 (aq) → Al2(SO4)3(aq) + 6 H2O (�)

La teoría de Brönsted-Lowry se introduce para explicar
una serie de hechos experimentales que no pueden ser jus-
tificados por la teoría de Arrhenius. Esta nueva teoría con-
templa la definición de Arrhenius como un caso particular. 

La presentación de la teoría de Brönsted-Lowry se ilus-
tra con la presentación del carácter básico del hidrogeno-
carbonato de sodio y la reacción de neutralización: 

HCl (g) + NH3 (g) → NH4Cl (s)

De la teoría Brönsted-Lowry conviene que el profesor/a
haga énfasis en los siguientes aspectos:

− Carácter relativo del concepto ácido-base.
− Comportamiento anfiprótico de muchas sustancias, entre

ellas el agua.
− Concepto ácido / base conjugados.

− Reacción ácido-base como proceso de transferencia de
protones.

Con la A.4 se pretende que los alumnos/as utilicen el
concepto de ácido/base conjugados. De esta forma deben
llegar a:
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a)

b)

c)

A partir del concepto de ácido / base según la teoría de
Brönsted-Lowry un par ácido/base conjugados se diferen-
cian en un protón. Esto es lo que se plantea en la A.5. Por
tanto, forman un par ácido/base conjugados: HBr/Br−,
NH4

+/NH3, HSO4
−/SO4

2−, CH3NH3
+/CH3NH2, OH−/O2−.

En la A.6 se pregunta la ecuación química que represen-
ta la reacción con el agua del ácido acético y de la anilina.
Los alumnos/as deben llegar a:

Se presenta, en el libro del alumno/a, un mapa concep-
tual resumen de los aspectos principales estudiados. Con-
viene insistir en la realización de resúmenes de este tipo.

Con la lectura Importancia de los ácidos y bases en la
vida diaria se pretende paliar una de las dificultades que
manifiestan los alumnos/as, que es el conocimiento de un
escaso número de sustancias básicas (Cros, 1986) y, en gene-
ral pobre conocimiento de sustancias ácidas o básicas de la
vida diaria (Vidyapaty y Seetharamappa, 1995).

No tendría demasiado sentido que los alumnos/as estu-
viesen aprendiendo conceptos químicos que fuesen incapa-
ces de aplicarlos en observaciones sencillas de la vida dia-
ria, como se plantea en la A.7.

4.3. Fuerza relativa de ácidos y bases

Comienza este apartado del tema presentando la nece-
sidad de una sustancia de referencia para medir la mayor o
menor facilidad para ceder protones (comportamiento áci-
do), o para aceptarlos (comportamiento básico). La sustan-
cia elegida para medir la mayor o menor fuerza ácida o bási-
ca es el agua, por su carácter anfiprótico y por trabajar
frecuentemente en disolución acuosa.

CH COOH H O CH COO aq H O aq

Ácido
3 2 3 3( ) ( ) ( ) ( )� � �+ +− +

11 2 1 2

6 5 2 2 6 5

+ +

+

Base Base Ácido

C H NH g H O C H

�

� �( ) ( ) NNH aq OH aq
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3

1 2 1 2

+ −+

+ +

( ) ( )

�
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1
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+

+ −

ccido Ácido Base2 1 2� +

HCOOH H O HCOO aq H O aq
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+
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2 3

1 sse Base Ácido2 1 2� +

NH g HCl g NH Cl

Base Ácido Ácido B
3 4

1 2 1

( ) ( )  + → +

+ →

+ −

aase2

Seguidamente se plantea el Exp. 2 para observar la dife-
rente fuerza ácida del HCl (aq) y el HAc (aq), a igual con-
centración.

Observamos primero que un trozo de cinta de magnesio
reacciona más rápidamente con la disolución de HCl, pues
la concentración de H3O

+ (aq) es mayor.

A continuación, comprobamos que la disolución de HCl
(aq) es más conductora (la bombilla luce más), también
como consecuencia de que posee más iones en disolución.

Una medida de la fuerza ácida o básica es el valor de la
constante Ka o Kb. Hay que insistir al alumnado que la con-

centración de iones oxonio fH3O
+ (aq)g o de iones hidróxi-

do fOH– (aq)g no sólo depende de la Ka o Kb, sino de la con-
centración inicial del ácido o la base.

En la A.8 se pide a los alumnos/as que dibujen sendas
figuras para representar a nivel molecular las especies pre-
sentes en una disolución acuosa de un ácido o una base. Se
pretende que transfieran los conceptos de fortaleza ácida
(o básica), es decir, el valor de la constante de equilibrio,
desde el punto de vista submicroscópico.

En las tablas de constantes de ionización de ácidos y
bases en agua se indica la temperatura (25 °C), pues su
valor, evidentemente, depende de ella.

Al emplear el agua como sustancia de referencia la espe-
cie ácida más fuerte que puede existir en disolución acuo-
sa es el ion oxonio (H3O

+), luego el agua no permite dife-
renciar entre los ácidos más fuertes. Análogamente, la
especie más básica que puede existir en disolución acuosa
es el ion hidróxido (OH–), por esta razón el agua no puede
distinguir entre las bases más fuertes.

La A.9 pide que los alumnos/as ordenen de acuerdo con
su acidez creciente o basicidad creciente diferentes espe-
cies químicas, haciendo uso de la tabla de constante de ioni-
zación. Deben llegar al siguiente resultado:

Especie

Ka

HS-

1,10·10-14

NH4
+

5,56·10-10

HCOOH

1,77·10-4

H2SO3

1,54·10-2

HBr

Grande

ACIDEZ CRECIENTE

a)

Especie

Kb

NO2
–

2,17·10-11

C6H5-NH2

4,30·10-10

HS-

1,10·10-7

CH3-NH2

3,70·10-4

NaOH

Grande

BASICIDAD CRECIENTE

b)
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4.4. Autoionización del agua. Concepto de pH

Al presentar la constante Kw (producto iónico del agua),
correspondiente a la autoprotólisis del agua, hay que subra-
yar que la expresión:Kw = [H3O

+]eq · [OH–]eq se cumple no
sólo con el agua sino en cualquier disolución acuosa.

El concepto de pH se presenta con la finalidad de expre-
sar los resultados de forma más sencilla.

El profesor/a debe hacer hincapié respecto al valor 
Kw = 10-14 (mol/L)2, que sólo es a 25 °C, y, por ello, el pH
de una disolución neutra es 7 sólo a esta temperatura. En
el caso de no mencionar expresamente el valor de Kw se
debe entender, a la hora de resolver cuestiones y ejercicios,
que trabajamos a 25 °C.

Así mismo, conviene insistir en los expresado en la tabla 4.4.

Seguidamente se plantean una serie de actividades para
que los alumnos/as manejen los siguientes conceptos: equi-
librio de autoprotólisis del agua, pH, pOH, pKa y pKb.

A.10. Se pretende que los alumnos manejen y compren-
dan el significado de la expresión:

Kw = [H3O
+] [OH–]

A.11. En la fig. 4.2 se presentan valores de pH de algu-
nas disoluciones frecuentes. 

Muchos alumnos/as creen que sólo un pH neutro es total-
mente inofensivo y, con los ejemplos mencionados, se jus-
tifica que el margen de pH tolerable es bastante amplio. La
toxicidad o no de una sustancia no depende del pH. No obs-
tante, un ácido o una base muy concentradas evidentemen-
te son perjudiciales.

A.12. a) De forma análoga al pH, se define: 

pKa = –log Ka y  pKb = –log Kb.

Estos conceptos son útiles pues evita tener que utilizar
potencias de diez.

b)

Especie

pKa

HNO2

3,34

CH3COOH

4,74

NH4
+

9,25

Especie

pKb

HCOO-

10,25

CH3NH2

3,47

NH3

4,74

A.13. a) Al introducir una pequeña cantidad de ácido el
equilibrio de autoprotólisis del agua se ve perturbado. Tie-
ne que disminuir la [OH–]eq para que se cumpla 
Kw = [H3O

+]eq·[OH–]eq. 

Por tanto, [H3O
+]eq > 10–7 M y [OH–]eq < 10–7 M y, como

consecuencia, pH < 7 y pOH > 7.

b) Al añadir una pequeña cantidad de base el equilibrio
de autoprotólisis también se ve perturbado y debe dismi-
nuir la [H3O

+]eq para cumplir con el producto iónico del
agua. Por consiguiente, [H3O

+]eq < 10-7 M y [OH-]eq > 10-7

M; ello implica pH > 7 y pOH < 7.

En ambos casos hemos considerado 25 °C, por tanto, 
Kw = 10-14 M2.

A.14
1a) Si tenemos un ácido fuerte en estado puro no tiene

sentido hablar de pH, pues sólo hay iones oxonio H3O
+ en

presencia de agua. Ahora bien, un ácido fuerte muy con-
centrado nos daría un pH negativo.

1b) El pH debe ir aumentando, ya que la disolución es
cada vez menos ácida.

1c) Al añadir una gran cantidad de agua el pH será muy
cercano a 7 (a 25 °C). La gráfica del pH = f (volumen agua)
sería aproximadamente de esta forma:

2a) Lo mismo ocurre con una base fuerte en estado puro,
no tiene sentido hablar de iones OH- (aq). Si la base fuerte
está muy concentrada nos daría un pH > 14.

2b) El pH debe ir disminuyendo, pues la disolución es
menos básica.

2c) Al adicionar una gran cantidad de agua el pH será
muy cercano a 7 (a 25 ºC). La gráfica del  pH = f (volumen
agua) sería aproximadamente de esta forma:
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Disolución de ácidos y bases fuertes. Cálculo del pH

Seguidamente se presentan tres ejemplos resueltos en
los que conviene que el profesor/a destaque: 

– La concentración de los iones en disolución es igual a
la inicial del ácido sin disociar. 

– En cualquier disolución acuosa ácida, básica o neutra
existen iones H3O

+(aq) e iones OH–(aq).

– A 25 °C la disolución de un ácido ¡siempre! tiene un
pH < 7 y la disolución de una base un pH > 7. (Ejemplo
resuelto 3)

Al resolver la A.15 conviene que el profesor/a comente
que los volúmenes son aditivos pues se trata de añadir agua
a una disolución diluida, prácticamente como añadir agua

al agua. Se puede comprobar experimentalmente que mez-
clando agua y etanol, por ejemplo, los volúmenes no son
aditivos.

Al ser el pH del ácido clorhídrico 2, la concentración de
oxonios inicial es: [H3O

+] = 10–2 M y si mezclamos 10 mL de
HCl (aq) 10-2 M con 10 mL de agua, la nueva concentración
de oxonios es:

De aquí se calcula el pH = –log (5 · 10–3) = 2,30.

Sin hacer cálculos conviene que el alumno/a sea capaz
de prever que el pH tiene que aumentar al añadir agua.

H O M M3

2
30 001 10

0 02
5 10+

−
−⎡

⎣
⎤
⎦ = ⋅ = ⋅,

,

Disoluciones de ácidos y bases débiles. 
Cálculo del pH

Con las figuras 4.7 y 4.8 del libro del alumno/a se quie-
re presentar que en los ácidos y bases débiles sólo una par-
te de la especie química inicial se encuentra disociada. En
el equilibrio químico tenemos, mayoritariamente, forma no
disociada y en igual cantidad las especies químicas que pro-
vienen de la disociación.

Conviene insistir en el significado del grado de disocia-
ción a, pues se constata que bastantes alumnos/as siguen
teniendo problemas para interpretar un tanto por uno, o un
tanto por cien.

Relación entre Ka de un ácido y la Kb de su base con-
jugada

Después de razonar la relación entre la Ka correspondien-
te a un ácido débil (HA) y la Kb de su base conjugada (A-) se
pide a los alumnos/as, en la A.17, hagan lo propio con la Kb
de una base débil (B) y la Ka de su ácido conjugado (BH+).

Como se ha visto anteriormente la Kb para una base
débil, correspondiente al equilibrio:

B aq H O BH aq OH aq se define

Kb

( ) ( )    ( ) ( ), :+ +

=

+ −
2 � �

BBH OH

B
eq eq

eq

+ −⎡
⎣

⎤
⎦ ⋅ ⎡

⎣
⎤
⎦

⎡⎣ ⎤⎦

En la A.16 se debe llegar a:

Los datos referidos a la disolución de NaOH 10–7 M se han obtenido con un planteamiento semejante al Ejemplo 3. El
alumno/a debe llegar a percatarse de la imposibilidad de un pH = 7.

Especie química Concentración [H3O+] [OH–] pH pOH

HNO3 (aq) 10–2 M 10–2 M 10–12 M 2 12

Ba(OH)2 (aq) 10–3 M 5·10–12 M 2 · 10–3 M 11,30 2,70

HBr (aq) 10–3 M 10–3 M 10–11 M 3 11

KOH (aq) 0,1 M 10–13 M 0,1 M 13 1

HClO4 (aq) 0,1 M 0,1 M 10–13 M 1 13

NaOH (aq) 10–7 M 6,18·10–8 M 1,62 · 10–7 M 7,21 6,79
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El ácido conjugado, BH+ (aq), en el agua, llega a la
siguiente situación de equilibrio: 

BH+ (aq) + H2O (,) B (aq) + H3O
+ (aq). La constante

Ka queda definida por la expresión:

Teniendo en cuenta que a 25 ºC Kw = 10–14 M2:
Ka·Kb = 10-14 M2 y de ahí se obtiene: pKa + pKb = 14.

La A.18 y A.19 sirven de refuerzo de conceptos vistos
anteriormente.

A.18

a) El ácido más fuerte es el HF (aq), ya que tiene mayor
valor de Ka, es decir, menor valor de pKa.

b) A igualdad de concentración inicial para los ácidos el
HF (aq) nos dará más iones oxonio, H3O

+ (aq), en disolución
y, por tanto, su pH será menor (disolución más ácida)

c) Como el HF (aq) está más disociado tendrá un a mayor.

d) Si un ácido es más fuerte su base conjugada es más
débil, por consiguiente:

A.19

a) La base más fuerte es la metilamina (CH3NH2), ya que
tiene una Kb mayor, es decir menos pKb.

b) La disolución más básica será la de metilamina, por
tanto tendrá un pH mayor.

c) Aquella sustancia más disociada poseerá mayor a. Por
consiguiente, a será superior en la CH3NH2.

d) 

ACIDEZ CRECIENTE

Especie
química

pKb

CH3NH3
+

10,57

NH4
+

9,26

C6H5NH3
+

4,63

Especie
química

pKb

F–

10,55

CH3COO–

9,26

CN–

4,69

BASICIDAD CRECIENTE

K
B H O

BH

identica a K

a
eq eq

eq

=
⎡⎣ ⎤⎦ ⋅ ⎡

⎣
⎤
⎦

⎡
⎣

⎤
⎦

′

+

+

3
,

: aa
eq eq eq

eq

B H O OH

BH OH
=

⎡⎣ ⎤⎦ ⋅ ⎡
⎣

⎤
⎦ ⋅ ⎡

⎣
⎤
⎦

⎡
⎣

⎤
⎦ ⋅

+ −

+

3

−−⎡
⎣

⎤
⎦

= ⋅ =

eq

a
w

b
a b wPor lo to K

K
K

o bien K K K

,

tan : , :

4.5. Indicadores

Algún aspecto de este apartado se relaciona con las cur-
vas de valoración ácido-base. Por tanto, conviene relacio-
narlas al finalizar el tema.

Al tratar los indicadores ácido-base el profesor/a debe
insistir en los siguientes aspectos:

– La evolución de un color a otro, según sea el medio áci-
do o básico, se debe explicar como una perturbación
del equilibrio de disociación del indicador.

– Un buen indicador debe tener una zona de viraje muy
estrecha y presentar unas diferencias de color acusa-
das.

– Un indicador debe ser escogido de forma que la línea
de máxima pendiente de la curva pH = f (Volumen aña-
dido) incluya el intervalo de viraje del indicador.

– Como consecuencia de lo anterior, la elección del indi-
cador depende también de la fuerza del ácido y la base
utilizados en la valoración.

En el Exp. 3 se propone la preparación de un indicador.
La ilustración de la fig. 5.3. presenta un indicador prepara-
do con flores muy corrientes. En lugar de una extracción,
se pueden hervir los pétalos con agua destilada y el proce-
so se hace con más rapidez.

Como curiosidad para el profesor/a se presenta una fór-
mula cuantitativa para preparar un indicador universal:

a) Se deben pesar cuidadosamente las siguientes canti-
dades:

b) Hay que disolver las cantidades anteriores en 500 mL
de etanol al 96 % y 50 mL de NaOH 0,0625 M.

Por último, se presenta una lectura de Robert Boyle rela-
cionada con los indicadores ácido-base. Hay que recordar a
los alumnos/as que Boyle definió a los ácidos y bases por
sus propiedades, y entre ellas por la coloración caracterís-
tica con indicadores.

4.6. ¿Qué sucede con el pH al disolver una sal en
el agua?

Tradicionalmente se ha presentado el proceso que ocu-
rre al disolver una sal en agua como reacción de hidrólisis.
Creemos más conveniente, desde la teoría de Brönsted-
Lowry, tratar este proceso como una reacción ácido-base.

Masa
0,15 g
0,20 g
0,30 g
0,40 g
0,50 g

Indicador
Fenolftaleína

Rojo de metilo
Amarillo de metilo
Azul de bromotimol

Azul de timol
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Comenzamos este apartado con una actividad introduc-
toria (A.20). Bastantes alumnos/as afirman que el pH del
agua debe seguir siendo 7, ya que no añadimos ni un “áci-
do” ni una “base”. Esto viene a demostrar que no se ha asu-
mido perfectamente la teoría de Brönsted-Lowry.

Antes de realizar el Exp. 4 el alumno/a se percata de
que, en algunos casos, el pH del agua se modifica. Los resul-
tados que se obtienen, con las sales propuestas son:

Es importante recalcar a los alumnos/as que para reali-
zar el cálculo del pH primero planteamos (de una forma pura-
mente formal) la disociación de la sal al disolverla en el agua
y, posteriormente, la posible reacción con el agua del catión
o anión formados. En el caso de producirse, esta reacción
alcanza una situación de equilibrio químico que, analizado,
permite obtener el valor del pH. Ahora bien, éste es un algo-
ritmo para determinar el pH, pero no quiere decir que en
realidad ocurran esta secuencia de reacciones. Una vez la
sal disuelta y habiéndose formando un sistema homogéneo
el pH tiene un valor determinado. No hay que “esperar” una
serie de etapas para que el pH alcance un valor final.

La A.21 permite aplicar lo visto en el desarrollo de este
apartado. Se obtiene como resultado:

La figura 6.2. presenta un resumen explicativo del com-
portamiento ácido-base de disoluciones acuosas de sales
neutras.

Sal disuelta pH

NaClO4 neutro

KCN básico

KF básico

HCOOK básico

LiBr neutro

NaNO2 básico

KCl neutro

C6H5–NH3Br ácido

Sal disuelta pH

NaCl neutro

NH4Cl ácido

KNO3 neutro

CH3COONa básico

4.7. El proceso de neutralización. Valoraciones
ácido-base

En ocasiones el alumno/a identifica la neutralización con
la idea de pH neutro. Conviene que el profesor/a clarifique
que la neutralización es el proceso de reacción entre una
sustancia, que se comporta como ácido frente al agua, y
otra, que se comporta como base frente al agua. En el pun-
to de equivalencia el ácido y la base están en la proporción
estequiométrica y, dependiendo del proceso, el pH será áci-
do, básico o neutro. (Véase la lectura “El proceso de neu-
tralización y la A.23).

La A.24 y la A.25 pretenden que los alumnos apliquen
sus conocimiento de estequiometría para estas reacciones.
La A.25 puede encontrarse difícil ya que la mezcla no pro-
duce cantidades estequiométricas.

Volumetrías ácido-base

Con este subapartado se completa el estudio de las rela-
ciones de neutralización y la utilización de indicadores.
(Exp. 5)

En consonancia con la forma de explicar un proceso de
neutralización, los alumnos deben ser capaces de predecir
el tipo de pH que corresponde al punto de equivalencia.
(A. 27)

Para construir tablas semejantes a la de la fig. 7.3. el
profesor/a puede medir experimentalmente el pH con un
pH-metro, o realizar el cálculo químico del mismo después
de cada adición.

El profesor/a debe hacer hincapié en que la forma de la
curva de valoración caracteriza la fuerza del ácido y la de
la base que estamos empleando, lo cual determina la elec-
ción del indicador más apropiado.

A.28

a) Observando la figura 7.4, nos damos cuenta que nece-
sitamos 25 mL de la disolución de ácido nítrico para llegar
al punto de equivalencia, por lo tanto su concentración será
también 0,15 M y el pH será 7 (a 25 °C).

b) Los indicadores más adecuados serían: azul de bro-
mofenol, rojo congo, rojo de metilo, azul de timol, fenolf-
taleína.

La curva de valoración pH = f (V) tiene una amplia zona
de máxima pendiente, lo que permite que se puedan utili-
zar muchos indicadores para ésta.

A.29
La forma aproximada de las curvas de valoración pH = f (V)

serían:
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pH

Vb (mL)

7

c) HCOOH (aq) + NaOH (aq)

7

Va (mL)

pH

Vb (mL)

pH

7

a) CH3NH2 (aq) + HNO3 (aq)

b) HCl (aq) + KOH (aq)

Complemento. 
Perturbación del equilibrio ácido-base.

En este apartado se analizan tres situaciones que per-
turban un equilibrio ácido-base.

a) Adición de una sustancia que contenga alguno de los
iones presentes en el equilibrio.

b) Adición de una sustancia que relacione con alguno de
los iones presentes en el equilibrio.

c) Variación del volumen de la disolución por adición o
eliminación de una cantidad de agua.

La A.32, la A.33 y el Exp.6 sirven de introducción para
el desarrollo de esta parte del tema.

A.32. Debe recordarse que variacions de concentración
y de cantidad de sustancia no son siempre paralelas cuan-
do el volumen cambia.

A.33. Se pretende que se aplique el tratamiento gene-
ral Q–K, estudiado en el tema anterior.

El Exp. 6 tiene como finalidad la observación experimen-
tal de las ligeras modificaciones de pH al perturbar el equi-
librio ácido-base.

1) El anaranjado de metilo vira a rojo en medio ácido y
a amarillo en medio básico. Al añadir unas gotas de
este indicador a una disolución de ácido acético el
color es, por tanto, rojo.

Si adicionamos una pequeña cantidad de  NaAc (s) el
medio será menos ácido y el rojo del indicador tiende a
naranja.

Al añadir a la disolución de ácido acético inicial con ana-
ranjado de metilo unas gotas de disolución de NaOH 0,1 M
el medio será menos ácido y, de nuevo, el rojo tiende a
naranja. 

2) Si añadimos unas gotas de fenolftaleína a una disolu-
ción de amoniaco aparece un color rojo característi-
co del medio básico.

Si a la disolución anterior se le agrega una pequeña can-
tidad de NH4Cl (s) el medio será menos básico y el color rojo
evoluciona a rosado.

Al añadir a la disolución inicial de amoniaco con fenolf-
taleína unas gotas de HCl (aq) 0,1 M el medio, nuevamen-
te, es menos ácido y el color rojo tiende a rosa.

Insistimos que para estudiar la perturbación de un equi-
librio ácido-base y prever el estado final debemos:

Comparar el valor del cociente de reacción (Q) con la
constante de equilibrio y de ahí deducir la evolución del pro-
ceso hasta alcanzar el nuevo estado de equilibrio químico.

Seguidamente se presentan dos ejemplos resueltos y se
proponen dos actividades en las que se modifica un estado
de equilibrio ácido-base A.34 y A.35.  
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A.34
a) El pH y el grado de disociación de una disolución de

NH3 (aq) 0,4 M se calcula de modo semejante al ejem-
plo 10, obteniendo: 

[OH–]= 2,68 · 10–3 M, pH = 11,43 y a = 6,7 · 10–3.

b) La presencia de iones NH4
+ (aq), que proceden de la

disociación del cloruro de amonio, intervienen el equi-
librio del NH3 (aq). Si se calcula el cociente de reac-
ción (Q):

Como se cumple que Q>Kb el equilibrio debe evolucio-
nar de modo que disminuya la concentración de OH– y
aumente la concentración de NH3 (aq), es decir, debe dis-
minuir el pH y el grado de disociación.

[OH–]eq=3,6 · 10–5 M. De ahí se obtiene el pH= 9,56.

El pH ha disminuido de 11,43 en la disolución de NH3(aq)
0,4 M a 9,56 por la presencia de NH4Cl (aq) 0,2 M. Se obtie-
ne un grado de disociación menor a= 9 · 10–5, como era pre-
visible.

Estos ejemplos se ilustran con diagramas, como el de la
figura, para indicar el desequilibrio existente. Al ser Q dife-
rente de Kb la reacción debe evolucionar hasta que se alcan-
ce de nuevo el equilibrio.

A.35 La concentración inicial del amoniaco es:

, siendo n0 la cantidad de sustancia

inicial de NH3.

El grado de disociación es , es decir:

x = c0 · α

Por tanto el equilibrio:

α = =x
NH

x
c[ ]0 0 0

[ ]NH c
n
V3 0 0
0= =

Q
NH OH

NH
M=

⎡
⎣

⎤
⎦ ⋅ ⎡

⎣
⎤
⎦

⎡⎣ ⎤⎦
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+ −
−4

3

31 34 10,

Y se cumple:

Al diluir aumentamos el volumen, luego Q < Kb. Para que
se alcance de nuevo el equilibrio químico debe aumentar el
grado de disociación. Por consiguiente, hay más iones en
disolución, pero como se ha incrementado el volumen la
concentración de OH– disminuye y el pH se reduce.

Resolviendo el ejercicio numéricamente se obtiene:

1) Cuando c0= 1 M

2) Cuando se diluye hasta 1 L de disolución c0´= 0,1 M

α1

4,24·10-3

[OH-]1

4,24·10-3 M

pH1

11,63

α2

13,4·10-3

[OH-]2

1,34·10-3 M

pH2

8,13

K
NH OH

NH

c
b
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eq
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4.9. Solución a los ejercicios finales

1) a) Ácidos: HNO3, HCOOH.
Bases: NaOH, Ba(OH)2.

b) Ácidos: AICI3, HNO3, HCOOH.
Bases: NaOH, CH3NH2, Ba(OH)2.

2)

H2CO3 / HCO3
– HCN / CN– H2SO3 / HSO3

– / SO3
2–

C6H5NH3
+ / C6H5NH2 HF / F– CH3NH3

+ / CH3NH2

HNO2 / NO2
– HS– / S2– NH4

+ / NH3

H3PO4 / H2PO4
– C6H5COOH / C6H5COO– H3O

+/H2O / OH–

3) a) Falso
b) Verdadero
c) Falso
d) Verdadero
e) Falso.

4) a) K2 = 3,16 · 106 > K3 = 3,18 · 105 > 
K1 = 1,48 · 10–2.

b) K2 = 4,56 · 103 > K3 = 8,15 · 10–3 > 
K1 = 4,07 · 10–4.

5) a) HS– < CH3NH3
+ < HCN < HCOOH < HF.

b) NO2
– < SO3

2– < CN– < C2H5NH2 < (CH3)2NH.

6) Al aumentar la temperatura se incrementa Kw, lue-
go la autoionización es un proceso endotérmico.

7) a) [H3O
+] = [OH–].

b) Neutra.

8) a) Sí, es un ácido fuerte.
b) pH1 = 13,70 pH2 = 11,30

pH3 = 9,60 pH4 = 7,21.

9) pH = 0,65.

10) m (KOH) = 1,98 g.

11) Ka = 4,57 · 10–4 M.

12) 5,07 g.

13) pH = 10,80.

14) Ka = 1,36 · 10–4 M.

15) Kb = 5,20 · 10–5 M.

16) a) La disolución de HCI.
b) pH (HCl) = 0,60 pH (HAc) = 2,68
c) V = 17,6 L.

18)

20) pH = 8,02.

21) Ka = 6,55 · 10–5 M.

22) pH = 3,31.

23) a) 

[C6H5O
–] = [H3O

+] = 3,55 · 10–6 M.
[C6H5OH] = 0,1 M.
[OH–] = 2,82 ·  10–9 M.

b) [C6H5OH] = [OH–] = 8,91 · 10–4 M.
[C6H5O

–] = 0,01 M.
[H3O

+] = 1,12 · 10–11 M.

c) dfc = 3,55 · 10–5.

24) a) Falsa
b) Verdadera
c) Falsa
d) Falsa

25) a) α aumenta:   1) añadiendo agua;
2) añadiendo OH–.

α disminuye:   1) añadiendo HA,
2) añadiendo H3O

+,   3) añadiendo A–.

b) α aumenta:   1) añadiendo agua,
2) añadiendo H3O

+.

α disminuye:   1) añadiendo B,
2) añadiendo OH–,   3) añadiendo BH+.

26) a) α aumenta con la dilución.
α1 = 4,23·10–3 α2 = 1,33·10–2

α3 = 4,15·10–2 α4 = 0,125
b) [H3O

+] disminuye y pH aumenta.

 
K

C H O H O

C H OHa
eq eq

eq
=

− +[ ] [ ]

[ ]
6 5 3

6 5

NaF Básica NH4CIO4 Ácida

KNO3 Neutra Na2S Básica

CH3NH3Br Ácida KMnO4 Neutra

KCN Básica CH3COOK Básica

HCOOLi Básica NH4CI Ácida
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27) a) α = 5,78 · 10–12.
b) Sí, aumenta. α = 7,8 · 10–2.
c) α = 1,61 · 10–3.

29) a) Falso
b) Verdadero
c) Falso
d) Falso

32) 50.

33) 85 %.

34) 40 % CaCO3;   60 % BaCO3.

35) a) 4,8 · 10–3 M; b) 0,355 g Ca(OH)2 / L;
c) pH = 1,40 d) pH = 7.

36) a) pH = 2,36; b) pH = 8,35;
c) pH = 8,20.

38) a) V (NH3) = 10 mL   pH = 5,22.
b) V (KOH) = 15 mL   pH = 8,36.
c) V (HCl) = 10 mL   pH = 5,78.
d) V (HBr) = 15 mL   pH = 7.

40) CH3COOH.

4.10. Autoevaluación

1) a) HNO2, / NO2
–.

b)CH3-NH3
+ / CH3-NH2.

c) HCO3
– / CO3

2–

d) H3O
+ / H2O

e) CH3CH2COOH / CH3CH2COO–.

2) a) [H3O
+] = [HCOO–] = 6,56·10–3 M

[OH–] = 1,52·10–12 M
[HCOOH] = 0,243 M.

b) pH = 2,18     α = 0,026.

3) c) El pH y la concentración;
e) El valor de Ka.

4) a): ácida; b) y e): neutras; c), d) y f): básicas.

5) 0,1 mol/L.

7) a) 62 g/mol.
b) Por ejemplo: fenolftaleína y azul de timol.
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CRITERIOS DE EVALUACIÓN

• Conoce las propiedades de los ácidos y las bases.
• Explica el concepto de ácido y de base según las dife-

rentes teorías, en especial la de Arrhenius y la de
Brönsted / Lowry.

• Comprende el significado de la constante de ionización
y su relación con la fuerza de los ácidos y de las bases.

• Utiliza correctamente, en las disoluciones acuosas, el
equilibrio de autoprotólisis y el concepto de pH.

• Realiza cálculos con ácidos fuertes, ácidos débiles,
bases fuertes y bases débiles.

• Razona la acidez o basicidad de una disolución en fun-
ción de la sustancia que se disuelve en agua.

• Sabe cómo evoluciona un equilibrio ácido-base cuan-
do lo perturbamos.

• Comprende el importante papel de los indicadores en
las reacciones ácido-base.

• Realiza experimentalmente valoraciones ácido-base.
• Resuelve problemas de cálculo químico con reacciones

de neutralización.
• Elige el indicador adecuado para una determinada valo-

ración ácido-base.
• Construye e interpreta las curvas de valoración ácido-

base.
• Elige el indicador adecuado para una determinada valo-

ración ácido-base.
• Aplica los conceptos ácido-base a procesos de la natu-

raleza, del medio ambiente e industriales.

2) El ácido nitroso tiene una constante de acidez en
agua, a 25 °C, de 4,60·10-4 mol/L.

a) Una disolución de este ácido tiene un pH=2,62.
Determina la concentración de todas las especies
químicas presentes en la disolución.

b) Se toman 10 mL de la disolución anterior y se aña-
de agua hasta un volumen total de 250 mL. Calcu-
la el pH de la nueva disolución.

3) El Mg(OH)2 se utiliza en preparados farmacéuticos
como antiácido (leche de magnesia). Para determi-
nar el porcentaje de hidróxido de magnesio en una
muestra de 2 g se hizo reaccionar con ácido clorhí-
drico, empleándose del mismo 51,5 mL de una diso-
lución 1 M hasta que toda la muestra reaccionó com-
pletamente. Calcula dicho porcentaje.

4) a) Determinar el pH y el grado de disociación de una
disolución de CH3NH2 0,5 mol/L.

b) Calcula el pH de una disolución 0,5 mol/L de
CH3NH3Cl.

Kb (CH3NH2) = 3,70 · 10-4 mol/L

5) Indica el tipo de pH de cada una de las siguientes
disoluciones acuosas:

a) MgCl2 (aq); b) Ca(OH)2 (aq); 

c) HNO3 (aq); d) NH3 (aq);

e) KBr (aq); f) NH4Cl (aq);

g) CH3–CH2–CH2–CO2Na (aq);

h) K2SO4 (aq).

6) Calcula el pH que se obtiene al mezclar las siguien-
tes disoluciones:

a) 50 mL de Ba(OH)2 0,2 M con 50 mL de HCl 0,4 M.

b) 100 mL de NaOH 0,1 M con 50 mL de H2SO4 0,1 M.

c) 25 mL de KOH 0,2 M con 50 mL de HCl 0,2 M.

d) 25 mL de KOH 0,2 M con 10 mL de HNO3 0,2 M.

EL PROCESO DE EVALUACIÓN

La evaluación final se plantea como prueba global de los contenidos del Tema, después de haber realizado la observa-
ción de los alumnos/as en su trabajo diario.

Se presenta un ejemplo de prueba de evaluación final.

1) a) Ordena las siguientes especies químicas por su acidez creciente:

b) Ordena las siguientes especies químicas por su basicidad creciente:

Especie química

pKb

HS–

6,96

HCOO–

10,25

NH3

4,74

CH3NH2

3,43

NO2
–

10,66

Especie química

pKa

C6H5NH3
+

4,63

NH4
+

9,25

HF

3,45
HS-

13,96

HCN

9,31

5. EVALUACIÓN
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1. PRERREQUISITOS
Prerrequisitos. Antes de iniciar el estudio de este tema,

el estudiante debe ser capaz de:
1) Utilizar el modelo cinético-molecular para explicar la

reacción química.
2) Saber interpretar la información que se desprende de

una determinada ecuación química.
3) Dominar con soltura el cálculo proporcional.
4) Trabajar con números expresados con potencias de

diez y conocer el significado de los mismos.
5) Resolver con soltura ecuaciones de segundo grado.
6) Calcular la molaridad, la fracción molar y el % en masa

de una sustancia en una disolución.
7) Diferenciar el concepto de concentración del de masa

y del de cantidad de sustancia.

8) Realizar con soltura cálculos estequiométricos.
9) Dominar los conceptos de átomo, molécula e ion. 
10) Descomponer una sal en los correspondientes iones.
11) Comprender el significado de una fórmula química.
12) Interpretar a nivel iónico-molecular una reacción

química.
13) Conocer las características del equilibrio químico.
14) Saber escribir la expresión de la constante de un

equilibrio químico.
15) Comprender el significado de constantes de equili-

brio elevadas o muy pequeñas.
16) Conocer cómo se puede perturbar un sistema en

equilibrio y tener un criterio para predecir su evo-
lución.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
Los errores conceptuales y dificultades de aprendizaje

están íntimamente relacionados con los señalados para el
equilibrio químico, en general, y las reacciones ácido-base,
en particular. Además, en este caso, cabe mencionar, como
propios del estudio de las reacciones de precipitación, los
siguientes errores y dificultades:

1) Transformación del sólido en líquido en el proceso de
disolución.

2) No se ve la diferencia entre disolución y reacción quí-
mica.

3) Falta espacio en el disolvente, como explicación de
la no disolución de una sustancia.

4) En el caso de estar el soluto finamente dividido se
podrá disolver.

5) Diferente significado que el alumno/a da a términos
del lenguaje cotidiano (ej. partícula) frente al del ámbito
científico (ej. átomo, molécula o ion).

6) La inadecuada interpretación del equilibrio molecu-
lar puede impedir la correcta comprensión de conceptos
como el carácter dinámico del equilibrio, la posible pertur-
bación del mismo, la variación de la solubilidad con la tem-
peratura o la existencia de equilibrios simultáneos.

7) Tratamiento del equilibrio disolución / precipitación
como un equilibrio homogéneo.

8) En el caso de algunos hidróxidos insolubles se obtie-
ne una solubilidad, mediante cálculo, que implica un pH áci-
do, lo cual es imposible.
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Conocer los procesos de disolución y
precipitación en agua.

2. Distinguir entre soluto, disolvente y
disolución.

3. Saber las diferentes formas de
expresar la concentración de una
disolución.

4. Relacionar la disolución saturada y
la solubilidad.

5. Definir la entalpía reticular, la
entalpía de hidratación y la ental-
pía de hidratación.

6. Justificar con la entropía la espon-
taneidad de la disolución de un
compuesto iónico.

7. Plantear el equilibrio disolución /
precipitación.

8. Definir el producto de solubilidad.
9. Conocer los factores que afectan a

la solubilidad de un compuesto ióni-
co:
a) Influencia de la temperatura.
b) Influencia del ion común.
c) Eliminación de iones mediante

reacciones químicas.

1. Realizar cálculos relacionados con
la concentración de disoluciones.

2. Realizar y analizar reacciones de
precipitación.

3. Determinar experimentalmente la
solubilidad de un compuesto iónico
en agua.

4. Relacionar la entalpía de disolución
con la solubilidad en diferentes
compuestos iónicos.

5. Calcular el producto de solubilidad
conocida la solubilidad.

6. Determinar la solubilidad a partir
del producto de solubilidad.

7. Obtener experimentalmente el pro-
ducto de solubilidad de algún com-
puesto iónico.

8. Razonar si se formará o no precipi-
tado al mezclar dos disoluciones.

9. Calcular la solubilidad de un com-
puesto iónico en presencia de un ion
común.

10. Razonar, en casos concretos, cómo
disolver un precipitado.

11. Realizar cálculos estequiométricos
en reacciones de precipitación.

1. Valorar la importancia de las reac-
ciones de precipitación no sólo en
el análisis químico, sino para justi-
ficar procesos que se dan en la
naturaleza.

2. Trabajar en el laboratorio respetan-
do las normas de seguridad.

3. No desperdiciar reactivos en la rea-
lización de experimentos.

4. Tomar conciencia de la relación
existente entre el pH del agua de
lluvia y la conservación de monu-
mentos y también con relación a la
vida de animales y plantas.

5. Desarrollar el hábito de la higiene
dental para evitar la formación de
caries.

6. Valorar los procesos de solubilidad
y precipitación de iones en el agua
como factor determinante en la
calidad y uso del agua.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
4.1. Introducción. Importancia práctica de los pro-

cesos de disolución y de precipitación en agua

Al comenzar el tema el profesor/a debe, además de pre-
sentar los contenidos del tema, recordar en qué consiste el

proceso de disolución de un compuesto iónico en agua y, segui-
damente, comentar la importancia práctica de los procesos
de disolución y precipitación en agua. En la fig. 1.1 del libro
del alumno/a se resume el interés práctico de los procesos
de disolución / precipitación.

El profesor/a puede ejemplificar el interés de estos pro-
cesos realizando alguna reacción de precipitación útil en
análisis cualitativo; un análisis cuantitativo mediante la reso-
lución de un problema, como el 3 de las Cuestiones y ejer-
cicios numéricos; la disolución de un hidróxido o un carbo-
nato insoluble con un ácido;...

4.2. Equilibrio disolución-precipitación. Compues-
tos iónicos solubles e insolubles

Comienza este apartado recordando conceptos que se
van a utilizar mucho en este tema (soluto, disolvente, diso-
lución,...), así como las principales formas de expresar la
concentración de una disolución. Después de llegar a la idea
de disolución saturada y solubilidad, se presenta el equili-
brio disolución / precipitación:

COMPUESTO IÓNICO (sólido) IONES (disolución acuosa) (1)

Algunos alumnos/as creen que, a semejanza de los áci-
dos débiles, en disolución acuosa existen iones y "la forma

sin disociar" que es el compuesto iónico. El profesor/a debe
aclarar esta idea presentando, si lo considera conveniente,
la transformación disolución / precipitación del siguiente
modo:

COMPUESTO IÓNICO (s) COMPUESTO IÓNICO (aq) → IONES (aq) (2)

Parte del compuesto iónico (sólido) está disuelto en el
agua, pero lo que se disuelve está totalmente ionizado. Por
tanto, se puede plantear el equilibrio (1). Éste es el trata-
miento que se hace en un curso básico de Química General,
dejando el estudio más riguroso para cursos superiores.

Seguidamente se trata el criterio de solubilidad e insolu-
bilidad de los compuestos iónicos, presentando la tabla de
la fig. 2.1., con la finalidad de que los alumnos/as se vayan
familiarizando con los compuestos iónicos solubles e insolu-
bles.

Por último, se plantean los experimentos Exp. 1 y Exp. 2.

Al realizar el Exp. 1 los alumnos/as observarán lo siguien-
te:
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Disolución Color1 Disolución2 Color2 Color del precipitado

Ag+ (aq) Incolora CrO4
2- (aq) Amarilla Rojo Ladrillo

Pb2+ Incolora I- (aq) Incolora Amarillo

Ba2+ (aq) Incolora SO4
2- (aq) Incolora Blanco

Fe2+ (aq) Verde OH- (aq) Incolora Blanco (*)

* Este hidróxido se va oxidando lentamente al aire, pasando por colores verdoso, negro (de hidróxido ferroso férrico) y, finalmente par-
do de hidróxido férrico.

En el Exp. 2 los alumnos/as deben diseñar un experimen-
to para determinar la solubilidad del NaCl. Como en cualquier
transformación física o química la masa se mantiene constan-
te, se trataría de añadir NaCl a una cantidad de agua destila-
da, agitar hasta disolver e ir repitiendo el proceso, cada vez
con cantidades menores de NaCl, hasta que quede en el fon-
do del vaso una pequeña cantidad de soluto sin disolver. Se
puede afirmar que la disolución está saturada, por diferencia
se puede obtener la masa de NaCl disuelta y con ello la solu-
bilidad. Se obtiene, aproximadamente, 36 g NaCl / 100 g agua.

4.3. Factores entálpicos que influyen en la solubi-
lidad de sustancias iónicas en agua

Comienza este apartado analizando la influencia de la
temperatura en la solubilidad de los compuestos iónicos en
agua (Fig. 3.1. libro del alumno/a).

Seguidamente se estudia el carácter exoenergético o
endoenergético del proceso de disolución de un compuesto

iónico en agua. Teniendo en cuenta la ley de Hess y la ental-
pía de los siguientes procesos:

1) aMm+(g) + bNn-(g) → MaNb(s) ΔHRETICULAR

2) aMm+(g) + bNn-(g) → aMm+(aq) + bNn-(aq) ΔHHIDRATACIÓN

3) MaNb(s) → aMm+(aq) + bNn-(aq) ΔHDISOLUCIÓN

Se llega a la relación:
ΔHdisolución = ΔHHIDRATACIÓN - ΔHRETICULAR

A partir de la expresión anterior y con la ayuda del esque-
ma de la fig. 3.2. se justifica el que la disolución de un com-
puesto iónico en el agua pueda ser un proceso exoenergético
o endoenergético.

En la A.1 se pide completar una tabla, referida a unos
compuestos iónicos, aplicando la relación entre la entalpía
de disolución, la entalpía de hidratación y la entalpía reti-
cular. Los alumnos/as no tienen dificultad en llegar a:

Compuesto iónico ΔHRETICULAR /kJ/mol ΔHHIDRATACIÓN /kJ/mol ΔHDISOLUCIÓN /kJ/mol

MgCl2 -2 527 -2 687 -160

LiF -1 046 -1 041 +  5

KI -677,3 -657 +20,3

Por ultimo, se trata la relación entre la entropía y la solu-
bilidad. La explicación y el dibujo de la fig. 3.4 tienen como
finalidad presentar:

1) El aumento de desorden, tanto en la disolución de un
compuesto iónico en agua como en los alrededores, si el pro-
ceso es exotérmico.

2) El aumento de desorden en la disolución de un com-
puesto iónico y el aumento de orden de los alrededores, si
la transformación es endotérmica.

En el primer caso el sistema soluto-disolvente/alrede-
dores ha aumentado la entropía y el proceso será espon-
táneo. En el segundo caso el sistema soluto-disolvente/
alrededores puede aumentar o disminuir la entropía, con
lo que la transformación podrá ser espontánea o no. El pro-
fesor/a debe insistir en que el carácter endotérmico del
proceso de disolución de un compuesto iónico no favorece
la espontaneidad del mismo y, por tanto, su solubilidad.

Como aplicación de lo visto anteriormente se les plan-
tea a los alumnos/as, en la A.2, que ordenen unos compues-
tos iónicos de acuerdo con su solubilidad creciente.
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El profesor/a puede facilitar, cuando ya se haya estudia-
do el equilibrio disolución/precipitación, el producto de
solubilidad de los compuestos iónicos insolubles para rela-
cionarlo con la entalpía de disolución. (Como en todos los

ejemplos de la actividad se cumple que no hay

ningún problema en aceptar que al ser menor producto de
solubilidad disminuye también la solubilidad)

s Kps=

AgI AgBr AgCl AgNO3 AgF

ΔHDISOLUCIÓN /(kJ/mol) +112,2 +84,4 +65,5 +22,6 -22,5

Kps (25 °C)/(mol/L)2 8,49 · 10-17 5,32 · 10-13 1,76 · 10-10 soluble soluble

SOLUBILIDAD CRECIENTE

4.4. Producto de solubilidad y reacciones de
precipitación

Comienza este apartado presentando el equilibrio diso-
lución-precipitación:

MaNb (s) aMm+ (aq) + bNn- (aq)

El profesor/a debe recordar el significado de la fórmula de
un compuesto iónico, por este motivo se presenta un caso
general en el que los subíndices de la fórmula empírica no
coinciden con la carga de los iones. Así mismo debe insistir en
aquellos aspectos del equilibrio que más importancia van a
tener en el presente tema: su carácter dinámico, su hetero-
geneidad, perturbación del mismo,...

Se ilustra con fotografías de reacciones de precipita-
ción, en las que, formado el compuesto iónico insoluble,
se establecerá el equilibrio disolución-precipitación y con
un dibujo, que pretende representar el carácter dinámico
del equilibrio.

Seguidamente, se define el producto de solubilidad: 

y se plantea a los alumnos/as la A.3, en la que se pide la
expresión del producto de solubilidad para diferentes equi-
librios disolución-precipitación:

K M Nps eq

a

eq

b
aq

m
aq

n= ⎡⎣ ⎤⎦ ⋅ ⎡⎣ ⎤⎦
+ −

( ) ( )

a) CaF2 (s) Ca2+ (aq) + 2F- (aq) Kps = [Ca2+(aq)]eq·[F-(aq)]2eq

b) Fe(OH)3 (s) Fe3+ (aq) + 3 OH- (aq) Kps = [Fe3+(aq)]eq·[OH- (aq)]3eq

c) Ca3(PO4)2 (s) 3 Ca2+ (aq) + 2 PO4
3- (aq) Kps = [Ca2+ (aq)]3eq·[PO4

3- (aq)]2eq

d) BaSO4 (s) Ba2+ (aq) + SO4
2- (aq) Kps = [Ba2+ (aq)]eq·[SO4

2- (aq)]eq

A continuación, se relaciona la solubilidad molar y el
producto de solubilidad. El profesor/a debe hacer hincapié
en que existen diferentes formas de expresar la solubilidad,
pero la que se obtiene directamente del producto de solu-
bilidad es la solubilidad molar.

Con relación a los valores de Kps de la tabla de la fig. 4.4.
del libro del alumno/a conviene insistir en que se trata de
valores experimentales, medidos a 25 °C, y, como tales,
sometidos a una cierta imprecisión. Por este motivo, si el
alumno/a consulta diferentes tablas encontrará, muy pro-
bablemente, valores que difieren un poco.

La relación entre el producto de solubilidad y la solubi-
lidad se contempla en el ejemplo 1.

La realización del Exp. 3, que tiene por finalidad la
determinación del producto de solubilidad del acetato de
plata, tiene singular importancia. En los cursos de Química
General se trabaja con muchas constantes de equilibrio,
pero rara vez se obtiene alguna de ellas experimentalmen-
te. Esto hace que el concepto químico de la constante de
equilibrio no llegue a los alumnos/as con perfecta nitidez.
Es cierto que, en muchas ocasiones, los centros de secun-
daria no están suficientemente dotados para calcular expe-
rimentalmente constantes de equilibrio, no obstante tam-
bién hay que reconocer que el trabajo en el laboratorio exige
un esfuerzo adicional especialmente en el profesor/a, pero
que tiene una importancia fundamental si se quiere presen-
tar adecuadamente la Química.
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En la determinación experimental del producto de solubilidad del acetato de plata se han seguido las siguientes etapas:

1) Preparación de una disolución
saturada de CH3COOAg.

4) Determinación de la masa de
cobre que ha reaccionado y
cálculo estequiométrico de la
cantidad de sustancia de Ag+

que estaba presente en la
disolución.

2) Medida de la masa de cobre
que se va a emplear en la
reacción.

3) Realización de la reacción química: 
Cu(s) + 2Ag+(aq) → Cu2+ (aq) + 2 Ag(s).

5) Cálculo de la solubilidad
molar (s) y determinación del
producto de solubilidad (Kps).

Los datos medidos en un experimento de determinación del producto de solubilidad del acetato de plata fueron:

VDISOLUCIÓN SATURADA = 100 mL T = 21 °C

mCu (inicial) = 7,26 g mCu (final) = 7,12 g mCu (reacciona) = 0,14 g

nAg
+ = 4,41 · 10-2 mol s = [Ag+]eq = 4,41 · 10-2 mol/L Kps = s2 = 1,94 · 10-3 mol

L

⎛
⎝
⎜

⎞
⎠
⎟
2

Como aplicación de la relación entre la solubilidad y el producto de solubilidad se pide a los alumnos/as que resuelvan
la A.4.

Ecuación representativa: PbCrO4 (s) Pb2+ (aq) + CrO4
2- (aq)

Concentraciones molares en equilibrio: - s s

Expresión del producto de solubilidad
en función de la solubilidad: Kps = 2 · 10-14 = [Pb2+(aq)]eq · [CrO4

2-(aq)]eq = s2

Cálculo de la solubilidad:

Cálculo de la masa de Pb2+ ingerida en un año:

mPb 1,41 10
molPbCrO

L

1L

día

1mol Pb

1molP
2 7 4

2
+ −

+
= ⋅

bbCrO

207,2gPb

1molPb

365 días

1ano

1,07 1

4

2

2

+

+
=

⋅
�

00 gPb

ano

2 2− +

�

s K mol Lps= = ⋅ = ⋅− −2 10 141 1014 7, /
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A continuación se analizan tres importantes aplicaciones
del producto de solubilidad:

– Determinación de la solubilidad de compuestos iónicos
insolubles.

– Predicción de la formación de precipitado al mezclar
disoluciones.

– Separación de los iones de una disolución por precipi-
tación.

¿Qué sal es más soluble en agua?

Los ejemplos 2 y 3 ilustran cómo determinar la solubili-
dad a partir del producto de solubilidad.

El profesor/a debe insistir en que sólo se puede afirmar
que un compuesto iónico insoluble tiene mayor solubilidad,
si su producto de solubilidad es más elevado, en el caso de
ser igual la fórmula. En otros casos hay que determinar la
solubilidad, pues en ella influye el producto de solubilidad
y la estequiometría del proceso.

Es importante que el profesor/a deje claro que hay
situaciones más complejas (ejemplo de equilibrios simul-
táneos) en los que un tratamiento sencillo, como corres-
ponde a un curso básico de química, para determinar la
solubilidad puede llevar a resultados incoherentes. Así ocu-
rre si se quiere determinar la solubilidad del Fe(OH)3 a 
25 °C (Kps = 2,67·10-39 M4).

Ecuación representativa: Fe(OH)3 (s) Fe3+ (aq) + 3 OH- (aq)

Concentraciones molares en equilibrio: - s 3s

Expresión del producto de solubilidad
en función de la solubilidad:

Kps = 2,67 · 10-39 = [Fe3+(aq)]eq · [OH-(aq)]eq
3 = s · (3s)3 = 27s4

Cálculo de la solubilidad:

Por tanto, [OH-] = 2,99 · 10-10 mol/L y pH = 4,48.

s
K

Mps= = ⋅ = ⋅
−

−
27

2 67 10
27

9 97 104
39

4 11,
,

Un planteamiento simple nos lleva, a partir del cálculo de
la solubilidad, a un pH = 4,48. Es decir, con un hidróxido en el
agua obtenemos un pH ácido.

El error está en no considerar, al menos, el equilibrio de
autoionización del agua, que en este caso no es despreciable.

No se trata de presentar situaciones químicamente más
difíciles, que sobrepasa el nivel de este curso, pero sí dejar
claro que cualquier planteamiento para solucionar un pro-
blema tiene un marco en el que el método aplicado es váli-
do (no considerar el equilibrio de autoionización del agua).
Esto no ocurrirá si tratamos casos que van más allá.

¿Se formará precipitado al mezclar dos disoluciones?

Para razonar la formación o no de precipitado al mezclar
dos disoluciones se define para el proceso:

MaNb (s) a Mm+ (aq) + b Nn- (aq)

El producto iónico: Qps = [Mm+ (aq)]i
a · [Nn- (aq)]i

b, que es
diferente del producto de solubilidad. El profesor/a debe
recalcar suficientemente estos dos conceptos, con los que se
justifica la formación o no de precipitado (Tabla de la fig. 4.8.
y 4.9. del libro del alumno/a):

Caso Evolución del sistema

Qps > Kps Los iones libres del compuesto iónico insoluble incrementan sus interacciones dando lugar a la formación
de más precipitado con el objetivo de alcanzar una situación de equilibrio químico.

Qps = Kps Sistema en equilibrio químico. El sólido iónico se encuentra en equilibrio con los correspondientes iones
en disolución.

Qps < Kps Las concentraciones de los iones no satisfacen la expresión del producto de solubilidad. No se forma pre-
cipitado.
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El ejemplo 4 ilustra un algoritmo para razonar si se for-
mará o no precipitado al mezclar dos disoluciones. Los alum-
nos/as suelen tener dificultad en identificar el compuesto
iónico que puede precipitar, de ahí la utilidad de la tabla de
compuestos iónicos solubles e insolubles y la importancia
del producto de solubilidad.

El ejemplo 5 presenta la aplicación de las reacciones de
precipitación en el análisis químico cuantitativo. El profe-
sor/a debe justificar que las reacciones de precipitación son
completas, evaluando en algún caso la constante de equili-
brio para este proceso.

A.5. Representación de la reacción:

Cálculo de las concentraciones (suponiendo volúmenes
aditivos):

Cálculo de 

Comparación con kps: 

4.5. Factores que afectan la solubilidad de un
compuesto iónico

En este apartado se analiza la influencia de distintos fac-
tores en la solubilidad de un compuesto iónico.

• Influencia de la temperatura

En el apartado 3 se estudió la relación entre entropía y
solubilidad. Vimos que un proceso de disolución exoenergéti-
co supone un aumento de entropía del sistema soluto / disol-
vente / alrededores y, por tanto, su carácter espontáneo. En
cambio, un proceso de disolución endoenergético puede trans-
currir con aumento o disminución de la entropía del sistema
soluto / disolvente / alrededores; en el primer caso sería
espontáneo y en el segundo no.

Ahora se trata de relacionar la temperatura y la solubi-
lidad. Los procesos de disolución endoenergéticos aumen-
tan Kps con la temperatura, y en los procesos exoenergéti-
cos ocurre lo contrario, de acuerdo con la ley de Van’t Hoff:

En términos estrictos, debemos considerar el denomina-
do calor diferencial de disolución para realizar prediccio-
nes correctas [Solaz y Quílez, 1995]. Por lo tanto, como se
resume en el libro del alumno/a ocurrirá lo siguiente:
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Entalpía de disolución Relación Kps con la temperatura (T). Influencia general en la solubilidad

ΔH0
disolución > 0 El valor de Kps aumenta La solubilidad del compuesto salino se 

(endoenergética) con la temperatura incrementa con la temperatura.

ΔH0
disolución < 0 El valor de Kps desciende La solubilidad del compuesto salino

(exoenergética) al aumentar la temperatura disminuye al incrementar la temperatura.

Esta explicación se ilustra con la disolución del PbI2 (s)
aumentando su temperatura y posterior precipitación por enfria-
miento, formando pequeños cristales de PbI2 (lluvia de oro).

Seguidamente se plantea a los alumnos/as la A.6 en la
que se pide determinar la solubilidad del sulfuro de plata a
dos temperaturas diferentes:

Ecuación representativa: Ag2S (s) 2 Ag+ (aq) + S2- (aq)

Concentraciones molares en equilibrio: - 2s s

Expresión del producto de solubilidad
en función de la solubilidad:

Kps = [Ag+(aq)]eq
2 · [S2-(aq)]eq = s · (2s)2 · s = 4s3

Cálculo de la solubilidad:

A 10 °C Kps = 3,28 · 10-52 y, por tanto, s = 4,34 · 10-18 .

A 25 °C Kps’ = 6,62 · 10-50 y la solubilidad s’ = 2,55 · 10-17 .
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• Influencia del ion común

El profesor/a debe presentar la influencia de los diver-
sos factores en el equilibrio disolución / precipitación como
una perturbación del mismo y, por tanto, con un tratamien-
to similar al realizado en el tema 5.

Al introducir un ion común el valor del producto iónico
es mayor que el producto de solubilidad: Qps > Kps, y el equi-
librio evoluciona hacia la formación de precipitado para res-
tablecer el equilibrio perturbado, es decir, disminuye la solu-
bilidad.

El ejemplo 6 presenta un caso de disminución de solubi-
lidad por efecto de ion común.

• Equilibrios simultáneos

Seguidamente se analiza la perturbación del equilibrio
disolución-precipitación por eliminación de iones mediante
reacciones químicas. En este caso se cumple que el produc-
to iónico es menor que el producto de solubilidad: Qps < Kps
y el equilibrio evoluciona hacia la disolución del precipita-
do.

– Evolución del equilibrio por reacciones ácido-base

Como ejemplo de lo estudiado anteriormente se analiza
el aumento de solubilidad de compuestos iónicos constitui-
dos por aniones de ácidos débiles en medio ácido. El profe-
sor/a puede presentar experimentalmente la disolución de
carbonatos e hidróxidos insolubles en medio ácido.

En el libro del alumnos/a se ilustra este apartado con
una fotografía de un hueso de pollo que se vuelve flexible
en medio ácido por disolución del fosfato de calcio.

En el ejemplo 7 se razona la modificación de la solubili-
dad del hidróxido de calcio en función del pH.

Por último, se presenta la lectura "El equilibrio de pre-
cipitación y la higiene dental" en la que se analiza el pro-
blema de las caries dental. Es importante que se acostum-
bre a los alumnos/as, siempre que sea posible, a justificar
problemas de la vida cotidiana con los conocimientos quí-
micos adquiridos.

A.7. Determinación de la solubilidad, suponiendo des-
preciable los iones OH– de la autoprotolisis del agua

– Evolución del equilibrio por formación de compuestos
complejos

La fotografía de la figura 5.5, en la se presenta la for-
mación del complejo Cu(NH3)4

2+, analiza la disolución de
compuestos iónicos insolubles por formación de complejos.

4.6. Solución de los ejercicios finales

REACCIONES DE PRECIPITACIÓN Y PRODUCTO DE SOLU-
BILIDAD

EJERCICIO 1

Ecuación

Estequiometría – 2 s s

Producto de solubilidad kps (PbCl2) = (2s)2 · s = 4s3

Cálculo de la solubilidad: 

Valor del kps (PbCl2) = 4 · (3,56 · 10-2 mol/L

EJERCICIO 2

a) B b) Igual c) Sobresatura B y C

EJERCICIO 3

Incógnitas
x: masa de BaCl2

y: masa de KCl

• Primera ecuación: x + 7 = 0,5 g

• Planteamiento de la segunda ecuación obtención clo-
ruros:

Precipitación: Cl− (aq) + Ag+ (aq) AgCl (s), por cada
ión Cl- precipita AgCl.
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Evolución de la solubilidad con el pH
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Sistema 

Solución 

EJERCICIO 4

a) 

b)

EJERCICIO 5

Cálculo de la solubilidad en 

Producto de solubilidad

k Al OH
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Ecuación
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Al OH s Al aq OH aq( ) ( ) ( ) ( )3
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s
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Ecuación
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EJERCICIO 6

EJERCICIO 7

Ecuación de disolución

Estequiometría – s 2 s

Cálculo del 

EJERCICIO 8

Ecuación 

Estequiometría s s

kps kps(Ba SO4) = s2

BaSO s Ba aq SO aq4
2

4
2( ) ( ) ( )� + −+

k PbCl s s s
mol
Lps( ) · ( ) · , ·2
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PbCl s Pb aq Cl aq2
2 2( ) ( ) ( )� + −+

Ecuación de disolución Kps s/mol L-1

kps = s2

kps = 4 s3

kps = 108 s5 s
kps= = −
108

9 85 105 7, ·Cd PO s Cd aq PO aq3 4 2
2

4
33 2( ) ( ) ( ) ( )� + −+

s
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4
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Cálculo de las solubilidades

El proceso es encloenergértico puesto que T ↑ → kps ↑

EJERCICIO 9

Producto de kps (Ag3 PO4) = (3 s)3 · s = 27 s4

solubilidad

Cálculo de la solubilidad: 

Valor del 

EJERCICIO 10

Producto de kps (Ca3 (PO4)2) = (3 s)3 · (2s)2 = 108 s5

solubilidad

Cálculo de la solubilidad: 

Expresión en mg/L
Cálculo de la solubilidad: 

APLICACIONES Y EVOLUCIÓN DEL EQUILIBRIO DISOLU-
CIÓN-PRECIPITACIÓN

EJERCICIO 11

Cálculo de: 

EJERCICIO 12

Ecuación 

Constante de equilibrio: 

Obtención de:

EJERCICIO 13
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EJERCICIO 14

Cálculo de las concentraciones iniciales

Cálculo de 

Comparación Q i > kps ⇒ Precipita el Pb I2(s)

EJERCICIO 15

Cálculo de las concentraciones iniciales:

Cálculo de:

Comparación:

EJERCICIO 16

Cálculo de las concentraciones iniciales:

Ecuación de precipitación:

Conclusión: precipita

EJERCICIO 17

a) Cálculo de las concentraciones iniciales:

Ecuación de precipitación:

Cálculo de la concentración mínima para precipitar:

Ecuación de precipitación Ca3(PO4)2(s)

Cálculo de la concentración mínima para precipitar:

Conclusión: precipita en primer lugar el Ca3(PO4)2 (s)

b) s = 6,91 · 10−3 g Ag3 PO4/L 

s = 7,67 · 10−4 g Ca3(PO4)2/L

EJERCICIO 18

Equilibrio 

Al forma el Pb2+ compuestos complejos aumenta la solu-
bilidad del PbCl2(s)
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EJERCICIO 19

Cálculo de la concentración de: 

Cálculo de la concentración total de [Ca2+(aq)]:

Concentración

Ecuación de precipitación: 

Conclusión: No puede añadirse la sin originar precipitación.F aq
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EJERCICIO 20

a)

Cálculo [OH–]e:

pOH = 14 – 10,38 = 3,62 ⇒ [OH –] = 10–3,62 mol/L

Cálculo de la solubilidad: 2 s = [OH–] ⇒ s = 1,2 · 10–4 mol/L

b) Cálculo del kps = (2 s)2 · s = 4 s3 = 6,9 · 10–12 (mol/L)3

c) Planteamiento de la ecuación:

6,9 · 10–12 = s · (0,01 + 2 s)2 ⇒ s = 6,9 · 10–8 mol/L
despreciable

EJERCICIO 21

a)

b) [OH –] = 2 s = 22,4 · 10–3 mol/L

pOH = 1,65 ⇒ pH = 12,35

Si pH ↑ ⇒ s ↓ ; Si pH ↓ ⇒ s ↑

c) Reacción neutralización H+ + OH – ⇒ H2O

Ecuación: 

V
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Equilibrio
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EJERCICIO 22

a) Cálculo de la solubilidad:

Cálculo:

b) Cálculo de las concentraciones iniciales:

Comparación:

Precipitación

4.7. Autoevaluación

EJERCICIO 1

Cálculo de la cantidad de sustancia de Cl– precipitado

Cálculo de la masa de kCl(pura)

reacción: Cl– + k+ ⇒ kCl;  nCl– = nkCl

Cálculo del porcentaje

EJERCICIO 2

Cálculo de la solubilidad:

Valor de kps[CaF2(s)]

EJERCICIO 3

a) Cálculo de la solubilidad:

Cálculo de la cantidad de sustancia disuelta:

Cálculo de la masa:

b) Cálculo de la cantidad de sustancia de NaBr

Cálculo de 

Cálculo de solubilidad:

Cálculo de la masa de AgBr (por L)

c) Desplazando el equilibrio hacia la izquierda

Para ello podemos usar sustancias que forman comple-
jos con los iones Ag+, como por ejemplo NH3 (aq).

EJERCICIO 4

Cálculo de las concentraciones iniciales

Ecuación Ba IO s Ba aq IO aq3 2
2

32( ) ++ −( ) ( ) ( )�

IO aq
mL mol L

mLi3
40 0 02

100
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Cálculo 

Comparación Q i > kps ⇒ Precipita

EJERCICIO 5

a) Cálculo de la solubilidad

b) 

c) 
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5. EVALUACIÓN
CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Conoce la importancia práctica de los procesos de diso-
lución/precipitación de compuestos iónicos en agua.

• Sabe expresar de diferentes formas la concentración
de una disolución.

• Conoce los conceptos de: soluto, disolvente, disolu-
ción, disolución saturada y solubilidad.

• Relaciona correctamente la entalpía reticular y la
entalpía de hidratación con la entalpía de disolución.

• Explica la influencia de la temperatura en la solubili-
dad de los compuestos iónicos en agua.

• Razona la relación entre entropía y solubilidad.

• Expresa correctamente el equilibrio disolución/preci-
pitación de diferentes compuestos iónicos en agua, así
como el producto de solubilidad (Kps)

• Justifica el carácter dinámico del equilibrio disolu-
ción/precipitación.

• Relaciona la solubilidad con el producto de solubili-
dad.

• Soluciona problemas precipitación, cálculo de la solu-
bilidad y determinación de Kps.

• Sabe predecir si se formará precipitado al mezclar dos
disoluciones conociendo Kps, a partir del cálculo de Q.

• Conoce la forma de perturbar el equilibrio
disolución/precipitación, con el consiguiente aumen-
to o disminución de la solubilidad.

• Explica diferentes hechos relacionados con el equili-
brio disolución/precipitación, como la dureza del agua
o la formación de estalactitas y estalagmitas.

EL PROCESO DE EVALUACIÓN

La evaluación final se plantea como prueba global de los
contenidos del Tema, después de haber realizado la obser-
vación de los alumnos/as en su trabajo diario.

Se presenta un ejemplo de prueba de evaluación final.

1) 0,378 g de una mezcla de cloruro de sodio y de bro-
muro de sodio dan lugar, por precipitación con nitra-
to de plata, a 0,809 g de una mezcla de cloruro de
plata y de bromuro de plata. Calcula la composición
porcentual de la mezcla inicial.

2) El CaF2 (fluorita) se utiliza extensamente en la indus-
tria metalúrgica y en particular en la preparación de
aluminio y acero. La solubilidad en agua, a 25 °C, es
16,7 mg/L. Calcula el producto de solubilidad.

3) a) Calcula la solubilidad molar del hidróxido de cinc. 
Kps [Zn(OH)2 a 25 °C] = 3,0 · 10-16 M3.

b) ¿Cómo podrías disolver este compuesto?

4) Determina el pH de de una disolución saturada de
Ca(OH)2.

Kps [Ca(OH)2 a 25 °C] = 6,5 · 10-6 M3.

5) Calcula la solubilidad del BaCO3 en una disolución de
Na2CO3 0,1 M.

Kps [BaCO3 a 25 °C] = 2,6 · 10-9 M2.

6) Razona si se formará o no precipitado al mezclar 70
mL de AgNO3 0,02 M y 30 mL de K2CrO4 0,001 M.

Kps [Ag2CrO4 a 25 °C] = 1,2 · 10-12 M3.
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1. PRERREQUISITOS
Se precisa para el estudio de este tema que el estudiante sea
capaz de:
1) Dominar el concepto de concentración y diferenciarlo del

de cantidad de sustancia y del de cantidad de materia.

2) Dominar los conceptos de carga eléctrica, conducción eléc-
trica e intensidad de corriente.

3) Comprender el papel del agua en las disoluciones acuo-
sas.

4) Comprender el significado de una fórmula química.

5) Dominar el cálculo proporcional.

6) Comprender el significado que proporciona una ecuación
química.

7) Realizar cálculos estequiométricos.

8) Conocer la formación de iones de metales y de aniones de
no metales.

9) Descomponer una sal en sus correspondientes iones.

10) Comprender el concepto de valencia (para poder distin-
guirlo del de número de oxidación).

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Asociación de estado de oxidación con carga eléctrica.

2) Oxidación y reducción pueden ocurrir de forma indepen-
diente.

3) Dificultad de asignación del ánodo y del cátodo: en cubas
electrolíticas y en pilas.

4) La corriente eléctrica siempre se produce por un movi-
miento de electrones.

5) Dificultad  de asignación del signo correspondiente tanto
al ánodo como al cátodo.

6) Errores de comprensión del significado del signo de los
electrodos.

7) Se desconoce o se le asignan propiedades incorrectas al
puente salino.

8) No se suele comprender el significado de la tabla de poten-
ciales de reducción.

9) Confusión del electrodo en el que ocurren tanto la oxida-
ción como la reducción en pilas y en las cubas electrolíti-
cas.

10) Consideración de la pila como un almacén de electrones.

11) En general, dificultades asociadas con el lenguaje emple-
ado, los símbolos utilizados y las representaciones reali-
zadas.

1100RREEAACCCCIIOONNEESS DDEE

OOXXIIDDAACCIIÓÓNN--
RREEDDUUCCCCIIÓÓNN
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Definir los términos oxidación y
reducción, dando una evolución his-
tórica del significado otorgado a
estos términos.

2. Comprender que todo proceso de
oxidación va asociado a un proceso
de reducción.

3. Explicar el significado de número de
oxidación y saber calcularlo.

4. Explicar e interpretar el significado
de un valor determinado de un
potencial estándar de reducción.

5. Explicar el significado de una tabla
de potenciales de reducción.

6. Señalar el papel que juega el puen-
te salino en un pila electroquímica.

7. Interpretar los procesos que ocurren
en el ánodo y en el cátodo tanto en
una pila como en una cuba electro-
lítica.

1. Reconocer si un determinado proce-
so es o no de oxidación-reducción.

2. Ajustar ecuaciones de oxidación-
reducción (métodos del número de
oxidación y del ion-electrón).

3. Predecir los procesos que tendrán
lugar de forma espontánea a partir
del conocimiento de los correspon-
dientes potenciales de reducción.

4. Nombrar y reconocer sustancias de
uso común que se empleen como
agentes oxidantes o bien como
agentes reductores.

5. Calcular la fem de una pila electro-
química.

6. Describir cómo se pueden determi-
nar potenciales de reducción.

7. Dibujar el esquema correspondien-
te a una pila electroquímica dada,
señalando el ánodo, el cátodo, el
electrodo positivo, el electrodo
negativo y las reacciones que ocu-
rren en los mismos.

8. Predecir, con la ayuda de una tabla
de potenciales redox, si un deter-
minado proceso redox será espon-
táneo.

9. Dibujar el esquema correspondien-
te a una cuba electrolítica dada,
señalando el ánodo, el cátodo, el
electrodo positivo, el electrodo
negativo y las reacciones que ocu-
rren en cada uno de los electrodos.

10.Realizar cálculos que relacionen la
cantidad de materia formada en
cada uno de los electrodos de una
cuba electrolítica con la cantidad
de electricidad que ha circulado.

1. Señalar la importancia que tiene la
electroquímica en la metalurgia y
en la prevención de la corrosión
metálica.

2. Tomar conciencia de las sustancias
contaminantes que pueden existir
en una pila.

3. Valorar la importancia que tienen
para la industria y la sociedad en
general los procesos electroquími-
cos.

4. Valorar las ventajas (económicas,
seguridad, etc.) que supone la apli-
cación del conocimiento electroquí-
mico sobre prevención de la corro-
sión de los metales.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
4.1. Definición de oxidación y de reducción

Al igual que en otros temas iniciamos el estudio del pre-
sente precisando el significado de los conceptos más rele-
vantes. Los alumnos ya tienen ideas acerca de estos concep-
tos. En el ámbito cotidiano se emplea mucho más el término
oxidación que el de reducción; en el contexto académico
estos dos conceptos seguramente ya han sido introducidos
en otros cursos precedentes de Física y Química o bien de
Biología. 

Conviene, por tanto, que los alumnos expliciten inicial-
mente sus ideas acerca de estos dos conceptos (A-1) para ir
precisando su significado científico. Este objetivo se preten-
de alcanzar mediante la lectura “Evolución histórica de los
términos oxidación y reducción”. En la misma se desarro-
llan cuatro definiciones (Fig. 1.2), con la ayuda de sendos
ejemplos. En la explicación de estas definiciones debe resal-
tarse una diferencia esencial con respecto a las definiciones
de ácido y de base. En las definiciones de procesos redox el
nuevo concepto no engloba al anterior, sino que normalmen-
te hace referencia a marcos conceptuales distintos, que en
algunas ocasiones pueden tener elementos comunes. En la
bibliografía que se proporciona al final del tema puede encon-
trarse una amplia discusión acerca de los casos de incompa-
tibilidad de los modelos redox. Sólo a título de ejemplo pode-
mos analizar brevemente el siguiente proceso:

Los profesores podemos decir con seguridad que el
Fe2+(aq) se ha oxidado. Pero esta afirmación puede confun-
dir a los alumnos. Éstos se pueden plantear la siguiente pre-
gunta: ¿Por qué el/la profesor/a no ha dicho también que
el ion H+(aq) también se ha oxidado ya que ha ganado oxí-
geno? 

Además, los profesores podemos añadir que en la semi-
rreacción de reducción:

Los átomos de manganeso en el permanganato han gana-
do cinco electrones, reduciéndose al ion Mn2+(aq). Esos cin-
co electrones provienen de sendos átomos hierro (II), que
han experimentado el subsiguiente proceso de oxidación a
hierro (III). 

¿Realmente ha existido esa ganancia de electrones por
parte de los átomos de manganeso en el ion permanganato?
Un estudio estructural de este ion demuestra lo aventurado
que supone afirmar esta ganancia.

MnO aq H aq e Mn aq H O4
2

28 5 4− + − ++ + → +( ) ( ) ( ) ( )�

5 8

5

2
4

3 2

Fe aq MnO aq H aq

Fe aq Mn

+ − +

+ +

+ +

→ +

( ) ( ) ( )

( ) (aaq H O)+ 4 2

Nuestros estudiantes aventajados pueden seguir insistien-
do, señalando ahora que de alguna manera los iones H+(aq)
han ganado electrones al formar agua: ¿Se han reducido?

Si no se quiere profundizar en la discusión de estos casos
siempre se puede salir del paso contestando que ya que los
átomos de hidrógeno no cambian su número de oxidación,
estas especies químicas ni se oxidan ni se reducen. Pero nues-
tros alumnos pueden haber observado, entre otros aspectos,
que según el modelo que se elija los iones H+ o bien se oxi-
dan, o se reducen o ni se oxidan ni se reducen.

La siguiente figura puede ayudar a comprender la incom-
patibilidad de los modelos redox, según los ejemplos de la
discusión precedente.

Definición de proceso redox en función del cambio de
número de oxidación

La definición de reacción redox como el proceso en el que
algún elemento aumenta su número de oxidación y al menos
otro disminuye el suyo facilita el reconocimiento de estas
reacciones. Como se ha indicado en la discusión precedente,
esta definición engloba a las anteriores. El ejemplo 1 trata
de poner de manifiesto esta circunstancia.

Diagrama de Venn que muestra la relación entre los cua-
tro modelos redox: N.º 1-oxígeno; N.º 2-hidrógeno;

N.º 3-electrones; N.º 4: número de oxidación.
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En cambio, existen algunos inconvenientes. Por ejem-
plo, el conocimiento del número de oxidación de un ele-
mento en un compuesto no nos proporciona ninguna infor-
mación de tipo físico, estructural o de enlace. La actividad
A-3 es un ejemplo de este tipo. Se pueden mencionar otros
casos; el número de oxidación del CO2 es +4, sin que ello
suponga que existe una carga +4 sobre el átomo de carbo-
no; en las especies químicas C2H6 y C3H8 cada átomo de
carbono está unido mediante enlaces covalentes a otros
cuatro átomos. En cambio, en cada caso se obtiene un
número de oxidación para el carbono distinto, llamando la
atención que en el C3H8 este número es fraccionario. Final-
mente, sin ánimo de ser exhaustivos, podemos mencionar
las ambigüedades que puede ocasionar la asignación de un
número de oxidación a cada uno de los átomos de azufre en
el ion tiosulfato.

El criterio de cambio de Nox nos sirve para distinguir los
procesos redox de otras reacciones como las de ácido-base
(A-4) y definir los conceptos de oxidante y de reductor (A-5).

4.2. Ajuste de ecuaciones Redox. Cálculos
Estequiométricos

Los dos métodos de ajuste de ecuaciones redox, cambio
de Nox e ion-electrón, tienen un fundamento esencialmen-
te matemático. En ambos casos, y en general, no deben
identificarse las semirreacciones que se escriben en el pro-
ceso de ajuste con el transcurso real del proceso redox.
Ajustar una ecuación química por cualquiera de los dos
métodos es únicamente un proceso algebraico. 

Puede quedar de manifiesto esta particularidad con un
ejemplo: 

CS2 + Cl2 → CCl4 + S2Cl2. 

Considerando que el cloro cambia su Nox de 0 a –1, pode-
mos ajustar esta ecuación de varias formas: 

a) El carbono cambia de 0 a +4 y el azufre de 0 a +1

b) El carbono cambia de –4 a +4 y el azufre de +2 a +1.

c) El carbono no cambia su Nox (+4) y el azufre cambia
de –2 a +1.

Aplicando el principio de que el cambio total de Nox
debe ser nulo obtenemos en cualquiera de los tres casos la
misma ecuación química:

CS2 + 3 Cl2 → CCl4 + S2Cl2

Algunos autores ajustan ecuaciones redox por el méto-
do del número de oxidación haciendo participar a electro-
nes. Por ejemplo, en la actividad A-6 se puede escribir:

2 (N3- → N2+ + 5 e-)

5 (O0 + 2 e-→ O2-)

(¿Existe realmente esa transferencia?) 

2 N3- + 5 O0 → 2 N2+ + O2-

2 NH3 + 5/2 O2 → 2 NO + 3 H2O

Se obtiene el mismo resultado sin considerar “transfe-
rencias de electrones” mediante un proceso análogo al
realizado en los ejemplos 1 y 2, en los que el criterio apli-
cado es que el cambio neto en el número de oxidación debe
ser nulo.

Veamos en la A-6 los apartados a) y c):

a)

–3 +2
Oxidación: 4 (N → N; ΔNox = +5)

0 –2
Reducción: 5 (O2 → 2 O; ΔNox = –4)

–3 0 +2 –2
4N + 5 O2 → 4 N + 10 O

4NH3 + 5 O2 → 4 NO + 6 H2O

c)
–2 +5 +6 –1
As2S5 + KClO3 + H2O → H3AsO4 + H2SO4 + KCl

–2 +6
Oxidación: 3 (As2S5 → 5 H2SO4; ΔNox = +40)

+5 –1
Reducción: 20 (KClO3 → KCl; ΔNox = –6)

3 As2S5 + 20 KClO3 → 15 H2 SO4 + 20 KCl

3 As2S5 + 20 KClO3 + 24 H2O →

→ 15 H2SO4 + 20 KCl + 6 H3AsO4

Los ejemplos que se realizan para el ajuste por el méto-
do del ion-electrón poseen las si-guientes características:
el ejemplo 4 supone un ajuste en el que el permanganato
actúa como agente oxidante en medio ácido. Una vez asi-
milado este procedimiento es sencillo el ajuste para reac-
ciones redox que se realizan en medio básico (A-7a). El
ejemplo 5 se ha elegido como contraste del anterior, ya que
en éste el agua oxigenada actúa como agente oxidante y en
el anterior como reductor. El ejemplo 6 tiene la particula-
ridad de que el ácido nítrico es el agente oxidante y tam-
bién proporciona el medio ácido (A-7b).

NH3 + O2 NO H2O+
–3 0 +2 –2 –2

Oxidación
Nox = +5

Reducción
Nox = –4
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El verdadero ejercicio químico en los procesos redox
comienza una vez se tienen ajustadas las correspondien-
tes ecuaciones químicas. Los ejemplos, actividades, expe-
rimentos y lecturas que se proporcionan a continuación
intentan acercar el conocimiento químico a la vida real. Se
proponen sendas actividades que implican la realización de
balances estequiométricos (actividad A-8) o un balance ter-
moquímico (A-9).

El ejemplo 7 y el experimento 1 implican la realización
de sendas determinaciones analíticas. La actividad A-8 hace
hincapié en dos aspectos: a) la necesidad de disponer de
patrones primarios para estandarizar disoluciones y b) en la
forma de conocer el punto final en una reacción redox. Tan-
to en el ejemplo 7 como en la actividad A-8 y en el experi-
mento 1 no es necesario el empleo de indicadores redox. El
cambio de color de uno de los reactivos se aprovecha para
decidir el instante en el que la sustancia a valorar ha reac-
cionado completamente. En el experimento 1 se puede pre-
parar una disolución 0,01 M de permanganato de potasio y
estandarizarla con oxalato de sodio. Por otro lado se pue-
den tomar 2 comprimidos de FEROGRADUMET y disolverlos
hasta obtener 0,5 L de disolución. De ésta se toman 
25 mL/H+ y se valora con la disolución de permanganato pre-
viamente estandarizada. Se obtienen siempre resultados
muy próximos a la cantidad de sulfato de hierro (II) que
especifica el fabricante (525 mg de FeSO4·7H2O).

4.3. Realización de trabajo eléctrico:
pilas electroquímicas

La primera parte de este apartado es un estudio esen-
cialmente descriptivo. Se toma como ejemplo la pila Daniell.
En figura 3.2 se pone     de manifiesto la existencia de una
diferencia de potencial entre los electrodos de cinc y de
cobre. Cuando estas láminas metálicas se ponen en contac-
to a través de un cable metálico se produce la reacción quí-
mica que supone la oxidación del cinc metálico a Zn2+(aq)
y la reducción de los iones Cu2+(aq) a Cu(s) (análoga en esen-
cia a la del experimento 1). Una primera explicación de los
procesos que ocurren en ambos electrodos nos permite defi-
nir los conceptos de ánodo y de cátodo. Se debe resaltar la
diferencia en cuanto al movimiento de cargas por el circui-
to exterior (circulación de electrones) con respecto al movi-
miento de iones en el interior de la pila. Ello nos permite
explicar la misión del puente salino o del tabique poroso.

Un nuevo aspecto a considerar es la polaridad de los elec-
trodos. Tanto en las pilas como en las cubas electrolíticas se
designan sendas polaridades para cada electrodo, una posi-
tiva y otra negativa. Los alumnos pueden plantearse por qué
el ánodo en una pila es (-) mientras que es (+) en una cuba
electrolítica (Fig. 6.5). Una pregunta semejante puede rea-
lizarse para el cátodo en la pila (+) y en la cuba electrolíti-
ca (-). Conviene ya desde el principio aclarar la nomencla-
tura y el criterio de signos empleado. Los términos ánodo y

cátodo se definen en función de los procesos que ocurren en
cada uno de los electrodos: Ánodo-Oxidación; Cátodo-Reduc-
ción. La polaridad de los electrodos no supone acumulación
de cargas netas sino que tiene en cuenta el movimiento elec-
trónico. Por el circuito exterior a la pila los electrones se
mueven hacia potenciales crecientes (del electrodo negati-
vo al electrodo positivo). En la pila los electrones salen del
ánodo (electrodo negativo) al circuito exterior. Por tanto, si
se conecta al electrodo negativo de una pila un electrodo
electrolítico, éste tendrá la misma polaridad, aunque ahora
el suministro de electrones provoque un proceso de reduc-
ción (cátodo). De igual forma, si se conecta al polo positivo
de una pila (cátodo) un electrodo electrolítico, éste tendrá
la misma polaridad, aunque ahora la retirada de electrones
provoca en el mismo un proceso de oxidación (ánodo). Se
puede añadir que la polaridad en la cuba electrolítica es con-
secuencia del movimiento de los iones en su interior. Los
aniones se dirigen hacia potenciales crecientes del cátodo
(+) al ánodo (-) y los cationes hacia potenciales decrecien-
tes del ánodo (-) al cátodo (+). 

De esta forma, puede mostrarse que todas las cargas nega-
tivas (electrones o aniones) se mueven, en cualquier caso, en
el mismo sentido: los electrones por el circuito exterior de la
pila y los aniones por el interior de la pila; en ambos casos del
ánodo (-) de la pila al cátodo de la pila (+). Los cationes se
mueven por el interior de la pila en sentido inverso.

El estudio de la pila Daniell finaliza con el análisis de la
simbología que se utiliza para su representación. El alum-
nado debe ser capaz de transferir los conceptos introduci-
dos con la ayuda de la pila Daniell. Las actividades A-10 y
A-11 pretenden ayudar a realizar este proceso. En la acti-
vidad A-10 podemos escribir:

Ánodo (-)(oxidación):  Fe(s) → Fe2+(aq) + 2 e-

Cátodo (+) (reducción): Cu2+(aq) + 2 e- → Cu(s).

Cuando se conecten ambos electrodos a través de un con-
ductor externo, los electrones se moverán por el exterior
de la pila desde el ánodo al cátodo. En el interior de la pila
los aniones se dirigirán al ánodo (-) y los cationes al cátodo
(+). La representación de la pila correspondiente es la
siguiente: Fe(s)|Fe2+(aq)||Cu2+(aq)|Cu(s). Esta representa-
ción se debe acompañar de la correspondiente figura en la
que a la izquierda aparezca una barra metálica de hierro
sumergida en una disolución que contenga iones Fe2+(aq);
a la derecha, una barra de cobre en el interior de una diso-
lución que contenga iones Cu2+(aq). Ambos electrodos pue-
den estar unidos por un puente salino que contenga iones
inertes. También se puede dibujar un tabique poroso.

Puede sorprender a los alumnos el hecho de que las cargas
positivas se dirijan al electrodo positivo y las cargas negativas
al electrodo negativo (¡Según la ley de Coulomb las cargas del
mismo signo se repelen!). Una vez más se debe insistir en el
significado de la polaridad de cada uno de los electrodos. 
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La lectura “Un modelo explicativo para la diferencia
de potencial entre los electrodos de una pila” puede ser-
vir para ayudar de forma adicional a superar esa barrera a
nuestro alumnado. Esta lectura se puede complementar con
actividades prácticas análogas a las que se representan en
la figura 3.7 (aparecen sendos ejemplos de “pilas natura-
les”). Utilizando siempre los mismos electrodos (ej. cinc y
cobre) se puede medir la diferencia de potencial resultan-
te cuando se introducen en diferentes frutas (manzana,
naranja, limón, etc). La diferencia de potencial que se obtie-
ne depende esencialmente de la diferente naturaleza de los
electrodos. Se puede volver a realizar el experimento cam-
biando el electrodo de cinc por otro de hierro y comparar
la diferente lectura del voltímetro. Este aspecto vuelve a
tratarse, desde una perspectiva histórica, en la lectura de
la página 373: “El inicio de la electroquímica”.

En la actividad A-11 podemos escribir:

Ánodo(-)(oxidación): Cu(s) → Cu2+(aq) + 2 e-

Cátodo(+)(reducción): Ag+(aq) + e- → Ag(s)
Reacción global: 

Cu(s) + 2 Ag+(aq) → Cu2+(aq) + 2 Ag(s)

4.4. Potenciales estándar. Medida de
potenciales de reducción

Experimentalmente podemos medir diferencias de poten-
cial. Con un voltímetro como el de las figuras 4.1 y 4.2 no
podemos determinar potenciales absolutos. La existencia
de una diferencia de potencial constante es lo que va a per-
mitir que los electrones circulen por el circuito externo a la
pila. Quizás todavía muchos alumnos sigan viendo a una pila
como un almacén de electrones. Según esta visión, la pila
“se gasta” cuando ya no quedan electrones en su interior
(A-12). Esta contestación puede contrastarse con el texto
de la lectura “¿Qué ocurre en una pila con el valor de 
Epila a medida que el proceso redox se produce?”

Una vez establecido que para construir una pila necesi-
tamos diseñar un sistema que proporcione una diferencia de
potencial constante, vamos a establecer una forma de cono-
cer teóricamente si un sistema dado puede utilizarse para
realizar trabajo eléctrico. Para ello se va a definir una esca-
la de potenciales de reducción tomando como referencia el
denominado electrodo de hidrógeno (Fig. 4.4). 

Para que los alumnos se familiaricen con las representa-
ciones que se van a realizar se propone el experimento
“Investigación de la reacción del ácido clorhídrico con
algunos metales”. Puede ser conveniente solicitar a los
alumnos que efectúen representaciones análogas a la rea-
lizada para el caso del cinc.

En el ejemplo 8 se proporciona un ejemplo de cómo
medir potenciales de reducción relativos sin necesidad de
realizar el correspondiente montaje con el electrodo de

hidrógeno. Con este procedimiento se pueden medir otros
potenciales de reducción (A-13) o conocer, a priori, la dife-
rencia de potencial que se establece entre los dos electro-
dos de una pila (A-14). De esta forma podemos construir
una tabla de potenciales redox relativa al electrodo de
hidrógeno (Figura 4.6).

Cada uno de los valores de la figura 4.6 se refiere a un
estado de equilibrio electroquímico en el que todas las espe-
cies químicas se encuentran en sus estados estándar. El elec-
trodo de referencia es el electrodo de hidrógeno: 

E°red = 0 V.

Veamos el significado de valores de potenciales de reduc-
ción positivos y negativos. Hagamos un montaje análogo al
de la figura 3.2 en el que el electrodo de cinc se ha reem-
plazado por un electrodo de hidrógeno y el electrodo de
cobre es un electrodo de plata: Ag(s)|Ag+(1 mol/L). En estas
circunstancias el voltímetro registra un valor positivo: E°pila
= +0,79 V. Ello significa que si ambos electrodos se unen
mediante un conductor eléctrico habrá un movimiento de
electrones desde el electrodo de hidrógeno (menor poten-
cial eléctrico) al de plata (mayor potencial eléctrico). La
reacción redox que se produce es la siguiente: 

2 Ag+(aq) + H2(g) → 2 Ag(s) + 2 H+(aq).

El electrodo de plata es el cátodo y el electrodo de hidró-
geno actúa como ánodo. Ya que

E°pila= E°cátodo – E°ánodo se cumplirá que

E°pila = E°cátodo.

Es decir, 

Si en la figura 3.2 el electrodo de cinc se sustituye por
uno de hidrógeno y el electrodo de cobre por uno de cinc,
al medir la diferencia de potencial con el voltímetro obte-
nemos un valor negativo:

E°pila = - 0,76 V.   Ya que 
E°pila = E°cátodo – E°ánodo, se cumplirá que 

E°pila = E°cátodo.

Es decir, 

Ello indica la tendencia de los electrones a moverse des-
de el electrodo de cinc (menor potencial eléctrico) al elec-
trodo de hidrógeno (mayor potencial eléctrico). Por tanto,
al construir una pila con estos dos electrodos, el electrodo
de cinc será el ánodo (oxidación) y el de hidrógeno el cáto-
do (reducción). En esta configuración se cumple:

E°pila = E°cátodo – E°ánodo = + 0,76 V.

Si se coloca un conductor eléctrico que una ambos elec-
trodos se produce la siguiente reacción redox (Fig. 4.5): 

Zn(s) + 2 H+(aq) → Zn2+(aq) + H2(g).

E VZn Zn2
0 0 76+ = −/ , .

E VAg Ag+ = +/ , .0 0 79
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Una vez conocido el significado de los valores de los
diferentes potenciales de reducción y su subsiguiente
ordenación (Fig. 4.6) se pueden mencionar, para su cono-
cimiento, algunas especies químicas que sean oxidantes
fuertes (F2, H2O2, MnO4

-, Cr2O7
2-, etc.)  y otras que sean

reductores fuertes (Li, K, Ba, Ca, etc.).

El ejemplo 9 completa la discusión referida al significa-
do de la figura 4.6.

4.5. Espontaneidad de una reacción Redox
La relación ente el potencial estándar de la pila, E°pila y

ΔG° viene dado por la siguiente ecuación: ΔG° = -n F E°pila. En
condiciones estándar podemos conocer si un proceso redox es
espontáneo una vez conocido el valor de ΔG° (ya que en estas
condiciones se cumple que ΔrG = ΔG°). Por tanto, para que
un proceso redox sea espontáneo (en condiciones estándar)
se debe cumplir que E°pila > 0, ya que entonces ΔG° < 0. Para
condiciones no estándar se debe emplear la ecuación de
Nernst.

Los ejemplos 10 y 11 nos sirven para aplicar este crite-
rio de espontaneidad. La actividad A-15 pretende que los
alumnos predigan las posibles reacciones redox que pueden
tener lugar. Los posibles procesos redox se estudian de for-
ma análoga a los ejemplos 10 y 11. Al agitar una disolución
de Cu2+(aq) con una cuchara de hierro se produce la siguien-
te reacción: 

Cu2+(aq) + Fe(s) → Cu(s) + Fe2+(aq);

Al agitar una disolución de Fe3+(aq) con una cuchara de
aluminio se produce la siguiente reacción: 

Fe3+(aq) + Al(s) → Fe2+(aq) + Al3+(aq); 

Si la cuchara es de plata ( ) 

no se producirá ningún proceso redox ya que en ambos casos
se obtiene un valor negativo de E°.

Este apartado finaliza con dos lecturas. La primera de
ellas “Corrosión metálica” introduce la importancia que tie-
ne el conocimiento y control de los aspectos relacionados
con la corrosión de los metales. Se hace hincapié en la corro-
sión del hierro. Este proceso puede estudiarse de forma sen-
cilla en un laboratorio escolar con la ayuda del experimen-
to descrito en la figura 5.3. Se debe resaltar que los clavos
no deben estar galvanizados. La disolución de agar-agar pue-
de prepararse de la siguiente forma: disolver 2 g en 100 mL
de agua. La suspensión obtenida se calienta, con agitación,
hasta ebullición. En ese instante se añaden 2 mL de disolu-
ción de fenolftaleína y 5 mL de K3Fe(CN)6 0,03 mol/L. 

A continuación se ajusta hasta pH = 8 (aproximadamen-
te), añadiendo con un cuentagotas NaOH 0,1 mol/L, hasta
que la mezcla adquiera un color rosa muy pálido. El clavo de
hierro se oxida preferentemente por la cabeza y por la pun-
ta. Cuando la disolución de agar-agar se enfría se puede
observar que en estas zonas aparece una coloración azul (pre-
sencia de Fe2+) y la parte central adquiere una coloración
rosa (debido a la presencia de iones OH-). El cobre, al ser un
metal más noble que el hierro intensifica la corrosión. En
cambio, el magnesio se oxida antes que el hierro, por lo que
éste queda protegido. Al final de la lectura se explica lo que
ocurre cuando se emplea cinc como ánodo de sacrificio. Si
en cambio se emplea estaño (hojalata), éste no cumple el
mismo papel que el cinc (el hierro posee un carácter reduc-
tor más acusado que el estaño: este metal tiene un poten-
cial de reducción mayor que el hierro). Por tanto, el hierro
se puede oxidar más fácilmente que el estaño. En consecuen-
cia, si la capa de estaño se raya, deja al descubierto el hie-
rro y la subsiguiente corrosión del hierro se ve favorecida por
la presencia del estaño. Una explicación análoga puede rea-
lizarse para el caso de uniones de hierro con metales con
poder reductor menor (ej. cobre).

La lectura “pilas y acumuladores” pone de manifiesto
algunos de los principales de procesos redox que se emple-
an para producir energía eléctrica. En los ejemplos que se
presentan aparecen pilas de mercurio, de cadmio y acumu-
ladores de plomo. Puede ser un buen momento para insis-
tir una vez más acerca de los peligros potenciales que tie-
nen estos componentes y desarrollar una actitud
responsable a la hora de eliminar o desprenderse de las
pilas que ya no son útiles. Frente a la pilas convencionales,
los acumuladores tienen la ventaja de su mayor duración
ya que una vez se han agotado se permite su posterior
empleo mediante un proceso de recarga. Un ejemplo de
pila recargable es la de níquel-cadmio. Las dos semirreac-
ciones que se producen son las siguientes:

Cd(s) + 2 OH-(aq) → Cd(OH)2(s) + 2 e-

Ni(OH)3(s) + e- → Ni(OH)2(s) + OH-(aq)

Ya que no se producen gases ni en la carga ni en la des-
carga, las pilas pueden sellarse. Esto las hace ideales para
equipos electrónicos portátiles.

4.6. Electrólisis
La lectura “El inicio de la electroquímica” pretende ser

un puente entre los aspectos previos estudiados (produc-
ción de energía eléctrica a partir de una reacción redox) y
del proceso inverso (la realización de reacciones químicas
a partir de la energía eléctrica). La polémica establecida
entre galvanistas y Volta puede ayudar a consolidar el fun-
damento de una pila electroquímica (A-16). Otros aspectos
que pueden comentarse están relacionados con la metodo-
logía científica y las relaciones ciencia-sociedad: el papel
de las instituciones, la necesidad de la comunicación cien-

E VAg Ag+ = +/ ,0 0 79

E E E V VFe Fe Al Al
0 0 0

3 2 3 0 77 167 2 4= − = − − =+ + +/ / , ( , ) , 44V

E E E V V VCu Cu Fe Fe
0 0 0

2 2 0 34 0 77 111= − = − − =+ +/ / , ( , ) ,
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tífica, la reproducibilidad de los experimentos, el marco
teórico desde el que se explica un experimento, el surgi-
miento de nuevas técnicas y de nuevas teorías, etc.

Iniciamos el estudio de la electrólisis explicando su signi-
ficado y poniendo de manifiesto, mediante un ejemplo, las
reacciones que ocurren en el ánodo y en el cátodo (Fig. 6.2). 

Este estudio se ha iniciado empleando como ejemplos la
electrólisis de sales fundidas. La explicación de los proce-
sos que ocurren en disoluciones acuosas se ha pospuesto
para un estudio posterior, dado que en estos casos existe
una dificultad adicional al tener que considerar las posibles
reacciones en las que participe el agua.

Se considera de nuevo conveniente insistir en el significa-
do de las palabras ánodo, cátodo, electrodo positivo y elec-
trodo negativo, de forma que ello nos ayude a explicar los
fenómenos electrolíticos (Fig. 6.3 y 6.4) y nos permita esta-
blecer las correspondientes diferencias entre una pila elec-
troquímica y una cuba electrolítica (Fig. 6.5). En ese sentido,
también se debe insistir en el sentido de circulación de car-
gas, estableciendo además la diferencia existente entre el tipo
de cargas que circulan por el circuito exterior (electrones) y
por el interior de la cuba electrolítica (aniones y cationes).

En lo que respecta a los aspectos cuantitativos de la elec-
trólisis se ha considerado conveniente no formular de forma
explícita las leyes de Faraday. Recordemos que en las ecuacio-
nes matemáticas de Faraday se empleaban conceptos como el
de peso equivalente (no introducido en este curso). Además,
las cantidades de sustancia que se formaban en cada uno de
los electrodos Faraday las relacionaba con magnitudes que
podía medir directamente como son la intensidad de corrien-
te y el tiempo. Por nuestra parte, a la luz de nuestros conoci-
mientos actuales, podemos interpretar las reacciones que ocu-
rren en cada uno de los electrodos mediante la participación
de electrones. Ello tiene la ventaja de que se pueden interpre-
tar macroscópicamente estas ecuaciones para establecer rela-
ciones directas entre cantidad de carga y de materia.

Por ejemplo, en la actividad A-17 podemos escribir:
K+ + e- → K

Cu2+ + 2 e- → Cu

Al3+ + 3e- → Al

Lo que significa que la circulación de 1 mol de electro-
nes formará, en cada caso: 1 mol de potasio, 0,5 mol de Cu
y 1/3 mol de aluminio.

En el ejemplo 12 se resalta de nuevo el significado de
estas semirreacciones, estableciéndose en cada caso (áno-
do y cátodo) los correspondientes balances electroquímicos.
Estos balances se pueden poner de manifiesto en los proce-
sos que corresponden a las actividades A-18, A-19, A-20 con
el objetivo de realizar distintas determinaciones cuantitati-
vas. Las solución de cada una de estas actividades es la
siguiente: A-18:

a) t = 36145 s; b) V(Cl2) = 9,12 L; c) m(Ag) = 80,83 g. 
A-29: m(Cu) = 0,71 g; V(O2) = 0,13 L 
A-23: NA = 6,02x1023 mol-1.
La importancia industrial de los procesos electrolíticos se

introduce en la lectura “Aplicaciones de la electrólisis”. Meta-
les tan importantes para nuestra sociedad como el cobre y el
aluminio se obtienen empleando técnicas electrolíticas. Se
puede destacar que, como en todo proceso industrial, el aba-
ratamiento del proceso es un aspecto esencial para su viabili-
dad en la producción a gran escala.

La otra lectura “The Royal Institution” es en realidad
una breve biografía de dos importantes científicos (Davy y
Faraday) que emplearon la electroquímica en sus investiga-
ciones y que además le dieron un impulso decisivo. Sin
embargo, el título de la lectura quiere establecer el énfa-
sis en el marco institucional en el que estos dos científicos
desarrollan su actividad. La profesionalización del científi-
co es un aspecto a destacar (recordemos como contraste
que Lavoisier era recaudador de impuestos) así como el nue-
vo interés (público) que la ciencia despertó. Los objetivos
iniciales de esta institución siguen en la actualidad vigen-
tes. La Royal Institution of Great Britain sigue organizando
conferencias y actividades para promover el entendimien-
to público de la ciencia. El 1 de octubre de 1998 fue nom-
brada la primera mujer como directora de la Royal Institu-
tion: la catedrática de Farmacología Susan Greenfield.

Se puede profundizar en los aspectos relacionados con
la electrólisis realizando el experimento “Investigando las
reacciones que ocurren en los procesos electrolíticos”.
La explicación de los diferentes procesos que ocurren en el
ánodo y en el cátodo puede explicarse con la lectura pos-
terior. En la misma se pone de manifiesto la posibilidad de
que el disolvente (en este caso el agua) también participe
en los procesos de cada electrodo. La actividad A-21 exce-
de el nivel exigido para este curso, por lo que únicamente
se ha propuesto como un ejercicio de aplicación de esta
ampliación. A partir de la interpretación de la figura 6.10
podemos escribir las siguientes secuencias:

– Facilidad de descarga de cationes: 

K+ < Na+ < H+ < Ni2+ < Cu2+

– Facilidad de descarga de aniones: 

Cl- < OH- < I-

Además, debemos considerar los procesos en los que el
agua participa directamente en los procesos de descarga
de electrodo.

Estas consideraciones nos permiten realizar las siguien-
tes predicciones:

a) cátodo: Ni2+(aq) + 2 e- → Ni(s)

cátodo: 2 I-(aq) → I2(s) + 2 e-
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b) cátodo: 2 H2O(�) + 2 e- → H2(g) + 2 OH-(aq)

ánodo: 4 OH- → O2(g) + 2 H2O(�) + 4 e-

c) cátodo 2 H+(aq) + 2 e- → H2(g)

ánodo: 2 H2O(�) → O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e-

d) cátodo: 2 H2O(�) + 2 e- → H2(g) + 2 OH-(aq)

ánodo: 4 OH- → O2(g) + 2 H2O(�) + 4 e-

e) cátodo: 2 H2O(�) + 2 e- → H2(g) + 2 OH-(aq)

ánodo: 4 OH- → O2(g) + 2 H2O(�) + 4 e-

El experimento ‘electrólisis del agua’ permite hacer
mediciones cuantitativas acerca de la composición del agua.

4.7. Solución a los ejercicios finales
3) Falsa.

5) a, c, f

9) a) 8 Zn + 2 KNO3 + 10 H2SO4 →
→8 ZnSO4 + (NH4)2SO4 + K2SO4 + 6 H2O

b) 5 Na2SO3 + 2 KMnO4 + 3 H2SO4 →
→5 Na2SO4 + 2 MnSO4 + K2SO4 + 3 H2O.

c) K2Cr2O7 + 6 HI + 4 H2SO4 →
→K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3 I2 + 7 H2O.

13) 14,06 g.

14) 2250 kg.

15) 8 624 J.

16) 67,6 L.

17) 58,95 %.

18) 94,6 %.

19) 2,9 %.

21)

a) 

b) 

22) a) Especies químicas que posean potenciales de
reducción superiores a +0,68 V. Ej.:Ag+(aq) y Cl2(g); 

b) La forma reducida del par redox cuyo potencial
de reducción sea menor que +1,77 V. Ej.: Na, Zn.

23) a) Especies químicas cuyo potencial de reducción sea
mayor que +0,77 V. Ej.: H2O2/H+ y MnO2/H+; 

b) La forma reducida de la especie química cuyo poten-
cial de reducción sea menor que -0,44 V. Ej.: K, Al.

24) La obstrucción de cal se puede disolver empleando un
ácido; sin embargo, los tres ácidos oxidan al hierro y al
plomo. El NaOH no disuelve la cal.

25) Ni, Al y Sn.

27) Ag+(aq), Cu2+(aq).

28) El cloro (Cl2) oxida a los iones bromuro (Br-) y a los
iones yoduro (I-), pero no a los iones fluoruro (F-).

29) a) E° = 0,78 V. 
Fe(s) + Cu2+(aq) → Fe2+(aq) + Cu(s).

b) E° = 0,64 V. 
Zn(s) + Pb2+(aq) → Zn2+(aq) + Pb(s).

c) E° = 0,63 V.
Zn(s) + Sn2+(aq) → Zn2+(aq) + Sn(s)

30) a) E° = 0,25 V. 
Ánodo(-): Ni(s) → Ni2+(aq) + 2e-; 
cátodo(+): 2 H+(aq) + 2 e- → H2(g).

b) E° = 1,55 V. 
Ánodo(-): Zn(s) → Zn2+(aq) + 2 e-; 
cátodo(+): Ag+(aq) + e- → Ag(s).

32) Zn(s)|Zn2+(aq)||Ni2+(aq)|Ni(s). 
E° = 0,51 V.

37) 3,80 V.

38) 2,3 L.

39) Zn: 25,4 %; Cd: 74,6 %.

40) a) m(Cu) = 1,58 g; b) Re4+

41)E E E Vpila Mg Mg Cu Cu
0 0 0

2 2 2 34 0 34= − = − − − = −+ +/ / , ( , ) 22 68, V

E E E Vpila Pb Pb Al Al
0 0 0

2 3 012 167= − = − − − = ++ +/ / , ( , ) 1155, V

Elemento Ar Electrodo Ion Semirreacción masa (g)/F

Cloro 35,5 ánodo Cl- 2Cl- → Cl2 + 2e- 35,5

Bromo 79,9 ánodo Br- 2Br- → Br2 + 2e- 79,9

Yodo 126,9 ánodo I- 2I- → I2 + 2e- 126,9

Potasio 39,1 cátodo K+ K+ + 1e- → K 39,1

Aluminio 27 cátodo Al3+ Al3+ + 3e- → Al 9

Samario 150,35 cátodo Sm3+ Sm3+ + 3e- → Sm 50,12

Sodio 23 cátodo Na+ Na+ + 1e- → Na 23

Calcio 40 cátodo Ca2+ Ca2+ + 2e- → Ca 20
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4.8. Autoevaluación
1) Reacciones de combustión de gasolinas o gases como

el metano; proceso de respiración; corrosión metáli-
ca; electrólisis; baterías (ej. automóviles); fotogra-
fía; fermentación; metalurgia; oxidación de alimen-
tos; determinaciones analíticas, etc.

2) Todas son falsas.

3) 1,09 mL.

4) Ánodo (-) (los e- salen al circuito exterior): Pb(s) →
Pb2+(aq) + 2 e-; 
cátodo (+) (los e- entran procedentes del circuito
exterior): Ag+(aq) + e- → Ag(s).
En el interior de la pila los cationes se dirigen al cáto-
do y los aniones al ánodo.

5) Al(s)|Al3+(aq)||Cu2+(aq)|Cu(s). 
Ánodo(-): Al(s) → Al3+(aq) + 3e-; 
cátodo(+): Cu2+(aq) + 2 e- → Cu(s).
E°

pila= +0,34 - (-1,67) = 2,01 V.

6) a) E°
pila= - 0,57 V (proceso no espontáneo);

b) E°
pila=+2,88 V (proceso espontáneo); 

c) E°
pila= -1,50 V (proceso no espontáneo)

7) a) t = 738 s; b) m(Fe) = 1,14 g.
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5. EVALUACIÓN DE LA UNIDAD

CRITERIOS DE EVALUACIÓN

• Conoce el significado de los conceptos y términos funda-
mentales de este tema: oxidación, reducción, oxidante,
reductor, número de oxidación, ánodo, cátodo, electró-
lisis, puente salino, tabique poroso, proceso espontáneo.

• Ante una ecuación que representa un proceso redox sabe
calcular los números de oxidación de los átomos que par-
ticipan en el mismo y sabe los que oxidan y los que se
reducen.

• Sabe ajustar una ecuación redox.
• Realiza cálculos estequiométricos.
• Sabe dibujar las partes de una pila.
• Sabe representar una pila.
• Conoce el significado de una tabla de potenciales de

reducción.
• Conoce los oxidantes fuertes más representativos.
• Conoce los reductores fuertes más representativos.
• Tiene criterio para establecer si un determinado pro-

ceso redox será o no espontáneo.
• Sabe en qué consiste un proceso electrolítico y cómo

puede producirse.
• Realiza balances electroquímicos.

EJERCICIOS DE EVALUACIÓN

Una vez se tienen en cuenta todas las consideraciones
previas referentes al proceso de evaluación de la unidad
didáctica, se proponen las siguientes actividades como ejem-
plos de evaluación final:

1) El agua oxigenada es una disolución acuosa de peró-
xido de hidrógeno (H2O2) que tiene propiedades desin-
fectantes. La concentración de H2O2 en dichas diso-
luciones se puede determinar mediante una
volumetría redox utilizando permanganato de pota-
sio (KMnO4). La reacción que se produce se puede
representar mediante la siguiente ecuación:

2KMnO4 + 5H2O2 + 3H2SO4 →

→ 2MnSO4 + 5O2 + K2SO4 + 8H2O

a) Indica qué especie química se oxida y cuál se redu-
ce, especificando los cambios en los números de
oxidación.

b) Para analizar una disolución de H2O2 se toman 5,0
mL de la misma y se comprueba que se necesitan
exactamente 39,3 mL de una disolución 0,50 M de
KMnO4 para hacer reaccionar cuantitativamente
el peróxido. Calcula la concentración de la diso-
lución de H2O2 expresándola en forma de molari-
dad y gramos/litro.

2) En las plantas industriales cloro-álcali se  realiza la
elctrólisis de disoluciones de cloruro de sodio para
obtener cloro e hidrógeno gaseosos e hidróxido de
sodio. Las reacciones que se producen son:
2Cl–(aq) → Cl2(g) + 2e–

2H2O (l) + 2e– → 2OH–(aq) + H2(g)

Global: 2 Cl–(aq) + 2H2O(�) → Cl2(g) + 2OH–(aq) + H2(g)

Si obtenemos 100g de H2(g) en una célula cloro-álcali:
a) ¿Qué masa de Cl2(g) se habrá obtenido en el mis-

mo tiempo?
b) ¿Qué cantidad de carga eléctrica habrá circulado

por la célula de electrólisis?
c) Indicar cuál de las semirreacciones corresponde al

cátodo y cuál al ánodo y qué especie se oxida y cuál
se reduce.

3) Se burbujea cloro gas, Cl2(g), en una disolución que
contiene iones Fe2+ y Fe3+ a la misma concentración.
¿Qué reacción se producirá, si es que se produce algu-
na? En caso de producirse, escribir la reacción ajus-
tada, indicando quién se oxida, quién se reduce, qué
especie actúa como oxidante y cuál como reductora.

4) Supón que dispones de dos barras metálicas, una de
plomo y la otra de cinc, y dos disoluciones, una que con-
tiene iones Pb2+(aq) 1mol/L y la otra iones Zn2+(aq)
1mol/L:
a) Explica cómo construirías una pila con estos

materiales y dibuja un esquema. Calcula la dife-
rencia de potencial o fuerza electromotriz de la
pila.

b) Escribe las semirreacciones que se producen en
cada semipila y la reacción global. Indica también
qué electrodo es el ánodo y cuál es el cátodo.

Datos: Proceso E°/V

Fe2+ + 2e– Fe –0,44

Fe3+ + 3e– Fe –0,04

Fe3+ + e– Fe2+ +0,77

Cl2 + 2e– Cl– +1,36

Datos: Proceso E°/V

Pb2+ + 2e– Pb –0,13

Zn2+ + 2e– Zn –0,76
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Este tema se centra en el estudio de las principales
propiedades de los elementos que corresponden a cada
una de las familias de elementos de los bloques s y p del
Sistema Periódico. En cada caso se estudia su obtención,
estado natural y principales aplicaciones.

Dado que todo ello implica realizar un repaso de temas
previos (estructura atómica y enlace químico, termodiná-
mica, reacciones redox, etc.), no se ha considerado nece-
sario el realizar el tratamiento seguido para el resto de
los temas que conforman esta guía didáctica.

1111EELLEEMMEENNTTOOSS DDEE
LLOOSS BBLLOOQQUUEESS SS YY PP
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1. PRERREQUISITOS
Antes de iniciar el estudio de este tema, el estudian-

te debe conocer la mayor parte de los contenidos del cur-
so, especialmente los relacionados con el enlace químico

(geometría y polaridad de moléculas, fuerzas intemolecu-
lares), el equilibrio químico (desplazamientos del equili-
brio), el comportamiento ácido-base y redox, etc.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
Los relacionados con los temas básicos estudiados previamente en el curso.

1122QQUUÍÍMMIICCAA

IINNDDUUSSTTRRIIAALL
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Conocer las etapas que suponen la
síntesis industrial del amoniaco.

2. Reconocer la importancia de la sín-
tesis industrial del amoniaco por la
enorme cantidad de aplicaciones
que tiene y citar productos deriva-
dos y sus aplicaciones.

3. Conocer las etapas que suponen la
síntesis industrial del ácido nítrico. 

4. Conocer las propiedades químicas y
aplicaciones del ácido nítrico.

5. Conocer las etapas que suponen la
síntesis industrial del ácido sulfúri-
co. 

6. Saber las propiedades químicas y
aplicaciones del ácido sulfúrico.

7. Saber la importancia que tiene el
ozono estratosférico para la vida y
conocer los agentes y mecanismos
que suponen su destrucción. 

1. Aplicar los conceptos básicos de la
Química (estructura, termoquímica
y equilibrio químico) a sustancias y
procesos de importancia industrial.

2. Conocer las ventajas e inconvenien-
tes que posee la aplicación del
conocimiento científico.

3. Dar ejemplos de las interconexio-
nes ciencia↔sociedad en un perí-
odo de la historia reciente de la
humanidad.

4. Relacionar los conceptos básicos de
química para establecer decisiones
de importancia en un proceso indus-
trial.

1. Tomar conciencia crítica de las ven-
tajas e inconvenientes que supone
la aplicación del conocimiento quí-
mico.

2. Desarrollar una actitud responsable
en el uso de sustancias químicas.

3. Valorar la aportación de la química
en la solución de problemas gene-
rados a la humanidad en diferentes
momentos históricos.

4. Valorar el papel de los científicos al
servicio de su país en períodos béli-
cos.
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Este tema permite integrar gran parte de los principios
generales y conceptos básicos de química estudiados previa-
mente en el curso. Podemos destacar los siguientes: enlace
químico (inercia química del nitrógeno), termoquímica (via-
bilidad industrial de procesos endoenergéticos); equilibrio
químico (condiciones óptimas de síntesis del amoniaco en
el proceso Haber; síntesis del ácido nítrico en el proceso
Ostwald; obtención industrial del ácido sulfúrico); cinética
química (elección del catalizador adecuado para hacer via-
ble un proceso industrialmente); reacciones ácido-base (pro-
piedades del amoniaco, del ácido nítrico y del ácido sulfú-
rico); procesos redox (obtención del amoniaco, del ácido
nítrico y del ácido sulfúrico; propiedades del ácido nítrico
y del ácido sulfúrico).

En este tema se ponen de manifiesto claramente las
relaciones ciencia-técnica-sociedad, y permite acercar la
química a la vida real y enmarcar los diferentes proble-
mas químicos en su contexto histórico. Las diferentes lec-
turas propuestas tienen el objetivo explícito de cumplir
estos fines.

La actividad industrial necesita un control medioam-
biental. Se tratan como ejemplos significativos la eutro-
fización de ríos y lagos y la destrucción del ozono estra-
tosférico. Otras lecturas que pueden volver a tratarse son
las que hacen referencia al efecto invernadero y a la llu-
via ácida.

4.1. Síntesis industrial del amoniaco
La lectura inicial “El problema del nitrógeno. La sín-

tesis del amoniaco” pretende sensibilizar a nuestro alum-
nado acerca de los siguientes aspectos:

• La existencia de una ingente variedad de productos
nitrogenados, tanto naturales como artificiales.

• Estos productos nitrogenados encuentran aplicación
en diversos campos, entre los que destacan: agricul-
tura (fertilizantes), obras de ingeniería, comunica-
ciones y armamento (explosivos), tejidos (coloran-
tes), medicamentos (sulfamidas).

• La imposibilidad de atender la demanda de productos
nitrogenados mediante la utilización de las fuentes
naturales de los mismos.

• La necesidad de obtener una sustancia, versátil quí-
micamente y de fabricación viable desde un punto de
vista económico-industrial. 

• El conocimiento químico de la materia permite obte-
ner las mismas sustancias naturales y sintetizar otras
nuevas con propiedades diferentes a las naturales.

• Conocer el origen químico de la dificultad de “fija-
ción del nitrógeno”.

• Situación del contexto histórico existente a finales
del siglo XIX y principios del XX que propicia la
investigación para la obtención de una fuente de
“nitrógeno fijo”.

• Las consecuencias de la producción de amoniaco con
fines bélicos.

El proceso Haber de síntesis del amoniaco
Las condiciones teóricas de la síntesis del amoniaco a

partir de nitrógeno e hidrógeno pueden establecerse con
la ayuda de los conocimientos previos estudiados en el
tema 5 (Equilibrio químico). La actividad A-1 pretende
precisamente que sean los alumnos los que establezcan a
priori los valores relativos de presión y de temperatura
más adecuados, desde un punto de vista termodinámico.
Posteriormente, los valores de temperatura deberán ser
reformulados cuando se considere el factor cinético. Otro
aspecto que puede comentarse es la relación molar inicial
de los gases de síntesis. Puede parecer evidente, en pri-
mera instancia, que si el gas que encarece el proceso es
el hidrógeno, una forma de abaratar el proceso consistirá
en añadir una gran cantidad de nitrógeno atmosférico de
forma que todo el hidrógeno presente reaccione casi por
completo. Las figuras 1.10 y 1.11 contradicen este plan-
teamiento. La máxima conversión del hidrógeno se consi-
gue para una relación molar N2:H2 inicial de 1:1 y la frac-
ción molar máxima de amoniaco se alcanza cuando
inicialmente se parte de los gases de síntesis en una rela-
ción estequiométrica (1:3).

En el proceso industrial juega un papel determinante la
presencia del catalizador ya que permite aumentar consi-
derablemente la velocidad de reacción. Si se dispone de
tiempo, se recomienda utilizar simulaciones por ordenador
(Castelló y Quílez, 1992; Quílez y Castelló, 1997) en las que
los alumnos pueden establecer previamente de forma teó-
rica las condiciones óptimas de síntesis y posteriormente
comprobar el rendimiento de amoniaco y el tiempo nece-
sario para obtenerlo. Ello les permite comprender, entre
otros aspectos,  la necesidad de llegar a una temperatura
de compromiso entre los factores termodinámico y cinéti-
co y la exigencia de utilizar un catalizador que minimice al
máximo la energía de activación.

En el proceso industrial se llevan a cabo toda una serie
de etapas previas antes de hacer reaccionar directamente
el nitrógeno y el hidrógeno (Fig. 1.9). En el diagrama que
presentamos el hidrógeno se obtiene a partir de gas natu-
ral. El azufre que contiene como impureza se debe elimi-
nar ya que es un veneno para el catalizador introducido en
el reactor de síntesis. Es de destacar que esta materia pri-
ma proporciona 4 mol de H2 por cada mol de CH4. Este buen
rendimiento la hacen preferible frente a otros procesos
como el gas de agua y resulta energéticamente más favo-

4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
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rable que la electrólisis del agua (A-2). La evolución en cuan-
to a importancia industrial de los diferentes procesos de
obtención de hidrógeno en la síntesis del amoniaco se esque-
matiza en la figura 1.12.

Una reflexión acerca de nuevas posibles vías de obten-
ción del hidrógeno se plantea en la lectura “La obtención
del hidrógeno a partir del agua: una posible vía alternati-
va”. Se pueden comentar varios aspectos de la misma. En
primer lugar recordar el paralelismo existente entre este
“nuevo descubrimiento” y el correspondiente al de la “fusión
fría” (tema 1) por la forma inicial (atípica) de comunicar los
resultados de esta investigación y las expectativas desper-
tadas por los medios de comunicación, así como los verda-
deros resultados obtenidos una vez transcurrido un tiempo
prudencial. En este caso parece que todavía se debe reco-
rrer un largo camino para estudiar si verdaderamente es via-
ble este proceso a escala industrial, según las preguntas plan-
teadas como consecuencia de los resultados iniciales de la
investigación. Por otro lado, desde el punto de vista de la
comprensión del proceso puede parecer que la simple pre-
sencia del catalizador permita la obtención del hidrógeno
por descomposición del agua. El catalizador únicamente dis-
minuye la energía de activación, pero ello no significa que
cambie la energía total resultante que se debe aplicar (recor-
demos que el proceso es altamente endoenergético) (A-3).

La lectura “Fritz Haber” pone de manifiesto el contex-
to sociopolítico en el que Alemania inicia un decidido apo-
yo hacia la institucionalización de la ciencia con la crea-
ción de diversos centros de investigación en los que
trabajaban científicos de gran reputación y donde también
se impulsaba la formación de jóvenes químicos y físicos.
Los fines más importantes de estos institutos terminan
poniéndose al servicio de la guerra. Haber es quizás más
conocido por el motivo de la recepción de su premio Nobel
de Química (síntesis directa del amoniaco) que por su papel
activo en el desarrollo de la Primera Guerra Mundial con
la fabricación y empleo de los denominados “gases de gue-
rra”. Se puede contrastar esta actitud con la mantenida
por otro científico contemporáneo suyo, A. Einstein (A-4).
Cualquier biografía de Einstein puede ser útil para extra-
er textos de cartas, manifiestos, etc. que muestren su acti-
tud hacia la guerra en las que se manifiesta como un paci-
fista declarado. Pero ante la emergencia de los nazis y las
atrocidades que presagiaban sus actividades, el 20 de mar-
zo de 1933, en respuesta a una llamada a hablar en favor
de los objetores de conciencia belgas, expuso lo siguien-
te: “Lo que voy a decir puede provocar sorpresas… Imagi-
naos a Bélgica ocupada por la Alemania actual. Las cosas
serían mucho peor que en 1914, y entonces no fueron nada
buenas. Por eso tengo que decir con toda franqueza: si yo
fuera belga, y dadas las actuales circunstancias, no me
negaría a prestar el servicio militar; por el contrario, entra-
ría en dicha organización con alegría y pensando que de
esta manera contribuiría a salvar la civilización europea.
Esto no quiere decir que renuncie al principio que siem-

pre he defendido. Espero sinceramente que llegue el
momento en que la negativa a realizar el servicio militar
sea de nuevo un método eficaz de servir a la causa del pro-
greso humano”. Esta actitud hacia Alemania podemos apo-
yarla mediante la transcripción de parte de una carta de
1933 de Einstein a Planck, escrita después de renunciar a
su puesto en la Academia de Prusia. “…En todos estos años
he defendido siempre el prestigio de Alemania y nunca me
he dejado llevar por la indignación ante los sistemáticos
ataques a que me ha sometido la prensa, sobre todo en
estos últimos años en que nadie ha salido en mi defensa.
Sin embargo, ahora la guerra de aniquilación contra mis
hermanos judíos me obliga a recurrir a toda la influencia
que pueda tener ante la opinión pública mundial”. Eins-
tein nunca perdonó a la Alemania nazi sus atrocidades con-
tra los judíos.  En 1949 cuando se le invitó a reanudar sus
relaciones oficiales con el Instituto Planck, justificó su
negativa con las siguientes palabras: “El crimen de Ale-
mania es el más abominable de cuantos recuerda la his-
toria de las naciones ‘civilizadas’. La conducta de los inte-
lectuales alemanes –en conjunto– no ha sido mejor que la
del populacho. Incluso ahora, no se ve ninguna señal de
que lamenten o deseen reparar, en la medida de lo posi-
ble, sus enormes crímenes. En estas circunstancias, sien-
to una aversión incontenible a participar en algo relacio-
nado con la vida pública de Alemania…”.

4.2. Síntesis industrial del ácido nítrico
El proceso Ostwald de síntesis del ácido nítrico permi-

te una reflexión análoga a la realizada en el caso de la
obtención del amoniaco en lo que respecta a las condicio-
nes de reacción. La presencia del catalizador Pt/Rh es
esencial para llevar a cabo este proceso debido a la con-
traposición de los factores termodinámico y cinético. La
temperatura de compromiso es de 850 °C.

4.3. Propiedades químicas del amoniaco y
del ácido nítrico. Derivados

Este apartado sirve de recapitulación de los principios bási-
cos trabajados en temas anteriores (ácido-base y redox, fun-
damentalmente). Nuestro alumnado debe conocer el carác-
ter básico del amoniaco (base débil) y el carácter ácido del
ácido nítrico (ácido fuerte) (A-5). Se puede ejemplificar este
comportamiento escribiendo sendas reacciones con el agua
y la reacción directa para producir nitrato de amonio. Estas
reacciones, que ejemplifican el comportamiento de estas dos
sustancias pueden ayudar a completar mediante ejemplos la
figura 3.8, en la que se esquematiza la gran diversidad e
importancia de los compuestos nitrogenados derivados.

El análisis de los números de oxidación del nitrógeno,
tanto en el amoniaco como en el ácido nítrico permite esta-
blecer el comportamiento reductor del amoniaco y el
carácter oxidante del ácido nítrico (A-6).
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Para la realización del experimento “La fuente de Fara-
day” debe asegurarse que el amoniaco obtenido está exen-
to de agua. Ello puede conseguirse haciendo pasar el amo-
niaco húmedo obtenido por un tubo que contenga CaO(s),
según se esquematiza en la siguiente figura:

El tubo con pico rociador (Fig.3.2) debe estar conecta-
do a un tubo de goma que inicialmente debe estar cerrado,
sin permitir el paso del agua. Una vez se permite la entra-
da de una pequeña cantidad de agua en el matraz, el amo-
niaco se disuelve en ella, lo que provoca una rápida dismi-
nución de la presión, produciéndose de esta forma un chorro
espectacular que además cambia de color (el pH se vuelve
básico y el tornasol  vira de rojo a azul) (A-7).

El estudio de la versatilidad química del ácido nítrico
(ácido fuerte, oxidante) ya se ha iniciado en la A-6. Las reac-
ciones que se estudian complementan esta actividad, fun-
damentalmente el lo que se refiere a su poder oxidante
(puede recordarse la diferencia existente en este aspecto
entre el ácido nítrico y el ácido clorhídrico volviendo a ana-
lizar la tabla de potenciales de reducción). Un nuevo aspec-
to a considerar es la reacción de esterificación con alcoho-
les y la reacción de sustitución aromática para producir
nitroderivados. Los ejemplos de derivados que se propor-
cionan en el libro del alumnado se pueden complementar
con alguno de los procesos que se esquematizan a continua-
ción.

Fertilizantes

Obtención de colorantes
El nitrobenceno es una importante materia prima. Se

puede transformar en anilina, que sirve como sustancia
intermedia en la obtención de colorantes. Industrialmen-
te, la reducción del nitrobenceno a anilina se realiza con
hierro como agente reductor y cantidades catalíticas de
ácido clorhídrico.

La N,N-dimetilamina, importante sustancia intermedia
en muchos colorantes se prepara partiendo de anilina,
metanol y ácido sulfúrico concentrado a 230 ºC y a presión
elevada:

Una de las contribuciones más importantes para la síntesis
de colorantes fue la reacción de diazotación, descubierta por
Griess en 1858. Esta reacción consiste en la obtención de una
sal de diazonio a partir de una amina aromática por reducción
a baja temperatura (en frío) con el ácido nitroso:
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Una reacción importante del cloruro de bencenodiazo-
nio es su capacidad para copularse con los fenoles y las ami-
nas aromáticas para dar azocompuestos de colores brillan-
tes:

El color se debe a la presencia de un grupo cromóforo.
En el caso de los colorantes azoicos es el grupo azo (–N=N–),
en conjugación con los anillos bencénicos el responsable del
color. Los sustituyentes del anillo bencénico (auxocromos)
pueden aumentar la conjugación, exaltando el color. Susti-
tuyentes como el NaSO3 y OH desempeñan un papel primor-
dial fijando la molécula del colorante sobre la superficie de
la fibra polar (lana, algodón, nylón, etc.) por medio de enla-
ces de hidrógeno.

Sulfamidas
La acetanilida, otro importante derivado de la anilina es

un anestésico y un antipirético y se emplea como interme-
dio en la fabricación de productos farmacéuticos como las
sulfamidas. En la actualidad, la mayoría de las sulfamidas
se obtienen a partir del cloruro de p-acetamidobenceno sul-
fonilo, el cual se prepara mediante la reacción de la aceta-
nilida con el ácido clorosulfónico:

La lectura “Efecto de los compuestos nitrogenados
sobre el medio ambiente” permite llamar la atención acer-
ca del uso abusivo y sin control de fertilizantes nitrogena-
dos y de compuestos de fósforo (A-8). Se puede continuar,

si se desea o se dispone de tiempo, con el análisis de otras
fuentes de contaminación y sus posibles efectos analizando
noticias de prensa. A este respecto como ejemplos relati-
vamente recientes se pueden elegir los efectos causados por
el desastre de la balsa de Aznalcollar o la polémica existen-
te en el río Segura acerca de la contaminación por cadmio
y otros metales pesados.

4.4. Obtención industrial del ácido sulfúrico
El análisis de esta síntesis es una nueva ocasión para dis-

cutir la necesidad de tener en cuenta los factores termodi-
námico y cinético (control de la temperatura y empleo de
catalizadores). También puede ser interesante analizar las
ventajas que supone el empleo como materia prima de azu-
fre puro frente a sulfuros como la pirita de hierro. Otro
aspecto interesante a resaltar es el factor económico fren-
te al estrictamente químico ya que en el diseño de la plan-
ta industrial se aconseja no trabajar a presiones elevadas
para oxidar el SO2, a pesar de que desde el punto de vista
termodinámico esta reacción se favorece si se realiza a una
presión elevada. La figura 4.2 se puede completar con otras
como las siguientes:

4.5. Propiedades del ácido sulfúrico. Derivados
La importancia del ácido sulfúrico se debe a su versati-

lidad química y a la subsiguiente diversidad de aplicaciones
y de productos derivados. En la actividad A-10 se pide al
alumnado que escriba sendas reacciones con diferentes
bases. Puede recordarse que la reacción con el nitrato de
sodio para producir ácido nítrico se empleó inicialmente
como método de obtención del ácido nítrico.

Producción de ácido sulfúrico en España 1902-1980

Producción de superfosfatos en España 1902-1980
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La actividad A-11 permite recordar el concepto de llu-
via ácida, sus fuentes y los efectos que provoca sobre los
materiales, la vegetación y los animales. 

El tema finaliza con dos lecturas. La primera de ellas “El
Instituto de Tecnología Química (ITQ)” nos da a conocer la
existencia de un centro español de primera magnitud mun-
dial en el que se conjugan la investigación básica (ej. dise-
ño y comportamiento químico de nuevos catalizadores) con
la investigación aplicada (en el que se dan solución a dife-
rentes problemas concretos que surgen en el terreno de la
industria química). En la segunda de las lecturas se realiza

un breve estudio histórico de l’Institut Químic de Sarrià
(IQS), resaltando la importancia que ha tenido esta institu-
ción, desde su inicio, en la formación químicos y su influen-
cia en el desarrollo de la industria química catalana. Una
reflexión que puede plantearse al finalizar estas dos lectu-
ras supone la ausencia tradicional y generalizada de las
empresas españolas en inversión en I+D. Subsanar esta defi-
ciencia podría suponer, entre otros aspectos, la contrata-
ción de personal investigador muy cualificado, que en la
actualidad no encuentra ofertas de trabajo en nuestro país. 
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Vídeos

La síntesis del amoniaco. Open University (25 minutos)

Se analiza la catálisis química en el proceso industrial de
obtención del amoniaco.

Ácido sulfúrico. Superfosfatos. El cemento. San Pablo
Vídeo (23 minutos).

De este vídeo nos interesa sobre todo el proceso de obten-
ción del ácido sulfúrico. Se puede utilizar la producción de
superfosfatos y de cemento como ejemplos de otros proce-
sos industriales.
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1. PRERREQUISITOS
Antes de estudiar estos temas, el estudiante debe ser

capaz de:
1) Describir el efecto del enlace de hidrógeno sobre las pro-

piedades físicas de los compuestos orgánicos.
2) Conocer las diferencias existentes en cuanto a sus pro-

piedades físicas entre los compuestos orgánicos y los inor-
gánicos.

3) Explicar por qué la masa de una molécula y su geometría
determinan sus temperaturas de fusión y de ebullición.

4) Identificar compuestos en los que exista el enlace de
hidrógeno intermolecular.

5) Asignar la geometría a una molécula usando el modelo
VSEPR.

6) Diferenciar el enlace covalente apolar del enlace cova-
lente polar.

7) Utilizar los conceptos de ácido y base según la teoría de
Brönsted-Lowry.

8) Identificar los pares ácido/base conjugados en una rea-
ción de transferencia de protones.

9) Conocer el significado los valores de Ka, Kb, pKa y pKb. 
10) Identificar procesos redox.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Algunas de las dificultades de aprendizaje en química

orgánica están relacionadas con las diferentes represen-
taciones (fórmulas estructurales desarrolladas o semide-
sarrolladas, fórmulas moleculares, diferentes represen-
taciones tridimensionales, etc.) que suelen emplearse
para los compuestos orgánicos.

2) La complejidad con la que los alumnos perciben las estruc-
turas orgánicas genera problemas a la hora de entender y

aplicar los conceptos relacionados con la isomería y tam-
bién dificulta la identificación de los grupos funcionales
existentes en una estructura determinada, lo cual se expli-
ca por algunos autores por la imposibilidad de trabajar con
múltiples elementos en la memoria a corto plazo. Esta difi-
cultad propicia otras relacionadas con el incorrecto enten-
dimiento de la diferente reactividad de cada una de las
funciones orgánicas.

QQUUÍÍMMIICCAA OORRGGÁÁNNIICCAA ((II))::
IINNTTRROODDUUCCCCIIÓÓNN AA LLAA QQUUÍÍMMIICCAA

QQUUÍÍMMIICCAA OORRGGÁÁNNIICCAA ((IIII))::
CCOOMMPPUUEESSTTOOSS OOXXIIGGEENNAADDOOSS YY

NNIITTRROOGGEENNAADDOOSS

1133

1144
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Conocer el carácter singular del car-
bono en cuanto a su comportamien-
to químico.

2. Explicar el gran número y variedad
de sustancias orgánicas.

3. Conocer las aplicaciones más impor-
tantes de los compuestos orgánicos
más característicos.

4. Conocer los grupos funcionales más
importantes correspondientes a los
distintos compuestos orgánicos: –X
(halogenuro de alquilo), –OH (alco-
hol), –CO– (cetona), –COH (aldehi-
do), –CO2H (ácido), –O– (éter) –CO2R
(éster), –NHR (amina), –CONHR
(amida), –CN (nitrilo).

5. Conocer las principales reacciones
orgánicas que permiten interconver-
tir unos compuestos orgánicos en
otros (ej. oxidación-reducción: alco-
hol ´ aldehido/cetona ´ ácido; reac-
ciones de saponificación ´ esterifi-
cación).

6. Describir las diferentes propiedades
físicas y químicas de los hidrocarbu-
ros.

7. Diferenciar el comportamiento quí-
mico de los alcanos del correspon-
diente de alquenos y alquinos.

8. Señalar las diferentes fuentes de
hidrocarburos y su empleo más
generalizado.

9. Indicar los métodos existentes para
atender la demanda de hidrocarbu-
ros.

10.Citar ejemplos de polímeros orgáni-
cos e inorgánicos junto a sus aplica-
ciones más importantes.

11.Conocer las características más sig-
nificativas de los diferentes políme-
ros y sus aplicaciones.

12.Distinguir los polímeros de adición
de los de condensación

1. Usar el concepto de isomería para
distinguir compuestos con una mis-
ma fórmula molecular.

2. Formular y nombrar compuestos
orgánicos (cadenas y ciclos senci-
llos) en el que exista presente un
grupo funcional o dos (ej. aldehído
y alcohol o ácido y alcohol).

3. Respetar las normas de seguridad en
el manejo de los compuestos orgá-
nicos.

4. Usar técnicas de reconocimiento de
sustancias o grupos funcionales por
medio de algunas reacciones carac-
terísticas o de propiedades muy
especiales.

5. Justificar mediante fórmulas desa-
rrolladas la existencia de isómeros
para una misma fórmula molecular.

6. Formular reacciones de polimeriza-
ción de adición y de condensación.

7. Diseñar rutas de síntesis.

1. Valorar la importancia de los hidro-
carburos como fuentes de energía.

2. Valorar la importancia del desarro-
llo industrial de las sustancias orgá-
nicas (ej. síntesis de medicamen-
tos).

3. Comprender la importancia de la
geometría espacial en las propieda-
des de las sustancias orgánicas.

4. Tomar conciencia del llamado efec-
to invernadero y de sus posibles
consecuencias en un futuro próxi-
mo.

5. Tomar conciencia de los hidrocarbu-
ros (petróleo y derivados) como
agentes contaminantes.

6. Reconocer la importancia que tie-
nen los hidrocarburos como mate-
rias primas en la obtención de sus-
tancias que sirven para atender
necesidades básicas (alimentación,
salud, ropa, transporte, comunica-
ción, etc.).

7. Valorar las ventajas e inconvenien-
tes de los posibles sustitutos alter-
nativos de los hidrocarburos.

8. Tomar conciencia del peligro de los
vertidos industriales incontrolados
y la necesidad de regular la emisión
de sustancias que pueden ser dañi-
nas para el entorno y los seres vivos. 

9. Valorar el papel de los polímeros
orgánicos en los países desarrolla-
dos, tanto desde el punto de vista
industrial como desde el social y el
medioambiental
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
TEMA 13: QUÍMICA ORGÁNICA (I).
INTRODUCCIÓN A LA QUÍMICA DEL CARBONO.
HIDROCARBUROS

El objetivo inmediato de este tema (y de los dos siguien-
tes) es comprender la razón de la abundancia de tantos
compuestos de carbono y de su importancia para nuestra
sociedad. Por ello, el tema 13 se inicia con dos lecturas que
tratan de responder, en primera instancia, a estos dos obje-
tivos. Una vez se ha aclarado por qué la química orgánica
es la química del carbono, se plantea la pregunta de qué
hace singular al carbono con respecto al resto de los ele-
mentos químicos. La introducción del concepto de grupo
funcional y de familia nos llevará a establecer una siste-
matización de propiedades y de estructuras de estos com-
puestos que va a permitirnos explicar y predecir sus espe-
cíficos comportamientos fisicoquímicos. La actividad A-1
pretende que los alumnos sepan identificar las agrupacio-
nes de átomos que suponen la existencia de un determina-
do grupo funcional en distintas moléculas. A veces, les
resulta difícil transferir el conocimiento derivado de la figu-
ra 3.4 a distintos casos concretos, como los representados
en esta actividad. Posteriormente abordaremos el concep-
to de isomería, cuyo conocimiento permite comprender la
existencia de sustancias diferentes que poseen una misma
fórmula molecular. Veamos cada una de las actividades pro-
puestas. En el apartado a) de la A-2, cada una de las repre-
sentaciones corresponden a una misma sustancia: 1,2-diclo-
roetano; en el apartado b) sólo existen dos isómeros: la
2-pentanona (la 4-pentanona es una formulación incorrec-
ta) y la 3-pentanona: Un error análogo de nomenclatura
ocurre en el apartado c) ya que el 3-buteno es una formu-
lación incorrecta del 1-buteno. La actividad A-3 pretende
comprobar que no se cometen ya los mismos errores que
en la A-2. Con fórmula C5H10 se deben formular los corres-
pondientes alquenos (lineales y ramificados, así como los
correspondientes cíclicos); con la fórmula C4H10O se deben
representar los correspondientes alcoholes (variando la
posición del grupo –OH y estableciendo las ramificaciones
pertinentes de la cadena principal; también se represen-
tarán los correspondientes éteres. Finalmente, con respec-
to a la fórmula C3H6O2 se pueden representar el ácido pro-
panoico y el etanoato de metilo. En la actividad A-4,
presentan isomería cis-trans el 1,2-dicloroeteno y el 3-hexe-
no. En la A-5, las moléculas que corresponden a los apar-
tados a) (C–OH); b) (C–OH) y f) (C–NH2) poseen sendos áto-
mos de carbono en los que los cuatro sustituyentes son
distintos. Para cada molécula existen dos isómeros ópticos.
Para comprobar que, en primera instancia, se ha compren-
dido la clasificación realizada en cuanto a los tipos de reac-
ciones químicas en química orgánica, se puede realizar el
ejercicio nº 7 de la página 480 y el nº 3 de la autoevalua-
ción (página 483).

Con el apartado 6. Hidrocarburos, iniciamos el estudio
descriptivo (fuentes naturales, obtención, reactividad, pro-
piedades físicas, aplicaciones, etc.) de cada una de las fun-
ciones orgánicas esquematizadas en la página 449 (Fig. 3.4).
Además, en cada uno de los casos siempre se propondrán
ejercicios de formulación y de nomenclatura para recordar
lo estudiado en cursos anteriores.

En el primero de los tres temas dedicados al estudio de
la Química Orgánica justificaremos la existencia de tantos
compuestos y realizaremos un estudio tradicional y siste-
mático de las principales funciones orgánicas con algunas
de sus aplicaciones y citaremos varias sustancias de inte-
rés que integran en su composición y estructura estas fun-
ciones; en el tema 15 trataremos los principales compues-
tos naturales. Las reacciones de adición al doble enlace se
trabajan en la actividad A-11. Los productos de reacción
son los siguientes: a) ciclohexano; b) 2,3-diclorohexano;
c) 2-bromo-2-metilbutano; d) 3-metil-3-pentanol; f) 1-bro-
mo-1-metilcilohexano. Para estudiar la ruptura oxidativa
de alquenos se propone la actividad A-12, que sirve de
complemento al ejemplo 1. Con la ayuda de los datos del
se obtiene que su fórmula empírica es CH2 y su fórmula
molecular es C6H12. El alqueno que se oxida con perman-
ganato dando los dos productos de reacción citados es el
3-metil-2-penteno. En la A-13 se proponen sendos ejerci-
cios que implican reacciones de obtención de alquenos. Los
productos de reacción que se obtienen, en cada caso, son
los siguientes: a) ciclohexeno; b) ciclohexeno; c) 3,3-dime-
til-1-buteno; d) 3,3-dimetil-1-penteno, e) 1-penteno + 2-
penteno; f) 1-penteno + 2-penteno.

La A-16, propone ejercicios de reactividad y de obten-
ción de alquinos: a) 2,2,3,3-tetrabromopentano; b) 2,2-
diclorobutano; c) 2-pentanona; d) pentano; e) 1-butino; f)
1-butino:

En el apartado 7. Haloalcanos, se esquematizan las prin-
cipales propiedades físicas y químicas de los holoalcanos,
así como sus métodos de obtención. En la A-19, partiendo
del eteno, se puede obtener etilamina obteniendo como
producto intermedio el correspondiente haloalcano (por
ejemplo por tratamiento con HBr). Esta sustancia interme-
dia se hace reaccionar posteriormente con amoniaco. En la
A-20, empezando por el producto de reacción con amonia-
co y en el sentido de movimiento de las agujas del reloj, los
productos de reacción son:, respectivamente: propilamina;
etanoato de propilo; metilpropilamina; butanonitrilo; 1-pro-
panol; 1-propeno.
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Tema 13. Solución a los ejercicios finales

3)

4) a) Sí; b) Sí; c) No.

6) Incorrecta.

7) a–2; b–3; c–5; d–1; e–4.

8) c.

9) a) sp3; b) sp2; c) sp; d) sp2.

11) a) 2-cloro-2-metilbutano

b) 2-metil-2-butanol
Adiciones Marcovnikov.

12) Propino.

13)

15) a) .

b) .

17) Reacción con el ‘agua de bromo’ o con perman-
ganato de potasio.

F2C     CH2

CH2     CH — CH3

Alcohol: CH3 — CH2 — CH — CH — CH — CH3

CH3 CH3

OH

B: CH3 — CH2 — C     CH — CH —CH3

CH3 CH3

A: CH3 — C     CH — CH — CH2 — CH3

CH3 CH3

CH3 — C
O

OCH2CH3

CH3 — CH2 — C
O

OCH3

H — C
O

OCH2CH2CH3

19)

20)

21)

a) HC — C — CH2 — CH3

Br

Br

Br

Br

b) CH3 — CH2 — CH2 — CH2 — CH3

c) CH3 — C — CH — CH2 — CH2 — CH3

Cl

Br

CH3

d) CH3 — C — CH2 — CH3

O

b) CH2      CH — CH2 — CH3

d) CH2      C — CH3

CH3

c)

a) CH2      C — CH3

CH3

a) CH2 — CH — CH2 — CH2 — CH2 — CH3

Br Br

b) CH3 — C — CH2 — CH2 — CH3

CH3

OH

c) CH3 — C — CH2 — CH3

CH3

Br

d) CH3 — CH — C     O  +          C — CH2 — CH3

O

OH
CH3 CH3
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22) 

23)

24) 
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26) 

Tema 13. Autoevaluación
3) a) adición; b) sustitución; c) hidrólisis; d)

condensación; e) eliminación.

4) a) ópticos; 
d) cis-trans.

5) a) cadena; b) posición; c) posición; d) posición; e)
grupo funcional; f) grupo funcional.

6) C6H5 — CH CH2

7) a) NaOH(aq); b) KCN; c) NH3.

8) a) 1: NaOH (Etanol); 2: Br2.
b) 1: NaOH (Etanol); 2: KMnO4(aq), pH > 7.

9) a) H2O / H+; b) HCl; c) 1: HCl; 2: NH3

d) Br2; e) 1: HCl;

f) 1: HCl; 2: HC C–Na+

g) 1: Br2; 

h) 1: HCl; 2: CN–Na+

i) 1: Br2; ; 3: H2O / H+ / Hg2+

j) 1: HCl; 2: HC C–Na+; 3: H2O / H+ / Hg2+

TEMA 14. QUÍMICA ORGÁNICA (II):
COMPUESTOS OXIGENADOS Y NITROGENADOS

Este tema posee la misma estructura que la iniciada el
tema anterior con el estudio de los hidrocarburos y los halo-
alcanos. El comportamiento químico de los alcoholes y algu-
nos métodos de obtención pueden ejercitarse mediante la
A-3: a) el ciclohexanol se deshidrata para formar ciclohe-
xeno (A) y éste, a su vez, se oxida para formar el ácido hexa-
nodioico (B) ; b) 1-bromobutano; c) ácido pentanoico; d) 3-
metil-2-butanona; e) etóxido de sodio; f) fenóxido de sodio;
g) 3-etil-2-penteno (C) y 3-etilpentano; h) No hay oxidación
(alcohol terciario); i) se obtiene el correspondiente dinitra-
to (éster análogo a la nitroglicerina); j) oxidación suave:
metanal (E); oxidación a fondo: ácido fórmico (F).

La obtención de éteres mediante la reacción de William-
son es el objetivo de la actividad A-4. El etilbutiléter se pue-
de obtener tratando yodoetano con butóxido de sodio o bien
1-yodobutano con etóxido de sodio.

La obtención y reactividad de aldehidos y de cetonas se
puede ejercitar con la ayuda de las actividades A-6 y A-7.
En la A-6, el 2-pentanol puede obtenerse a partir de 1-pen-
tino con H2/Pd, con lo cual se obtiene el 1-penteno, que
posteriormente se trata con H2O/H+. Otro camino alterna-
tivo implica hacer reaccionar el 1-pentino con H2O/H+Hg2+,
con lo que se obtiene 2-pentanona, que posteriormente se
puede reducir a 2-pentanol con LiAlH4. Las sustancias que
corresponden a cada una de las letras que se indican en la
A-7 son las siguientes: A: butanona; B: 2-butanol. C: propa-
nal; D: ion propanaoato; E: acetona; F: 1-butanol; G: ácido
butanoico; H: 2-pentanona; I: 2-pentanol; J: 1-hexanol; K:
hexanal; L: ácido hexanoico; M: etanol; N: etóxido de sodio;
P: 1-buitanol; Q: ácido butanoico; R: 1-propanol; S: propa-
nal; T: ion propanoato; U: 1-pentanol; V: 1-bromopentano;
X: 2-pentanol; Y: 2-pentanona; Z: ácido 3-metilhexanodioi-
co.

La actividad A-9 es semejante al ejemplo 5. a) el 1-bro-
mopentano puede tratarse con OH–/H2O, obteniéndose 1-
pentanol, que posteriormente se puede oxidar con
KMnO4/H+. b) oxidación del pentanal; c) con KMnO4/H+/Δ
se puede realizar una ruptura oxidativa de la cadena. La 
A-10 implica conocer el comportamiento químico de los áci-
do carboxílicos: a) butanoato de sodio; b) propanamida; 
c) etanol; d) pentanoato de propilo. 

En las actividades A-11 y A-12 suponen reacciones de
obtención de ésteres. A-11. a) acetato de propilo; butano-
ato de metilo; formiato de etilo; d) propanoato de butilo.
A-12: la oxidación del etanol permite obtener ácido acéti-
co; posteriormente, esta sustancia se hace reaccionar con
1-propanol, obteniéndose etanoato de propilo; análogamen-
te, el 1-propanol, se oxida a ácido propanoico, que medien-
te una reacción de esterificación con el etanol, permite
obtener el propanoato de etilo. En la A-13, la saponifica-
ción del acetato de propilo proporciona ion acetato y 1-pro-
panol; análogamente, en la saponificación del butanoato de
etilo se obtiene ion butanoato y etanol. Finalmente, en la
A-14, obtención del Dracón se realiza partiendo de etilen-
glicol y del ácido tereftálico.

En las actividades A-16, A-17 y A-18, se proponen ecua-
ciones en las que participan compuestos nitrogenados. En
la A-16: A: pentanonitrilo; B: pentilamina; C: 1-bromopro-
pano; D:butanonitrilo; E: ácido butanoico; F: N-metilbuta-
namida; G: propilamina; H: N-propilacetamida; I: propila-
mina; J: N-propilacetamida. A-17: por un lado, el
1-propamol se puede oxidar a ácido propanoico; por otra
parte, el 1-propanol, tratado con HBr proporciona el 1-bro-
mopropano, que tratado con amoniaco produce propilami-
na: Finalmente, el ácido propanoico y la propilamina
mediante una reacción de condensación forman N-propil-
propanamida. A-18: a) con cianuro de sodio se obtiene
butanonitrilo, que se reduce a butilamina con H2/Ni; b) el
butanonitrilo del apartado anterior se trata con H2O/H+; c)
el 1-bromo propano se trata con amoniaco para obtener

2 2: –NH Na+

2 2: –NH Na+

2 3 2: — –CH CO Ag+
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propilamina. Esta sustancia reacciona con el ácido butanoi-
co para obtener la amida correspondiente.

Como ejercicios de recapitulación se proponen las acti-
vidades A-19, A-20 y A-21. A-19: a) el etileno se trata con
H2O/H+, para obtener etanol; el etanol se oxida a ácido
acético; el etanol y el ácido acético, mediante una reac-
ción de esterificación forman acetato de etilo; b) el eteno
se trata con HBr, para dar bromoetano, que posteriormen-
te reacciona con cianuro de sodio para formar propanoni-
trilo. Finalmente esta sustancia se trata con H2/Ni para dar
propilamina; c) el propanonitrilo obtenido en el apartado
anterior se trata con H2O/H+; para obtener ácido propanoi-
co, que posteriormente se hace reaccionar con amoniaco;
d) el bromoetano obtenido en el apartado b) se hace reac-
cionar con amoniaco para obtener etilamina. Esta sustan-
cia se hace reaccionar con el ácido acético obtenido en el
apartado a) para producri N-etilatanamida. A-20: a) con
KMnO4/H+/Δ se puede realizar una ruptura oxidativa de la
cadena; b) los ácidos obtenidos en el apartado anterior se
reducen con LiAlH4; el ácido butanoico obtenido en el apar-
tado a) y el etanol obtenido en el apartado b) reaccionan
para formar el correspondiente éster.; d) el ácido butanoi-
co se hace reaccionar con amoniaco; e) el tratamiento de
2-hexeno con H2O/H+ permite obtener una mezcla de dos
alcoholes: 2-hexanol y 3-hexanol, cuya oxidación permite
obtener, respectivamente, 2-hexanona y 3-hexanona. A-20:
A: propilamina; B: N-propiletanamida: O: etilpropilamina;
P: ácido acético: Q: cloruro de propilamonio; C: 1-propa-
nol; D: propanal; E: ionpropanoato; F: ácido propanoico;
G: propanoato de sodio; M: acetato de propilo, que por
saponificación proporciona acetato de sodio y 1-propanol;
K: butanonitrilo; L: butilamina; N: ácido butanoico; H: pro-
peno, que se oxida formando ácido acético + CO2 + H2O; I:
2-propanol; J: acetona.

Tema 14. Solución a los ejercicios finales

1) a) K2Cr2O7(aq)/H+(aq) o bien 
KMnO4(aq) /H+(aq)

b) I) ciclohexanol ciclohexanona

II) ciclohexanol ciclohexeno

2) I) primarios: a y b; secundario: d; terciario: c.
II) a:) pentanal; b) 2-metilbutanal;

c) no se oxida; d) 2-metil-3-pentanona.

3) a) El pentanal reacciona con el reactivo Fehling y con
el reactivo Tollens.

b) Oxidación del 2-pentanol y del 1-pentanol.

4) CH3 — CO2H 

CH3 — CO2CH3 + H2O

CH3 — CO2NH2

5) a)

b) El butanal reacciona con el reactivo Tollens y con el
reactivo Fehling. El ácido butanoico reacciona con el
hidróxido de sodio (reacción ácido-base) y con el
metanol (reacción de esterificación).

7) Con dicromato de potasio, en medio ácido, se obtie-
ne, en cada caso: a) hexanal; b) 2-hexanona; c) no
hay reacción.

c) CH3 — CO2NH2;

d) CH3 — CO2CH2CH2CH2CH3

9) 

10) a) K2Cr2O7 / H+(aq); b) KMnO4 / H+(aq)
c) 1; NaOH(aq) / Δ; 2: KMnO4 / H+(aq)
d) KMnO4 / H+(aq) / Δ; e) 1: KCN; 2: H3O

+

11) 

12) 

A: CH3 — CH — CH — CH3

CH3

OH

CH3

OH

B:           C      C
CH3

CH3

CH3

CH3

C: CH3 — C —CH3

O

A: CH3 — CH2      CH2 B: CH3 — CH — CH3

Br

D: CH3 — C — CH3

O

C: CH3 — CH — CH3

OH

Br — CH2 — CH2 — CH3                  CH2      CH — CH3                  CH3 — CH— CH3

OH

NaOH

H2O

NaOH

Etanol

b CH CO Na aq) — ( );3 2 8− +

a CH CO Na aq) — ( );3 2
− +

CH CO Na aq3 2
– ( )

[Ox]

KMnO4(aq)
H+(aq) / Δ

KMnO4(aq)
H+(aq) / Δ

H2SO4
Δ

NaOH(aq)

CH3OH

H+
NH3
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13) A: 3-metil-2-butanol; B: 2-metil-2-buteno
C: 3-metilbutanona; D: acetona;

E: ácido acético.

15) NH3; Na; NaOH(aq); K2Cr2O7 / H+(aq);

LiAlH4; CH3OH / H+(aq); 

CH3CO2H / H+(aq); H2SO4 / Δ.

16)

17) 1: HBr; 2: CH3-NH2.

18)

19) a) 1: NaOH(aq); 2: KMnO4(aq) / H+(aq)

b) 1: NaOH (Etanol);

2: KMnO4(aq) / H+(aq) / Δ

c) 1: NaOH (Etanol)
2: H2O / H2SO4

3: KMnO4 / H+(aq)

d) 1: NaOH(aq); 2: KMnO4(aq) / H+(aq);

3: CH3 – NH2

e) 1: KCN; 2: H3O
+

f) 1: KCN; 2: H2 / Ni

20) a) pentano; adición
b) N-propiletanamida; condensación
c) ácido propanoico + etilamina; hidrólisis
d) etanoato de sodio + 1-propanol; 

hidrólisis
e) 1-buteno; eliminación
f) cloruro de propilamonio; ácido base
g) butanoato de sodio; ácido-base
h) ácido etanoico; redox
i) 3-pentanona; redox

j) 1-butanol; sustitución
K) 3-pentanol; adición
l) 2-bromo-2-metilhexano; adición
m) 4-4-dimetilhexanoato de 2-metil-2-propilo; conden-

sación
n) etilpropiléter; sustitución

Tema 14. Autoevaluación
1)

2) 

3) a) 

b) D: CH3 — CH2 — CO2H;

E: CH3 — CH2 — CO2 — CH2 — CH3

F: ;
G: CH3 — CH2 — OH

c) H: CH3 — CH2 — CH2 — C CH;

I:

d) J: CH3 — CH2 — CH2 — Br;

K: CH3 — CH2 — CH2 — CO2H

L: CH3 — CH2 — CH2 — CH2 — OH

e) M: CH3 — CH2 — CH2 — CO2H;

N:CH3 — CH2 — CH2 — CONHCH3

CH3 — CH — CH2 —  CH2 —  CH3

OH

CH CH CO Na3 2 2— — – +

— O— CH2 — CH2 — O — C — C — C —

O

CH3

CH3 O

n

H2N — CH2 — C — CH2 — C — OH

O O

H2N NH2   y   HO2C CO2H

CH3 — CH — CH3   +   K2Cr2O7 / H+(aq)      CH3 — C — CH3

OH

CH3 — CH2 — CH2 — OH   +   K2Cr2O7 / H+(aq)

CH3 — CH2 — C
O

H

K2Cr2O7(aq)

H+(aq)
CH3 — CH2 — C

O

OH
Tollens Fehling

Positivas

O
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4) 5)

6)

A: CH3 — CH — C — CH — CH3

CH3

O

B: CH3 — CH — CH — CH — CH3

OH

CH3 CH3

C: CH3 — C     CH — CH — CH3

CH3 CH3

CH3
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CRITERIOS DE EVALUACIÓN 

• Conoce la estructura electrónica del carbono y las posi-
bilidades de combinación por medio de enlaces cova-
lentes sencillos, dobles y triples.

• Escribe correctamente fórmulas desarrolladas de com-
puestos de carbono.

• Distingue diferentes isómeros.
• Sabe escribir distintos isómeros que corresponden a

una misma fórmula molecular
• Deduce la posible solubilidad de los compuestos de car-

bono en diferentes tipos de disolventes.
• Clasifica en general los compuestos de carbono en fun-

ción de sus propiedades físicas (temperatura de fusión
y de ebullición) y entiende el concepto de serie homó-
loga y de familia.

• Conoce las principales familias y sus grupos funcionales.
• Conoce los principales tipos de reacción en química

orgánica
• Reconoce los polímeros naturales y su importancia para

la vida.
• Clasifica las principales reacciones de obtención de

polímeros de síntesis: adición y condensación.
• Sabe realizar rutas de síntesis sencillas.

PROPUESTA DE EJERCICIOS Y CUESTIONES DE
EVALUACIÓN

1) a) Fuentes naturales de hidrocarburos y aplicacio-
nes. Explica qué inconvenientes existen para aten-
der su demanda y cómo se solucionan. 

b) Diseña un camino de síntesis de obtención de ace-
tato de etilo a partir del petróleo.

c) Cita tres ejemplos de polímeros de adición y otros
dos de condensación. Escribe en cada caso las
ecuaciones químicas de obtención correspondien-
tes y señala las aplicaciones de cada uno de los
polímeros señalados.

2) a) Para la fórmula molecular C4H8O2 escribe y nombra a)
tres ésteres; b) un aldehido y una cetona; c) dos áci-
dos; d) dos alcoholes de cadena lineal y uno cíclico.

b) Indica si existe algún carbono asimétrico en cada
una de las siguientes moléculas: i) 3-buten-2-ol;
ii) 3-bromo-1-penteno; iii) 1-cloro-4,4-dimetilci-
clohexano.

c) Dados los siguientes compuestos:
i) 2-bromobutano; ii) 3-aminopentano; 

iii) propeno; iv) 3-hexeno, indica en cada caso
si habrá isómeros ópticos o geométricos.

3) Completa las siguientes secuencias de reacciones for-
mulando (y nombrando) únicamente las sustancias
orgánicas que participan en cada caso:

a) A + LiAlH4 ciclohexanol B

C

b) 1-propanol + KMnO4(aq) / H+ D E

F + G

c) H + H2O 2-pentanona I

d) propanal + K2Cr2O7(aq) / H+(aq) J K

4) Completa las siguientes ecuaciones, formulando las
sustancias orgánicas de partida y formulando y nom-
brando los productos orgánicos de reacción:

a) ácido propanoico + 1-butanol

b) 2-metil-2-hexeno + HCl

c) acetato de metilo + NaOH(aq)

d) fenol + Na

e) 3-metil-3-hepteno + KMnO4(aq)/H+

f) ácido butanoico + NH2–CH3

g) pentanal + Cu2+(aq)/OH–(aq)

h) 2-butanol + K2Cr2O7(aq)/H+

i) 2-bromopropano + NaOH(aq)

j) 1-bromopropano + NaOH (etanol)

5. EVALUACIÓN

H2SO4 / Δ

KMnO4(aq) / H+Δ

etanol / H2SO4

OH–(aq) / Δ

H2SO4 / Hg2+ LiAlH4

NH3
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Vídeos

El origen de la vida en la sopa primordial. Open Univer-
sity (25 minutos)

En este vídeo se presenta una visión de cómo se estudia
el origen de la vida y su relación con los compuestos de car-
bono detectados en el Universo.

El origen del petróleo. Open University (25 minutos)

El origen del petróleo ha sido objeto de controversia
entre geólogos y químicos a lo largo del s. XX. Se presenta
la versión más ampliamente aceptada de los procesos de

formación del petróleo que tienen lugar en la corteza terres-
tre. Examina las pruebas existentes y describe las condicio-
nes óptimas para su formación.

La búsqueda del petróleo. Open University (25 minutos)

El éxito de la búsqueda del petróleo se basa en la compren-
sión de la estructura de los depósitos petrolíferos y de los gases
que lo acompañan y en el buen uso de las técnicas de explo-
ración.  El vídeo resume brevemente la historia de la prospec-
ción petrolífera y presenta un éxito aún reciente basado en la
sismología: los yacimientos hallados por British Petroleum en
el mar del Norte en 1969.
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1. PRERREQUISITOS
Antes de estudiar este tema, el estudiante debe ser capaz de:

1) Describir el efecto del enlace de hidrógeno sobre las pro-
piedades físicas de los compuestos orgánicos.

2) Conocer las diferencias existentes en cuanto a sus pro-
piedades físicas entre los compuestos orgánicos y los inor-
gánicos.

3) Explicar por qué la masa de una molécula y su geome-
tría determinan sus temperaturas de fusión y de ebulli-
ción.

4) Identificar compuestos en los que exista el enlace de
hidrógeno intermolecular.

5) Asignar la geometría a una molécula usando el modelo
VSEPR.

6) Diferenciar el enlace covalente apolar del enlace cova-
lente polar.

7) Utilizar los conceptos de ácido y base según la teoría de
Brönsted-Lowry.

8) Identificar los pares ácido/base conjugados en una reac-
ción de transferencia de protones.

9) Conocer el significado los valores de Ka, Kb, pKa y pKb. 

10) Identificar procesos redox.

11) Conocer las principales funciones orgánicas y su reacti-
vidad característica.

2. ERRORES CONCEPTUALES Y DIFICULTADES DE APRENDIZAJE
1) Algunas de las dificultades de aprendizaje en química

orgánica están relacionadas con las diferentes represen-
taciones (fórmulas estructurales desarrolladas o semide-
sarrolladas, fórmulas moleculares, diferentes represen-
taciones tridimensionales, etc.) que suelen emplearse
para los compuestos orgánicos.

2) La complejidad con la que los alumnos perciben las
estructuras orgánicas genera problemas a la hora de

entender y aplicar los conceptos relacionados con la iso-
mería y también dificulta la identificación de los grupos
funcionales existentes en una estructura determinada,
lo cual se explica por algunos autores por la imposibili-
dad de trabajar con múltiples elementos en la memoria
a corto plazo. Esta dificultad propicia otras relacionadas
con el incorrecto entendimiento de la diferente reacti-
vidad de cada una de las funciones orgánicas.
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3. OBJETIVOS ESPECÍFICOS (capacidades a desarrollar)

CONCEPTOS PROCEDIMIENTOS ACTITUDES

1. Conocer y diferenciar las siguientes
estructuras biológicas: hidratos de
carbono (HC), aminoácidos y prote-
ínas (A-P) y lípidos (L).

2. Establecer el papel que juegan estos
tres tipos de sustancias (HC, A-P y
L) en la vida de los seres vivos.

3. Distinguir entre monosacárido, disa-
cárido y polisacárido.

4. Explicar el significado de azúcar
reductor y dar un ejemplo.

5. Establecer las propiedades genera-
les de los carbohidratos.

6. Explicar los componentes de un lípi-
do, el tipo de unión que los enlaza
y las reacciones que permiten tan-
to unirlos como separarlos.

7. Conocer las principales reacciones
de los azúcares (hidrólisis, oxidación
y reducción).

1. Dibujar un enlace peptídico y dar,
al menos, un ejemplo de polipépti-
do.

2. Distinguir las diferentes estructuras
de una proteína.

3. Dibujar las proyecciones de Haword
para monosacáridos (ej. glucosa) y
disacáridos (ej. sacarosa).

4. Escribir la estructura de un políme-
ro a partir del correspondiente
nonómero.

5. Escribir la fórmula química de un
monómero conocida la estructura
del correspondiente polímero.

1. Relacionar estas tres clases de sus-
tancias (HC, AP y L) con el concep-
to de una dieta equilibrada.
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4. EXPLICACIÓN Y DESARROLLO DE LAS ACTIVIDADES PROPUESTAS
4.1. Hidratos de carbono: estructura, clasificación

y propiedades
Después de comentar la introducción a este apartado de

los hidratos de carbono (HC), proponemos el Exp. 1 Ensa-
yo de solubilidad y fusión de hidratos de carbono, de sen-
cilla puesta en práctica, al que va asociado la A.1, en los
que se aplican los conocimientos adquiridos en el tema ante-
rior, y que de alguna manera están contestados en el texto
de los alumnos. Debido a la singular importancia para el
estudio y justificación de las propiedades físicas y químicas
de la mayor parte de los compuestos del carbono que tie-
nen los enlaces de hidrógeno, sería conveniente revisar bre-
vemente las características principales de este enlace, estu-
diadas en el tema 3.

Resaltamos una vez más la importancia de la reacción
de hidrólisis, catalizada en el laboratorio generalmente por
ácidos y por los fermentos o las enzimas en los organismos
vivos, como una de las claves en la asimilación de los HC en
nuestra alimentación, ya que esta reacción tiene la misión
de romper las cadenas largas de las macromoléculas en
cadenas más cortas, las cuales son asimiladas por los seres
vivos en su metabolismo. Atendiendo a este criterio los HC
pueden ser: monosacáridos, disacáridos y polisacáridos.

Monosacáridos
Queremos manifestar en primer lugar que la elucidación

de su estructura representó un hito en la Química, por la
dificultad que implica el conocimiento y posición de los dis-
tintos grupos atómicos que forman estos compuestos; sabe-
mos que en ellos existen grupos hidroxilo (-OH) además de
un grupo carbonilo (-CO-), en unos compuestos en un car-
bono primario o aldehido, lo que le da el carácter reductor
al monosacárido, o en un carbono secundario o función ceto-
na que no es reductor; se dice que los primeros son aldosas
y los segundos cetosas; algunos de los más conocidos de cada
grupo se representan en la tabla de la figura 2.5.

A.2 2,3,4,5,6-pentahidroxihexanal.

Hay que destacar que la estructura abierta representa-
da en la figura 1.2 no daba cuenta de todas las propiedades
de la glucosa, por lo que se postuló una estructura cerrada
por medio de un tipo de unión interna entre sus átomos, lla-
mada unión hemiacetálica (figura 1.3), que origina una
estructura en forma de anillos de seis lados, como se mues-
tra en la figura 1.4.

La A.3 se ha incluido para establecer un nexo con lo estu-
diado en Biología sobre la fermentación de los azúcares con
desprendimiento de dióxido de carbono, proceso que se pro-

duce en muchas situaciones, entre ellas en las bodegas para
la obtención del vino. La figura 1.6 muestra una vela encen-
dida en el momento de introducirla en un tanque de fermen-
tación; si ésta se apaga es señal de que la fermentación sigue
activa o que la atmósfera  en el interior de la cuba es aún
muy concentrada en el dióxido de carbono que se despren-
de o se ha formado en esta reacción química: C6H12O6+ leva-
duras → 2 CH3-CH2OH + 2 CO2, el cual apaga la vela. En bode-
gas, en pozos o en pantanos, esta prueba sirve de precaución
para saber cuándo las personas pueden proceder a su limpie-
za o transvase, etc., porque si la vela no se apaga es que exis-
te suficiente oxígeno para mantener la respiración.

Oligosacáridos

Según sean los monosacáridos que integran un determi-
nado oligosacárido, este último será reductor o no reduc-
tor; el nombre y la clasificación según este criterio de algu-
nos de ellos constituyen la tabla de la figura 1.7. Entre estos
compuestos los más abundantes e interesantes son los disa-
cáridos (maltosa, lactosa y sacarosa).

A.4 C6H12O6 (glucosa) + C6H12O6 (fructosa) → C12H22O11
(sacarosa) + H2O

El analizar la propiedad reductora o no de los disacári-
dos y los monosacáridos (recordemos de nuevo esta propie-
dad en los aldehidos y cetonas con su verificación experi-
mental realizada en el tema 10) es el objetivo del Exp. 2
Propiedad reductora de algunos monosacáridos y de la
sacarosa, en el que se determina experimentalmente que
la sacarosa no es reductora y la glucosa sí, tanto en la reac-
ción de Tollens como en la de Fehling (figura 1.9).

Precisamente el resultado práctico del carácter no reduc-
tor de la sacarosa, es decir que no se oxida, es la estabili-
dad de sus disoluciones, que es el objeto de la A.5. Así pues,
la sacarosa no es reductora, por tanto no se oxida siquiera
con el oxígeno del aire, y por ello sus disoluciones son muy
estables y duraderas a la intemperie.

Relacionado con la dieta del apartado 1 de este tema y
las propiedades energéticas de los azúcares, hemos inser-
tado la lectura El sorbitol como agente edulcorante, en la
que se han dibujado las estructuras del sorbitol y de la glu-
cosa (figura 1.10), donde se pueden comparar las diferen-
cias y semejanzas químicas entre ellas, en la que se cons-
tata que el sorbitol no es reductor por no tener el grupo
aldehido, lo que le confiere estabilidad al aire, además del
poder edulcorante y su resistencia a las bacterias respon-
sables de las caries, y de las otras propiedades que se
comentan en esta lectura.
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Polisacáridos
En el texto se comenta la reacción opuesta a la hidróli-

sis, es decir la reacción de unión de los diferentes monó-
meros para formar un polímero o reacción de condensación
o de síntesis, de gran importancia en este tema y, en gene-
ral, en toda la química del carbono.

El Exp. 3 Reacción característica de la presencia de
almidón, muy conocido en Biología, adquiere aquí su ver-
dadero sentido como una de las reacciones más específicas
de detección y valoración de la presencia de almidón en un
producto, como se indica en el texto del experimento, y
que nosotros presentamos solamente en forma cualitativa
y descriptiva.

Reacciones generales de los hidratos de carbono
En este epígrafe se comentan algunas reacciones de los

hidratos de carbono y se recuerdan las comunes a todos los
compuestos de carbono como la combustión (y su importan-
cia en los seres vivos), la condensación y la hidrólisis.

4.2. Proteínas
Al tiempo que se estudia el texto del alumnado, debe-

mos comentar la figura 2.1 para resaltar la importancia de
las proteínas en los seres vivos. En todos los productos for-
mados por macromoléculas recurrimos al análisis de sus com-
ponentes por la reacción de hidrólisis y a la síntesis de los
mismos por medio de la reacción de condensación o poli-
merización de los distintos componentes, como se ha comen-
tado anteriormente. Estas reacciones revisten una especial
y vital importancia en el caso de las proteínas.

La puesta en práctica de las técnicas de la hidrólisis total
de una proteína para conocer los componentes (aminoáci-
dos) y el orden que conforman en la misma, tal como se
analiza en el texto general de los alumnos, ha sido funda-
mental, primero para conocer la estructura de la proteína
y posteriormente para lograr sintetizar ésta o nuevas pro-
teínas.

Aminoácidos
Los aminoácidos (que son los constituyentes básicos de

las proteínas), son compuestos orgánicos formados por los
grupos característicos de los ácidos orgánicos y de las ami-
nas, de ahí su nombre de aminoácidos. Los aminoácidos
naturales son los de la figura 2.2.

Los valores de las propiedades físicas de los aminoáci-
dos están asociados al carácter polar de estas moléculas y
a la posibilidad de formar enlaces de hidrógeno intermole-
culares entre ellas.

Las propiedades químicas son debidas al doble carácter
ácido del grupo (-COOH) y al básico del grupo (-NH2) como
se indica en el esquema del texto y en la figura 2.4.

Enlace peptídico: clave de la génesis de proteínas
La unión de los aminoácidos se produce entre el grupo -

COOH de uno de ellos con el grupo -NH2 de otro, dando lugar
al grupo peptídico o amídico, lo que constituye un dipépti-
do. La posibilidad de que la unión de los aminoácidos se pro-
duzca entre el grupo amino o ácido de cada aminoácido
indistintamente da lugar a una gran variedad  de dipépti-
dos y con ello a una mayor diversidad en la secuencia de
aminoácidos en una proteína. La A.6 pide un ejemplo de
esta unión; para ello se puede tomar como referencia la for-
mación de los dipéptidos glicilalanina y analilglicina del tex-
to del alumnado.

Estructura de las proteínas y actividad biológica

Lo comentado sobre la estructura de las proteínas está
íntimamente relacionado con su actividad biológica, aspec-
to que prueba la sutilidad y al mismo tiempo el delicado
comportamiento de la naturaleza, ya que cuando cambia
alguna secuencia u orden en la proteína, y más todavía algún
componente de la misma, varían sus propiedades y trastor-
nan completamente su función biológica. En este aspecto
se está desarrollando una dura batalla entre lo que le está
permitido a la ciencia como tal y la ética o la moral de la
aplicación de estos conocimientos, y las posibles consecuen-
cias a largo plazo del uso de sustancias manipuladas artifi-
cialmente para obtener determinadas funciones, sean
aumentos de rendimientos en las plantas (plantas y alimen-
tos transgénicos) o la ingestión de sustancias proteicas por
parte del ganado que después son ingeridos por las perso-
nas; todo ello sin contar con los experimentos que se pue-
dan llevar a cabo con y en las propias personas (vacas locas
en Inglaterra, pollos con dioxina en Bélgica).

Un complemento al texto anterior lo constituye la lec-
tura Insulina y diabetes. La síntesis de proteínas, en la
que se resalta la importancia del conocimiento de la
estructura y disposición de los aminoácidos en una prote-
ína, así como comprender la actuación de la cadena de
aminoácidos en el metabolismo, y de esta forma poder sin-
tetizar estas u otras proteínas capaces de realizar éstas
mismas funciones, o incluso perfeccionarlas y mejorarlas
en general.

El texto relativo a las proteínas se completa con el estu-
dio de las estructuras secundaria y terciaria y el papel este-
lar que representan los enlaces de hidrógeno en la formación
y conformación de las mismas, así como su trascendencia a
la hora de formar las estructuras de las principales sustan-
cias biológicas como el ADN, ARN, etc. …, donde además cons-
tituyen su base estructural.

Finalizamos el apartado de las proteínas con un expe-
rimento cualitativo sencillo sobre la hidrólisis ácida de las
proteínas presentes en una sustancia muy rica en ellas
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como es la clara del huevo. En esta hidrólisis se forma una
especie de gelatina. Ello se lleva a cabo en el Exp. 4
Hidrólisis de proteínas, como se muestra en la figura 2.10
y su pie.

Se puede llevar a cabo esta hidrólisis con una base como
la sosa y ver qué ocurre; así como con el ácido nítrico.

Con el ácido nítrico se produce, además, una reacción
muy específica de las proteínas, sobre todo con las de nues-
tra epidermis. Cuando el HNO3 se pone en contacto con
nuestra piel, ésta se tiñe de un color amarillo que sólo desa-
parece con la renovación o el cambio de piel: a esta reac-
ción se la denomina reacción xantoproteica.

4.3. Lípidos

Constituyen el tercero y último grupo de las macromo-
léculas naturales que forman y de las que se alimentan los
seres vivos. Son las sustancias proporcionalmente más ener-
géticas de las tres y en esta propiedad radica una de sus
múltiples utilidades.

Estos compuestos se originan por medio de la ya estu-
diada reacción de esterificación, pero con un único alcohol,
el propanotriol o glicerina.

En el texto del alumnado tenemos la reacción de este
alcohol con el ácido palmítico. La A.8 propone que escriba-
mos la reacción de formación del triestearato de glicerina:

La tabla de la figura 3.2 nos muestra los ácidos grasos
naturales, diferenciando los saturados o de enlace sencillo
de los insaturados (con algún doble enlace) mediante una
propiedad tan importante como la temperatura de fusión.

La A.9 permite escribir la reacción de obtención y la fór-
mula de un aceite insaturado como el trioleato de glicerina:

En el texto de los alumnos se comentan las propiedades
físicas más generales de las grasas y se da una breve men-
ción sobre el enranciamiento (que es la oxidación suave de
los aceites) y la propiedad de los aceites de ser o no secan-
tes al usarse como lacas y barnices.

La A.10 supone recordar lo estudiado en el tema ante-
rior.

Recomendamos la lectura Las grasas saturadas e insa-
turadas y la salud, y el análisis de la tabla de la figura 3.3,
por su importancia para la dieta y la salud y el posible cam-
bio de las costumbres alimentarias que ha comportado la
introducción en nuestra dieta de alimentos ricos en grasas
saturadas. Así, aunque sean aceites de origen vegetal, el
aceite de palma o de coco y el de cacao contienen un por-
centaje de grasas saturadas del orden del 95%, lo que nos
debe prevenir sobre el consumo de alimentos que incorpo-
ren en su composición a algunos de ellos.

CH3   (CH2)7   CH   CH   (CH2)7   COO   CH2

CH3   (CH2)7   CH   CH   (CH2)7   COO   CH

CH3   (CH2)7   CH   CH   (CH2)7   COO   CH2

Solubilidad de las grasas
Igual que ocurre en muchos compuestos del carbono,

las grasas son insolubles en agua, es decir, son compues-
tos hidrófobos; esta propiedad los hace adecuados para
impregnar sustancias y objetos que deben ser impermea-
bles al agua; al agitarlas con agua forman una emulsión,
esto es lo que ocurre con el aceite y el agua, aunque con
el tiempo se separan las dos fases nítidamente formando
dos capas, son un ejemplo de líquidos inmiscibles; sin
embargo las grasas son solubles en la mayor parte de los
líquidos orgánicos, son sustancias lipófilas o liposolubles.

4.4. Soluciones de ejercicios

1. La oxidación suave de la glucosa (una aldosa) produce
un alcohol (poliol); la oxidación enérgica produce dióxi-
do de carbono y agua.

2. Los primeros se pueden hidrolizar con relativa facilidad y
los segundos, no; en el primer caso se rompen las cade-
nas en otras más cortas y por ello asimilables por la mayor
parte de los animales.

3. a) Hexosa C6H12O6 + 6 O2 → 6 CO2 + 6 H2O

Disacárido C12H22O11 + 12 O2 → 12 CO2 + 11 H2O

b) Es una hexosa.

4. Aproximadamente unas 1 850.

5. La lactosa (glucosa + galactosa) tiene un grupo aldehi-
do, que es reductor, mientras la sacarosa (glucosa + fruc-
tosa) posee un grupo ceto, el cual no es reductor.

3  CH3 – (CH2)16 – COOH + HO   CH CH3   (CH2)16   COO   CH   3H2 O

HO   CH2 CH3   (CH2)16   COO   CH2

HO   CH2 CH3   (CH2)16   COO   CH2

+
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6. Los disacáridos ingeridos por los animales superiores son
generalmente hidrolizados, por medio de un enzima lla-
mado lactasa, dando sus componentes monosacáridos
antes de ser absorbidos en el intestino (ver ejercicio 2).
El enzima lactasa, secretada en el intestino delgado,
muestra pequeña o nula actividad en muchos adultos ára-
bes, judíos, bantúes, chinos, japoneses, indios america-
nos y filipinos, principalmente. Tales individuos son gene-
ralmente incapaces de absorber la lactosa, lo que recibe
el nombre de intolerancia a la lactosa. No obstante, los
monosacáridos formados a consecuencia de este tipo de
reacciones se incorporan a la glucólisis mediante otras
diferentes reacciones bioquímicas.

7. M = 1 620 000 g/mol; C: 44,44%; H: 6,17%; O: 49,38%.

8. Sí, según sea el pH estará en forma ácida, neutra o bási-
ca; ello determina su mayor o menor solubilidad y, por
tanto, la posibilidad de separar distintos aminoácidos,
según su punto isoeléctrico.

9.

10. Es la clave de la química: los reactivos y los productos
obtenidos de los mismos no tienen ninguna semejanza
respecto a sus propiedades químicas especialmente,
son compuestos radicalmente distintos.

11. Por la capacidad de formar enlaces de hidrógeno con el
agua y la polaridad de los enlaces de los oligosacáridos,
capacidad que no poseen las grasas.

12. Es la hidrogenación catalítica de los dobles enlaces de
los distintos aceites insaturados que, al saturarse, for-
man la mantequilla, con aumento de la temperatura
de fusión (endurecimiento).

13. Como la estearina es saturada y la oleína es insatura-
da, una reacción de adición a los dobles enlaces, por
ejemplo de bromo o de iodo, distingue una de otra.

H2 N   CH2   C   CH   C   OH ; NH2   CH   C   OH

CH3O O CH3 O

14. Similitudes: *disminución de la tensión superficial del
agua, *su poder de limpieza; Diferencia: en los jabones
las sales cálcicas y magnésicas precipitan y en los deter-
gentes no lo hacen. 

15. Se obtienen 335 g de ácido oleico.

16. Se obtiene 7,39 kg de jabón procedente de la oleína;
1,55 kg de la palmitina; 0,98 kg de la estearina; en
total unos 10 kg de jabón.

4.5. Autoevaluación

1. Contestada en el texto general.

2. C12H22O11 + H2O → C6H12O6 + C6H12O6

4. Es una reacción de condensación entre un grupo ácido y
uno alcalino, con eliminación de una molécula de agua;
es una especie de reacción de neutralización para formar
un enlace peptídico. 

5. Nos proporciona la secuencia de aminoácidos, responsa-
bles de las propiedades químicas generales de los mis-
mos.

6.

7.

8. 76,23 g.

9. 5,16 kg.

C17 H33   COO   CH   3 KOH          3 C17H33 COOK

C17 H33   COO   CH2

C17 H33   COO   CH2

+ + CHOH

CH2OH

CH2OH

3 C17 H33   COOH

CH2OH

CH2OH

C17 H33   COO   CH

C17 H33   COO   CH2

C17 H33   COO   CH2

CHOH+ 3 H2O+

R   CH   COOH   R'   CH   COOH          H2N   CH   C   NH   CH   COOH
NH2

H2O

R

+

NH2 R'O
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5. CRITERIOS DE EVALUACIÓN
• Conoce la estructura electrónica del carbono y las posi-

bilidades de combinación por medio de enlaces covalen-
tes sencillos, dobles y triples.

• Escribe correctamente fórmulas desarrolladas de com-
puestos de carbono.

• Distingue a nivel de fórmula diferentes isómeros.

• Deduce la posible solubilidad de los compuestos de car-
bono en diferentes tipos de disolventes.

• Clasifica en general los compuestos de carbono en fun-
ción de sus propiedades físicas (temperatura de fusión y
de ebullición) y entiende el concepto de serie homóloga
y de familia.

• Conoce las principales familias y sus grupos funcionales.

• Reconoce los polímeros naturales y su importancia para
la vida.

6. EJERCICIOS PROPUESTOS PARA LA EVALUACIÓN FINAL DEL TEMA
La evaluación final podría contener preguntas relacio-
nadas con los siguientes aspectos:

1 Explica brevemente qué son los hidratos de carbono y
justifica su clasificación.

2 Explica la razón de que unos hidratos sean reductores y
otros no.

3 Escribe la reacción de un aminoácido y explica el origen
de su nombre.

4 Comenta qué es un aceite y una grasa e indica porqué los
hay saturados e insaturados y su influencia en la salud de
las personas.

5 Un aceite vegetal contiene un 78 % de trioleato de gli-
cerina. Por hidrólisis de este aceite se obtiene ácido
oleico. Calcula la cantidad de ácido obtenido a partir
de 2 500 g de aceite, si el rendimiento de la reacción
es del 86 %.
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VÍDEOS

• La importancia de la Química. ICI (29 minutos)
Destaca la importancia de la Química en la vida diaria.
Observaremos diferentes aspectos de la utilización de la
Química: industria de colorantes, conservación de obras
de arte, conservación del medio ambiente, apoyo a otras
ciencias, etc.
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