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EL	ÁTOMO	
 

La radiación electromagnética es la emisión y transmisión de energía en forma de ondas electromagnéticas. 
 

Hipótesis de Planck: los átomos absorben o emiten energía radiante 
solo en cantidades discretas, como pequeños paquetes (CUANTOS) y 
no en forma continua 
 

 

Efecto fotoeléctrico 
Emisión de electrones por un metal cuando se irradia 
con luz de determinada frecuencia. 

 = frecuencia de la radiación incidente    
m = masa del electrón 

o = frecuencia umbral   
v = velocidad del electrón 
h = cte de Planck = 6,63∙10‐34 J∙s 

 
 

Principio de la dualidad onda corpúsculo 
Las ondas se comportan como partículas y éstas exhiben propiedades ondulatorias. La ecuación 
de De Broglie permite  calcular  la  longitud de onda asociada a un electrón o a  cualquier otra 
partícula u objeto de masa (m) que se mueva con velocidad (v)  
  
Principio de incertidumbre de Heisenberg 
No  es  posible medir  con  precisión  simultáneamente  la  posición  y  la  energía  (velocidad)  de  los 
electrones en los átomos. Nunca se puede estar seguro de la posición que ocupa un electrón.  
 
 

Espectros  atómicos:  los  átomos  emiten/absorben  energía  electromagnética  de  determinada 
frecuencia,  al  ser  estimulados  (calentamiento/radiación).  El  grupo  de  frecuencias  de  emisión/absorción 
compone una serie de líneas (espectro de emisión o absorción) del átomo excitado. Cada elemento tiene su 
propia  y  única  “firma”  espectral.  Las  líneas  del  espectro  del  hidrógeno  se  hallan  mediante  la  ecuación 
empírica de Rydberg 
 

Modelo de Bohr: 
Las órbitas que describen el electrón del 
átomo de H al girar en torno al núcleo, 
y  la  energía  del  e‐  están  cuantizadas, 
están  limitadas  a  ciertos  valores  de 
energía  definidos  por  un  entero  (el 
número cuántico principal)  
 

 
 
 
 
 

Estado de energía más estable de un e‐ = estado fundamental. Si un e‐ está en un nivel de energía 
superior al del estado más estable, está excitado.  
 

Modelo de la mecánica cuántica de Schrödinger:  
 

ORBITAL: zona del espacio en la que hay al menos 

un 90% de probabilidad de encontrar al electrón. No 
es  un  lugar  concreto,  representa  un  estado 
energético y no una órbita bien definida 
 
 

Números cuánticos, que caracterizan un orbital (n, , m), pero los que caracterizan a un electrón son cuatro (n, , m, s)  
 

 n= nivel energético del orbital y tamaño o volumen del mismo. Coincide con el nº cuántico introducido por Bohr. Valores: n= 1,2, … 

 = indica los subniveles de energía (tipos de orbitales) que puede haber en cada capa y el tipo (forma/geometría) de cada orbital indicado con 

una letra minúscula.   = 0… (n‐1) Si  =0 (s), si  =1 (p), si  =2 (d) y si  =3 (f)     
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 m= número de orbitales de cada tipo que hay en cada nivel y determina la orientación 

espacial del orbital en presencia de un campo magnético externo.  m= ‐ … 0 …+  

 s ó ms= informa del sentido de rotación del e‐ en torno a su eje 

imaginario, al moverse en el orbital.  Valores s=  ½ 

 

Configuración electrónica: 
 

 Principio de mínima energía: los electrones se colocan en el orbital de menor energía que esté 
disponible (diagrama de llenado de los orbitales: Möeller) 
 

 Principio de exclusión de Pauli: en un átomo no puede haber dos e- con los 4 nos cuánticos iguales; en 
cada orbital caben 2 electrones con spines opuestos.  
 

 Principio de máxima multiplicidad de Hund: cuando los 
electrones llenan orbitales de igual energía permanecen desapareados 
al máximo. 

 

 

Los GASES NOBLES tienen una estructura muy estable, lo que hace difícil que se combinen con otros átomos (8 e‐ en su capa de valencia ns2 np6 
salvo el He que solo tiene 2 e‐). Una especie con configuración de gas noble, tiene estructura de capa 
cerrada. Además de estas distribuciones también son especialmente estables aquellas en  las que 
todos  los  orbitales  de  un  mismo  tipo  están  semillenos  (p3,  d5,  f7)    por  permitir  un  gran 
desapareamiento de e‐ (estructura de semicapa cerrada) 
 

SISTEMA PERIÓDICO 

Los elementos se disponen por orden creciente de su número atómico, en 18 columnas 
(GRUPOS) y 7 filas (PERÍODOS). Los elementos de un mismo grupo tienen la misma configuración 

electrónica en su capa de valencia y propiedades similares. Grupos representativos: el 1, el 2, y los 
que van del 13 al 18. Grupos de los metales de transición: los numerados del 3 al 12. 
 

PROPIEDADES PERIÓDICAS 
Son aquellas cuyo valor cualitativo (si es grande o pequeño, si es mayor o menor) se puede prever a la vista 
de la posición de los elementos en la tabla periódica 
 

RADIO ATÓMICO: distancia que  separa el núcleo del  átomo de  su electrón más externo.  Se define como el  radio 

covalente: mitad de la distancia entre los núcleos de dos átomos iguales unidos entre sí. AUMENTA en un GRUPO hacia 
abajo pq aumenta el efecto pantalla de los e‐ internos, y la distancia de los e‐ más externos al núcleo y en un PERÍODO 
hacia la izquierda pq aunque el efecto pantalla y la capa de valencia no varían apenas, disminuye la carga nuclear. Radio 
iónico: Los cationes tienen menor tamaño y los aniones mayor tamaño que los correspondientes átomos neutros 
 

ENERGÍA DE IONIZACIÓN: X (g) + EI → X+ (g) + e‐ ; Se mide en KJ/mol, J/átomo o eV/átomo. Mínima energía que hay 

que proporcionar a un átomo neutro gaseoso en su estado electrónico fundamental para arrancar un electrón de su 
capa de valencia. La EI > 0 y AUMENTA al subir en un GRUPO (pq disminuyen tanto la distancia de los electrones más 
externos al núcleo como el efecto pantalla) y al desplazarse a la derecha en un PERÍODO (pq aunque el efecto pantalla 
y la capa de valencia no varían apenas, aumenta la carga nuclear). Para las sucesivas EI se cumple que: EI 1 < EI 2 < EI3 
< … y se producen saltos muy llamativos en base a las distribuciones electrónicas conseguidas (estructura de gas noble). 
 

AFINIDAD ELECTRÓNICA: X  (g) + e  ‐ → X‐  (g) + A.E; Se mide en KJ/mol,  J/átomo o eV/átomo. Mínima energía que 

desprende un átomo neutro gaseoso en su estado electrónico fundamental cuando capta un electrón. AUMENTA al 
subir en un GRUPO (pq disminuye la carga nuclear,  la distancia de los electrones más externos al núcleo y el efecto 
pantalla) y al desplazarnos hacia la derecha en un PERÍODO (pq el efecto pantalla y la capa de valencia no varían apenas 
pero si aumenta la carga nuclear), con excepción de los gases nobles. La AE2, AE3… >0 
 

ELECTRONEGATIVIDAD  (EN): mide  la  tendencia de un átomo a  atraer hacia  sí  el  par de electrones de un enlace 

químico. Se expresa en una escala adimensional de valores que dan una idea cualitativa de esa tendencia (escala de 

electronegatividades de Pauling). La Electronegatividad AUMENTA al subir en un GRUPO y al desplazarse a la derecha 

en un período, con excepción de los gases nobles. Es mayor cuanto más arriba y a la derecha está un elemento. 
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ENLACE	QUÍMICO	
 
	

Fuerzas  que  mantienen  unidos  a  los  átomos  cuando  estos 
forman moléculas o cristales, y las que mantienen unidas a las 
moléculas en estado sólido o líquido. 
Son fuerzas de tipo electrostático que implican atracciones y repulsiones de los electrones y 

núcleos de los átomos. La energía de enlace es la energía que se desprende en la formación del 

mismo y constituye un balance entre energías de atracción y de repulsión, existiendo una distancia 

para la cual la energía del sistema es mínima (distancia de enlace).  
 

REGLA DEL OCTETO: 
 

La mayoría de los átomos al formar enlaces tratan de ganar estabilidad, adquiriendo la 
conf. electrónica del gas noble más próximo (8 e‐ en su capa de valencia); para ello ganan 
o pierden electrones si el enlace es iónico, o los comparten, si el enlace es covalente.  

 

Esta regla tiene algunas excepciones:  
 

• El H solo necesita 2 e‐ en su capa de valencia como el He.  

• Octeto expandido: elementos del 3er periodo y sucesivos, que al tener electrones 
“d” pueden rodearse de más de 8 e‐ al formar el enlace, de 10 (PBr5) o de 12 (SF6).  

 
 

• Octete incompleto, el Boro es estable si se rodea de 6 electrones (BCl3) y el Be, con 
solo 4 (BeBr2)  
 

 
 

ENLACE IÓNICO: entre átomos con electronegatividades muy diferentes (>1,8):  
 

 1ª etapa: formación de los iones: el metal pierde electrones y se transforma en un catión; el 
no metal gana electrones y se transforma en un anión.  

 2ª etapa: formación del cristal: las FUERZAS atracción entre iones de distinto signo, hace que 
se ordenen formando una red cristalina. (índice de coordinación=nº de iones de signo opuesto, que rodea a uno dado)  

 

La formación de una red cristalina lleva consigo el desprendimiento de una energía: energía de red o energía reticular, 
(U) que básicamente depende de la carga de los iones y de su tamaño.  
 

La ENERGÍA RETICULAR: “energía que se desprende en la formación de 1 mol de compuesto iónico sólido a partir de 

sus iones en estado gaseoso”; determina la estabilidad del mismo, se mide en KJ/mol; cuanto mayor sea la U  
mayor T fusión y menor solubilidad. La U se puede calcular de dos maneras: 
 

 

a) Mediante el ciclo de BORN‐HABER, aplicando la ley de Hess, a la formación de un cristal iónico. Para calcular el cambio de energía 

durante la formación del NaCl sólido a partir de la molécula de Cl2 (g) y Na metálico:         Na (s) + ½ Cl2 (g)  NaCl (s) 
 

 
 
 

❶ Hay que pasar el Na (s) a Na (g), aportando una energía de 
sublimación S.      

Na (s)  Na (g)     S =107,3 KJ/mol 
❷  El  cloro  es  un  gas  pero  es  diatómico.  Para  separar  sus 
átomos hay que suministrar una energía de disociación (D) 

½ Cl2 (g)   Cl (g)    ½ D = ½∙244 KJ/mol 
❸ Para que el Na pierda un electrón hay que suministrar  la 
energía de ionización (EI)   

Na (g)  Na+ (g)    EI = 495,8 KJ/mol 
❹  El  Cl  gana  un  e‐  desprendiendo  una  energía  igual  a  su 
afinidad electrónica (A.E)      

Cl (g)  Cl‐ (g)      A.E= ‐ 348,6 KJ/mol 
❺ Cuando se unen los iones, para formar el cristal, se libera 
la energía de red (U)    

Na+ (g) + Cl‐ (g)  NaCl (s)   U= ‐ 787 KJ/mol 
 

Reacción neta:     Na+ (s) + ½ Cl2 (g)  NaCl (s) 
Cuya energía se calcula: Hf = S + ½ ∙D + E.I + A.E + U  

Hf = ‐ 411 KJ/mol 
 

El  ciclo  permite  calcular  la  U,  conociendo  la  Hf  del 
compuesto iónico. 
 

b) Teóricamente, con la ecuación de Born‐Landé: la U 
aumenta con la carga de los iones y disminuye con 
el tamaño de los mismos. 
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ENLACE COVALENTE 
 

Se da entre átomos de elementos con electronegatividades altas y parecidas (elementos no metálicos) que comparten electrones para 
conseguir la estructura de gas noble. 
 

 Si los átomos tienen la misma electronegatividad = enlace APOLAR. 
 

 Cuando los átomos tiene distinta electronegatividad= enlace covalente POLAR (los e‐ del enlace se 
distribuyen de forma asimétrica, estando más próximos al elemento más electronegativo, sobre el 

que aparecerá una carga parcial negativa ( ‐) y sobre el menos electronegativo, una carga ( +).  
 

 

En  la mayoría  de  estas  sustancias  el  enlace  se  da  entre  un 
pequeño nº de átomos que forman las moléculas (sustancias 
covalentes moleculares: H2O, NH3, I2). En otras sustancias los 
enlaces  entre  los  átomos  son  todos  covalentes,  (sólidos 
covalentes atómicos: diamante, grafito o sílice.   
 

TEORÍA DE LEWIS: se basa en la regla del octeto: al unirse dos 
átomos  no  metálicos,  comparten  electrones  y  tienden  a 
rodearse de 8 e‐.  
PE = pares enlazantes, pares de electrones compartidos 
PS= pares solitarios, los no compartidos  
 

Diagramas de Lewis: representan simbólicamente como están 
distribuidos los e‐ de la última capa en un átomo. Los átomos 
pueden  compartir  1  par  de  e‐ 
(enlace simple) dos pares e‐ (enlace 
doble) o tres (enlace triple) 
 
COVALENCIA de un átomo, es el nº de electrones desapareados que tiene o que podría llegar a tener si existieran orbitales vacíos en la 
capa de valencia. 
 

RESONANCIA: moléculas que pueden representarse por varias estructuras de Lewis con lo que la estructura real será una intermedia 
entre todas las posibles (HÍBRIDO DE RESONANCIA).‐  
 

Para el estudio de las moléculas utilizamos dos teorías que conducen a resultados similares:  
 

 TEORÍA DE REPULSIÓN DE LOS PARES DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA (TRPECV): parte de las estructuras de Lewis y 
tiene en cuenta tanto los e‐ de enlace (PE) como los de no enlace (PS), La geometría de la molécula es aquella que minimiza las 
repulsiones entre los pares electrónicos de la capa de valencia.  
 

Las repulsiones entre: PS‐PS > PS‐PE> PE‐PE y los enlaces múltiples cuentan como simples. En moléculas cuyo átomo central solo 
tiene PE, la repulsión de éstos hace que adopten una determinada geometría ya que en la dirección de cada par de enlace hay un 
átomo. En moléculas cuyo átomo central tiene PE y PS, además de las repulsiones entre PE‐PE, están las que hay entre PE‐PS y PS‐
PS, que hacen que el ángulo sea menor del esperado. La forma de la molécula viene dada por la 
disposición  de  los  átomos  alrededor  del  átomo  central,  y  desde  este  punto  de  vista  los  PS  son 
“transparentes”.   

 
 

 TEORÍA  DE  ENLACE  DE  VALENCIA  (TEV):  un  enlace  se  forma  por  solapamiento  de  orbitales 

atómicos (OA) que contienen electrones desapareados. El solapamiento puede ser frontal (enlace ) 
o lateral (enlace ). El más fuerte es el enlace . Cuando partiendo de los orbitales atómicos no se 
explica la geometría de la molécula se de modo satisfactorio se recurre a la Teoría de hibridación 
 
 

Dos modelos para explicar el enlace H‐O‐H en la molécula de H2O: el modelo de la hibridación es más real porque el ángulo H‐O‐H =104º 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 

HIBRIDACIÓN =  combinación  interna  de  los 
orbitales  de  un  átomo  para  dar  otros  nuevos 
(orbitales  híbridos)  todos  iguales  y  con  la  mima 
energía, de modo que para su llenado se aplica la 
regla de Hund. 
 

Se forman tantos orbitales híbridos como orbitales 
atómicos participan en la hibridación. 
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La predicción del tipo 
de hibridación del 

átomo central, se hace 
a partir de la 

geometría estimada 
por la TRPECV u 

obtenida 
experimentalmente y 

no viceversa. 
 

La  TRPECV  predice  la 
forma de las moléculas 
y  la  de  hibridación 
justifica  teóricamente 
la  geometría  ya 
conocida.  Si 
agrupamos  ambas 
teorías  las  podemos 
representar en la tabla 
de la derecha:   

 
 

 

 

POLARIDAD: 
 
 

Un enlace es polar si hay una apreciable 
diferencia  de  electronegatividad  entre  los  átomos  que  lo 

forman  (    0,4);  se  representa  por  un  vector,  momento 

dipolar ().  Una molécula es polar si contiene enlaces polares y por su simetría no se anule la suma de los momentos dipolares. 
 
 

FUERZAS  INTERMOLECULARES: Fuerzas  de  tipo  electrostático  mucho 

más débiles que los enlaces entre átomos.  
 
 

Puentes de hidrógeno:  fuerzas que  se dan si  el H está unido a átomos muy 
electronegativos y de pequeño tamaño F, O, N. 
El HF, H2O, NH3  tienen por ello Tfusión y Tebullición 
más altas que los hidruros de su mismo grupo. 
 
 

Fuerzas de Van der Waals: fuerzas débiles, que 
se  dan  tanto  en  moléculas  polares  (interacciones  dipolo‐dipolo)  como  en 
moléculas apolares (fuerzas de dispersión o de London) que aumentan de intensidad 
con el tamaño de la molécula. 
 
 

 

ENLACE METÁLICO: propio de metales y sus aleaciones. Hay dos teorías que explican las propiedades de los metales: 
 
 

Teoría del gas electrónico: los metales tienen E.I bajas, por lo que pierden con facilidad sus e‐ de valencia que se 
encuentran libres formando la “nube electrónica o mar de electrones” que envuelve a todos los iones (+) que están 
muy cerca unos de otros, formando redes compactas con nº de coordinación altos, entre 8 y 12. 
 
 

Modelo de bandas: los e‐ de valencia de todos los átomos son compartidos conjunta y simultáneamente.  
 

Al tener una estructura cristalina muy compacta, los átomos están muy próximos, sus orbitales atómicos se superponen formando 
bandas: banda de valencia (BV: la forman los OA de valencia) y banda de conducción (BC: por los OA vacíos que están más próximos) 
y entre ellas hay una zona de separación que no puede alojar los e‐ de ninguna de estas. Si la BV está vacía explica su conductividad eléctrica 
y si está llena se superpone con la BC más próxima vacía. De la diferencia de energía entre la BV y la BC depende que la sustancia sea conductora, 

semiconductora o aislante. 
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TERMOQUÍMICA	(fuera	del	temario) 	
 

 
 

 
SEGUNDO PRINCIPIO DE LA TERMODINÁMICA: “En todo proceso 

espontáneo la entropía (desorden) de un sistema aislado 
aumenta” 

 

ΔS sistema aislado > 0  
 

 
 
 

ENTROPÍA  (S): medida  del  grado  de  desorden  de  un  sistema. Magnitud 
extensiva y función de estado (J∙mol‐1∙K‐1).  
En general: la S gases > S líquidos > S sólidos. En el cero absoluto, una sustancia 
pura  que  se  encuentre  como  un  cristal  perfecto  tiene  S  =  0  ya  que  sus 
partículas están infinitamente ordenadas.  
 
 

Como  la entropía es  función de estado,  laSo en una reacción, a T = cte 
puede determinarse a partir de los valores de las entropías de las sustancias 
que intervienen en ella: Si aumenta el desorden:  

 

Sproductos > Sreactivos   S>0 
Sproductos < Sreactivos   S<0 

 
 

ENERGÍA LIBRE DE GIBBS Y ESPONTANEIDAD DE UNA REACCIÓN: 
 

Un proceso es espontáneo cuando una vez iniciado puede transcurrir por sí mismo sin que haya que aportar energía del exterior. 
Que un proceso no sea espontáneo no significa que sea irrealizable, es factible pero aportando energía desde el exterior durante 
todo el  tiempo que éste dure. Usar el 2º principio,  para  saber  si una  reacción es o no espontánea es  complicado, ya que el 
enunciado hace referencia a un sistema aislado y las reacciones no lo son porque intercambian energía con el entorno. En una 
reacción, el sistema busca no solo el estado de mínima energía, también el máximo desorden o entropía.  
 
 

Para determinar  la espontaneidad de una reacción se 
define  una  nueva  magnitud,  función  de  estado,  la 
energía de Gibbs (G), que se mide en KJ:  

 

G = H – T ∙ S 
 

 
 
 
 

“Una reación es espontánea si la G correspondiente a ese proceso es negativa” 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

 
 

 

Según los signos de H y S, ya que la temperatura siempre 
es positiva, se cumplirá que: 
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CINÉTICA	QUÍMICA	
 

VELOCIDAD DE REACCION: la variación en el tiempo, de la concentración de una sustancia 

determinada, reactivo o producto, que interviene en una reacción. Unidades: mol∙L‐1∙s‐1.      

  Para la reacción:  a A + b B    c C + d D 
  
 
 
ECUACIÓN  DE  VELOCIDAD:  relaciona  las  concentraciones  de  las  sustancias  que 
intervienen en la reacción,  con la velocidad. Se determina experimentalmente.  

v = k ∙ A ∙ B 
 

 y  son números enteros o fraccionarios que no tienen por qué coincidir con los 

coeficientes estequiométricos (a,b) de la ecuación ajustada. Se hallan experimentalmente. 

 

TEORÍA DE LAS REACCIONES QUÍMICAS: 
 

 Teoría  de  COLISIONES:  una  reacción  implica  rotura  de  enlaces  en  los 
reactivos y formación de nuevos enlaces en los productos. Para ello deben 
chocar las moléculas de reactivos con suficiente energía para romper sus 
enlaces  y  con  una  orientación  adecuada  para  que  los  choques  sean 
eficaces y conduzcan a la formación de nuevos productos. 

 

 Teoría  del  ESTADO  DE  TRANSICIÓN  (complejo  activado):  La  reacción 
transcurre  cuando  se  aporta  cierta    cantidad  de  energía  (energía  de 
activación EA) y se forma un estado intermedio complejo activado) muy inestable, donde a  la vez que se rompen enlaces en los 
reactivos  ya  se  empiezan a  formar otros nuevos  con  los productos.  El  complejo activado es  inestable  ya que  corresponde a una 

situación de elevada energía potencial, por lo que tiende a evolucionar hacia la formación de los productos, que corresponde a un mínimo de 
energía potencial. Se  llama EA directa a  la diferencia entre  la  formación del 
complejo activado y la entalpía de la reacción. 

 

FACTORES QUE INFLUYEN EN LA VELOCIDAD DE REACCIÓN: 
 

 Naturaleza y estado físico de los reactivos: las reacciones entre gases 
suelen ser más  rápidas que entre  líquidos y  sólidos.  Las condiciones 
más favorables para las moléculas son sustancias gaseosas o disueltas 
formando iones. 

 

 Concentración de  los  reactivos:  al  aumentar  la  concentración de  los 
reactivos  aumentan  los  choques  y  la  velocidad  de  reacción.  Las 
concentraciones  de  los  reactivos  elevadas  a  sus  órdenes  parciales, 
intervienen de forma clara y explícita en la ecuación de velocidad. 

 

 Temperatura: al aumentar la  Tª aumenta la constante cinética (K) según  la ecuación de Arrhenius. A TemperaturaEcinética 
de las moléculas la probabilidad de choques eficaces, con suficiente energía para romper los enlaces (reactivos) y formar 
otros nuevos (productos). Al Tª  nº de moléculas que pueden superar en los choques la barrera de la EA 

 

 Catalizadores:  sustancias  que  modifican  la  velocidad  de  una  reacción  aunque  se 
liberan al final del proceso. El catalizador disminuye la Eactivación con lo que facilita la 
formación  del  complejo  activado  y  aumenta  la  velocidad  de  la  reacción.  Los 
catalizadores no afectan a las variables termodinámicas ni al estado de equilibrio. La 
catálisis  puede  ser  homogénea  (catalizador  y  reactivos  están  en  el mismo  estado  físico)  o 
heterogénea (el catalizador es sólido y adsorbe los reactivos que son gases), Los catalizadores 
(‐) o inhibidores disminuyen la Vreacción porque se combinan con algún reactivo bloqueando el 
progreso de la misma. 

 

MECANISMOS DE REACCIÓN: 
 

Cuando los órdenes parciales de una reacción coinciden con los coeficientes estequiométricos, hablamos de reacciones elementales y 
se producen en una sola etapa.  
En  estas  reacciones,  la  MOLECULARIDAD  es  el  número  de  moléculas  que  
intervienen en ella (1, 2 o 3). Cuando no coinciden los órdenes parciales con 
los coeficientes estequiométricos, la reacción transcurre a través de una serie 
de etapas (reacciones elementales) cuya secuencia explica el mecanismo de la 
reacción. La etapa más lenta es la que determina la velocidad de la reacción (etapa 

limitante) pues mientras ésta no concluya la reacción global no puede finalizar y en ella 

coinciden   y   con  la  estequiometría.  En  la  secuencia  de  reacciones  elementales 
pueden aparecer sustancias que ni son reactivos ni productos y por tanto no aparecen 
en la reacción global (intermedios de reacción). 
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EQUILIBRIO	
 

LEY DE ACCIÓN DE MASAS: el cociente entre las concentraciones de los productos y las de los reactivos, 
en mol/L, elevadas a sus respectivos coeficientes estequiométricos tiene un 
valor constante a una temperatura dada 
Kc es adimensional y su valor mide en que extensión se produce una reacción: 

 Si Kc  1 la mayoría de los reactivos se han convertido en productos.  

 Si Kc  1 la mayoría de los reactivos quedan sin reaccionar. 
 
 

 
 
 
 
 

 

El equilibrio es un estado dinámico, en el que la reacción directa y la inversa se producen 
simultáneamente, a la misma velocidad y las concentraciones de reactivos y productos no varían. El valor de Kc 
depende de la temperatura y del modo como se exprese la reacción (ajuste estequiométrico)  
 

COCIENTE DE REACCIÓN (Q): relación entre concentraciones de productos y reactivos, elevadas a sus respectivos 
coeficientes estequiométricos en un momento dado. Si se compara con el valor de Kc, se puede predecir en qué 
sentido evolucionará el sistema: 
 

 Si Q = Kc el sistema se encuentra en equilibrio. 
 Si Q < Kc se favorecerá la reacción hacia la derecha, formando productos. 
 Si Q > Kc se favorecerá la descomposición de los productos. 

 
 
 
 

 
 

 
 

EQUILIBRIOS HETEROGÉNEOS: si  alguno  de  los  reactivos  o 
productos es un sólido o un líquido. La concentración de éstos coincide 
con su densidad a una Tª dada y es constante (se engloban dentro de la 
cte de equilibrio) y NO APARECEN en la expresión de Kc o Kp  
 
 

 

RELACIÓN ENTRE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO Y EL GRADO DE DISOCIACIÓN ( ): El 
grado de disociación es el tanto por uno de las moléculas disociadas. Multiplicado por 
100 nos da el porcentaje de disociación 
 
 

La APROXIMACIÓN Co – x  Co o 1‐   1, puede hacerse siempre que entre Co 
y Kc haya 3 o más órdenes de magnitud de diferencia. 
 

Relación  entre  la  Kp  de  equilibrio  y  la  Tª: 
ecuación de Vant´t Hoff 
 

Si  la  reacción  es  endotérmica  H  >0  un 
aumento de Tª favorece la reacción. 

 
 
 

ESPONTANEIDAD DE LAS REACCIONES Y EQUILIBRIO:   
 

Las reacciones espontáneas (Go <0) tienen Kp >1 (equilibrio desplazado hacia ) mientras que 
las reacciones no espontáneas (G >0) tienen Kp muy pequeñas (equilibrio desplazado hacia  ) 
 

Reactivos   Productos

a A b B cC d D 

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PRINCIPIO	DE	LE	CHATELIER	
 

“Si un sistema que se encuentra en equilibrio se altera por la modificación de factores externos (presión, concentración o 
temperatura) el sistema reacciona en contra de esa modificación externa y el sentido de reestablecer el equilibrio” 

 

 Efecto  de  la  Temperatura:  Es  la  única  variable  que  además de modificar  el  equilibrio  cambia  la  constante  de  equilibrio.  El 
aumento de temperatura favorece el proceso endotérmico y la disminución de temperatura, el proceso exotérmico. 

 

 Efecto de la presión: una variación de presión solo afecta a aquellos equilibrios en los que n  0. Si aumenta 
la presión, para  compensarlo  el  equilibrio  se desplaza hacia donde disminuya el  volumen y por  tanto el 
número de moles de gas. Si aumenta la presión por adición de un gas inerte, el equilibrio no se modifica, las 
presiones parciales no se modifican. 
 

 Efecto de la concentración: si aumenta la concentración de alguno de los reactivos, como disminuiría Kc, para compensarlo, el 
equilibrio se desplaza hacia la formación de productos. Un aumento en la concentración de productos, produciría un aumento 
de Kc, para evitarlo, el equilibrio se desplaza hacia la descomposición de productos. 

 

 

EQUILIBRIO DE SOLUBILIDAD: 
 

Una disolución saturada es aquella que no admite más soluto. 
 

Solubilidad: concentración (mol/l) de una disolución saturada. Depende de la naturaleza 
de las sustancias y de la temperatura. 
sustancias insolubles se consideran aquellas cuya solubilidad es < 0,1 mol/L 
 

Un aumento de Tª facilita la movilidad iónica y por tanto la solubilidad. Para disolver un compuesto iónico hay que vencer la 
energía reticular y la disolución implica un aumento del desorden del sistema, esto es un aumento de la entropía. 

 

PRODUCTO DE SOLUBILIDAD (Kps): 
 

Por muy insoluble que sea una sustancia, al añadirla al agua, 
siempre hay una cantidad que acaba disolviéndose. En las sales, la fracción disuelta se encuentran totalmente disociada, si se 
aplican las leyes del equilibrio químico tendríamos para el cromato de estroncio SrCrO4. 
 

Para que exista equilibrio entre una sustancia sólida y sus iones en disolución, ésta debe estar saturada y en contacto con el sólido 
sin disolver. En general para una sal de fórmula AnBm  la expresión de su producto de solubilidad será:  
 

 RELACIÓN ENTRE SOLUBILIDAD Y PRODUCTO DE SOLUBILIDAD 
 

Una sal es tanto más insoluble cuanto menor sea su Kps, porque el equilibrio de solubilidad 
estará más desplazado hacia la forma sólida. Kps depende de la temperatura, se tabula a 
25ºC y en su valor se omiten las unidades. Conocida la solubilidad de un compuesto iónico 
en agua, puede calcularse el valor de Kps y viceversa:  
 

La relación entre solubilidad y producto de solubilidad depende de 
la estequiometría de la sal o del hidróxido poco soluble.  
 

 

El valor de Kps de una sustancia sirve para predecir si se formará o 
no un precipitado de dicha sustancia al mezclar dos disoluciones, 
aplicando el concepto de cociente de reacción (Q). 
 
 

 EFECTO DEL IÓN COMÚN: “descenso en la solubilidad de una sal por la adición de un ion común” 
 

La solubilidad de una sal cambia si añadimos a la disolución otras sustancias que aporten iones comunes. Si una vez alcanzado el 
equilibrio: AgCl (s)    Ag+ (ac) + Cl- (ac) añadimos más iones Cl- disolviendo cloruro de potasio KCl, el incremento originado en 
la Cl- perturbará el equilibrio inicial y según le Chatelier, el sistema se desplazará hacia, precipitará algo de AgCl, es decir 
que al añadir KCl la solubilidad del AgCl disminuye. 
 
 
 

 REACCIONES DE PRECIPITACIÓN 
 

Son aquellas en las que al mezclar sustancias disueltas se forma un 
producto insoluble que precipita.  

 

¿Qué sucede al mezclar 250 mL de NaCl 0,02 M con 50 mL de 
disolución de AgNO3 0,5 M? 
 

La reacción que se produce es: NaCl (ac) + AgNO3 (ac)  NaNO3 (ac) + AgCl (s) 
 

Tanto el NaCl como el AgNO3 son sales solubles, que están totalmente ionizados. 
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EQUILIBRIO	ÁCIDO‐BASE	
 

 

TEORÍAS ÁCIDO‐BASE:  
 
 

En  la  Teoría de Brönsted‐Lowry,  cada ácido o  cada base  tendrán, 
respectivamente,  una  base  o  un  ácido  conjugado,  existiendo  un 
equilibrio entre ambos.  

 
 
 
 
 

 
 
 
 

 
 
El  agua  puede  actuar  como  ácido  o  como base. 
Estas sustancias se denominan  ANFÓTERAS. 
 

FUERZA RELATIVA DE ÁCIDOS Y BASES: 

 
 

  

 
 
 
 
 
 

 

PRODUCTO IÓNICO DEL AGUA (Kw)  
 
 

El agua funciona como ácido y como base.   
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

 

RELACIÓN ENTRE Ka Y Kb para un par conjugado ácido‐base   

 
 

 
 
 

 

Cuanto más fuerte sea un ácido más débil es su base conjugada y viceversa 
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CONCEPTO DE pH. 
 

En las disoluciones acuosas la variación en las concentraciones de los iones H3O+ y OH‐ 

puede tener lugar en un intervalo muy amplio.  

Kw = H3O+ ∙ OH‐ = 10‐14   
         

‐log H3O+ ‐ log OH‐ = 14 
 

Para evitar el uso de exponentes negativos en la expresión de las concentraciones se propuso una 

notación especial, el pH:     pH = ‐ log H3O+      pOH = ‐ log OH‐ 
Análogamente:            pKa = ‐ log Ka        pKb = ‐ log Kb 
 

Un ácido es tanto más fuerte cuanto mayor sea el valor de su Ka o cuanto menor sea su pKa 
 
 

ESTUDIO CUALITATIVO DE LA HIDRÓLISIS. 
 

Las sales son electrolitos fuertes y en agua se disocian completamente en sus iones, pudiendo dar en ciertos casos, un medio ácido o 
básico, consecuencia de la reacción de alguno de los iones de la sal con el agua (hidrólisis). La hidrólisis no es sino una reacción ácido 
base en la que un catión (B+) de la sal puede actuar como ácido con el agua y el anión (A‐) como base.  
 

Que haya o no estas reacciones de hidrólisis dependerá de la fortaleza como ácido o como base de los iones de la sal en relación al 
agua, que a su vez depende de la fuerza de la base o del ácido del que proceden. 
 

Las constantes de estos equilibrios, se llaman constante de hidrólisis Kh 
 

A. Disoluciones de sales de ácido fuerte y base fuerte: como el cloruro de sodio NaCl. Al disolverse en agua 
se disocia totalmente en sus iones Na+ y Cl‐: 
Na+: ácido conjugado de una base fuerte (NaOH) será pues un ácido débil que no dará reacción de hidrólisis. 
Cl‐: base conjugada de un ácido fuerte (HCl) será pues una base débil que no dará hidrólisis. Ninguno de los iones reacciona con 
el agua y por tanto la disolución será neutra (pH=7) independientemente de la concentración de la sal. 
 

B. Disoluciones de sales de ácido fuerte y base débil: como el cloruro de amonio NH4Cl. Al 
disolverse en agua se disocia totalmente en sus iones NH4

+ y Cl‐:  
El ion NH4

+, al ser el ácido conjugado de una base débil (NH3) será un ácido fuerte, si 
reacciona con el agua y produce H3O+ con lo que la disolución será ácida (pH<7).  
 

C. Disoluciones de sales de ácido débil y base fuerte: acetato de sodio CH3‐
COONa. El ion acetato CH3 ‐COO‐ es la base conjugada del ácido acético 
(débil) y por tanto es una base fuerte y reacciona con el agua dando una 
disolución básica (pH>7) ya que la hidrólisis del anión produce iones OH‐ 
 

D. Disoluciones de sal de ácido débil y base débil: como el acetato de amonio 
CH3‐COONH4. Como experimentan hidrólisis el catión y el anión, el pH de la disolución vendrá determinado por las fuerzas relativas 
de los ácidos y de las bases débiles, de los valores de Ka y Kb. El pH puede ser ácido, básico o neutro según que, respectivamente 
predomine la hidrólisis del catión, del anión o se verifiquen en igual proporción. 

 
 
 
 
 
 

 

 

VALORACIONES ÁCIDO‐BASE (Volumetrías de neutralización)  
 

Técnica para hallar la concentración de una disolución de ácido o de base 
por reacción completa con otra disolución de concentración conocida.  
 

En la valoración se mezclan gradualmente el ácido y la base en presencia de 
un indicador que cuando finaliza el proceso cambia de color. Este punto se 
llama punto de equivalencia. El pH del punto de equivalencia depende del tipo 
de valoración: si  se  trata de ácido fuerte/base  fuerte (pH=7); si  se  trata de 
ácido débil/base fuerte (pH>7) y si se trata de ácido fuerte/base débil (pH<7). 
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REACCIONES	DE	TRANSFERENCIA	DE	ELECTRONES	
 

Oxidación:   proceso por el que una sustancia pierde electrones. 
        Aumento en el número de oxidación 
 

Reducción:  proceso por el que una sustancia gana electrones 
        Disminución en el número de oxidación 
 

Reacciones redox: proceso en el que dos sustancias intercambian electrones       Reacción global:  
 

Agente oxidante u oxidante es la sustancia que se reduce (Cl2) 
Agente reductor o reductor es la sustancia que se oxida (Fe) 

 

 
 
 
 

En las reacciones de oxidación‐reducción o reacciones redox, existe una 
transferencia de electrones  

desde la sustancia que se oxida a la que se reduce 
 

Pares redox: Si un oxidante es fuerte (tiene mucha tendencia a captar 
electrones su reductor conjugado será débil; si un reductor es fuerte, 
su oxidante conjugado será débil, tendrá poca tendencia a captar e‐. 
 
 
 

 

AJUSTE REDOX:  
La clave del MÉTODO DEL IÓN‐ELECTRÓN es considerar que la ecuación se puede 
descomponer  en  dos  partes  o  semirreacciones.  Una  semirreacción  describe  el 
proceso de oxidación y la otra, el de reducción. Cada semirreacción se ajusta por 
separado y después ambas se suman para obtener la ecuación final 
 

2 21 1

2
2 2   

oxidantereductor oxidan redu tote c r

Cl lF Fe Ce

2 2eFe Fe   

2
- 2e 2  Cl Cl

2 2Fe Cl FeCl 
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El ajuste en medio básico puede hacerse 
igual  que  en medio  ácido  añadiendo  en 
ambos miembros tantos OH‐ como H+ se 
pusieron para ajustar los átomos de H en 
los dos miembros de la semirreacción. 

 

VALORACIONES REDOX: 
 

Sirve para conocer la concentración de una disolución al hacerla reaccionar en un proceso redox 
con otra cuya concentración se conoce. Según la sustancia  a valorar se usarán como disoluciones 
de referencia oxidantes o reductores fuertes que a ser posible tengan una coloración distinta en 
sus formas reducida y oxidada, para que pueda conocerse con exactitud el punto de equivalencia, 
momento en que la reacción redox se completa, sin que sobre nada del oxidante ni del reductor. 
 

Ejemplo: determinar la concentración de una disolución de permanganato de potasio, cuando se hace reaccionar ésta con 0,2585 

g de ácido oxálico, en disolución ácida, según:  5 H2C2O4 + 2 KMnO4 + 6 HCl  10 CO2 + 2 MnCl2 + 8 H2O + 2 KCl 
 
 

 

Cuando se completa esta reacción el color púrpura del MnO4
‐ desaparece. 

Se parte del DATO conocido y se utilizan las relaciones molares de la ecuación ajustada, estequiometria: 

 

ELECROQUÍMICA: Estudia dos aplicaciones tecnológicas de los procesos redox:  
 

 PILAS, permiten obtener una corriente eléctrica a partir de un proceso redox espontáneo; transforman Equímica en Eeléctrica. 

 CUBAS electrolíticas, la corriente eléctrica provoca una reacción redox no espontánea;  transforman Eeléctrica en Equímica. 
 

La misión del puente salino es mantener 
la  neutralidad  eléctrica  en  los  dos 
compartimentos catódico y anódico para 
que no se interrumpa el proceso 
 

 

REPRESENTACIÓN SIMBÓLICA DE UNA PILA   
 

 
 

Fuerza electromotriz (f.e.m.) de una pila () es la diferencia de 
potencial que se genera entre sus electrodos. Se mide con un 
voltímetro. 
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POTENCIAL DE REDUCCIÓN ESTÁNDAR DE UN ELECTRODO (0)  
representa  la  tendencia que  tiene ese electrodo a  reducirse  frente al electrodo estándar de 
hidrógeno. Se mide en voltios. Tablas.  

 

 Si  0 electrodo < 0  ese electrodo tiene menos tendencia a reducirse que el hidrógeno. 

 Si  0 electrodo > 0  ese electrodo tiene más tendencia a reducirse que el hidrógeno. 

 Cuanto menor 0 electrodo  más tendencia a oxidarse, (mayor poder reductor).  

 Cuanto mayor 0 electrodo  mayor tendencia a reducirse (mayor poder oxidante). 
 

A partir de dos electrodos cualesquiera, SIEMPRE actuará como CÁTODO el electrodo con 

MAYOR 0 reducción. Y como ÁNODO aquel que tenga MENOR 0 reducción 
 

ESPONTANEIDAD EN PROCESOS REDOX 
 

 Si  0pila > 0  ∆G < 0  la reacción 
será espontánea. 

 Si  0pila < 0  ∆G > 0  la reacción no será espontánea 
 

(‐) el trabajo lo hace el sistema 

sobre el entorno. F = Faraday   
 

 

LA CORROSIÓN:  
 

Deterioro de ciertos metales, por el proceso electroquímico que se produce, cuando su superficie está 
expuesta al ataque del O2 en presencia de humedad. Es de gran importancia económica, ya que los 
daños  que  ocasiona  en  estructuras  metálicas,  obligan  a  destinar  buena  parte  del  hierro  que  se 
produce,  a  sustituir  al  que  ya  ha  sido  corroído.  Formas  de  evitar  la  corrosión:  recubrimientos 
superficiales, protección catódica (ánodo de sacrificio) y la técnica del pasivado. 
 

 

ELECTROLISIS 
 

La electrólisis es un proceso en el que se usa una corriente eléctrica para producir una reacción 
química no espontánea, se emplea para producir Na, Cl2, NaOH y Al y  también se utiliza en  la 
electrorrefinación  y  la  galvanoplastia  (recubrimientos  metálicos).  El  producto  obtenido  en  un 
electrodo  depende  de  los  potenciales  de  reducción  y  de  las  sobretensiones.  La  cantidad  de 
producto obtenido  se  relaciona  con  los moles  de electrones que pasaron por  la  cuba,  lo  cual 
depende de la intensidad de corriente y del tiempo que esté circulando por la cuba.  

LEYES DE FARADAY 
 

Dos leyes empíricas que se cumplen en todos los procesos electrolíticos 
1) La  cantidad  de  sustancia  que  se  oxida  o  se  reduce  en  los  electrodos  de  una  cuba  es 

proporcional a la cantidad de electricidad que la atraviesa 
2) la cantidad de electricidad necesaria para depositar 1 mol de cualquier sustancia en una 

cuba es 96500 C/mol multiplicada por el n electrones cedidos o captados en el proceso (x)  
 
 

 

Ejemplo: Una corriente de 30 A pasa por una 
disolución  acuosa  de  NaCl  durante  1  h. 
¿Cuántos gramos de NaOH y cuántos litros de 
Cl2 se producen en c.n. de 
presión y temperatura? 
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REACTIVIDAD	DE	LOS	COMPUESTOS	DEL	CARBONO	
 

El carbono forma compuestos covalentes con propiedades comunes: 

 Puntos de fusión y ebullición bajos, por las débiles fuerzas intermoleculares, que aumentan a medida 
que se incrementa el tamaño de las cadenas y la polaridad de las moléculas o aparecen enlaces de H. 

 Posen poca estabilidad térmica: se descomponen a Temperaturas relativamente bajas. 

 Poco solubles en agua por su escasa polaridad y solubles en disolventes orgánicos. La presencia de enlaces de H, en algunos 
compuestos, aumenta la solubilidad en agua. 

 La EA de estas reacciones son muy altas, por ello suelen ser lentas y es frecuente el uso de catalizadores. 
 

CLASES	DE	FÓRMULAS:	
 Fórmula empírica: indica la proporción de los átomos en la molécula.  

 Fórmula molecular: indica nº de átomos de cada elemento en una molécula 

 Fórmula semidesarrollada: muestra todos los átomos de la molécula y los 
enlaces C‐C. 

 Fórmula desarrollada: expresa TODOS los enlaces presentes en la molécula.   
 

GRUPO	FUNCIONAL: grupo de átomos unidos de forma característica que determina las propiedades químicas de la molécula. 

Permite la clasificación en diferentes FAMILIAS, para simplificar el estudio de los compuestos orgánicos, cuyas propiedades dependen 
fundamentalmente del grupo funcional y de otros dos factores:  

 longitud de la cadena: a mayor longitud, menor solubilidad en agua y mayor TFusión y Tebullición  
 polaridad  de  la molécula.  A mayor  polaridad, mayor  solubilidad en  agua  y mayor  TFusión    y  Tebullición  dado que  las  fuerzas 

intermoleculares son más intensas.   

  

 
 
 

ISÓMEROS: compuestos con igual fórmula molecular y distinta estructura. Tienen diferentes propiedades físicas y químicas. Tipos: 
 

 Isomería PLANA: 

 

a) de cadena: isómeros de  igual nº de C pero 
con una disposición diferente. 

b) de función: isómeros de igual fórmula 
molecular y distinto grupo funcional. 

c) de posición: isómeros con el mismo grupo 
funcional en distinto lugar de la cadena.  
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LAS	REACCIONES	EN	QUÍMICA	ORGÁNICA:		
Los compuestos orgánicos participan de múltiples reacciones en las que se forman gran cantidad de productos imprescindibles en el 
mundo actual: medicinas, plásticos, detergentes. Su reactividad se debe fundamentalmente a la presencia de los grupos  funcionales.  
 

 

REACCIONES DE ADICIÓN: se dan en compuestos con dobles o triples enlaces en la cadena 

carbonada (alquenos y alquinos), que son atacados por diversos reactivos: H2, Cl2, HCl) 
que provocan la ruptura de dicho enlace y la formación de compuestos saturados. 

 

 Hidrogenación: adición de H2, catalizada por metales. Dan alcanos 
 Halogenación: adición Cl2 o Br2. Se forman dihaluros de alquilo 
 Hidratación: catalizada por ácidos. Forma alcoholes.  

 

 Hidrohalogenación: adición de HCl, HBr o HI. Se forman 
haluros de alquilo.  

 
 

Si el alqueno/‐ino es asimétrico, la adición de HCl o H2O, origina dos 
isómeros; de ellos el más abundante es el más sustituido. En estos 
casos la adición se rige por la  
  

REGLA DE MARKOVNIKOV: EL HIDRÓGENO SE UNE AL CARBONO MÁS HIDROGENADO. 
 
 
	

REACCIONES DE SUSTITUCIÓN: un átomo o grupo atómico (–CH3, ‐OH) unido a 

un carbono con enlace simple es sustituido por otro átomo diferente.  
 

 Halogenación de alcanos:  los átomos de Cl2 o Br2  sustituyen a uno o más 
átomos de H del alcano; suele estar catalizada por radiación ultravioleta. Se 
produce una mezcla de derivados halogenados. 

 Transformación de un halogenuro de alquilo en un alcohol:  
 Transformación de un alcohol en un 

derivado halogenado:   
 

 Sustitución en anillos aromáticos:  
 

 
 
 
 
 

	

REACCIONES DE ELIMINACIÓN: son inversas a las de adición; es la forma habitual 

para formar dobles o triples enlaces. Se eliminan moléculas pequeñas (H2O, HCl) a partir de 
átomos situados en carbonos contiguos. 
 

 

 Deshidratación de alcoholes: eliminación de agua; catalizada por ácidos a alta Tª. En estas reacciones el isómero 
más abundante es el alqueno más sustituido, de acuerdo con la  

 

REGLA DE SAYTZEEF: EL HIDRÓGENO SALE SIEMPRE DEL CARBONO QUE  

MENOS HIDRÓGENOS TIENE. 
 

 Deshidrohalogenación: eliminación de un átomo de halógeno y uno de H. Se realiza en presencia de KOH y etanol. Esta reacción 
compite con la de sustitución: Para favorecer la eliminación se emplea KOH en solución alcohólica concentrada y caliente, y para 
favorecer la sustitución, KOH en agua e incluso simplemente agua. 

	
	

 

	
	

REACCIONES	DE	CONDENSACIÓN:		
 

ESTERIFICACIÓN: formación de un éster a partir de un ácido 
y un alcohol. La reacción es reversible y lenta. 
 
 
 
 

 
 

La reacción inversa es la hidrólisis, que en presencia de una base es la 

SAPONIFICACIÓN. 
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REACCIONES	DE	OXIDACIÓN‐REDUCCIÓN:		
Oxidantes más utilizados: KMnO4, K2Cr2O7 o el H2SO4. La reducción se hace, con 
H2 o con hidruro de litio y aluminio (LiAlH4).  
 

Las  reacciones  de  combustión  son  también  reacciones  redox,  en  las  que  el 
compuesto se quema para formar CO2 y H2O liberándose gran cantidad de energía.  
 

	

REACCIONES	ÁCIDO‐BASE:		
Algunos compuestos orgánicos presentan carácter ácido‐base débil, como 

los ácidos carboxílicos y las aminas. 
 

 

	

POLÍMEROS:		
Los Polímeros son macromoléculas, moléculas muy grandes que contienen cientos o miles de átomos, y que se caracterizan por 
tener una elevada masa molar, entre miles y millones de gramos, y por estar formados por muchas unidades que se repiten.  Se 
clasifican atendiendo a diferentes criterios:  

 

REACCIONES DE POLIMERIZACIÓN:  
 

 

 POLIMERIZACIÓN POR ADICIÓN:  
Se produce por la unión sucesiva de varias unidades de monómero (con algún enlace múltiple) y son el 
resultado de la reorganización de sus enlaces. El polímero resultante tiene una masa molecular que es un 
múltiplo entero de la del monómero, sin que en el proceso se liberen moléculas sencillas (H2O, NH3...). 
Son homopolímeros.  

 
 
 
 
 
 
 

 
 
 

 POLIMERIZACIÓN POR CONDENSACIÓN:   
 

Se forman por combinación de las unidades de monómeros y eliminación de moléculas sencillas entre cada 
dos unidades. La masa molecular del polímero no es un múltiplo exacto de la del monómero. Son mucho más pequeños que los de adición y son 
copolimeros ya que los monómeros de partida tienen que ser distintos. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

CAUCHOS SINTÉTICOS:  
 

Son de amplia aplicación industrial, en la fabricación de neumáticos para automóviles, tubos, material deportivo, protección de cables submarinos, 
etc. Son menos elásticos que el caucho natural, pero más resistentes que éste al calor y la oxidación. 

 

- Caucho  buna:  se  obtiene  por 
polimerización del butadieno. 

- Caucho  buna  S  (SBR)  procede  de  la 
copolimerización del butadieno y el fenileteno 
(estireno)  

- Neopreno: se obtiene por polimerización del cloropreno. Los dobles enlaces del polímero permiten el entrecruzamiento de las cadenas, dando 
una estructura más rígida y aumentando la elasticidad y dureza.  


