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2.6 Teoría atómica (unha longa historia) 

Milleiros de resultados experimentais avalan a idea de que os gases, os sólidos e os líqui-
dos, en todo o universo, están formadas por átomos. Pero chegar a esta conclusión levoulle 
á humanidade séculos. A pequena “historia” do átomo é un exemplo magnífico de como 
se traballa en ciencias: idéanse modelos de como cremos que é a realidade, que serán váli-
dos se explican feitos coñecidos e deixan de ser válidos cando novos resultados experi-
mentais non concordan co modelo. Isto é o que ocorreu coa idea do átomo (e probable-
mente a historia continúe...). 

   

Aurora boreal: estas luces prodúcense 
cando as partículas subatómicas 

procedentes do sol baten contra as 
moléculas do aire preto dos polos 

terrestres. 

Imaxe de átomos de ferro nunha 
superficie tomada cun microscopio de 

efecto túnel. As ondas vermellas 
representan o movemento de electróns 

atrapados entre os átomos 

Fotografía dunha cámara de néboa. Un 
electrón e un positrón acabados de crear 

móvense nun campo magnético 

2.6.1 Os inicios do átomo na historia 

Imaxine que collemos unha folla de papel de aluminio e que a rachamos en metades moi-
tas veces. Se tivésemos ferramentas axeitadas, poderiamos dividila e dividila indefinida-
mente en anacos máis e máis pequenos? Seguirían a ser aluminio eses anaquiños? 

Os filósofos da antiga Grecia pensaron moito sobre isto. Un deles, Leucipo (450 a.C.), 
supuxo que logo de moitas divisións chegariamos a ter unha partícula tan pequena que non 
se podería dividir máis veces. O seu discípulo, Demócrito de Abdera (470-380 a.C.), cha-
mou átomos a estas partículas (átomo significa indivisible en grego).  

Pero Aristóteles, o filósofo máis importante da época, non concordaba coa idea dos áto-
mos indivisibles. Para Aristóteles todas as substancias estaban formadas por mesturas de 
catro elementos: aire, terra, auga e lume. O seu enorme prestixio fixo que ninguén cues-
tionase as súas ideas, e o átomo de Demócrito foi esquecido durante máis de 2.000 anos. 

 

A Escola de Atenas, do pintor Rafael. Os filósofos gregos nunca experimentaban, xa que traballar 
coas mans era cousa de artesáns; eles só pensaban. Crían que a mente era suficiente para coñecer a verdade 

 



 

Páxina 19 de 58 

 

2.6.2 Modelo atómico de John Dalton (1808) 

Este científico británico retoma a idea dos átomos de Demócrito para explicar as leis dos 
gases, que xa estudamos, e algunhas leis sobre as reaccións químicas. Os postulados da 
súa teoría atómica publicada en 1808 foron: 

���� [1] Toda a materia está formada por átomos indivisibles 

���� [2] Todos os átomos dun elemento químico son idénti-
cos, pero diferentes en forma e peso dos doutro ele-
mento químico. Por exemplo, todos os átomos de car-
bono son iguais, pero diferentes dos de osíxeno 

���� [3] Os compostos químicos están formados pola unión 
de átomos de diferentes elementos, sempre na mesma 
proporción 

 ���� [4] Nunha reacción química os átomos non se crean nin 
desaparecen, só cambian as unións entre eles 

 

Como veremos máis adiante, Dalton equivocábase. El pensaba que o átomo era unha esfe-
ra indivisible, pero hoxe xa sabemos que contén partículas máis pequenas que el. Tamén 
confundía elementos con compostos e por tanto equivocábase na súa composición.  

2.6.3 Modelo atómico de Thomson (1897) 

Noventa anos despois de Dalton, o físico J.J. Thomson propuxo a existencia de partículas 
con carga eléctrica negativa nos átomos de todos os elementos para explicar experimentos 
coma a electrólise ou a adquisición de carga eléctrica cando friccionamos os corpos; cha-
mou a estas partículas electróns (do grego elektron que significa “ámbar”). Thomson me-
diu experimentalmente que a masa dos electróns era moito menor que a masa do átomo. 

Pero, se a materia era electricamente neutra (sen carga), os átomos tamén debían ser 
neutros. Como é un átomo entón se pensamos na existencia de electróns negativos? Por de 
pronto xa non é indivisible, como dicía Dalton, xa que do átomo poden saír electróns, 
moito menores que o átomo enteiro. Ademais dos electróns ten que haber carga eléctrica 
positiva que compense a negativa e faga neutro o átomo. Thomson pensou que os elec-
tróns poderían estar espallados por unha esfera homoxénea de materia positiva. A este 
modelo coñeceuse popularmente como modelo do “pudding de pasas”, no que os electróns 
son as pasas somerxidas nunha masa de biscoito positiva. 

 
 

J.J. Thomson no seu laboratorio Imaxe do átomo de Thomson 
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2.6.4 Modelo atómico de Rutherford (1909) 

No ano 1909 dous discípulos de Ernest Rutherford lanzaron partículas alfa positivas (pro-
cedentes dunha desintegración radioactiva) contra os átomos de ouro dunha lámina metá-
lica moi fina. A maioría das partículas alfa atravesaron a lámina sen case desviarse, como 
agardaban, pero para gran sorpresa de Rutherford, unhas poucas rebotaban cara a atrás! 
Que atopaban no seu camiño? Se os átomos eran como pensaba Thomson, as partículas al-
fa non podían rebotar (era como se unha bala de canón rebotase contra unha folla de car-
tón!).  

 

Logo de darlle voltas ao asunto durante case dous anos, Rutherford concluíu que o átomo 
estaba formado por un núcleo (de tamaño cen mil veces menor que o átomo enteiro) onde 
se concentraba toda a carga positiva e case toda a masa. Isto é o que as partículas alfa ato-
paban no seu camiño: o núcleo, que repele esas partículas e fainas rebotar. O feito de que 
moi poucas rebotasen cara atrás débese ao diminuto tamaño do núcleo. E os electróns mó-
vense arredor do núcleo en órbitas circulares ou elípticas sen escapar fóra do átomo, algo 
así como os planetas arredor do Sol. Por iso se coñeceu este modelo co nome de “modelo 
planetario ou do sistema solar”.  

Resumindo, a imaxe que Rutherford tiña do átomo é a da figura que se xunta: 

  

Ernest Rutherford Imaxe do átomo de Rutherford 

En realidade a figura non está a escala; nela o núcleo tería que ser cen mil veces máis pe-
queno que o átomo e no debuxo sería pouco máis que un punto case invisible. Así que po-
demos dicir que o volume do átomo está, practicamente, baleiro.  

Rutherford chamou protóns as partículas positivas do núcleo. Anos máis tarde, un dis-
cípulo seu, Chadwick, atoparía que no núcleo tamén hai outras partículas sen carga e cu-
nha masa case igual a do protón: os neutróns. 

Na táboa seguinte recóllense os datos de carga e masa das tres partículas que compoñen 
os átomos. 
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Partícula Masa (kg) Masa (u) Carga (C) Situación 

���� Protón 1,672.10-27 1,00728 +1,6.10-19 Núcleo 

���� Neutrón 1,674.10-27 1,00867 0 Núcleo 

���� Electrón 9,1.10-31 0,00055 -1,6.10-19 Codia 

 

Actividades resoltas 

Un átomo de osíxeno ten oito protóns e nove neutróns. 

���� Cantas partículas ten no 
núcleo? 

Tanto os protóns como os neutróns están xuntos no núcleo; daquela neste hai 8+9 = 17 partí-
culas. 

 

���� Cantos electróns ten na 
codia? Por que? 

O átomo ten que ser neutro; se no núcleo hai oito protóns con carga positiva, entón ten que 
ter na codia oito electróns negativos. 

As distancias entre os electróns e o núcleo son enormes comparadas co tamaño do nú-
cleo, así que a maior parte do volume do átomo non ten nada, está baleiro. Poderíase 
comprimir un átomo ata que os electróns acabasen dentro do núcleo (colapso atómico)? 

Solución Si, aínda que a presión tería que ser enorme. Presións como estas só se alcanzan en obxectos astronómicos como as es-
trelas de neutróns e os furados negros. Esperemos que os átomos da Terra non colapsen!  

Como cambiaría a densidade dese átomo? 

Solución A densidade (masa/volume) aumentaría enormemente, xa que a mesma masa do átomo estaría concentrada nun espazo moi 
pequeno 

 

Actividades propostas 

S8. O modelo atómico de Rutherford foi chamado o modelo planetario. Por que cre 
que se lle puxo ese nome? 

S9. No modelo de Rutherford os electróns xiran arredor do núcleo. Por que xiran e 
non escapan fóra do átomo? Que os mantén retidos? 
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2.7 Modelo atómico actual: modelo mecano-cuántico 

O modelo de Rutherford seguía sen explicar moitos fenómenos físicos importantes, como 
por exemplo os espectros atómicos da maioría dos elemento químicos. Tampouco puido 
facelo o modelo proposto polo físico dinamarqués Niehls Bohr un pouco máis tarde (é un 
modelo parecido ao de Rutherford, pero os electróns só poden xirar nunhas cantas órbitas 
permitidas). Cumpriu modificar estes modelos, nacendo deste xeito, a principios do século 
XX, unha nova disciplina dentro da Física: a mecánica cuántica. Dada a dificultade desta 
disciplina describiremos moi brevemente como é o modelo que propón. 

O núcleo segue concentrando a carga positiva do átomo pero xa non se fala de órbitas 
definidas para o electrón, senón de orbitais. Un orbital defínese como a zona do espazo 
onde hai maior probabilidade de atopar o electrón. Esta maior probabilidade indícase no 
debuxo con puntos e alí onde hai maior probabilidade haberá máis puntos. No debuxo ve-
mos claramente que atoparemos con maior probabilidade o electrón preto do núcleo.  

 

 

Actividade proposta 

S10. Una con frechas os distintos debuxos do átomo co nome correcto do modelo. 

 

���� Modelo de orbitais. 

 

���� Modelo de Thomson. 

 

���� Modelo de Rutherford. 

 

 

���� Modelo de Dalton. 
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2.8 Número atómico, número másico e isótopos  

2.8.1 Número atómico (Z) e número másico (A) 

Número atómico (Z) 

É o número de protóns que ten un núcleo. Todos os átomos do mesmo elemento químico 
teñen igual número atómico. Por exemplo, todos os átomos de ferro teñen 26 protóns e to-
dos os de carbono seis protóns. 

Número másico (A) 

É o número de protóns mais neutróns do núcleo, é dicir, o número total de partículas que 
hai no núcleo. Aínda que este número non é exactamente igual á masa do átomo, e moi 
semellante a ela; de aí o seu nome. Desta definición dedúcese que o número de neutróns 
dun átomo é A-Z. 

Así escribimos o símbolo completo dun átomo que ten sete protóns e oito neutróns: 

 

É nitróxeno porque nitróxeno son todos os átomos que teñen sete protóns. 

 

É un átomo que ten 26 protóns positivos, 30 neutróns e 26 electróns. Nun átomo neutro o 
número de protóns (positivos) ten que ser igual ao número de electróns (negativos). 
 

Actividades resoltas 

Escriba os símbolos completos dos átomos seguintes coa información que se dá en cada 
caso: 

Z = 12, número de neutróns = 15 
27
12Mg  

Z = 25,  A = 54 
54
25Mn  

Número de protóns = 30,  A = 65 
65
30Zn  

 
 

Elabore unha táboa que indique o número de protóns, neutróns, electróns, número ató-
mico e número másico dos átomos seguintes: 

, , , ,   

 Nº de protóns Nº neutróns Nº electróns Nº atómico (Z) Nº másico (A) 

 
11 12 11 11 23 
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1 2 1 1 3 

 
1 0 1 1 1 

 
8 10 8 8 18 

 
92 146 92 92 238 

 

Actividades propostas 

S11. Indique nos seguintes elementos o número de electróns, protóns e neutróns. 

 Nº atómico Nº másico Nº protóns Nº electróns Nº neutróns 

���� Litio 3 7    

���� Potasio 19 39    

���� Argon 18 40    

���� Prata 47 108    

 
 

2.8.2 Isótopos 

Fíxese nos núcleos seguintes:    

Teñen igual o número atómico (6) e diferente o número másico, ou o que é equivalente, 
teñen igual número de protóns e diferente número de neutróns. A estes átomos ou núcleos 
chamámolos isótopos. Como exemplo, o hidróxeno, o elemento químico máis sinxelo, ten 
tres isótopos: 
 

   

Os tres átomos son de hidróxeno, xa que todos teñen un protón (Z = 1) 

 

12 13 14
6 6 6C C C
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Actividade resolta 

Dalton pensaba que todos os átomos dun elemento químico eran idénticos. Tiña razón 
ou estaba equivocado? 

Solución Estaba equivocado. Pensaba que todos os átomos de hidróxeno (por exemplo) eran iguais; hoxe sabemos 
que poden non ser idénticos: poden ter diferente número de neutróns, isto é, poden ser isótopos. 

 

Actividades propostas 

S12. Indique se son verdadeiras ou falsas estas afirmacións: 

Afirmación V / F 

���� Todos os átomos dun elemento químico teñen o mesmo número de protóns.  

���� Todos os átomos dun elemento teñen o mesmo número de electróns.  

���� Os número másico e atómico sempre son números enteiros, sen decimais.  

���� Dous átomos distintos poden ser os dous de ouro.  

S13. Os tres átomos da figura, son isótopos entre si? Razoe a súa resposta. 
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2.9 Elementos e compostos  

Desde o punto de vista atómico un elemento químico é unha substancia que está formada 
por átomos de igual número atómico Z. Exemplos: 
 

Nome  Fórmula química Representación gráfica 

���� Ferro Fe 

 

���� Osíxeno molecular O2 

 

���� Ozono O3 
 

���� Fósforo P4 

 

���� Nitróxeno N2 
 

Un composto químico é unha substancia pura que está constituída por átomos de varios 
elementos. Exemplos: 

 Nome  Fórmula química Representación gráfica 

���� Auga H2O 
 

���� Metano CH4 

 

���� Dióxido de carbono CO2 
 

���� Cloruro de sodio NaCl 

 

Lembre da unidade didáctica anterior que nunha mestura hai varias substancias puras. 
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Actividades propostas 

S14. Á vista dos debuxos seguintes, determine se en cada matraz hai unha substan-
cia pura ou unha mestura, e se son elementos ou compostos químicos: 

   

   

S15. Repita o exercicio anterior con estas fotografías de modelos tridimensionais: 
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2.10 Ións  

Un ión é un átomo que perdeu ou gañou un ou máis electróns.  

� Un ión positivo chámase catión. É un catión o Al+3, onde o +3 está indicando que o 
aluminio perdeu tres electróns e por iso está cargado positivamente. 

� Un ión negativo chámase anión. É un anión o N-3 onde o -3 nos indica que o nitróxeno 
gañou tres electróns, quedando cargado negativamente. 

 

Actividade proposta 

S16. Indique nos seguintes ións o número de electróns e protóns. 

 Nº atómico Nº protóns Nº electróns 
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2.11 Sistema periódico dos elementos químicos  

O sistema periódico dos elementos é unha táboa en que os elementos químicos hoxe coñe-
cidos (111) están ordenados en sete fileiras e 18 columnas. As fileiras chamámolas perío-
dos e ás columnas grupos. Os elementos están colocados de menor a maior número atómi-
co, de xeito que na mesma columna cadran elementos con propiedades químicas semellan-
tes que varían de xeito repetitivo ao baixar no grupo; de aí o nome de “periódica”.  

En cada recadro da táboa aparece o símbolo do elemento químico, o nome do elemento, 
o número atómico e a masa atómica en uma (u; 1 u = 1,66.10-24 gramos). 

A táboa periódica oficial é publicada pola IUPAC (International Union of Pure and 
Applied Chemistry). A que expomos deseguido é semellante á oficial na súa versión en ga-
lego. 

O sistema periódico non sempre tivo este aspecto; foise enchendo á medida que se ían 
descubrindo novos elementos. Hoxe xa non quedan ocos: todos os elementos químicos na-
turais foron xa descubertos. O helio (He) foi descuberto antes no Sol que na Terra! 

 

Esta táboa periódica aparece na derradeira páxina desta unidade ampliada. 

2.11.1 Metais e non metais 

A clasificación máis sinxela que podemos facer dos elementos da táboa periódica é en me-
tais e non metais. Os metais están situados na zona esquerda e central da táboa periódica e 
van ata a liña escura en forma de escaleira. Os non metais están á dereita (son moitos me-
nos que os metais como se pode observar). Entre eles hai uns cantos con propiedades in-
termedias entre os metais e os non metais colocados arredor da escaleira: son os semime-
tais, importantísimos na industria das telecomunicacións. Son o Si, Ge, As, Sb e Te. 
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2.11.2 Grupos e períodos 

Algúns dos grupos do sistema periódico teñen especial interese para a Química, xa que os 
elementos que os forman interveñen nun gran número de procesos. Estes grupos reciben 
nomes especiais: 

� O grupo 1 (agás o hidróxeno): son os elementos alcalinos. 

� O grupo 2: son os alcalinotérreos. 

� Do grupo 3 ata o 12: son os metais de transición. 

� O grupo 16: son os anfíxenos. 

� O grupo 17: son os halóxenos. 

� O grupo 18: son os gases nobres. 

� Os dous períodos que figuran abaixo de todo na táboa periódica son os lantánidos e os 
actínidos, en conxunto chamados terras raras. 

 

Actividade resolta 

Escriba o nome e o símbolo de: 

���� Dous metais alcalinos Cesio (Cs), litio (Li). 

���� Dous semimetais Selenio (Se), xermanio (Ge). 

���� Tres metais de transición Cromo (Cr), rutenio (Ru), ouro (Au). 

���� Dous gases inertes Ar (argon), Xe (xenon). 

���� Un halóxeno Cl (cloro). 

���� Dous non metais Xofre (S), carbono (C). 

���� Un actínido Uranio (U). 

 

Actividades propostas 

S17. Un halóxeno úsase en lámpadas domésticas e nos faros dos coches. Cal é? 

S18. Cantos elementos químicos contén o 6º período? 

S19. En substitución do termómetro de mercurio vén de aparecer nas farmacias o ter-
mómetro de galistán. O galistán é unha nova aliaxe líquida de metais. Procure 
en internet que metais forman esta mestura e en que proporción. 
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2.12 Enlace químico 

Case todos os átomos teñen tendencia a unirse a outros átomos formando moléculas ou re-
des cristalinas (partículas ordenadas xeometricamente, formando filas e planos):  
 

    

Molécula de auga Molécula de osíxeno Rede cristalina metálica Rede cristalina iónica 

A unión entre dous átomos chámase “enlace químico”. Por que se enlazan os átomos? 
Porque xuntos teñen menos enerxía que separados e así aumenta a súa estabilidade; ceden, 
captan ou comparten os seus electróns máis externos co fin de alcanzar esa maior estabili-
dade.  

Os átomos poden unirse entre si de tres formas que dan lugar a tres tipos de enlace dife-
rentes: enlace iónico, enlace covalente e enlace metálico. Vexamos isto deseguido. 

2.12.1 Regra do octeto 

Os átomos dos gases nobres (He, Ne, Ar... ) non se enlazan con outros átomos: son gases 
monoatómicos, é dicir, dun só átomo. Xa que logo, eses átomos xa son estables e non pre-
cisan enlazarse con outros para diminuír a súa enerxía. Que teñen de especial estes áto-
mos? Pois que teñen oito electróns na derradeira capa. Pensouse entón que o obxectivo 
dos átomos era ter oito electróns na última capa (regra do octeto), e iso poden conseguilo 
enlazándose con outros átomos gañando, perdendo ou compartindo algúns electróns. 
 

Actividade resolta 

Á vista da táboa periódica, cantos electróns lles faltan ou lles sobran aos seguintes áto-
mos para cumprir a regra do octeto? 

Na (metal) 
O sodio ten número atómico 11, e o gas 
nobre máis próximo ten 10. Por tanto ao 
sodio sóbralle un electrón. 

O (non metal) 
O osíxeno ten 8 electróns, fáltanlle dous 
máis para ser como o neon. 

Ca (metal) 
O calcio ten en total 20 electróns, e o gas 
nobre argon ten 18: ao calcio sóbranlle 
dous electróns. 

S (non metal) 
O xofre está na mesma situación que o 
osíxeno, fáltanlle dous electróns para ter os 
mesmos que o gas nobre argon. 

F (non metal) 
Ao flúor fáltalle un electrón para ser seme-
llante ao neon. 

N (non metal) Ao nitróxeno fáltanlle tres electróns. 

Cl (non metal) 
Ao cloro pásalle como ao flúor anterior, 
fáltalle un electrón para parecerse ao gas 
nobre argon. 

Xe (non metal) 
O xenon é xa un gas nobre, non lle falta nin 
lle sobra ningún electrón para ser estable. 
Xa o é de seu. 

I (non metal) 
O iodo ten 53 electróns, o gas nobre máis 
próximo ten 54: fáltalle un electrón. 

 

H (non metal) 
O hidróxeno ten 1 electrón, e o helio (gas 
nobre) ten 2; daquela o hidróxeno precisa 
dun electrón máis. 
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2.13 Modelo de enlace iónico   

Da actividade anterior deducimos que os metais teñen tendencia a perder electróns e os 
non metais a capturalos para conseguir eses 8 electróns na derradeira capa. 

Isto é o que ocorre cando se enlazan átomos dos metais con átomos dos non metais por 
medio do enlace iónico. Vemos isto cun exemplo, a formación do cloruro de sodio NaCl: 

Na Cl Na
+

Cl
-

 

Se metemos no mesmo recipiente sodio metálico e gas cloro, cada átomo de sodio, Na, 
perderá un electrón, transfórmase no catión Na+, mentres que o átomo de cloro, Cl, gañará 
un electrón e converténdose no anión Cl-: é unha transferencia dun electrón dun átomo a 
outro.  

Como as cargas eléctricas de signos opostos se atraen, os ións quedan enlazados for-
mando unha rede cristalina tridimensional; fíxese nas figuras seguintes: 

   

Cristal de halita, NaCl 

A estrutura cristalina "ben ordenada" reflíctese na forma xeométrica externa dos minerais, 
que teñen caras planas e arestas ben definidas. 

2.13.1 Propiedades dos compostos iónicos 

� Non conducen a electricidade en estado sólido. É debido a que os ións están fixos na re-
de (só poden vibrar), non poden desprazarse e por tanto non poden transportar a corrente 
eléctrica. 

� Conducen a electricidade disolvidos ou fundidos. Cando se disolve ou se funde, a rede 
cristalina desfaise e os ións xa poden moverse dun lado a outro e xa poden transportar a 
corrente eléctrica. Como exemplo podemos mencionar a auga destilada (a que usamos 
para as baterías dos coches). Esta auga case non conduce nada a corrente eléctrica. Bo-
tamos sal común (NaCl) na auga anterior e remexemos ata que se disolva. Comprobamos 
que agora a disolución si que conduce bastante ben a corrente eléctrica. 

� Son fráxiles. Un golpe fai vibrar a rede; se unha capa dos ións se despraza e quedan en-
frontados os de igual signo, repélense e a rede cristalina fractúrase. 
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� Teñen temperaturas de fusión e ebulición elevadas. As forzas eléctricas de atracción en-
tre os ións son moi intensas, separalos precisa achegar moita enerxía. Por iso estas subs-
tancias iónicas son todas sólidas a temperatura ambiental. Así, o cloruro de sodio NaCl 
funde a 801 ºC; o óxido de calcio a 2.570ºC. 

� Solubilidade. Disólvense ben (non sempre) en auga e pouco ou nada en disolventes or-
gánicos (augarrás, gasolina, éter, tolueno... ). Así, de cloruro de sodio, o sal común, po-
demos disolver 359 g nun litro de auga, pouco en alcohol e practicamente nada en disol-
ventes orgánicos. 

 

Actividades resoltas 

Como se forma o enlace iónico entre o magnesio (Mg) e o cloro (Cl). Cantos electróns 
perde o magnesio? Cantos gaña o cloro? Cal é a fórmula do composto resultante? 

Solución 
O magnesio ten dous electróns na última capa, daquela para cumprir a regra do octeto ten que ceder 
dous electróns. O cloro xa vimos antes que quere capturar un electrón. O único xeito de cumprir ambos 
os requisitos é que un átomo de magnesio se xunte con dous de cloro: o átomo de magnesio dálle un 
electrón a un cloro e outro electrón a outro cloro; a fórmula do composto que se orixina é MgCl2. 

As substancias iónicas nunca son elementos, sempre son compostos. Por que? 

Solución O enlace iónico dáse entre un metal e un non metal, deste xeito sempre se unen dous elementos distin-
tos, logo a substancia resultante ten que ser un composto necesariamente. 

 

Actividade práctica: Condutividade das substancias iónicas  

Cunha montaxe similar á da figura (pila, amperímetro, cables e vaso) pode comprobar 
vostede mesmo os feitos seguintes: 

���� Un sal iónico seco (como o sal común ou o sulfato de cobre) non conduce a co-
rrente eléctrica. 

���� A auga destilada ou desionizada (vale a que usamos para as baterías dos coches) 
case non conduce nada a corrente eléctrica. 

 
���� Botamos sal (NaCl) na auga anterior e remexemos ata que se disolva. Compro-

bamos que agora a disolución si conduce bastante ben a corrente eléctrica. 

 

Actividade proposta 

S20. Das substancias seguintes, sinale cales presentan enlace iónico e cales non: 

KI CaF2 O2 H2O FeO Hg 
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2.14 Modelo de enlace covalente   

Este tipo de enlace é a unión típica entre dous non metais. Tomamos como exemplo a mo-
lécula de F2. Cando dous átomos de flúor (F) se achegan, quedan enlazados. Cada átomo 
de flúor ten sete electróns na súa derradeira capa e os dous átomos queren capturar un 
electrón para completar o seu octeto. Como ningún deles vai ceder un electrón xa que o 
queren por igual, a única solución para ambos é compartilo: 

 

Así, arredor de cada átomo de F móvense oito electróns (seis do átomo e dous comparti-
dos), cumprindo a regra do octeto. Os electróns compartidos constitúen un “enlace cova-
lente”; representámolo cun guión entre os dous átomos: F - F. Os electróns que comparte 
cada átomo son xusto os que lle faltan para completar o seu octeto.  

Diagramas de Lewis do enlace covalente 

Nestes diagramas os electróns da derradeira capa represéntanse como puntos. Os electróns 
compartidos debúxanse entre os dous átomos enlazados. O diagrama de Lewis da molécu-
la anterior de gas flúor F2 sería:  

 

Para representar estes diagramas hai que saber o número de electróns externos (na derra-
deira capa) dos átomos. Na seguinte táboa aparecen os elementos do segundo período in-
dicando os electróns externos e as súas representacións de Lewis:  

Elemento Litio Berilio Boro Carbono Nitróxeno Osíxeno Flúor Neon 

���� Electróns externos 1 2 3 4 5 6 7 8 

 

Outros diagramas de Lewis: 

   

Molécula de auga H2O Molécula de amoníaco NH3 Molécula de metano CH4 
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2.14.1 Propiedades das substancias covalentes moleculares 

� Teñen temperaturas de fusión e ebulición baixas, son gases ou líquidos a temperatura 
ambiente. Isto é debido a que as forzas de atracción entre moléculas son débiles, así que 
costa pouco traballo separalas. 

� Non conducen ben a electricidade. 

� Son pouco solubles en xeral en auga, e bastante solubles en disolventes orgánicos. 
 

Actividades resoltas 

Que tipo de enlace hai nas substancias seguintes? 

���� CO2 Covalente, xa que o carbono e o osíxeno son non metais. 

���� C2H6 Covalente: o carbono e o hidróxeno son non metais. 

���� O2 Covalente: os dous átomos de osíxeno que se enlazan son non metais. 

���� SrI2 Iónico: o estroncio (Sr) é metal, o iodo (I) é non metal. 

Represente os diagramas de Lewis das seguintes moléculas: HF, BF3 

HF BF3 

H F
 

 

 

Actividades propostas 

S21. Represente os diagramas de Lewis das moléculas: SH2 e PH3 . 

S22. O iodo, I2 , ten un enlace covalente. Diga cal será a súa solubilidade (grande ou 
pequena) en auga, alcohol e gasolina. 

S23. A parafina é unha substancia covalente derivada do petróleo. Fundirá a tempera-
tura alta ou baixa? 

S24. Para formar unha molécula covalente, cantos átomos de flúor se xuntan cun de 
nitróxeno? 


