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PROLOGO 

El objetivo de esta tesis es analizar los elementos funde_ 

mentales de las asignaturas de Qu1mica General I y .II para la 

carrera de Qu1mico Farmac~tico Biólogo en la Facultad de Est~ 

dios Superiores CUautitlán. 

En el primer capítulo, a partir de los proqramas vigentes 

de Qu1mica General I y II, se hace una seleccilln de temas que 

consideramos como centrales; tambi~n se sugiere el ndmero de 

horas necesarias y aspectos importantes para cada tema. Pn e~ 

te mismo capítulo se plantea la posibilidad de un solo curso 

de Qufmica General y un curso de OU1mica Inorg:inica. Este úl­

timo fuera del an:ilisis de este trabajo. 

En el segundo capitulo se hace un breve resumen de cada 

uno de los tenas seleccionados, pretendiendo que sirva al 

alumno como una guía para abar dar los puntos clave en cada te 

ma, as! como la bibliograf1a a utilizar. Por otro lado, puede 

ser de utilidad para el profesor como un patr6n para impartir 

las asignaturas, de tal manera que al alumno se le proporcio­

nen los elementos suficientes con los que pueda ubicar las 

~reas que va a estudiar. 

En el tercer capitulo se incluye una serie de problemas e~ 

tructurados de una manera didáctica cuyos objetivos son: re­

forzar los conocimientos adquiridos e introducir al alumno en 

su resoluci6n para incrementar su capacidad de razonamiento 

qu1mico. 

Fina.!Juente se plantean las conclusiones. 
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INTRODUCCION 

Al estudiante se le deben proporcionar los elementos fonnativos • 

generales que se consideren fuooamentales para lograr un buen desarro­

llo académico a lo largo de su paso por la Facultad, 

Por otro lado, los programas vigentes de quWiica general I y II -

de la Facultad <le Esttrlios Superiores CuautitHin son tan c.xtensos que­

rebasan la capacidad individual del alumno para poder asimilar todos -

los conocimientos con el grndo de calidad que se requiere, para adqui­

rir las bases necesarias que en su momento le serán útiles y abordar -

asi con mayor profundidad cualquier información científica afin a su -

carrera, Delinear los elanentos formativos generales implíca una je -

rarquizaci6n de temas basándose en lo antes mencionado y en el ticmpo­

que se dispone para impartir dichas asignaturas, 

Con el propósito <le un myor aprovechamiento del tiempo, es nece­

sario que el estudiante sen mlis objetivo en el enfoque de los puntos -

m§s importantes que debe abordlr para cada tana, así como los textos -

que los contienen tratados con mayor especificidad; Je tal manera que­

una guia didáctica basada en una revisi6n bibl iogr!lfica de los tcxtos­

con que cuenta la Facultad, será <le gran utilidad para agilizar la i!'. 

vestigaci6n y complementación Je cada tana. 

Con el fin <le poner en pr.'.ictica los conocimientos adquiridos, una 

serie de problemas estructurada <le una manera didllctica es de gran ut_!. 

lidad. Dicho problcmario debe tener cano objetivo, ad3115s, que el es­

tudiante logre una integración de los conceptos mris representativos, -

esto es incluir en un sólo probl311U diferentes aspectos de varios te -

mas. 

Por último se cree conveniente contemplar la posibilidad de un -

curso de QuWiica Inorglínica dirigido al Químico Fannacéutico Biólogo, 
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l'\>r lo· tant·o en el capítulo I se seleccionan los temas centrales -

mismos que se fundrunentan y explican en sus razgos escenciales. 

En el Capítulo II se sugiere la manera de corno debe abordarlos el­

altiI_nno, Sirviendo al profesor como patr6n para imparth· la asignatura. 

En ·este capítulo se partiri desde los inicios del estudio de la ma­

teria desde el punto de vista fi.los6fico, hasta llegar a la concepción­

cient1fica actual. En el caso de los oodelos atómicos se analizaron los 

antecedentes, el modelo en sf, las limitaciones en su momento de apari­

ción y sus limitaciones a la luz del desarrollo científico. En el mode­

lo at6mico cullntico moderno se husc6 la forma para que el alumno puctla­

incrementar su capacida<l de abstracción, esto es, que reflexione sobrc­

las diferencias )'puntos de encuentro entre las leyes que rígen al mi-­

crocosmos y el mesocosmos para poder explicar el comportc.uniento quími-­

co; también, en la presentación de como abordar este tema, se intcnt6 -

no confundir al altnnno en cuanto a su desarrollo matcmfitico, sin restar 

le y enfati:ando la importancia del mismo. 

Con base en el conocimiento y entendimiento de los modelos atómi-­

cós se hizo ver como los temas siguientes pueden ser una consecuencia -

(obviamente no mecánic1) . 

De la misma manera, todos los tcrnns incluidos en el capítulo II, -

ademlls el capítulo III, están basJdos en bibliografías seleccionadas t!O 
mando en cuenta: 

a) Contenido del tena 

b) Textos que faciliten la comprensión de los tenas 

c) que se encuentran en el acervo bibliogrfifico de la facultad. 
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C A P I T U L O I 

PJ'.,ANTEAMIENTO METODOLOGICO DE LOS TEMAS CENTRALES PARA LOS 

CURSOS DE QUIMICA GENERAL I Y II DE LA CARRERA DE 

QUIMICO FARMACEUTICO BIOLOGO. 



Los temarios de las asignaturas de Química .General I y II 
del Plan de Estudios vigente para la carrera de Químico Farm~ 

céutico Bi6logo en la Facultad de Estudios Superiores Cuauti­
tlá'.n son los siguientes: 

Programa de Química General I 

Semestre: l'" 

Créditos: 6 
No. horas:. 3 

Unidád l. Nomenclatura Óu.l'.inic~ Ino~~a~ic;:·:Né>;. de horas: 
---,_:.o:::_-:;,_.; 

i. i. Nomenclatura y f6rniu1as ,de T6s'"campuestós; binarios 

Ll.l. Acidos 
l. l. 2, Oxidas 

l. l. 3. Sales 

l. 2. Nomenclatura y f6rmulas de co.mpuestoi;¡ ternarfos 
1.2.1. Acidos oxigenados 

1.2.2. Acidos no oxigenados 
1.2.3. Bases con radical OH 
l. 2. 4. Sales 

1.3. Nomenclatura y f6rmulas de compuestos poliat6micos 

l. 3. l. Acidos 
l. 3. 2. Sales 

5 

Unidad 2. Estequiometría No. de horas: 15 

2·. i. Cálculos estequimétricos en sustancias 

2.1.1. Pesos moleculares a partir de pesos at6micos 
2.1.2. Composici6n porcentual en pesos de los elementos de un 

compuesto 

2,2. F6rmulas químicas 
2.2.1. Tipos de f6rmulas 

2.2.2. F6rmula empírica a partir de composici6n centesimal y 
cornposici6n en peso. 

2.3. Ecuaciones químicas 

2.3.1. Balanceo de ecuaciones de 6xido-reducci6n 
2.3.2. Cálculos en ecuaciones químicas. 
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2.3.2.1. Reactivo limitante 

2.3.2.2. Pureza y rendimiento 

2. 3. 2. 3. ·.Problemas con volúmenes gaseosos 

2. 4 Clllculos de concentración de disoluciones. 

Unidad 3. Estructura atómica No• .de horas: 23 . 

3.1 Introducción. Primeras ideas acerca de la constitu­

ción dc la materia. 

3.1.1. 

3.2 

3.2.1. 

El atomismo griego 

Modelo atómico de Dalton 

Antecedentes. Las leyes ponderales 

3. 2. l. l. La le;• de la conservación de la materia 
3.2.1.2. La ley de las proporciones constant~s 

3.2.1.3. La ley de las proporciones 

3.2.1.4. Peso equivalente y equivalente químico 

3.2.2. Descripción del modelo at6mico de Dalton 
3.2.3. Limitaciones del modelo 

3.2.3.1. La ley de los volúmenes de combinación 
3.2.3.2. La electr6lisis del agua 

3. 2. 3. 3. La hip6tesis de Avogadro. Concepto de mol y concepto 

de la molécula. 

3. 3. 

3. 3. l. 

3. 3. 2. 

3. 3. 3. 

3.3.4. 

3 .4. 

3.4. l. 

3.4.2. 
3 .4. 3. 

3.5 
3. 5. l. 

Modele atómico de Thomson 
Experimentos en tubos de descarga 

Determinaci6n de la rclaci6n carqa/masa del electrón. 

Experimentos de Millikan 

Descripción del modelo atóm"co de Thomson 

Modelo atómico de Rutherford 

Radiactividad natural. Radiaciones 

Experimentos de Mardsen y Geiger 
Descripción del modelo atómico de Rutherford y sus 

lirnitaciónes 

Origenes de la teoría cuántica 
Modelo atómico de Bohr 

3.5.1.1. Antecedentes 
3.5.1.1.1. Naturaleza ondulatoria de la luz. Par&metros cara~ 

terístir.os de las ondas. 
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4,2; 

4.3. 

.4 ;4. 

4. 5; 

;El:n11mero at6mico. Moseley 

.:La .configuarci6n electr6nica. ·Tabla larga 

Clasificaci6n cuántica de los elementos. La ley p~ 
ri6dica en funci6n de z. 

BI.BLIOGRAFIA: 1) Manku, G.S. 
Principios de Química Inorgánica 

Me. Graw-Hill 
México, 1983 

2) Mortimer Charles E. 

Química 
Editorial Iberoamericaná. 

México, J.983 

3) O'Connor, Rod., Mixkey·ch. 

Problemas de Química aplicada 

Harla 
:.léxico, 1976 

4) Ben son W. S. 

Cálculos Químicos 
Editorial Limusa 
México, 1974 

Si Rodríguez Higuera X. 
Nomenclatura Química Inorg~nica 

Editorial Trillas 
:.léxico, 1982 

6) Villarreal González 

Nomenclatura 

ANUIES 
México, 1975 

7) Brown, T.L. 
Chemistry. Thc Central Science 
Third Edition 

Presentice Hall 

USA, 1975. 
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Química déneriú II 

Semestre: 2A 

cr!!ditos:" 6 

No; de horas: J 

contenido. 

Unidad l. Periodicidad No. de horas: 10 

l.1. 

l.1.l. 

1.1.l.l. 

l.l.1.2. 

l.Ll.J. 

1.1.2. 

1.1.2.l. 

1.1.2.2. 

1.1.2.3. 

l.1.2.4. 

1.1.3. 

1.1.3 .1. 

-1. ¡;::¡; 2. 

1.1.J.3. 

l.1.4. 

1.1.4.1. 

1.1.4.2. 

1.1.4.3. 

Propiedades peri6dicas. Tabla larga 

Radio at6mico (volumen at6mico) 
Tipos de radio. Covalente, R.A.E. Metálico. Van 

der Waals I6nico 
Ml:itodos experimentales de medicicSn del radio at~ 
mico 

Periodicidad de los radios at6micos. Gráfica R 
Vs Z 
Energía de Ionizaci6n (potencial de ionizaci6n) 

Definici6n. El enésimo potencial de ionizaci6n 
Métodos experimentales para medir el potencial 
de ionizaci6n 

Periodicidad del potencial de ionizaci6n. Gráf~ 
cas del ler, 2o., .... neme potencial de ioniz~ 

ción Vs z. Explicaci6n te6ricas de las anomal!as 

Relaci6n entre radio at6mico y potencial de ion!_ 

zaci6n 

El carácter metálico 

Dureza, Maleabilidad, Ductibilidad, Coeficiente 

de expansi6n, conductividad térmica, resistencia 

eléctrica. 

Periodicidad del carácter metálico 

Relaci6n entre carácter metálico y potencial de 
ionizaci6n. 

Afinidad electr6nica 
Definici6n. El signo de la afinidad electr6nica 

Medici6n indirecta. El ciclo de Born Haber 

Periodicidad de la afinidad electr6nica 



. 2.1;2.1. 

2 :·1; 2. 2 ~ 

·2.L'2,3. 

2.l:.2.4. 
2.1;2.s 

2 .1.J. 

2.1.3.1. 

.2.1.3.2. 

2.1.3.3. 

2•L3,4. 
2.1.3.S. 

2.1.3.6. 

--2.L3.L 

2.2. 

2. 2. l. 

2.2.2. 

2.2.2.l. 

2.2.2.2. 
2.2.2.3. 

2 .2. 2. 4. 

2.3. 

La escala de.Pauling 

Periodicidad de la electronegatividad 
Electronegatividad y tipos de enlace 

Porcentaje de carácter i6nico de los enlaces. 

Hidr6geno, Oxígeno y agua 

El hidr6geno 

No. de horas: 12 

Estado natural y abundancia 
Compuestos del hidr6geno. Usos 

Puente de hidr6geno 
Ml!todos de obtenci6n: Industriales y laboratorio 

Estructura at6mica y molecular. Hidr6gen~ 

y Para (teoría de orbital molecular) 
El oxígeno 
Generalidades 

Estado natural y abundancia 
Química del oxígeno 
Métodos de obtenci6n: Industriales· y l.abo:r~torio 

Usos e importancia 

El agua 

Estado natural y abundancia 
Propiedades 
Estructura. Teoría Uni6n valencia 

Compuestos del H20 
Usos e importancia 

M!!todos de purificaci6n 

Métodos de tratamiento 
Elementos representativos. Grupos I-V 

Caracteristicas generales de los grupos 

Elementos de interés biol6gico 
Sodio, Potasio. Actividad biol6gica 

MagnP.sio y calcio. Actividad biol6gica 

Carbono. Importancia 

Nitr6geno, f6sforo. Fertilizantes 

Elementos no metálicos 
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2. 3. : .· Él~m~.,"tos no metálicos 
2: 3; ].''. · ·• I.O'ii :g.íi.se:S ·ríol:iles 

~ : ~ : ~: -_;;- : . ~: h=~~~:;::os 
tinid~d i~c~mpuestos de Coordinación. No. dehoras: <<; '.·~·.'':. 

3;i., 

':3.2•;" 
3;4> 

.:3 .• 5:~·:,_:. 

:•3.5·i1. e 

·3.5,2; · 

;~:L5;2~1;oe. · 
·:3:;?t2. 

3 .• 5.,2.3.c. 

3 ,5·,2.4'. 

Antecedentes. Teoría de Werner 

Acidos y bases de Lewis 

Isomería ( 9 tipos) 
Algunos modelos de enlace en compue>sto.s: de cooE_ 
dinaci6n 

El modelo de unión velencia. Geometría 
La teoría del campo cristalino 

Propiedades magnéticas 
Propiedades ópticas 
Propiedades espectroscópicos 

Reactividad 

....... ~ni.i~d:. L·· Metales de transición de interés biológico 

4 .l. 

4.2. 

4.3; 

:.4. 4. 

Manganeso. Actividad biológica 

Fierro. Actividad biológica. La hemoglobina 

Cobalto. Actividad biológica. Vitamina B-12 
Zinc. Actividad biológica. 

·unidad· .5·; Radioactividad y Radioelementos No. de horas: 6 

5.1. Aplicación en biología y medicina 

BIB,LIOGRAFIA: 1) Química inorgánica 
Principios de Estructura y Reactividad 

.James E. Huheey 
2a. edicio. Harla 

2) Química de los Compuestos de coordinación 

Fred Bassolo y Rodand Johnson 

Ed. Reverté 
3) The Inorganic Chemistry of Biological Proce­

sses. Hughes, M.N. 

2a. edición. 

Editorial John Wiley and Sons. 
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La cantidad de conocimientos sobre qu.!mica es tan extensa 

que difícilmente.pueden ser abarcados en los <los cursos pro­
gramados en el Plan de Estudios. As! mismo, la cantidad y c~ 

lidad de informaci6n científica de cualquier ~rea es tan am­
plia que rebasa la capacidad individual para asimilarla y ac~ 

mularla. Por lo mismo, se sugiere una jerarquizacidn de temas 

que permitan al alumno adquirir las bases teóricas necesarias 

para entender los conocimientos a los que se enfrentar& a lo 

largo de la carrera y vida profesional. Es decir, al alumno 

se le deben proporcionar los elementos formativos generales 

en las áreas que se consideran fundamentales. 

Por otro lado, es dificil encontrar un límite entre la Fí­

sica y la Química, ya que los procesos químicos están relaci~ 

nadas con los procesos físicos. Se habla, entonces, de una -
ciencia limítrofe entre la F!sica y la Química, que es la Fi­

sicoqu!mica, la cual puede definirse como la ciencia que bus­

ca las causas de los procesos qu!micos o de las propiedades 

de la materia desde el µunto de vista de la F!sica. 

Una de las bases de la Fisicoguímica es la Química Cuánti­
ca, la cual resulta de la relaci6n entre la Química y la Mee~ 

nica Cuántica: estudia la estructura at6mica y molecular para 
explicar sus propiedades e interacciones. 

Por lo mismo, se propone que el eje central de los progra­

mas de Química General I y II para la carrera de Q.F.B. sean 

los siguientes temas: 

T E M A HORAS 

1) Esbozo hist6rico sobre 2 

la concepci6n de la m~ 
teria de Demócrito a 
Dalton. 

12 

COMENTARIO 

Sin pretender una revisi6n 

Exhaustiva de la historia 

sobre la concepci6n de la 

materia, se busca, con un 

buen resumen, que el alum­

no entienda el desarrollo 

dialéctico que le permiti6 
al hombre concretar el pr! 
mer modelo at6mico con ba­

ses científicas y motivarlo 



;¡¡ Modelo At6mico de Dalton 

1\ntecedentes: descubri-

miento y manejo de los 

gases, leyes ponderales 
Desarrollo del Modelo -
de explicaci6n de las 

limitaciones que surgen 
en ese momento. 

(Gay-Lussac y Avogadro) 

Formulaciones Qu!micas: 

Dalton, Cannizaro y Du-

long y Petit 

Limitaciones del modelo 

a la luz de los descu-

brimientos actuales. 

Serie de problemas 

3) Modelos At6micos de 

Thomson y Rutherford 
(5) 

Antecedentes: Electroli 

sis, rayos catódicos, -

Modelo de Thomson y li­
mitaciones. Modelo de 
Rutherfor y limitacio­
nes. 

1 

3 

1 

1 

13 

para que por su cuenta se 

preocupe por ahondar en la 
historia de la qu!mica (3) 
y(5) 

En el caso de las leyes -

ponderales es importante 

realizar ejercicios num~r! 

cos, sobre todo para refoE 

zar el concepto de equiva­

lente qu!mico. Se sugiere 

explicar el modelo a par­

tir de su origen histórico 
concreto, esto es, de los 

experimentos de solubili­

dad de gases (6). Los eje~ 
cicios sobre estequiome­

tr!a introduciendo rendi­

miento, pureza y densidad 
son fundareentales. 
Se considera que si no se 

desarrolla el punto de fo~ 
mulaciones el alumno no 

capta el hilo, la secuen­

cia histórica de la quími­

ca, ademas de que permite 

introducir algunas de las 
propiedades de las susta~ 
cias (7). 

Se sugiere ejercitar sobre 

cálculos num6ricos de ele~ 
trolisis y plantear el or~ 
gen de los rayos cat6dicos 
as! como qud propiedades 
permitieron aclarar y su 



4) Modelo At6mico de Bohr 
(Mecánica Cuántica Cl~­
sica) 

Antecedentes: 
Radiaciones del Cuerpo 

Negro 

Efecto Fotoeléctrico 
Espectros at6micos 

14 

uso actual •. Se sugiere de­

sarrollar cuantitativamente 
el análisis del experimen­

to de Millikan haciendo é~ 
fasis en las fuerzas que -

interactuan. 

Explicar las limitaciones 

del modelo de Thomson es 
hablar de los antecedentes 

del de Rutherford; en este 
último hay que mencionar 

(sin pretender desarrollar 
cuantitativamente} que su 

explicaci6n requiere del 

análisis de la dispersi6n. 

Hay que comenzar plantendo 

la situaci6n de la Física 
a finales del siglo XIX. 

El desarrollo de estos te­
rnas permite hacer ver cla­

ra y expl!citamente como 

cuando el ~ombre cree que 

ha concluido o entendido 

cabalmente a la naturaleza, 

ésta se ~uestra infinita 

en profundidad. Salvo el 

tema de radiaciones del -
cuerpo negro, los otros 
dos antecedentes es impor­

tante desarrollarlos mate­
mtlticamente y efectuar eje!, 

cicios numéricos. Es impoE 

tante aclararle al alumno 
como surge la mecánica 



5) 

Desarrollo del. Modelo y 

explicaci6n dé .los tres 

feri6rnefl6s anteriores. 

Lim:Í.tacicnes y ampliáci6n 
del modelo (Bohr-sommer­

f eld) 

Serie de problemas 

Modelo At6mico de-la 

cánica cuántica Moderna 

Origen del modelo 

- de Broglie, Da vis son y· 

Germer 

- Principio de incerti:-
dumbre de Heisenberg 

Descripci6n del modelo 
- Configuraciones electr~ 

nicas 

- Diagramas energéticos 

- Densidad de probabili-

dad 
- Representaciones gráfi­

cas de la funci6n de on 

da 

l: 

2. 

15 

c~ánÜ:a e~•·~·~. ~rini~~a ve!:-

:f ::·-~ode{lo•ti2e · l~ •ve:.t~ 
ja:de •que puede ·explicarse 

;,',anÚtativarnente con det~ 
Ú~ Y ejercÚar~e amplian 

Introducir a las complica­

ciones que surgen en la i~ 
terpretaci6n de la materia 
a partir de este momento. 

Explicar c6mo surge la ne­

cesidad de introducir la 

concepción ondulatoria de 

las partículas y por ende 
el comportamiento dual de 
la materia; efectuar ejer­

cicios numéricos, sobre t~ 
do para que queden claras 

las dimensiones de las lon 

gitudes de onda de Broglie 

posteriormente plantear el 

principio de incertidwnbre 

de Heiscnbcrg. 

Postular la necesidad de 

la funci6n de onda. Expli­
car cuantitativamente c6mo 

la obtenci6n de las funci~ 

nes de onda al resolver la 

ecuaci6n de Schorodinger 

para el átomo de hidr6geno 
dan como resultado los lla 

mados orbitales at6rnicos. 

Plantear cualitativamente 



Serie de problemas 

6) Propiédades periódicas 

Tabla periódica 

Efecto pantalla 

Carga Nuclear efectiva 

radio atómico 

potencial de ionizaci6n 

afinidad electr6nica 

Propiedades ~cido-base 

2 

4 

16 

·.· cidmo se. extiende el modelo 

a otros.~tomos·y c6mo se 

generaliza el concepto ma­

teinático de orbital at6mi­

co {18) 

Una vez explicada la tabla 

peri6dica desde el punto -

vista de la qu!mica cuánti 

ca es importante retornar el 

desarrollo hist6rico de la 

tabla peri6dica antes de -

explicar cuánticamente sus 

propiedades. Se sugiere 

abordar esta revisión his­

t6rica resaltando la quími 

ca de los elementos; se r~ 

comienda apoyar el desarr~ 

lle Ge este tema con algún 

audic•:isual y con la crea­

ci6:-. :J' por lo tanto visi­

ta) ~ un museo de los ele­

men~== químicos. 

Desarrollando este tema ca 

molo hace Huheey {17), el 

alurar,o logra explicar ra­

cionalrente el porqué de -

las tropiedades peri6dicas 

y sus tendencias. Se sugi~ 

re q~e los ejercicios a r~ 

solver con y por el alumno 

sean :--.•Jmerosos y que vayan 

de lo general {desarrollo 

y explicaci6n de las ten­

dencias generales de las -

propiedades en la tabla), 



Propiedades ~cido-base 

Electronega ti vidad 

Sesión de problemas 

7) Introducci6n al enlace 

químico 

Diferentes tipos de e1!­

lace 

Modelo Lewis 

2 

2 

17 

a lo particular (comparando 

pares, triadas, etc. de el~ 

mentas iones, combinaciones 

de ambos, etc.) 

El desarrollo de este tema 

es muy importante debido a 

que el alumno durante toda 

la carrera y vida profesio­

nal se enfrentará a reacci~ 

nes qu!micas en donde, por 

lo general, influye el pH. 

Aunque segdn la interpreta­

ción esencial de la electr!?_ 

negatividad m~s bien es una 

propiedad de enlace, situaE 

la como propiedad peri6dica 

perrni te tender un pu en te muy 

lógico entre la física (te~ 

ría at6mica) y la química 

de la materia. En general, 

las pripiedades peri6dicas 

deben servir para motivar -

al alumno ~ estudiar el en­

lace químico y las propied~ 
des de los compuestos con -

los fundamentos de la físi­

coquímica. 

En esta introducci6n, ade­

más de explicar y ejercitar 

el modelo de Lewis, se pre­

tende que el alumno conozca 

los diferentes tipos de en­

lace y el que los modelos 

que se desarrollaran en pri!!_ 

cipio se pueden aplicar a -

cada uno de ellos. 



B) 

9) 

Fundamento modelos.cuan­

titativos 

Sesión de problemas 

Modelo de Uni6n Valencia 

Modelo de Orbital Molec!:!. 

lar 

1 

10 

10 

18 

Se sugiere revisar: enlace 

covalente, coordinado, i6n! 

co, metálico, de Van der -

Wal ls y puente de hidr6geno 

Es importante mencionar cu~ 

litativamente las diferen­

tes fuerzas de interacción 

(13, 17) 

Se introduce este teraa para 

que al alumno le quede claro 

que el desarrollo cuantita­

vo de los modelos implica -

la resoluci6n de la ecuaci6n 

de Schorodinger y que depe~ 
diendo de como se construya 

la función de onda será el 

modelo. Es importante dest~ 

car las diferencias entre -

orbital molecular (O.M.) y 

Unión Valencia (U. V. l ya que 

al abordarlas posteriormente 

~stas no serán muy obvias. 

E:e sugiere un desarrollo 

cuantitativo de los modelos 

pero sindo muy precisos en 

cuanto a las limitacionc!:' 

interpretativas de los mü-

delos. Se recomienda combi:_ 

nar los planteamientos del 

Sonnessil (8). Huhecy (17). 

Drago ( 28) y Cartmell (29). 



10) Elementos fundamentales· 8 

relacionados con aspee: 
tos bioldgicos. 

. '. ·_,_ .... ,. 
Exáinenesf <ieáa'just'es 
natur~'1es; 10 

90 

Con la revisidn de este t~ 

in~.· se sugiere motivar al -

alumno para que se intere­

se y conozca más sobre las 

asignaturas que cursará d~ 

rante la carrera resaltan­

do la necesidad de ·1a quí­

mica inorgánica para su e~ 

tudio.* 

De acuerdo a las horas señaladas (90) el curso de Química 
General I será del tema 1 al 6 inclusive y la Química General 

II del tema 7 al 10. Se cree conveniente analizar la posibil! 
dad de un sdlo curso de Química General de 5 horas a la sema­
na en el Primer Semestre y que abarcará hasta el terna 9. A -

partir del terna 10, junto con otros ternas (que salen del aná­

lisis de este trabajo), se hablaría de un futuro curso de Quf 

mica Inorg~nica. 

* Este tema no se desarrollará en el siguiente capítulo, ya 

que por su amplitud y la profundidad que requeriría, sería 

objeto de otro trabajo de tesis. 
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C A P I T U L O I I 

DESARROI.LO METODOLOGICO DE LOS TEMAS DE QUIMICA GENERAL I Y II 

PARP. LA CARRERA DE QUil!ICO FARMACEUTICO BIOLOGO DE LA 

F. E. S. CUAUTITLAN 



l. FSBOZO HISTORICO SOBPX LA CONCEPCION DE LA MATERIA~DE 

DI:l10CRITO A DALTO~;. 

1.1. RESEf;lA l!ISTORICA DE LA QUIMICA DESDE SUS INICIOS HAS­

TA LOS ALQUI!USTAS 

Para entender mejor los conceptos elementales sobre la es­

tructura de la materia, así corno sus propiedades, es necesario 

conocer los antecedentes que permitieron llegar al conocimie~ 

to actual; as! pues, se hará una breve resef.a hist6rica de la 

química, basada en textos que se consideran adecuados en cua~ 

to a los fines pe=seguidos. La selccci6n de textos sugerida 

al alumno, en este ter.1a, no se encuentra en la biblioteca de 

la Facultad, ya que la rnayorfa de los libros de su aservo -

abordan la historia de la química deficientemente, lo sue ~r~ 

vaca una intr.oaucci6n inadecuada para las asignaturas analiz~ 

das. Los textos ~ue se encuentran en la biblioteca de la F.f. 

s. Cuautitlán, ~ue abordan la historia de la química son: 

Lispeau (1), el cual hace un muy limitado tratamiento fil~ 

s6fico del teriaJ I'.".ás bien sirve para revisar los antecedentes 

para la aparici6n del primer modelo at6mico. Este texto podría 

sugerirse como opcicnal para aue el alumno fortaleciera los -

conocimientos adruir idos des.Pues de revisar el tema en clase. 

Otro texto al (~ue el alumno ruede recurrir es al de Babor A. 

(2} pues hace un breve resumen que le permitirá situarse de 

manera ~eneral en el desarrollo dialéctico del terna de la co~ 

ce~ción de la ~ateria y concretar el priMer modelo at6mico. 

En los párrafos siguientes se ofrece un resumen, conside­

rando los aspectos en los cuales el alumno debe concentrar su 

atención y sobre los cuales debe profundizar. En esta parte 

se tom6 como referencia a Meliujin (3, 4) y Azimov (5), y J?or 

lo mismo no se hará referencia a estos textos al desarrollar­

lo, 

Se considera la génesis del estudio de la materia el mame~ 

to en que el hombre fundament6 su estructura en ciertos prin­

cipios únicos, cuyas combinaciones determinaban la variedad 
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del mundo circundante, Tales de Mil e to (s VI-V a, de n. e. l con­

sideró corno dicho principio el agua¡ Anax!menes (_s. VI a. de 

n.e.) el aire y Her1iclito (s VI-V a, den.e.) el fuego. Elpr.!_ 

·mero en considerar como principio an±co una materia indeterm! 

nada e infinita, a la que llama "apeir6n" fué Anaximandro, arg~ 

mentando que dicho príncípio podía transmutarse para dar lu­

gar a la gran variedad de formas del mundo. Sin embargo, era 

necesario explicar cuál era la estructura del principio, cua! 

quiera que fuese. Para ~sto, surgieron dos posibilidades: a) 

la materia podría tener una constituci6n continua y homogénea, 

por lo tanto, cada una de sus partes, por pequeña que fuese, p~ 

se1a las mismas propiedades que los cuerpos grandes; b) la m~ 

teria podría ser discreta y heterogénea, donde las partículas 

pequeñas poseian propiedades diferentes que los cuerpos gran­

des. Esta 6ltima ofrec~a mayores posibilidades, pu~s supon!a 

la multiforrnidad del universo y explicaba la aparición de cu~ 

lidades como resultado de la combinaci8n de elementos. Esta 

teoría desembo,c6 en la "Teoría Atomista" de Dern6crito. 

Anaxágoras (500-428 a. de n.e.) consideraba que la materia 

estaba constituí.da por elementos infinitamente pequeños, con 

las mismas cualidades que las cosas en su conjunto, a las que 

llam6 "semillas de las cosas". Argumentaba Anaxágoras que por 

muy pequeña que sea una partícula "hay ciudades pobladas de 

gente, campos labrados, brillan el sol, la luna y las estre­

llas, lo mismo que en nuestra tierra". 

Leucipo (500-440a.den.e.) y Dern6crito (460aden.e.)fueron 

quienes fundaron con mayores argumentos la 11 teoría atomista 11
• 

Ellos consideraron a diferencia de Anáxagoras que la materia -

era divisibel hasta cierto punto. A las partí.culas últimas las 

llamaron "titamos", las cuales deberían ser impenetrables y s~ 

la se d'iferenciarían entre sí en su forma; o sea, los titamos -

flotan cont!nuaraente en el espacio vac!o, al chocar se unen y 

forman todos los cuerpos, debido a que poseen salientes. 

Lucrecio Caro, basado en Ep!curo y Dem6crito, y en sus pro 

p±as observaciones, demostraba la realidad de los átomos en 

su poema "Sobre la naturaleza de las cosas". 



11 Si después no hay nada menor, estará 

de infinitas partículas formado el mas pequeño,elemento¡ 
la mitad siempre hallará su mitad 

y no habrá límite para la división en parte alguna. 

¿C6mo distinguirás, entonces, del Universo la más pequeña 

de las cosas? 

En nada, puedes creérmelo, Pues aunque el cosmos 

no tiene fin, hasta las cosas más pequeñas 

de infinitas partes estaran igualmente formadas. 

El sentido coman nos niega, sin embargo, que ese aserto 

pueda creer nuestra mente y s~lo reconocer nos queda 

la existencia de aquello que es indiviso, siendo 

de hecho lo más pequeño. Pero si existe, 

reconocer debemos que densos y eternos son los cuerpos 

primarios" (1) • 

Los principales opositores a la idea atomista fueron los -

eleáticos (s V a. den.e.) Zcnon de Elca, en sus famosas apo­

rías contradecía dicha teoría usando argumentos lógicos¡ tal 

es el ejemplo de "Aquiles y la Tortuga". Partía de dos premi­

sas: 

a) Si al final de la infinita divisi6n de la materia que­
dan partículas inextensas, por grande que fuese su cantidad 

siempre ser~a cero su extensión, por lo tanto el cuerpo no 

tendría existencia espacial; 

b) Si por el contrario, al final se obtuviesen part!culas 

extensas y su número es infinitamente grande, el volumen con~ 

tituído por 6stas sería infinitamente grande, pudiendo exis­

tir sOlo un cuerpo en el mundo. 

Por otro lado, Arist6telcs refuta dichas premisas, pues si 

se considera la divisi6n infinita como un proceso culminado, 

dejar!a de ser infinita. 

La teoría atomista predomin6 sobre la teoría de la divisi­
bilidad infinita, pues explicaba de me'jor manera los fen6me­

nos cal6ricos, los procesos de difusi6n, evaporaci6n, entre -
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otros·. Un ejemplo de esto es el fragmento del· poema· de Lucre­

cio antes citado. 

El estudio de los problemas teóricos sobre la estructura de 
la materia fueron interrumpidos por mucho tiempo, debido al -

predominio de las ideas de Aristóteles, pues eran las que más 
compaginaron con la religión y su sustento filos6fico metafí­
sico. Arist6teles negaba la concepci6n atomista y consideraba 

como elementos primarios el agua, aire, fuego y tierra, as! 

como un quinto elemento perfecto formador del Universo llama­

do ''Eter" 

A partir del Siglo XVII, gracias a los trabajos de Boyle, 

Galileo, Newton, Lomon6sov y otros, renace la teoría atomista 

encontrando una futura aplicación en la ffsica y la química. 

Sin embargo, aparecieron serias contradicciones dentro de ella 

misma debido a que no explicaba el carácter de las interacci~ 

nes de los átomos. Después de una serie de argumentos se aceE 

t6 que las interacciones s6lo podfan ser por contacto directo 
y adem~s mediante fuerzas que actúan a larga distancia (rnagn~ 

ticas y gravitatorias), las cuales se encontraban incluídas 
en las teorías de Couloffib y Newton respectivamente. 

Los atomistas de esa época, como Descartes y Newton, se ba 

saban en la existencia de elementos discretos, pero también 

admitieron la posibilidad de que los átomos pudieran dividir­

se, s61o por fuerzas considerablemente superiores a las quírn! 

cas. Argumentaba Newton que con el infinito fraccionamiento -

de la materia el espacio resulta lleno de materia infinitame!! 

te minGscula. La esencia final de la materia es el espacio a~ 

solutarnente vac.1'..o, que calificaba de "sensorio de Dios". Tam­

bién argumentaba que las fuerzas de cohesi6n aumentan a medi­

da que disminuye el tamaño de la partícula; cuanto más peque­

ña m.1s s6lida resulta, llegando a partículas que s6lo pueden 

ser fraccionadas por una fuerza divina. 

1. 2. ALQUIMIA, FLOGISTO Y DESCUBRIMIENTO DE LOS GASES 

Se considera que para i;stos dos períodos, la química sufri6 
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un importante atraso con respecto a las otras ciencias; sin 

embargo, son importantes, en particular por el avance en el 
estudio de los gases, eslabón fundamental dentro del desarro­

llo de esta ciencia. La alquimia se ha asociado a fines m~gi­
cos e inclusive esot~ricos; la imagen del alquimista con el -
crisol en la mano en espera del haz divino que transmute la 

materia es típico. Sin embargo, desde el punto de vista filo­

s6fico se le concibe a la transmutaci6n de la materia como un 

medio para lograr la de uno mismo. Autores como Jacques Ber­

gier y Louis Pauwels en el libro "El retorno de los brujos" 

toman esta idea para desarrollar lo que llamaron el realismo 

fant~stico que en la época de los setentas logr6 impactar a 

la juventud de los países occidentale~. 

Aunque la investigación de los alquimistas no fué muy fér­
til, en cuanto a su sistematizaci6n científica, en estos pe­

riodos se dieron descubrimientos que abrieron el camino para 

las posteriores investigaciones. En los siguientes párrafos 

se hace un breve resumen de lo sucedido en dichos períodos, -

ya que como en el anterior subtema, los textos comunmente uti 

lizados no le dan la importancia que se considera en este tra 

bajo. El texto base del resumen es el de Azimov (5). 

En ~poca de Aristóteles, el dominio griego sobre el orien­

te medio trajo consigo una importante mezcla de culturas, -

principalmente con la cultura egipcia, cuyos conocimientos e~ 

taban basados con el ernbalzamado de los muertos. La fuente de 

los conocimientos egipcios era el dios de la sabiduría (Tarot}, 

por lo que a los conocimientos se les confería cierto grado de 

misticismo; de esta manera apareci6 el arte de "khemeia 11
• 

Las personas que se dedicaban al arte de la khemeia, se 

consideraban magos o hechiceros, por lo ~ue sus escritos los 

redactaban haciendo uso de símbolos obscuros y misteriosos 

que s6lo ellos entenOían; por lo mismo, su difusi6n era muy 

difícil, siendo la causa más importante del atraso en el de­

sarrollo de la ciencia. Así fué, entonces, como los cambios 

químicos se incluyeron dentro de una corriente mística. 
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La práctica de la Khe,¡r¡eia gir6 alrededor de la transmuta­

ci6n, Su objetivo pr~ncipal era obtener oro a partir de plomo 

o hierro. Argumentaban que si el agua se convertfa en aire y 

tierra al calentarse, o la leña en fuego y cenizas, entonces 

todo cambio de una sustancia en otra ser!a posible; sdlo ·era 

cuesti6n de encontrar la técnica apropiada, 

En una primera etapa, la khemeía entr6 en decadencia dura~ 

te la dominaci6n romana. El emperador romano Diocleciano man­

do destruir, todos los tratados sobre khemeia, por el temor 

de que se llegara a producir oro barato, lo que perjudicaría 

la economía de us imperio; a ~sto se debe la escasa informa­

ci6n que ha llegado hasta nosotros sobre esta etapa. Así mis­

mo fueron abandonados los conocimientos griegos durante un 

tiempo. 

Posteriormente, los árabes hacia el año 650 a de n.e. ret~ 

maron la khemeia que se convirti6 en al-kimiya; prueba de es­

to son los términos utilizados todavía en la actualidad tales 

como alambique, álcali, alcohol, etc. 

Los estudios sobre la transmutaci6n continuaron, considera~ 

do al mercurio el metal por excelencia y el azufre como el ca~ 

bustible. Se creía que los metales estabnn formados por mez­

clas de mercurio y azufre en diferentes proporciones; así pues 

s6lo faltaba el material que favoreciera dicha mezcla para foE 

mar el ansiado oro. A dicho elemento se le denomin6 elixir o 
11 piedra filosofal 11

• A este elíxir tambi~n se le atribuía la -

cualidad de curar todas las enfermedades y conferir la irunor­

talidad, por lo que tambi~n se le llamó elíxir de la vida. 

Despues, Eu~opa Occidental tom6 el liderago científico, por 

lo que los trabajos árabes fueron traducidos al latín. Resal­
tan el modo de mantener los huesos rotos en su lugar mediante 

el enyesado y la descripci6n del antimonio metálico. 

Con el invento de la imprenta, realizado por el alemán Gu­

temberg en el siglo XV, se vi6 favorecida la difusi6n de los 
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conocimientos y así el desarrollo de la ciencia. El afan de 

encontrar la técnica para la transmutación y el elíxir de la 

vida, tuvo como consecuencia el descubrimiento de gran canti­

dad de, sustancias corno: minerales, ~cides, medicamentos obte­

nidos de plantas, etc., siendo ésta rtltima la de mayor impor­

tancia practica para esa época. En el curso del Siglo XVII la 

alquimia entró en decadencia y a lo largo del siglo XVIII se 

:fu~ transofrmando hasta convertirse, a principios del siqlo 

XIX, en lo que hoy llamamos química. 

Hasta entonces, no se había iniciado el estudio de los ga­

ses. Van Helmont (1577-1644), apuntó que el aire se parecía 

en apariencia física a los vapores que él produc!a durante sus 

experimentos, aunque, con propiedades diferentes; a estos va­

pores se les denomin6 gases. El estudio de los gases va apar~ 

jada al desarrollo de t~cnicas de mediciones. 

Gracias al estudio de los gases apareci6 la primera má~ui­

na cuyo funcionamiento dependfa del vapor. El fundamento para 

la invenci6n de dicha máquina se basd en la variaci6n del vo­

lumen y presi6n de los gases, estudios realizados por Boyle 

(1627-91). Se sabía que al hervir agua, con la formaci6n de 

vapor se incrementaba el volumen y un posterior cnfriammiento 

provocaría la formaci6n de Vacío al disminuir el volumen, va­

riando entonces la presi6n, que finalmente movería un pistón 

que realizaría el trabajo. 

Dado que los gases s6lo eran producidos hasta entonces con 

ayuda del fuego, se increment6 el interés por éste. Segan los 

griegos todo lo sue puede arder contiene dentro de sí el ele­

mento fuego. Sin cmb3rgo, para Johann Bcchcr (1669) los s6li­

dos estaban compuestos por tres tipos de tierra; a una de 

ellas le denominó tierra crasa y le conferi6 el principio de 

inflamabilidad, posteriormente llamado 11 flogisto 11 por Stahl 

(1660-1734). Por lo mismo, se creyó que los combustibles eran 

ricos en flogisto y que en el proceso de combusti6n lo perdían 

en el aire. Así la madera tenía flogisto, y las cenizas care­

cían de él; lo mismo sucedía con los metales, pues se consid~ 

raba ~ue tambi~n contenían flogisto. A menos que estuvieran 
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enmohecidos. Posteriormente se descubrieron otros gases como 

el nitrógeno, hidrógeno, oxígeno y bióxido de carbono. La coE_ 

cepción de que la combustión y herrumbre de los metales de­

pendía de la liberación de flogisto continuó hasta que hizo 

su aparición el químico franc@s Antonie Laurent Lavoisier 

(1743-94). Este, bas3ndose en mediciones precisas, demostró 

la improcedencia de la teorfa del flogisto. 

Lavoisier demostró que el agua no se transmutaba en tierra. 

Para lográr ~sto, hirvió cierta cantidad de agua durante 110 

días, impidiendo se escapara el vapor. Previamente había pe­

sado el agua y el recipiente por separado; al t~rmino del ex­

perimento los pes6 nuevamente: el sedimento a~areci6, pero al 

pesar el agua result6 ser la misma cantidad que la inicial, 

mientras que el peso del recipiente había disminuido, canti­

dad que coincidía con el peso del sedimento. Así pues, dedujo 

que el agua no se transmutaba en tierra y que dicho sedimento 

era material del recipiente. 

De similar forma aclaró el problema de la combustión y he­

rrumbre de los metales, demostrando que no existía el flogisto. 

Para lograrlo calent6 diferentes metales como el estaño o el 

plomo, introducidos en un recipiente con cierta cantidad de -

aire, pesando todo antes y despues del calentamiento o calci­

naci6n. Observ6 que el peso no variaba co~ la formaci6n de h~ 

rrumbre, ademéis de que éste se formaba con e ier to 1 ími te según 

la cantidad de aire presente; verific6 que el peso del metal 

se incrementaba. Concluy6 que los metales no perdían nada, 

por el cont_rario, ganaban alqo del aire. Lo mismo ocurría en 

la combustión; al arder la madera tambi~n ganaba peso, sólo 

que en este caso se formaba un gas que se desprendía, causa 

por la que aparl!ntemente se perdía. 

Lavoisier también dedujo que la vida se mantenía por un -

proceso semejante a la comb~sti6n pues el aire que inspiramos 

es rico en oxígeno y el aire expirado rico en bi6xido de car­

bono, gases que ya eran conocidos en ese tiempo. 

Gracias a la investigaci6n de Cavendish, descubridor del 
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hidr6geno, que al calentar una' muestra de este gas obserV6 

que se formaba cierto l~quido que result6 ser agua, Lavoisier 

dedujo que ~sta sustancia estaba formada por hidr6gen0 y oxí­

geno. 

Lavoisier junto con otros investigadores, en la dScada de 

1780-1789}, elabor6 el primer sistema l6gico de nomenclatura 

para los compuestos conocidos. A partir de ese momento comie~ 

za la hornogenizacidn de los conocimientos químicos, y de he­

cho, la qu!mica como ciencia, por lo que se considera a Lavoi 

sier padre de la química. 

En este breve resúmen, se ha considerado, hasta donde fué 

posible, la secuencia lógica del desarrollo del conocimiento 

en estos per!odos. 

En este breve resumen, se busca que el alumno cuente con 

los elementos hist6ricos que le permitan concebir el desarro­

llo de la química, desde los griegos hasta su aparicidn como 

ciencia formal. En la mayoría de los textos suele aparecer el 

período denominado alquimia, como algo fuera del desarrollo 

cient!fico y meramente esot@rico, esto es, aparentemente sin 

existir ligaz~n alguna entre los atomistas griegos y los pre­

qu!micos de mediados del siglo XVIII; así pues, la aparición 

de los primeros químicos parece no tener historia previa. Se 

considera importante que el alumno puedu construir y recrear 

la historia de la ciencia que estudia, ya que de esta manera 

le tendril m.!is apego e interés. 

En este tema se recomienda principalmente el texto de Azi­

mov (5), que de una manera clara, suficiente y amena presenta 

el tema. 
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2. MODELO ATO!UCO DE DALTON. 

El químico inglés John Dalton (1766-1844) postul6 el pri­

mer modelo at6mico basándose en los conocimientos adquiridos 

por el hombre hasta ese tiem110. Los principales antecedentes 

que hicieron realidad dicho modelo son los siguientes: a) las 

ideas atomistas desarrolladas por Dem6crito. b) los éxitos l~ 

grados por Lavoisier sobre las medidas precisas de las susta~ 

cias que participan en las reacciones, o sea, la ley de la -

conservaci6n de la masa; e) la Ley de Proust o ley de las pr~ 

porciones definidas, con la que se dernostr6 que todos los ca~ 

puestos contienen elementos en ciertas proporciones definidas 

y no en otras combinaciones; d} su pro~ia ley de las propor­

ciones rnaltiples, la cual indica que dos elementos pueden com 

binarse en más de una proporci6n. 

Se sugiere, como algo necesario, que el alumno profundice 

sobre dichos antecedentes, es decir, sobre los razonamientos 

seguidos, experiencias e ideas que al conjuntarse dieron co­

mo resultado la aparici6n de este modelo. Para esto se sugie­

ren los textos de Azimov (5), Dalton-Avogadro-Ampere (6) y 

Gray (7) principalmente, debido a que se ha~e un manejo de -

los temas de una manera razonada, secuencial '/ sencilla, evi­

tando que el alumno se confunda. 

En el año de 1808, Dalton public6 sus ideas sobre la estruc 

tura at6mica y su comportamiento, basándose en las leyes de 

combinacii:'.5n química., formulando los sj gu lentes postulados: 

a) los átomos de los elementos son partfculas básicas de la 

materia, los cuales son indivisibles, increables e indest~uc­

tibles; b) los ~tomos de un elemento dado son idénticos, con 

el mismo peso y proriedades químicas¡ el los átomos de elemen 

tos distintos se combinan entre sí en relaciones enteras sen­

cillas para formar compuestos; d) los 5tonos de los elementos 

pueden combinarse en m~s de una nroporci6n e~tera sencilla p~ 

ra formar más de un comrmesto ( 7) . 

Dalton elabor6 una serie de razonamientos sobre la combin~ 

ci6n de elementos, considerando principalmente las combinaci~ 
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nes entre el carbono y el oxígeno, Dec:í.a, si en la combinaci6n 

de carbono y oxígeno resultan dos relaciones en peso C/O, una 

igual á 0.75 y otra 0.375 se puede suponer que alguna de és­

tas podía pertenecer a la f6rmula CO. En caso de que fuese la 
primera relaci6n, la segunda pertenecería a la f6rmula C02; 

por lo contrario si a la segunda relaci6n perteneciera la f6~ 

mula CO, la primera sería C20. Dalton razonó ~~a una mol~cula 

diat6mica sería m<'is difícil de descomponer <:¡1.le ;ma molécula 

triat6mica, por lo que ªl escogi6, correctamente hasta la ac­

tualidad, que los compuestos eran CO y C02 respectivamente. 

Sin embargo, generaliz6 su idea de que en la combinaci6n de 

dos elementos para formar mjs de un compuesto, el más estable 

consiste en la molécula diatómica. De esta ma~era aparece una 

de las primeras limitaciones del modelo de Dalton, pues por 

lo anterior Dal ton asign6 como f6rrnula del agua y el amoniaco, 

HO y NH respectivamente. Adcm5s, partiendo de dichas combina­

ciones y tomando como uno el peso del átomo de hidr6geno, el~ 

bor6 un sistema de pesas at6raicas (7). Par ejemplo, una parte 

en peso de hidr6geno se combina con ocho partes de oxígeno p~ 

ra formar agua. Si se toma como fdrmula del agua HO, entonces 

el peso del ax!geno seria ocho. De ésta manera tuvo importan­

tes fallas, que en sí se fundamentan en su idea equivocada de 

que las moléculas estaban formadas por la uni6n de un sólo 

átomo de un elemento con un sólo átomo de otro l5). 

La limitaci6n inmediata del modelo atómico de Dalton, fué 

la contradicci6n de su idea de combinaci6n química con los 

descubrimientos de Joseph Gay-Lussac (1778-1850); Este medi6 

los volúmenes de gases producidos o consumidos d•Jrante las 

reacciones que comprendían mas de una sustancia gaseosa, lle­

gando a la conclusi6n de que "los volúmenes de gases gue se 

forman o consumen en una reacci6n química se e:--.cucntran en 

proporciones enteras sencillas" (7). Esta ley de volúmenes de 

combinaci6n cntrJ.ba en contradjcci6n con lo establecido por 

D3lton, pues observaba ~ue dos volúmenes de hidrógeno se com­

binaban con un volumen de oxígeno y algo similar sucedía con 

el amoniaco, que con base en lo anterior 1)arecia ser que su 

f6rmula era NH3. Para resolver dichJ. c0ntradicci6n, Avogrado, 
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en 1811, introduce su concepto de· molécula. Argumentaba: "a -

:~ misma temperatura y presi6n, vol!inlenes iguales de gases co~ 
tienen el mismo número de part!ctilas'.' ;, Para explicar listo ob­
servemos la relaci6n entre el hidr6geno ·Y el cloro para formar 

.cloruro de hidr6geno: 

ser; 

2 vol. de ele, 

ruro de hidr§. 
geno. 

l·part!culaHX + l partícula Cly ----------- 2 partículas 
HC!. 

Puesto que se obtuvieron 2 partículas de HCl, las partícu­

las llx y Cly se deben dividir en dos partes mas pec:ueñas, en­
tonces, x e y deben ser iguales a 2. Así que la unidad quí~i­

ca no es el átomo como supuso Dalton, sino átomos unidos ~ue 

existen como unidad, introduciendose as! el concepto de ~o16-

cula (8), entonces; 

1 molécula 1:2 + 1 molécula Cl2 moléculas 

P.Cl 

En tiempos modernos cada idea de Dalton ~a sido retocada a 

la luz de descubrimientos actuales, en particular con la ra­

diactividad y otras reacciones con cmisi6n de energía at6mica 

(nuclear) . Sin embargo, sigue prevaleciendo su concepci6n at~ 

mista en situaciones químicas ordinarias. La estequiometr!a 

que aGn sigue vigente en la actualidad, deriva del modelo at~ 

mico de Dalton, pues aunque éste fa116 en el cálculo de los -

pesos at6micos, ·di6 la pauta para que junto con las aportaci~ 

nes de Avogadro e investigadores como Dulong (1785~1839) y P~ 

tit (1791-1830) iniciaran los cálculos de reses atómicos de -

los elerientos más importantes mediante la le::· de calor atér.ii­

co y el m~todo para determinar f6rmulas m!ni7as de compuestos 

orgánicos desarrollado por Cannizaro (5). 
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3. MODELO l\TOMICO DE Tl!OMSON Y DE RUTl!ERFORD, 

3.1 MODELO l\TOMICO DE THOMSON 

Con los estudios sobre la corriente eléctrica empezó a ser 

cuestionada la indivisibilidad del átomo. Para que J.J. Thom­

son elaborara su modelo fué necesaria la existencia de diver­

sos conocimientos, principalmente sobre la electricidad. 

Se sabia de la existencia de cargas el~ctricas negativas y 

·positivas, y que entre ellas era posible establecer un poten­

cial el~ctrico, el cual impulsa una corriente el~ctrica desde 

un punto a otro; también se sabia que los canbios químicos P2 

d!a tener lugar haciendo pasar una corriente eléctrica a tra­

vés de conductores fundidos o disoluciones. 

Michael Faraday (1791-1867), con base en lo anterior real!_ 

zó experimentos de electrólisis clásica; observó que sumergie!l 

do en una soluci6n de electrolitos un electrodo negativo (cá­

todo) y un electrodo positivo (ánodo) y provocando un poten­

cial eléctrico, se efectúa una reacción de separaci6n, donde 

las part!culas cargadas positivamente se depositan en el cát~ 

do y las cargas negativamente lo hacen en el ~nodo. Con estas 

experiencias planteó sus famosas Leyes de la Electrólisis. 

También Faraday intcnt6 conducir una corriente eléctrica en el 

vacío, pero fracas6 por no alcanzar un vac!.o lo suficienter.'len 

te perfecto. 

En 1850 Sir William Crookes, con las experiencias de Geiss­

ler y Plunker observó que en los tubos de descarga (tubos de 

Crookes) donde se hab!a logrado el vacío, podían producirse 

cargas eleétricas, originánd0se una luminicencia si el vacío 

no era total; además, dichc luminicencia era característica -

del gas residual. 1\ mayor vac!o la luminicencia disminuye y -

se separa del cátodo. Gracias a estas observaciones, Crookes 

concluy6 que la corriente se originaba en el cátodo y viajaba 

en linea recta hasta el ánodo, en el que chocaba y producía -
luminicencia, raz6n por la cual les denomin6 rayos cat6dicos 

(7). La cuesti6n ahora era determinar la naturaleza de dichos 
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rayos. 

En 1895 el f!sico ingl~s Joseph Thomson demostró, mediante 
un tubo de Crookes modificado, que el flujo de "partículas" 

que partían del cátodo estaban cargadas negativamente, las -

cuales fueron denominadas electrones. También logró medir la 
relación carga/masa (e/m) de dichas partículas, pero no la -

carga o la masa por separado, siendo 6sta una de sus limita­

ciones. Thomson realizó la determinación de e/m por dos pro­
cedimientos diferentes, aquí sólo describiremos uno de ellos: 

Thomson bombardeó un electrodo con rayos catódicos y midió 

tanto la corriente entregada corno la elevación de la tempera­

tura de dicho electrodo. Con la elevación de la temperatura 
y la capacidad calorífica del electrodo, calculó la energ!a, 

E, que emitían las part!culas de rayos cat6dicos, consideran­

dola como su energ!a cin~tica: 

E c 
N • mv2 
--2- - = w 

Donde N el número de partículas de masa m y velocidad v que 

chocaron con el electrodo. La carga total, Q, recogida: 

Q = N e 

Donde e es la carga de cada partícula. 

Si se combinan ambas ecuaciones: 

+=~ (+) 
Thomson pudo medir experimentalmente Q y W, por lo que para 

calcular (e/rn) sólo necesitaba medir la velocidad de las par­

tículas. Lo anterior fué determinado aplicando un campo magn~ 
tico de fuerza conocida, H. En el campo magnético las partíc~ 

las se mueven con velocidad v, siguiendo un camino circular 

de radio r; 

V = erH 

"' 
(1) 

La combinación de esta ecuación con (1) da .• 

34 



~= 
m 

2W 

Todas las cantidades del segundo miembro pueden ser medi~ 

das, logrando as! determinar la relaci6n (e/m). Para compro­

bar el resultado, realiz6 la determinaci6n por un segundo m~­
todo, obteniendo resultados similares. El valor aceptado para 
e/mes 1.76 x 108 coul/g 6 5.27 X 1017 uee/g. 

Es importante oue el alumno entienda el procedimiento expe 

rimen tal que condujo a Thornson a determinar la carqa de los ra 

ros cat6dicos y además, dado a oue el análisis ffsico y el -

uso de las matemáticas se circunscriben a temas que Gl alumno 
debe conocer, y se recomienda hacer la deducci6n detallada -

del procedimiento que sigui6 Thomson para llegar a dichcs re­

sultados. La mayoría de textos contienen el tema, por lo que 

en este caso no es difícil seleccionar bibliografía. Se reco­

mienda revisar los textos de Babor (2), Azimov (5) y Gray (7), 

debido a que contienen informaci6n sobre antecedentes, desa­

rrollo del modelo at6mico, así como sus limitaciones. 

Gracias a ésto Thornson dedujo que los rayos catódicos eran 

fragmentos corpusculares de los ~tornos y a partir de ~sto pr~ 

puso su modelo en el cual los ~tomos son esferas uniformes de 
materia cargada positivamente, en la que se encuentran incer­

tos los electrones. 

3.2. EXPERIMENTO DE MILLIKAN 

Para completar el tema, es importante señalar corno, en 1911 

Robert A. Millikan realiz6 la determinaci6n de la unidad de ~ 

carga del electr6n, mediante su famoso experimento de la gata 

de aceite~ 

Brevemente, lo que hizo Millikan fu~ irradiar con rayos X 

descubiertos por Roentgen en 1895, una nube de gotitas de ace.:t_ 
te que se encontraban entre dos placas cargadas eléctricamen­

te. Los i6nes formados a partir de las mol~culas de aire se 

fifaban a las gotitas y de esta manera quedaban cargadas¡ en­
tonces, hacia variar la intensidad del campo eléctrico hasta 
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que la fuerza ejercida por ~ste sobre la gotita se oponía exa!'._ 

tamente a la fuerza de gravedad quedando suspendida, La carga 

de las gotas se calculaba a partir do la masa de las mismas y 

la fuerza del campo el~ctrico. Basándose en los pesos at6mi­

cos establecidos por Cannizzaro, estableci6n la unidad de ca~ 

ga, es decir la cantidad de carga mdximo coman divisor de to­

das las cargas medidas, resultando igual a 1.602 X 10-19 coul. 

(e). Relacionando este resultado con e/m se puede obtener la 

masa del electr6n, que es igual a 9.1 X 10-28 g. Para ~sto, -

Millikan realiz6 más de 50,000 determinaciones, siendo un el~ 

ro ejemplo de la constante disciplina y dedicaci6n de los cien 

t1ficos por su trabajo. Recibió el Premio Nobel en 1923. 

Para profundizar sobre el experimento realizado por Milli­

kan, as1 como la deducci6n detallada, se recomiendan los tex­

tos Gray (7) Sonnessa (8) y Mahan (13). 

3.3. MODELO ATOMICO DE RUTHERFORD 

En 1906, Ernest Rutherford (1871-1937) encontr6 que cuan­

do se bombardeaba una lámina metálica delgada con part1culas 

alfa (He2+¡ la mayor1a penetraban la lámina y sufr1an solame~ 
te una pequeña desviaci6n en su recorrido. Aprovechando dicha 

observaci6n, dos estudiantes de doctorado de Rutherford, B. 

Geiger Y E. Marsden en 1909 realizaron el mismo experimento 

usando una lámina de oro; observaron que algunas partículas 

se desviaban hasta 90 ºy un menor nú.mero todavr:a rnlis. Si se ti~ 

ne en cuenta el modelo at6rnico de Thomson, por la elevada ve­

locidad y la masa de las partículas alfa, parece sorprendente 

que algunas de ellas giraran en una lámina de oro de 6 h 10-S 

cm, con un ángulo igual o mayor de 90º. Para producir el mis­

mo efecto en el campo magn~tico ~ste deberá tener el enorme 

valor de 90 unidades absolutas. 

Los estudios realizados por Ruthcrford incluyen un análi­

sis matem~tico sobre la dispersi6n de las particulas, el cual 

no es recomendable exponer debido a que no se encuentra den­

tro del nivel del alumno; si se desea ahondar un poco en este 

análisis, se recomienda consultar el texto de l!ahan (13). 
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La.explicac~6n de Rutherford para estos experimentos fu~ 

que lo_s átomos consisten en un nflcleo cargado positivamente, 

rodeado por un sistema de electrones que se mantienen agrega­

dos al nGcleo mediante las fuerzas de atracci6n electrost~ti­
cas. El volumen del nacleo es extremadamente pequeño en comp~ 
raci6n al átomo, y casi toda la masa de éste se encuentra con 

centrada en el nacleo. 
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4 • MODELO ATOMICO DE BOHR 

· 4 .l. ORIGENES DE LA FISIC;._ MODERNA 

Antes de abordar dicho terr.a, hay c¡ue plantear al alumno 1'9. 
ner especial interés, pues s6lo de esta manera podrá integrar 

las bases para entender y diferenciar entre el com~ortamiento 
de la materia en el microcosMos y el wesocosmos. Esto es nec~ 
sario, ya que el estudio del microcosmos implica un mayor des~ 

rrollo de la capacidad de abstracción; es muy dificil que s6-
lo con el sentido coman se comprendan los conceptos ac~uales 
sobre la estructura y comportamiento de los átomos y molécu­

las, es decir, los conocinientos sobre ~uímica cuántica y en 

especial el modelo cuántico moderno. 

La teor!a de Newton para la mecánica, asf corno su postula­

ci6n efectuada por Lagrange ".!' Hamilton, la síntesis hecha por 

Maxwel (1931-1979) sobre la teorfo del electromagnetismo y la 

configuración de la termodinámica realizada por Gib~s a fina­

les del siglo XIX, hicieron ?arecer que la física era una cíe~ 

cia casi completa; s6lo faltaba afinar al0unos puntos t.:ilcs 

corno la explicaci6n de los calores específicos a bajas tempe­

raturas, el fen6meno de fluo~ecencia, el efecto fotoeléctrico, 

la radiaci6n del cuerpo nQgro, los espectros at6micos, etc., 

que segOn los f!sicos de 852 ~~oca, 3010 era cuesti6n de tiem 

po. 1-. esta f.1'..sica se le ha de!1ominac\c clj'.sica. Revisemos bre­

vemente la historia sobre las concepciones de la luz. 

Hacia el siglo XVII, Newton riens6 CJUC la luz estaba forma­

da por pequeños corpüsculos c:ue se rr·ov1an con cierta veloci­

dad, explicando de esta manera los fen6~enos de reflexión y 

refracción. También, aunque no fu~ concluyente, Newton consi­

der6 que en la luz había algo peri6dico en su coraportamiento, 

lo que se confirrn6 con el descubrimiento de la difracci6n de 

la luz realizado ~or Gri~aidi. A ~rinci~ios del siqlo XIX el 

f!sico inglés Thomas Younq, 31 estudiar l~ difracci6n de la 

luz, concluy6 ryue los anillos o bandas sólo rod.1'..an ser expli­

cados en tt!rminos de interferencia de or.das. Después de una 

serie d¿ experiencias de diferentes investiqadores, la hipé.tesis 
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corpuscular sobre la naturaleza de la luz fué "abandonada" en 

favor de la ondulatoria. Esta concepci6n de la luz cristaliza 

con el Británico Janes Clerk Maxwell: la luz se comporta como 

una onda electrornagn~tica continua: ~osteriormente, los estu­

dios de Heinrich Hertz lo reafirmaron. Esta teor!a tuvo gran 

éxito pues pudo explicar un gran número de fen6rnenos; sin em­

bargo, no pudo explicar fen6rnenos en los que la radíaci6n in­

teraccionaba con la materia, tales como el fenómeno de fluor~ 

cencia, el efecto fotoeléctrico y las radiaciones del cuerpo 

negro. 

Lo primero que se aclaró fué la ex~licación del fenómeno 

conocido como radiaciones del cuerpo negro, sentándose las b~ 

ses de la física del rnicroc6smos que corno se verá a continua­

ción son muy diferentes a las del rr.esocosmos. 

Kírchhoff demostró, en 1859, que todos los cuerpos tienen 

la capacidad de absorber y emitir radiaci6n. Distintos cuer­

pos tienen distintas capacidades de absorci6n y emisi6n; ade­

más que el poder de absorci6n de un cuerro tiene distintos v~ 

lores para diferentes frecuencias de las ondas de luz que in­

cidan sobre ~l. Se entenderá por un "cuerpo negro", un objeto 
ideal que absorbería y emitirfa toda la radiaci6n que llega a 

él, sin reflejar nada. A mediados del siglo XIX Kírchhoff y -

otros investigadores, demostraron qu0 la radiaci6n emitida por 

el cuerpo negro era sólo funci6n de la temperatura. Otros in­

Vestigadores encontraron que la cneri;_:1!.a total que emit!a el 

cuerpo negro es rroporcional a la cuarta por.enL:ia <le la tomp~ 

racura. En 16~6 w. Wicn public~ un ~~3bajo sobre la distribu­

ci6n de la energfa según la frecuencia de la radiación y de 

su temperatura. \·Iien encontr6 que la frecuencia a la que ocu­

rre un máximo de intensidad, es proporcional a la temperatura 

absoluta, lo que explica el dcsplazar.iento a altas temperatu­

ras, a la regi611 de altü frecuencia como se observa en la si­

guiente figura. 
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Posteriormente se encontr6 ~ue para frecuencias muy bajas 

la ley de desplazamiento de Hien dejaba de ser válida. Eacia 

1900, Rayleigh public6 un trabajo en el cual obtuvo la distr~ 

buci6n de la frecuencia ar-lic~~~o el teorema de equipartici6n 

de la energ1a; los resultados se obse~van en la siguiente fi­

gura: 

sooºK 

l .. 3 + s ' 1 ' ' 10 Jl:Z. 
F-~~~~~~:~ (1x101') 

Fi:¡ 2 (9) 
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Al comparar los resultados de Wien y Reyleigh, se observa 

que concuerdan en la región de bajas frecuencia. Como resumen 

de lo anterior podemos decir que se sabia que las leyes de 

Weien y Rayleigh no podían describir totalmente los resulta­

dos experimentales obtenidos para la distribución de la radia 

ci6n del cuerpo negro. 

En 1900 el físico termodinámico Max Planck encontr6 una i~ 

terpretaci6n empírica, al conjuntar lo expuesto por Wien y -

Rayleigh. Planck, incluso contrario a lo que pensaba, sólo p~ 

do resolver dicha contradicción prcpnniendo la cuantización 

de la energfa mediante la cantidad hil ; donde h es denominada 

la constante de Planck, valor que aparecía al resolver el pr~ 

blema. Sin erabargo, 6sto se contradecía con lo establecido: -

la radiaci6n electromagn~tica es un fen6meno cont!nuo. Es así 
como se origina la física cuántica, parte de la llamada Físi­

ca Moderna. 

Basándose en el trabajo realizado por Planck, Einstein, en 

1905 propuso que la luz está formada por cuántos discretos de 

energía, y que con ésto se podían explicar los f en6menos de -

fluorecencia y efecto fotoel~ctrico. 

Se había observado que al hacer incidir radiaci6n sobre 

ciertos metales, ~stos dcsredían electrones y se encontr6 sue 

por muy alta (_!Ue fuera l;-1 intensidad de la r.:idié:.si6n, si la 

frecuencia de la onda incidente era pequeña, no se desprendían 

y s61o hab1'..a err.isi6n si la frecllencia de la rü.<liaci6n excedía 

cierto valor al guc se le llamó frecuencia umbral y que es -

distinto para cada metal. Estas observaciones se contradecían 

con la teor!a de Maxwell, pues para éste, la intensidad de la 

radiaci6n esta directamente relacionada con la energía de la 

onda, y entonces, entre ma:yor fue.se la intensidad riás electro 

nes serian emitidos, lo cual no sucedía. 

Por otro lado, se observó r;ue mientras la fr~~uencia de la 

onda incidente fuera lo suficiente grande, se er.itían electr~ 

nes aun~ue la intensidad fuese muy baja. Entonces se supuso, 

correctamente, como se verá adelante, que la ener~!é:'. de una 
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onda depende de su frecuencia y no de su intensidad. r.instein 

predijo sue la ener0ia de la radiaci6n incidentn sobre la rl~ 

ca de metal es i0ual al producto de la constante Planck (h) -

por la frecuencia (~) de la radiaci6n. As! el efecto fotoelé~ 

trice pod!.a s2r cx;-:·licac:o, considerando CJue l.:i luz consistía 

. de partículas discrct;:is de ener(!1a hil (fotones). Si un fot6n 

de frecuencia V y ener~:í.a hV, inciden sobre una superficie mE:_ 

tálica y entrego su cner~!.a a un electr6n, cierta cantidad de 

energía es em?leada para vencer las fuerzas ~uc lo retienen -

al metal y el resto queda a disposición del electr6n como eneE_ 

gía cinética. Al aumentar la frecuencia aumenta la energía y 

por lo tanto, la energía cinética; la enerq:í.a ~ínima para el 

desprendimiento del elactr6n es caracter!stica de cada ~etal, 

lo ~u~ se observa claramente en la siguiente figura: 

... ( 
••• o 

( L .. ..,, 
u ~ 
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'ñ j 
• · -' -(,¡ '"I 

Fr•c."-l.ftll""I ci-. 

Apareci6 entonces la duda de cuál era la naturaleza de la 

luz; ciertos fen6menos se exrlicaban mediante la naturaleza 

corpuscular de la luz y otros considerando su corn~rtamiento 

ondulatorio. Mas tarde se concibi6 ~ue la luz tenía naturale­
za dual, es decir, en ciertos casos se comportaba como onda y 

en otros como partícula. 

Por otro lado, tawbién en 1905, Einstein ~l~ntc6 la teoría 

de la Relatividad con lo que dcmostr6 que la ~ecánica de Ne~ 

ton no tenía validez universal; con 6sta, sent6 las bases de 

la otra parte de la F!.sica l!oderna ~ue cxrlica los fen6menos 
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del macrocosmos. Si los cuerpos se mueven con la velocidad de 

Íá 1 úz, la r.:ecánica de Newton no puede describir los fenóme­

nos correspondientes. Por lo tanto la teoría newtoniana es un 

caso .particular de la relativista para velocidades muy peque­

ñas. Se puede decir c;ue la F1sica CUsica de Newton y Maxwell 

coinciden con la nueva física cu~ntica y la relativista para 

el caso de fen6menos del mesocosmos. 

Todo el desarrollo histórico del conocimiento sobre la na­

turaleza de la luz puede ser encontrado en el texto de Braun 

(9) tratado de una manera sencilla y amena; se puede comple­

mentar, en los textos Whitten (,la.) the Open University (11) y·(l2) 

Se pueden emplear, también la mayoría de textos citados en la 

bibliografía, pues, en la mayoría esta contenido el tema; lo 

que nos parece importante es la secuencia ~ue el alumno siga 

en la revisi6n de textos; en este caso recomendamos ~ue ini­

cie con el texto de Braun (9) y posteriorMente elegir entre -

los citados en la bibliograf1a. 

4 • 2 • EL P.T0/.10 or BOHR 

En 1913 Niels Bohr public6 su notable trabajo "sobre la 

constituci6n de átomos y mol~culas 11
, en el cual aplic6 las 

ideas cuánticas a la estructura del átomo de hidrógeno, con 
lo c;ue explicó e~ espectro at6mico del hidr6geno. Se sabfa c_:ue 

la luz blanca podía ser descompuesta al pasar por un EJrisma en 

siete colores diferentes, c;:uc parecían ser cont!nuos; posterioE_ 

mente se us6 un rn~todo similar para estudiar la lu~ que emiten 

diversas sus:ancias al calentarlas. Así p~d:cron determinar -

ernp1ricamcnte las frecuencias de las líneas que aparecían en 

los espectros de muchas sustancias. Los es~ectros son caract~ 

rísticos de cada sust¿1ncii1, con ~sto se descubrió que la luz 

0ue emiten las sustancias no está formada por un contínuo de 

colores, sino que solamente est~n presentes ciertos colores. 

Para este tienpo ~ra se conocían los espectros de muchas sus­

tancias. Se crey6 ~ue la diferencia entre los espectros ten!an 

algo 0uc ver con la estructura de las rartículas. Entonces, -

cuáles eran los r.roccsos ~or medio de los cuales las partícu­

las c:::ue componen un cuerpo reciben energía (co.lentamiento) y 
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lo e~iten·en forma de luz o de ondas electromagnéticas de fr~ 

cuencias bien definidas. Al aplicar la física clásica no se 

pedía explicar el que los espectros fueran discretos. 

Por otro lado, el modelo at6rnico relevante de ese tiempo 

era el propuesto por Ernest Rutherford, realizado en 1911, m~ 

diante la dispersi6n de partículas alfa y beta por la materia, 

concluyendo que el átomo debería tener una estructura análoga 

ar sistema planetario solar; esto es, forrr.ado por un núcleo de 

carga eléctrica positiva, concentrando la mayoría de su masa 

y a su alrededor un conjunto de electrones girando. 

En 1912, Niels Bohr, al investigar las consecuencias de a~ 

terior modelo, encontr6 que se contradecía, pues la estabili­

dad del átomo no podía reconciliarse con los fundamentos de la 

mecánica de Newton y la teorfa electromagn6tica de Maxwell. 

Si una partícula con carga el~ctrica como el electr6n se ace­

lera tiene sue radiar energía electromagnética ya que se tra­

ta de un movimiento que no es uniforme rectilíneo. Dado que 

las dimensiones de la 6rbita que recorre el electr6n dependen 

de la energ1a que tenga, si radia energía la iría perdiendo y 

entonces el electr6n deberá 3eguir la trayectoria en cs?iral. 

Esto tiene dos consecuencias; la prim0ra, según la teoría el~ 

sica la radiaci6n emitida debe ser de frecuencia contínua, por 

lo tanto el espectro debería ser continuo; e~ segundo lugar, 

la 6rbita del clectr6n llegaría a ser tan pequeña sue éste ch~ 

caría con el neicleo; o sea, el at6rno no podría ser estñble. 

Bohr, aplicando la hir6tcsis de Einstein, postu16 ~ue los eles: 

trenes pueden girar en 6rbitas estaLles sin radiar energía e~ 

me lo requiere la teoría cl~sica. Es importante resaltar que 

este r>ostulado tiene un fundap·,ento muy s6lidc: la estabilidad 

del Stomo y las cx.peri.encias científicas anteriores sintetiz~ 

das en el rr-odelo de Ruthcrford. Al rasar de t.ma 6rbita a otra 

el electr6n cambiará de energía, de~endiendo si la 6rbita fi­

nal tiene un valor mayor o menor, el elcctr6n absorberá o em~ 

tir~ energía. Para 6sto supuso la existencia de un conjunto 

discreto de 6rbitas estacionarias. Por otro lado, aplicando 

el modelo de Einstein, la energía absorbida e e~itida por un 

electr~n al caw.biar de 6rbita, la asoci6 con la absorci6n o -
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emisi6n de fotones individuales o cuantos de energía; con es­

te segundo postulado se exrlic6 la naturaleza discontínua de 

los espectros at6rnicos. Para aplicar la cuantizaci6n, Bohr se 

di6 cuenta de que la constante de Planck tenía las mismas di­

mensiones ~ue otra que se trabaja mucho en mec~nica, a saber 

el momento angular; por esto, se propuso ~ue el momento angu­

lar del electr6n solamente puede tener valores iguales o múl­

tiplos de las constante de Planck. Finalmente, este tercer -

postulado, que mas tarde explica De Broglie al introducir la 

concepci6n dual de la materia, era indispensable introducirlo 

(sin fundamento te6rico), para poder concretar el modelo. Es­

tos tres postulados s?n el modelo at6mico de Bohr. Todos es­

tos estudios los realiz6 con el ti.tomo de hidr6geno. Mas tarde 

al tratar de extender esta teoría a otros átomos aparecieron 

dificulatades importantes, lo que result6 su principal limi­

tante. 

Posteriormente Sommerfeld sugiri6 extender el an~lisis a -

6rbitas elípticas, partiendo de la cuantizaci6n del momento 

angular: por lo mismo apareci6 otro número cu~ntico (uno por 

cada parámetro de la elipse). El desarrollo de la mecánica 

cuántica, con base en la cuantizaci6n de la energía y del mo­

mento angular suele conocerse corno la mecánica cuántica clás~ 

ca y comprendi6 el período de 1900 a 1926. Como se verá a co~ 

tinuaci6n, la extensi6n a sistemas de mas partículas (helio -

en adelante y moléculas) requeriría de otro enfoque del micr~ 

cosmos diferente a la cuantizaci6n del momento angular. Así 

f.lUes, la principal limitaci6n del modelo de Dohr surge con la 

concepci6n dual de la materia, que es uno de los orígenes de 

la mecánica cuántica moderna. 

Para este modelo se recomiendan los textos Babor A, (2), 

Gray (7), Sonnessa (8), Braun (9), Mahan (13), Dillard (14). 

En especial el desarrollo matem~tico es buen repaso de cono­

cimientos de física y matemáticas elementales. Se sugiere p~ 

ra este desarrollo seguir el texto de Gray (7) y D1llard (14). 
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5. MODELO ATOMICO DE LA MECANICA CUANTICA MODERNA 

En noviembre de 19.24, Louis de Broglie realizó investiga­

ciones sobre la teoría de los cuanta, influenciado por Eins­

tein, tanto sobre la naturaleza de los cuantos de radiación, 
as1 como la teoria de la relatividad especial. 

Por este tiempo ya se aceptaba la naturaleza dual de la 

luz, al consolidarse la existencia de los fotones. Asi, De 

Briglie postuló que al igual que la luz, la materia corpuscu­
lar también deber1a tener éste comportamiento dual. Es decir, 
deberia existir un paralelismo entre el movimiento de una pa~ 

t!cula y la propagaci6n de la onda a la que está asociado. De 
Broglie estimó la longitud de onda del frente de las ondas 
asociadas a las particulas. Partiendo de la ecuación de ener­

gia y la frecuencia de un fot6n; obtuvo lo siguiente: 

E hil 

como e 
T 

entonces 
E ~ he 

>:: 
Despues dedujo una relación entre el momento de la luz (p), 

su velocidad y su energía E E cp; combinando ésto con la ecu~ 

ci6n anterior se obtiene 

Que nos dá la relación entre el momento del fotón y su lo~ 

gitud de onda. De Broglie sugirió que podia ser utilizada es­
ta ecuaci6n también para calcular la longitud de onda asocia­

da con cualquier partícula, cuyo momento es p = mv, plantean­

do la siguiente ecuaci6n: 
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En 1927, C,J. Davisson y L,P., Germer en ~.U, y G.P., Thom­

son en Inglaterra, demostraron que un haz de electrones que 

se hace incidir sobre un cristal se difractan, confirmandoasí 

que los electrones tambi6n tienen comportamiento ondulatorio. 

Según los trabajos de De Broglie, Davisson y Germer entre otros 

se sabe que los electrones puden considerarse más como ondas 

que como part!culas pequeñas y com~actas que se mueven en 6r­

bitas el!pticas. Las rart!culas peqeuñas como los electrones, 

!tomos y moléculas, no obedecen a las leyes mecánicas newto­

nianas, corno lo hacen las pelotas de qolf o los autom6viles, 
sino que su comportamiento se describe mucho mejor mediante 

la llamada mecánica cuántica. 

En 1925 werner Heisenberg public6 uno de los principios fu~ 

damentales de la mecánica cuántica, el Principio de Incertid~ 

bre. Dicho principio establece que no puede determinarse el -

camino seguido por los electrones alrededor de los núcleos at~ 

micos: es decir, es imposible determinar simultáneamente y con 

exactitud el momento cinético (mv) y la posici6n del electr6n. 

Los electrones son tan pequeños y se mueven con tanta rapidez 

que su movimiento suele detectarse mediante radiaci6n electr~ 

magn~tica. Los fotones tienen nergías parecidas a las asocia­

das con los electrones y en consecuencia la interacción fot6n­

electr6n alterar~n profundamente el movimiento del electr6n; 

esto traé como consecuencia que sólo sea posible hacer una -

aproximaci6n estad1stica y s6lo hablar de la probabilidad de 

encontrar al electrón en determinadas regiones del espacio. A 

partir de este planteamiento, Heisenberg desarrolla el modelo 

de la mecánica cuántica moderna. Sin embar90, este plantea­

miento resulta de una complejidad mayor que el de Shodinger, 

quien al mismo tiempo y partiendo de otras consideraciones 11~ 

g6 a los mismos resultados. 

En 1~26 Erwin Schodinger, basándose en la concepci6n dual 

de la materia de Broglie, adapt6 la ecuaci6n de l!amilton que 

describ1a tradicionalmente una onda, imponiendo la longitud 

de onda, las restricciones sugeridas por De Broglie, obtenie~ 

do una ecuación diferencial; 
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que permiti6 calcular los niveles energéticos del átomo de h~ 
dr6geno. S6lo puede ser resuelta con exactitud para el átomo 
de hidrógeno pues para otros átomos deben hacerse suposicio­

nes y simplificaciones. 

El tratamiento mecanocuántico de átomos y moléculaes es 
principalmente matemático, y el punto más importantes es que 

la ecuaci6n de onda de Schodinger, proporciona un conjunto de 

nGmeros, llamados n6meros cuánticos, que describen a los ele~ 
trenes en los átomos. La soluci6n de dicha ecuaci6n también 

proporciona datos sobre la forma y orientaciones de las prob~ 

bilidades estadísticas de la distribución de electrones. 

El conjunto de postulados de la rr.ecánica cuántica, no son 

fácilmente interpretables y didácticamente claros. Hay que e~ 

tender que se han elaborado para comprender el comportamiento 

microscopico de los sistemas, con los cuales no tenernos un -

contacto directo. Además, el alumno no tiene los conocimien­

tos rnatemtiticos necesarios para entender dicho modelo. Sin e~ 

bargo, se debe tener en mente que su validez ha sido cornprob~ 

da dfa con dfa. 

Se sugiere al profesor de la asignatura aclarar al alumno 

que la cornprensi6n del modelo at6rnico cu~ntico moderno s6lo 

puede ser lograda interpretando los postulados y ésto debe h~ 
cerse siguiendo el desarrollo matemático, lo cual no se en­

cuentra dentro de las posibilidades del curso. Por lo tanto, 

debe evitarse, hasta donde sea posible, confundir al estudia~ 

te planteando el tema matemáticamente. Es mejor realizar un 

planteamiento descriptivo, sin olvidar aclarar su ~xistencia 

y validez. 

Para este tema Ge sugiere elaborar una antología con los 

cap!tulos correspondientes de los textos de The Open Univers~ 

ty (12), Drago (15) y primer Seminario de Química Cuántica -
(16), ya que no se encuentran en la biblioteca de la Facultad. 
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Sin embargo, ],os textos DHlard (141 p,p 219-24Q,' Hujeey 

(17) p.p 10-27, Levine (181, permiten aborqar el terna, aunque 

sin aclarar lo c_:ue antes s~ Plante6 como esencial, ,de una ma­

nera sencilla. 



6. PROPIEDADES PERIODICAS 

Los alumnos de cualquier carrera nu!rnica, deben tener como 

objetivo la comprens16n de las propiedades de las sustancias; 
para lograrlo es indispensable tener bases te6ricas sobre los 

modelos at~micos en especial al de la mecánica cuántica mode~ 
na. Asf pues, conociendo la estructura atómica se puede lle­
gar a entender la propiedades at6micas y con ello los tipos -

de uni6n ~!mica y las ~ropiedades moleculares de los materia 

les en general y en cualquier estado de agregaci6n. 

Hasta ahora se han abarcado, en éste trabajo, s6lo temas 
sobre estructura at6mica (modelos at6Iricos). Se pretende que 

el alumno utilice estos corno fundamento !"Jara el estudio de las 

propiedades peri6dicas, que a su vez servirá para el entendi­

miento de los tipos de uni6n ~uíraica. Todo esto dará CO!rO re­

sultado la comprensi6n de las propiedades y comportamiento de 

la materia en general. 

La tabla peri6dica de los elementos resulta indispensable, 

ya que es una representaci6n gráfica de las reglas de estruc­

tura at6mica basadas ~rincipalmente en la ley peri6dica, la 

cual indica que 11 las propiedades de los elementos son funci6n 

peri6dica de sus números at6micos 11
• La tabla peri6dica ofrece 

una enorme utilidad; por ejemplo, ?ara identificar rápidamen­

te a elementos con 9ropiedac1cs semcj<:i.:i.tcs, as! cor.to, si un 

elemento es capaz de reaccionar con otro, en ~u~ pro~orciones, 

qué características :iresentará la reacción, qué corripuesto se 

formará, etc., y en general el comportamiento de los elemenlos 

de acuerdo a su posici6n en la tabla peri6dica. Muchas propie­

dades físicas y quíreicas de los elementos varían peri6dicamen­
te tales como~ la conductividad eléctrica, estructura crista­

lina, energía de ionización, afinidad electrónica, estados de 

ox1daci6n posibles, radios at6micos, entre otros. 

Se considera que para iniciar éste estudio, el alumno debe 

cuestionarse sobre si tiene los conocimientos suficientes so­

bre estructura atómica. Una vez hecho ésto es importante e i~ 

teresante conocer la historia química de la tabla peri6dica, 

50 



por lo cual se incluye a continuaci6n un breve resumen que el 

alumno debe ampliar. Se recomienda el texto de Agafoshin (19), 

~ues describe en forma asequible la historia del descubrimie!!. 
to de la ley peri6dica y su estudio, Debemos aclarar c¡ue pue­
de utilizar otros textos, pues, la ~ran mayoría de los repor­

tados en la bibliografía contienen el tema. 

La primera tentativa de clasificación de los elementos la 

realiz6 A. Lavoisier a finales del s. XVII. Conocía ya trein­
taitres sustancias sim~les, de los cuales veintidos eran ele­

mentos aut~nticos en el sentido actual de la palabra: los el~ 
sificO en gases y fluidos, no metales, metales y tierras. En 

1817 I. Dobereiner los ordenó en triadas separadas, en las que 

se descubrian regularidades matemáticas; la masa at6Mica del 

elemento intermedio de cada una de las triadas es igual a la 

nedia aritm~tica de los valores de las Masas atómicas de los 

elementos de los extremos. 

En los años de 1864-65 A.R. Newlands public6 una nueva ta­

bla de clasificación; ordenó los 62 elementos conocidos en o~ 

den creciente de sus equivalentes y observó que el elemento -

~ue segu!a en octavo lugar se comportaba como si repitiera las 

propiedades del elemento precedente ocho lugares en la serie. 

A ésto le llam6 la ley de las octavas: la im;;>0rtancia de New­
lands radica en cjue ful\ el primero c¡ue admiti6 la repetici6n 
de las propiedades de los elementos cada ocho lugares. 

En el mismo año L. Meyer public6 su tabla periódica. Se ba 

s6 en la capacidad de combinaci6n de los elementos con el hi­

dr6geno: observ6 que las diferencias entre las masas at6micas 
de los distintos ele~entos contenidos en cada una de las co­

lumnas verticales se diferenciaban en nrtneros ~ue crecían con 

re<:ularidad. 

l'acia 1869 D. I. Hendeleiv clasific6 los eleIP.entos en dieci 

nueve series :1orizontales y seis columnas verticales, obser­

vando re~ulariOades ~atcm~ticas al variar las masas at6micas 
en sentido horizontal y vertical, aprovechando esto para ha­

cer audaces predicciones: a) los ele~entos ordenados según el 
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valor de su masa at6mica manifiestan con c¡ar~dad prop;j,adru_l9s 

peri6dicas, bl del mismo modo ordenados determinan el carác­
ter de los elementos, etc. Elabor6 una segunda variante de su 

tabla, ~sta contrnfa ocho grupos de elementos, donde el nC!me­
ro del grupo indica la valencia, y seis columnas verticales. 

Cada periodo empezaba con un metal alcalino y terminaba con -

un hal6geno. 

En 1871 Nendeleiv formul6 la ley que habfa descubierto: 
ºlas propiedades de los cuerpos simples, así como la forma y 

propiedades de los compuestos de los elementos se encuentran 

en una relaci6n peri6dica con respecto a la magnitud de los -
pesos at6micos de 16s elementos. Esta agrupaci6n de los ele­

mentos en funci6n de sus pesos at6micos fu6 modificada poste­

riormente, ordenando los elementos en funci6n de su namero -

at6mico. 

Para abordar el desarrollo hist6rico de la tabla peri6dica 

se recomiendan los textos de Babor (2), Cotton (20), as1 como 
el material audiovisual con que cuenta la Facultad, sobre pr~ 

piedades químicas, para resaltar el comportamiento qu~mico de 

los elementos. 

A continuaci6n se hará un breve resumen de algunas propie­

dades peri6dicas que deben ser estudiadas por el alwnno, ta­
les corno ene=q!a de ionizaci6n, afinidad electr6nica, radios 

at6micos, elcctronegatividad. Para el Desarrollo de este tema 

se puede usar gran variedad de textos de química tales corno 

Dillard (14), Brescia (21), O'Connor (22), Rosemberg (23), Lj! 
ffite (24), Demitras (25) 1 Duffy (26). Sin embargo, como mejor 
elecci6n proponemos el texto Huheey (17) como básico, siendo 

complementado por otros textos como Sonnessa (8), Mahan (13), 

Drago (15). Aunque el Huheey es un libro con un tratamiento 
formal del modelo cuántico, en cuanto a las propiedades peri~ 

dicas resulta comprensible para los alumnos, además de que es 

muy integrador y conciso; la ventaja fun<lar.ental es que expl! 

ca claramente los conceptos de carga nuclear efectiva y efec­

to pantalla, a partir de los cuales resulta muy 16gica la ex­

plicaci6n de las propiedades peri6dicas. 
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6.1 EFECTO PANTALLA. 

Es necesario que este concepto quede claro para el alumno, 

pues como ya se dijo, es de gran utilidad para comprender las 

propiedades periódicas de los elementos, 

Se sabe que la energía de un electrón depende del n!lrnero 

atómico y del nllrnero cuantico principal (n) . Como el n!lrnero 

at6mico (carga nuclear) aumenta mas r~pidarnente que n, se es­

peraría que la energía para eliminar un electrón aumentara a 

medida que se incrementara el na.mero at~rnico, lo cual no suc~ 

l\e. Esto ~uede explicarse más facilmcntc si comparamos la ene!, 

gfa de ionización del hidrógeno 1, 312 kjmo1-l y del litio 520 

kjrnoi-1. La energ!a de ionizaci6n del litio es rr.enor a !_)esar 

de ser mayor su nO.mero at6mico. Esto sucede debido a que la di:! 

tancia del electrón 2s del lito es mayor que la del electrón 

ls del hidr6geno; sin embargo, aan as! la diferencia es muy -
marcada porque el electrón 2s' en el lito es repelido por la 

capa interna de los elementos ls 2 , lo cual provoca que se ne­

cesite mucho menor energ1a para ser eliminado. A esta 11 prote~ 

ci6n 11 que dan los electrones de la capa interna suele denomi­

narse "efecto pantalla", es decir, el electr6n de valencia es 

afectado por parte de la carga nuclear total, 

6.2 RADIOS ATOMICOS. 

El radio atómico es una medida de la variaci6n del tarnafio 

de los ~tomos de los elementos, sin embargo ~ste es un par5m~ 

tro bastante incierto, ya gne el ~tomo no tiene sus l!mite$ 

bien definidos de acuerdo al modelo cuántico, donde la posi­

ble localización de los electrones es una función probabilís­

tica. Adem~s, el tamaño de un átomo depende de su medio am­

biente inmediato; es decir, de su interacci6n con los átomos 

vecinos, por lo que pueden existir diferentes radios at6micos: 

metá.lico, ic5nico, covalente, "radio orbital". No obstante, una 

medida aceptable del radio at6mico es medir la distancia de -

m4xirno acercamiento entre los nGcleos de dos átomos gaseosos, 

y de esta manera conocer la tendencia de los tamaños atómicos 

en la tabla periódica, 
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El radio más probable t~ende a aumentar al incrementarse 

el nllmero cql!nt:í:co principal (n), contraponiéndose a tal ten­

dencia el aumento de la carga nuclear efectiva; los Stomos de 

una determinada familia tienden a aumentar en tamaño de un p~ 

riodo al si~uiente, dado que el efecto pantalla aumenta muy -

lentamente de un período a otro. En un período el número cu!!~ 

tico principal no cambia y la carga nuclear efectiva aumenta 

muy constantemente¡ puesto que los electrones adiconados a la 

capa de valencia se apantallan entre s~ en forma muy poco ef! 

caz, existe una contracciOn cont:ínua con el incremento a·el n,!'! 

mero at6mico hasta que se presenta el aumento den. 

El alumno debe profundizar sobre radios at6micos, conside­

rando las interacciones atómicas, pues con esto variarán las 

distancias interat6micas que son determinantes en la energía 

de interacci6n. Deben considerar el estudio de radios de Van 

Der Walls, i6nicos, covalentes, etc., que pueden ser revisa­

dos en el texto b5sico recomendado y en el Mahan (13) y Drago 
(15). Este terna permite a su vez que el aluMno revise los dis 

tintos tipos de fuerzas interat6micas y moleculares. 

6.3. POTENCIAL DE IONIZACION. 

La energfa de ionizaci6n se puede definir como la energía 

rn!nima necesaria para sacar un electrdn de la capa m5s exter­

na de un §.torr.o en fase gaseosa; por lo mismo será d& signo p~ 

sitivo. El potencial de ionizaci6n scrtí la energía <!Ue posee 

el electr6n de acuerdo a s1.i 
11 posici6n 11

, o sea asociado al or­

bital at6rnico correspondiente; así pues, de acuerdo a la con­

venci6n de la física, será negativo ya que se necesita dar -

energía al sistema para llevarlo ul estado de referencia de-­
potencial cera, que en este caso corresponde al punto donde el 

electrón deja de sentir la interacción del núcleo. 

También pueden ser separados m~s de un electr6n, por lo -

que existen la primera, segunda, tercera, etc., energías de 

ionización, 

La energía de ionizaci6n varía en la tabla peri6dica, pri~ 
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cipalmente en los elementos representativos, de una manera 

simple: en una familia dada, el aumento de "n" reduce la ene~ 

gia de ionizaci6n debido a los efectos combinados del tamaño 

y del efecto pantalla: en un determinado periodo la energia 

de ionizaci6n aumenta a medida que se incrementa el número -

atómico, esto se debe al aumento de la carga nuclear efectiva. 

Existen dos factores que impiden que este au~ento sea regular: 

a) el cambio de orbital que se presenta cuando se pasa del gri:_ 

po IIA (orbital s) al IIIA (orbital p), b) la energia de in­
tercambio entre los electrones del mismo spin, lo que maximi­

za el n11mero de electrones no apareados. Lo anterior explica 

por ejemplo, el comportamiento anormal del Cu y el Cr y difi­
culta la eliminaci6n del electr6n, por lo que es necesaria una 

mayor energia. 

6.4. AFINIDAD ELECTRONICA. 

La afinidad electr6nica se puede definir como la energia l.!. 

berada cuando un electr6n se adiciona a la capa de valencia de 

un átomo, o también como la cantidad de energia que se requi~ 

re para separar un clectr6n de un i6n gaseoso negativo. O sea, 

es una medida de la afinidad o atracci6n ~ue tiene el átomo 

por un electr6n adicional. 

Es importante aclararle al alumno las dos convenciones de 

siqnos: la ternodi~~nica, en la cual si se desprende ener~ía 

en el proceso es ne~ativa y si la absorbe positiva; y la cuá~ 

tica donde sucede lo Contrario. Por lo mismo, hay que resal­

tar que en esta propiedad peri6dica pueden existir las dos 

tendencias de signo (sea cual sea la convenci6n), lo que no 

ocurre en las otras. 

La variaciOn de la afinidad electrónica no es tan regular 

como la energia de ionizaci6n debido a muy complicados facto­

res. A lo largo de un período dado, en general tiende a ir en 

aumento debido a que la carga nuclear efectiva tambi€n se in­

crementa y se ejerce mayor fuerza de atracci6n por los elec­

trones de valencia. Descendiendo en un grupo se observa una -

tendencia a disminuir, lo que se debe al apantallamiento de 
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la fuerza atractiva de la carga nuclear ~obre los electrones 

externos. 

Se observa un patr6n similar al de la energ1a de ionizaci6n 

Sin embargo, existen notables excepciones; el FlOor tiene me­

nor afinidad electr6nica que el Cloro, como consecuencia de 

su tamaño tan ~e~ueño. As! pues, en el per!odo litio-fluor, 

aan cuando existe una tendencia inicial a aceptar electrones, 

se saturan rápidamente debido a su tamaño y al incremento en 

la repulsi6n electr6n-electr6n. 

6.5. ELECTRONEGATIVIDl\D. 

La definici6n que di6 Pauling es hasta ahora la mas accpt~ 

da; indica que la elcctronegatividad es la capacidad de un :it~ 

mo en una uniOn qu!mica para atraer electrones. Por lo tanto, 

se considera sue la electranegatividad no es una propiedad de 

un átomo aislado, sino una ~ropiedad de un ~tomo en una mol~­

cula bajo la influencia de los átomos que lo rodean. 

Por lo mismo, se le puede considerar una propiedad límite 

o frontera entre propiedad peri6dica de átomo aislado y aque­

llas propiedades fisicoqu!micas que se manifiestan en la uni6ri 

química. As1 pues, esta propiedad resulta ser la primera con~ 

xión qu!rnica del curso, ya que, salvo la introducci6n hist6r~ 

ca a tabla ~eri6dica, los temas anteriores caen mas en el ca~ 

po de la física que de la química. Ante esta situaci6n, se s~ 

gicre hacer esto ~uy cxpl~cito con el ~rop6sito de aclararle 

al alumno el por qu€ de la tcorfa física anterior. O sea, los 

antecedentes para . O sea los antecedentes 9ara que, a trav€s 

de la electronegatividad como puente acceder a la esencia de 

la Química Cuántica como fisicoquímica: la explicaci6n de la 

uni6n química para explicar y predecir el comportamiento qu!­

mico de las moléculas. 

Dos factores determinan el poder de atracción que ejercen 

los átomos sobre los electrones y son; la carqa del átomo y 

la hibibridaci6n del mismo. 
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La escala de electronegatividades es arbi.traria, pero pue­

de emplearsela para predecir tipos de enlaces con un grado de 

certeza razonable. En la tabla peri6dica se observa una ten­

dencia a aumentar de izquierda a derecha a lo largo de un pe­

riodo y de la parte inferior a la superior en los grupos o f~ 

milias. Los elementos cuya diferencia de electronegatividades 

sea elevada tenderán a reaccionar entre si y originar compue~ 

tos con enlace i6nico; los elementos con electronegatividadeo 

parecidas tienden a formar enlaces covalentes . 

. Lo anterior no debe ser considerado por el alumno como una 

regla, sino profundizar en el estudio de esta propiedad, pues 

es determinante en la distribucidn de la carga en las mol~cu­
las. Esto está relacionado con temas como reacciones ácido-b~ 

se, rnomentos·dipolares, qufmica de la coordinaci6n, etc. Para 

realizar un buen estudio de esta propiedad se considera suf i­

ciente el texto sugerido Huheey (17). Es importante repasar -
otras escalas como la de Mulliken. 

No se ha reportado graficas ni tablas para cada propiedad 

peri6dica por que consideramos ~ue el alumno puede recurrir a 

la bibliografia donde facilmente las encontrara. 
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7. INTRODUCCION AL ENLACE QUIMICO. 

Se denominan enlaces qu:!micos a las fuerzas c:ue mantienen 

unidos a los ~tomos dentro de los compuestos, los cuales se 

mencionan mas adelante y en mejor lugar. La existencia de is~ 

meros estructurales, indica el hecho de que las ~ropiedades 

de un compuesto son dictadas no s6lo por su cornposici6n, sino 
por la manera como se enlazan sus átomos, por lo tanto es ne­

cesario que el alumno comprenda el enlace químico si se quie­
re entender las propiedades qu!rnicas y f !sicas de los compue~ 

tos. 

Antes de empezar el estudio de los diferentes tipos de en­

lace qu!mico (enlace de Van der Waals, puente de hidr6geno, 

covalente, coordinado, i6nico, rnet~lico, etc.), el alumno se 

debe percatar que ha adquirido las suficientes bases; o sea, 

conocimientos sobre estructura atómica y propiedades peri6di­

cas principalmente, pues, s6lo de esta manera entenderá el e~ 

lace químico y ~osteriormente relacionarlo con las propieda­

des de las mol~culas y compuestos en general. 

El tema de enluce químico es muy amplio y debido a la bre­

vedad del curso, es imposible tratarlo con profundidad; sin -

embargo, se debe abordar abarcando todos los tipos de uni6n y 

princir:iales aspectos c::ue los caracterizan, incluyenrlo los pa­

r~metros de estructura. molecular (cnerg!as de enlace, lon~i­

tud de enlace, ángulos de enlace) que son importantes para C.!!, 

tender hechos experimentales. Sugerirnos que se inicie el cst~ 

dio entendiendo el concepto moderno de valencia. 

El tema de enlace químico puede ser consultado en la mayo­

ría de textos de ~ufmica general, algunos de ellos reportados 

en la bibliograf!a (14, 20, 21, 22, 23, 24, 25, 26, 30); la -

mayoría tiene un tratcimiento y desarrollo similar; sin embar­

go recomendamos como textos básicos y cor.lplementarios entre 

s!: Sonnessa (8), llitten (101, llahan (131, Euheey (17) Cart­

mell (29); en particular estos dos últimos si se desea rrofu~ 

dizar. Para el caso de Teoría de Orbital Molecular, recomend~ 

mas el texto de Drago (28). 
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Es de fundamental importancia resaltar las características 

de un modelo científico como aproximaci6n a la realidad, ya 
que el alumno suele donfundir modelo con realidad, Para ésto, 

que es parte del contenido del Laboratorio de Ciencia E~sica 

I, se recomienda el Achistein (27). 

A continuación se hace un breve resumen de los principales 

-tipos de enlace y aspectos fundamentales que conciernen a ca­

da uno. Iniciamos con dos tipos de enlaces que suceden princ! 
palmente entre mol~culas, como lo son las fuerzas de Van der 

Haals y el puente de hidr6geno, 

7, l, FUERZAS DE VAN DER l'IAALS. 

Todos los ti.tomos y las mol~culas contienen electrones en rno 

vimiento y ~stos originan fuerzas. ~sí, las moléculas y los 

átomos son neutros en el sentido de que los electrones negat~ 

vamente cargados se equilibran por la carga positiva del nú­
cleo. Esto no significa que no exista una interacci6n eleétri 

ca entre las Mol~culas. 

Las fuerzas de Van der Waals, son debidas a la atracci6n 

electrostática entre molOculas de sustancias en estado gaseo­

so. En algunos casos es sencillo deducir de donde proceden é~ 

tas fuerzas. Con las moléculas polares, el extremo positivo 

de una mplécula puede atraer el extremo ne9ativo de la otra 

molécula a distancias cortas. Sin CQbargo, no es tan sencillo 

explicar el por qui:! de ls fuerzas de atracci6n ent.re fl1o16cu­

las polares. Se puede hacer si se consideran dos &tomos de 

ne6n que se encuentran cercano3 uno de otro; si se su?one que 

en un instante determinado la distribuci6n electr6nica no es 

sim~trica, con una ligera prepoderancia de la densidad de ca~ 

ga electr6nica en un lado, el átomo tendr!a un extremo liger~ 

mente negativo respecto al otro y de esta manera se manifest~ 

ria la atracci6n. 

7.2. ENLACE DE HIDROGENO. 

Existen muchos compuestos en los que el átomo de hidr6geno 

coincide simult~neamente entre dos átomos y actúa corno puente 
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entre ellos. En estas condiciones el átomo de hidr6geno puede 

participar en dos enlaces; uno de tipo covalente y otro qu~ 

se conoce como enlace de hidr6geno o puente de hidr6geno. Es­

te último se forma principalmente con átomos de gran electrc­

negatividad, como el flGor, oxígeno, nitr6geno. 

A partir de la formaci6n de enlaces de hidr6geno se pueden 

explicar algunas propiedades an6malas que se observan en mu­

chos compuestos; disminuci6n de la densidad del agua que ocu­

rre cuando ~sta se congela, puntos de fusi6n y ebullici6n re­

lativamente altos del HF, F.20 y NE 3 , etc. 

7.3. ENLACE IONICO. 

Para la explicaci6n del enlace quírr.ico es común utilizar 

dos tipos de enlaces diferentes: el i6nico y el covalente. Hay 

pocas situaciones en las cuales se encuentra cualquiera de ~~ 

tos extrerr.os, pero el valor verdadero de éstos dos modelos e~ 

t~ en que la nayor!a de enlaces quíJ11icos tiene proriedades que 

son intermedias aunque pr6xi~as a uno u otro. Por tanto, ayu­

darán para obtener explicaciones de la mayoría de fen6~enosde 

enlazamiento. 

El enlace i6nico o electrovalente se forma por la transfe­

rencia de uno o más electrones de un átowo o grupo de átomos 

a otro. Los enlaces i6nicos se forman con mayor facilidad cua!!_ 

do reaccionan elementos de energías de ionizaci6n pe~ueñas (m~ 

tales) con elementos de elevada electronegatividad y afinidad 

electr6nica {no metales). Para que se forme dicho enlace unos 

átomos deben estar en condiciones de perder uno o dos electr~ 

nes, m.!iximo tres, y los otros ser capaces de ganar uno o dos 

electrones, n~xirno tres, sin que exista ~ran intercambio de 

energía. 

Este tipo de 2nlace confiere determinadas proriedades a los 

compuestos as! formados: los compuestos i6nicos tienen muy b~ 

jas conductividades eléctricas en su estado sólido y altas -

conductividades eléctricas al fundirse; también tienden a mo~ 

trar altos puntos de fusi6n y ebullici6n debido a que éste 
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tipo de enlace es muy fuerte; en su forma sólida sen muy du­

ros y a la vez muy fr~giles, etc, 

Co~o es claro, el alumno no debe conformarse con abarcar 

s61o ~sto, sino a~pliar su estudio y relacionar el tipo de e~ 
lace con los intercambios de energ!a que involucran. Para lo­

grar un buen desarrollo del terna se sugiere que inicie su es­
tudio revisando un texto que contenga el te~a tratado de una 

manera sim~le para familiarizarse con todos los conceptos de 

manera general y posteriormente profundizar. Recomendamos la 
siguiente secuencia; primero revisar el texto Sonnesa (8), -
Whitten (10) o Mahan (13) y posteriormente complementar con 

Huheey (17). 

7 .4, ENLACE COVALENTE. 

En el estudio de este tipo de enlace se involucran una se­
rie de wodelos que tratan de ex~licarlo, que van desde algu­
nos simples, tales co1110 la teoría de Le\lis, hasta otros mtis 

complejos como la Teoría de Orbital 11olecular; es necesario, 

conocer todos los modelos porque, aun~ue unos son más preci­

sos ~uc otros, en algunos casog resulta m~s c6modo usar los 

más sencillos ?ara representar estos enlaces, según sea el e~ 

so. Todos los ~cdelos tienen limitaciones, 5i~ eMbargo se ca~ 

sideran los rntís acertadoG al modelo de Uni6r:. ·:a~encia y de O::_ 

bital Holecular. 

Para lograr un mejor entendimiento de estos últimos node­

los, primero 2s necesario cerciorarse del ~anejo de concc~tos 

fundamentales CCir.O los par.".irnetros cuánticos (sobre todo el -

concepto orbital at6mico) y de las pro~iedades ~eri6dicas. p~ 
ra abordar dicho estudio se recornic:ilcia la :1i.s:~a secuencia bi­

bliográfica 2ro~uesta rara el enlace i6nico y =1ara el caso de 

Teoría de Orbital Molecular en es,1ecial el ':exto de Drago (23). 

En los párrafos siguientes se hace un bre\·e resumn de los 

puntos que deben ser revisados con respecto al enlace covale~ 

te, 

Los compuestos no i6nicos se forman cuanCo los áto~os ~ue 
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participan en la formación del enlace comparten electrones de 

las capas de valencia, Este P.nlace resulta cuando los electr~ 

nes los comparten equi·tativamente ambos atamos, sin que pert!:_ 

nezcan de manera exclusiva a ninguno de ellos, En este tipo -

de enlace ambos participantes tienen simHar energ~a de ioni­
zación y afinidad electrOnica y en muchos casos idénticas pr~ 

piedades periódicas. 

Un enlace covalente se forma cuando dos átomos comparten 

uno o mas pares de electrones, es decir, pueden abarcar un par 

de electrones (enlace covalente sencillo), dos pares (enlace 
doble) y tres pares (enlace triple). 

El enlace covalente puro se forma cuando en la uni6n de dos 

átomos cada uno de ellos proporciona un electrón. Este tipo de 
enlace es característico de la unión de dos átomos del mismo 

elemento ya que no existe diferencia .en sus propiedades peri~ 

dicas. Los enlaces covalentes pueden ser no polares y polares; 

los enlaces no polares (covalente puro), corno los de la molé­

cula de hidrógeno, el par electrónico es compartido igualmen­
te por los dos núcleos de la rnol~cula. Los enlaces covalentes 
polares son aquellos en los que los pares electr6nicos no es­

tán igualmente compartidos, debido a que existe cierta dife­
rencia de electronegatividad, sin llegar a ser tan grande co­

mo para formar un enlace i6nico; como consecuencia de ésto, en 

la molécula se constituyen dos polos, uno con carga parcial n~ 

gativa en la vecindad del nGcleo del elemento más electroneg~ 
tivo.y otro con carga parcial positiva en la zona del elemen­

to menos electronegativo. Son ejemplos típicos las moléculas 
de agua y cloruro de bromo: 

a) 

7,5. ENLACE COVALENTE COORDINADO. 

bl Br -- Cl 
s· s-

En el enlace covalente coordinado sólo uno de los átomos 
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proporciona los dos electrones y los comparte con el otro, G~ 

neralmente el elemento donador del par conserva un electrón 
que no comparte con ntngGn ~torno en su capa exterior; el oxí­

geno y el nitrógeno forman facilmente este tipo de unión. 

Ejemplos son el i6n hidronio y el i6n amonio (la flechita re­

presenta el enlace coordinado y la recta el covalente) ¡ 

., [.J J t-! 
H 

Este tipo de enlace es muy importante para poder abordarse 

en su momento el tema compuestos de coordinaci6n. Se recomienda 

repasar los diferentes conceptos de ácido y base (Arrhemus, Le­

wis y Bronsted) a partir de las propiedades del donador y del 11cee. 
tor. Finalmente hay que dar algunos ejemplos relacicnados con pro­

cesos biol6gicos como son: clorofila, hemoglobina, EDTA, etc. 

7.6 MODELO DE LEWIS. 

Esta regla establece que en la formación del enlace químico 
los átomos tienden a tener en su capa m~s exterior o de valen­

cia ocho electrones, lo que implica mayor estabilidad (la de -

los gases raros). Esta regla se aplica, con algunas excepciones 

a los dos primeros períodos de ocho miembros de la tabla peri~ 

dica; en los siguientes niveles cuánticos pueden tener más de 

ocho electrones y en estos casos dejar!a de funcionar. Esta r~ 

gla es muy simple, pues no indica nada sobre la geometrta de -

las moléculas, sin embargo, es muy útil para la escritura de -

f6rmulas y de hecho se sigue aplicando con bastante frecuencia. 

Para este modelo de enlace recomendamos el texto de Cartmell 

(29). 
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7, 7, ENLACE l!ETALICO, 

Existen dos características irn~ortantcs de los átomos que 

forman enlace metálico: sus bajas energías de ionizaci6n y 

que el nGmero de sus electrones de valen~ia es menor al núrn~ 
ro de orbitales de valencia. El hecho de ~ue los átomos de 

elementos ~etálicos tienen pocos electrones de valencia sign! 

fica que cuando ellos están en fase condensada, cada átomo 
puede compartir los electrones de muchos átomos vecinos que 

est~n cercanos; de esta manera es energ~ticamente favorable y 

no se viola el principio de exclusi6n de Pauli. El carácter -

distintivo de los cristales rnct.1licos es ~ue el número de coa::_. 

dinaci6n de los átomos es alto; ocho en la red cristalina cG­

bica y doce en las estructuras hexagonales. Por ejemplo, con­

siderando el elemento aluminio 9.Ue tiene una red cristalina 

cGbica de e~raquetamiento compacto ~edenes suponer que cada 

4tomo comparte sus tres electrones con cada uno de sus doce 

vecinos méis cercanos; entonces un átomo recibe 3/12 de 11 elec­

tr6n11 de cada uno de sus vecinos o en total de todos sus ·veci 

nos recibe tres electrones. 

Para un mejor entendimiento de este tipo de enlace es nec~ 

sario que se le d~ un enfo~ue desde el punto de vista de las 

teor!as deuni6n valencia y orbital molecular, por lo que sug~ 

rimos revisar Sonnessa (8}, Mahan (13) y p.ara profundizar Hu­

heey (17). La introducci6n al estudio de e.s:<? enlace se sugi~ 

re se haga ..:.::n Whitten {10), pues aborda el tema de una manera 

sencilla usando t~rminos que están dentrc de las posibilida­

des del alumno. 
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8, TEORIA DE UNION VALENCIA. 

El método de Teoría Uni6n Valencia fué desarrollado por Hef -

tler y London en 1927 con una posterior rnodif icaci6n por Pau-

1 ing y Slater con el fin de tomar en cuenta la orientaci6n d~ 

reccional del enlace en el espacio, y por tanto la i~agen del 
aspecto geométrico de la molécula. 

Para introducirnos a esta teor~a ~artirernos del ejemplo -

mlis simple, la formaci6n de la molécula de hidr6geno (1!2). P!!_ 

ra que se forme la molécula de hidr6geno se parte de los dos 

~tornos de hidr6geno en estado basal, es decir su núcleo con 

un electr6n en el orbital atómico ls. Cuando se unen los ~to­

mos, las fuerzas coul6mbicas operan reduciéndose la energía 

del sistema, es decir, existe una tendencia hacia un sistema 

más estable de ~~s baja energía. Ambos núcleos comparten am­

bos electrones, y corno condición necesaria los espines deben 

ser opuestos para formar el enlace. Esto llC\ºil a una mayor 

densidad electrónica entre los dos núcleos, lo que se modela 

"super[.loniendo" los orbitales atómicos de los átomos que in­

teractuan (el entrecomillado de "superponiendo" hace referen­

cia a lo aclarado sobre los modelos como representaci6n-apro­

ximaci6n de la realidad). Mientras mayor sea la surerposici6n 

de los orbitales que participan, más fuerte es el enlace. De 

esta manera podemos deducir que la valencia de un elemento la 

determinan :os electrones no a~urea~os que contiene. Sin em­

bargo, no resulta ser tan simple la manera corno se superponen 

los orbitales, pues existen rauchos compuestos que con base en 

lo anterior no se puede cxrlicar su geonctría molecular. Por 

lo mismo se hace necesario para el alumno entender el concep­

to de hibridaci6n y sus implicaciones, pues resulta de lo más 

importante en esta tcor!a. 

8.1. HIBRIDACION. 

La hibridaci6n resulta de la combinaci6n matemática de or­

bitales at6r.:icos 11 puros 11 en la resoluci6n de la ecuaci6n de 

Schorodinger para obtener los llamados orbitales híbridos. E~ 

quemáticamente, recordando que las representaciones gráficas 
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no son .orbi.tales y tornando como ejemplo un orbital s y uno p 

se tendr!ai 

o 
JP- s puro + ft' p puro 21" sp 

Resulta ~ue al representar gráficamente, sobre todo el cua 

drado de la funci6n, "los orbitales híbridos" re!,)roducen la 

configuración es~acial de muchas moléculas ~ue no se explica­

ban con el modelo de uni6n valencia sin hibridación. 

Es importante que quede claro para el alumno: 

1) Los orbtiales hibridos son funciones de onda que resul­

tan de la resolución de la ecuación de Schoroedins<er, al sup~ 
ner la combinación ~atemática de orbitales at6rnicos. 

, 2) Sólo podrán combinarse orbitales at6micos·de similar 

energía. 

3) La cornbinaci6n de 11 n 11 orbitales at6rnicos produce, "n 11 ºE 
bitales híbridos. 

4) La explicaci6n de la CT.uímica orgánica no se puede dar 
sin introducir el concepto de hibridación. 

Entonces el alumno debe estudiar los tipos de orbitales hí 

bridas y la ~eomctría que irnrlican, así co~o tarabién la form~ 

e i6n de enlaces y . Para este nodelo reco~endamos, además 

de los textos sugeridos sl aprincipio, el texto de Cartmel (29) 

debido a auc es más espec!fico. 
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9, TEORIA DE ORBITAL MOLECULAR, 

Hund y l!ulliken desarrollaron otra teoría para tratar de 
explicar la formaci6n del enlace qu1mico, a la cual llamaron 

teoría de orbital molecular. Se puede tomar como una teoría 

alternativa de la teorta de unión valencia, pues se considera 
que las dos son válidas y al irse afinando se llega a los mi~ 

rnos resultados. 

En principio, en el caso de la teoría de uni6n valencia c~ 

da átomo que forma el enlace conserva su propia identidad, s~ 
lo los electrones involucrados pierden su identidad y se des­

plazan en orbitales at6micos externos o en híbridos de ambos 

átomos enlazados. 

En la teoría de orbital molecular, se parte de los núcleos 
de les &tomos enlazados exentos de todos sus electrones y en 

su distancia internuclear de equilibrio¡ a partir de la estru~ 

tura geométrica, y a partir de la ecuación de Schroedinger, -

se busca la funci6n de onda$", llamada "orbital molecular", 

que mejor represente a los electrones en dicho campo nuclear. 

La manera más sencilla es buscar dichos orbitales moleculares 

resulta de la combinaci6n lineal de los orbitales at6micos de 

los átomos oue participan en el enlace. La estructura as! fo~ 

mada posee orbitales moleculares cuantizados. De acuerdo con 

~sta teor!a los orbitales de los átomos enlazados pierden su 

identidad individual. 

El problema consiste en deducir los orbitales moleculares 

en los que se pueden colocar todos los electrones de la rnol~­

cula. Como en el caso de los electrones en los átomos, los 

electrones de las mol~culas llenan pr irncramente el orbital más 

bajo o de menor energ!a, Los orbitales s, p y d de los átomos 

aislados que corresponden al número cuántico angular ~ de O, 

1 y 2 respectivamente, se sustituyen por los orbitales malee~ 

lares c:r , íf, ¡;.. • 

Se supone que el orbital molecular ('/' l se obtiene de la 
suma de los orbitales at6micos l'fl ) de los atamos que const.=!:_ 
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tuyen la moHlcula, Tomando coino ejemplo 1<1 moH!cula de hidr6g!!_ 

no .H11 - H8 , utilizando el mlltodo'.de combinaci6n lir.eal de orb.:f. 

tales atómicos, puede haber dos ciombi.na<:iones de los orbitales 

at6micos: 

Yi = a. .l'! + b 'f1sh c1i 
ISA "' 

V'ir = º 'f'1s/\ - ¡, \C1sB (2) 

puesto que los átomos de hidr6geno son equivalentes a = b·, en­

tonces se puede sustituir a y b por una constante N y escribir: 

'Pi= N ('PJSA + lP1sa) (1) 

% =N ('Pm.- lf'1sa) (2l 

en (1) la suma de los orbitales atómicos produce ur. orbital 

at6mico elíptico, debido a que el proceso de adici6n equivale 

a acercar los átomos y a la distancia de enlace l~s crbitales 

se traslapan para poducir Y'i; ¡o,
511 

V'isa 

@+@ 
en (2) se puede representar el signo menos come un cambio de 

como se muestr3 en la siguien:e figura: 

8@;1 
"!fis.11 'P1so 'Pn 

con la combinaci6n lf! más -rJ el orbital molecular no 
lsl\ lsB 

une; se dice qu~ el orbital molecular es de antiuni6~. 

Considerando cuál sería la densidad electrónica para 54 y 

9{, . Si 'J)2 está relacionado con la densidad elect=6nica en-

tonces obtenemos: 2 
Y'12 := ( Q. JI',.. .. \,.Y'~) = ( 0.2 Y':+ lo. b }",..Ya .. b2 51'~ ) ( 1) 

1 ( :!. ( 2 ~ . 2 :!.) ) sq, = "-Jl'A - b)Q,,) ;;:;: o.jQ,.._2o.b~\",.- 1,, ¡p3 (2 

la cantidad 2aC 'f;. 'fa en (1) representa un inc:err.e:;::o de la 

densidad electr6nica entre los dos núcleos, ~ la a~~acci6nque 

ejercen ambos sobre ésta densidad electr6nica gener~ la uni6n 
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de !.os ·.ti.tomos en la molécula. 

En (2) - 2ab)ll P. 1f6 indica que la densidad electr6nica en­

tre HA y H
8 

disminuye, es decir es menor a la que se encontr~ 

r!a si los hidr6genos no tuvieran interacci6n; por lo tanto, 

la densidad electr6nica está siendo repelida hacia afuera y 

la interacci6n en este orbital molecular es de ~ntiuni6n. La 

formaci6n de orbitales de uni6n y antiuni6n también puede ser 

explicado en t~rminos de energ!a. 

Dada la complejidad de este modelo y el que no se pueda r~ 

presentar de manera sencilla para mol~culas de más de dos áto 

mos, es importante que le dicho anteriormente le quede muy -

claro al aluwno. Sobre todo, al desarrollar los ejemplos con 

moléculas diat6micas horno ~· heteronucleares, en los cuales no 

es posible apreciar esta pérdida de identeidad de los electr~ 

nes con respecto a su núcleo originnl. Para ejemplificar lo 

anterior se recomienda el texto de Drago {28), donde al final 

se explica el modelo con moléculas triat6micas. También resu~ 

ta Drovechoso desarrollar el modelo con los enlaces para -

el benceno basados en la aproximaci6n de Huckel al método de 

orbital molecular. 

Se debe tener cuidado en no tratar de elegir entre la teo­

r1a de uni6n valencia y la de orbital molecular, pues ambas 
ha~ ciemostrados ser aprobpiadas para explicar las propiedades 

de_:as moléculas; es mejor conocer a~bas teoría y aprovecha 

algunas ventajas que tiene una sobre otra para obtener mejo­

res resultados en la c~.;plicac i6n del comportamiento molecular. 

Todo lo descrito con anterioridad sobre el enlace qu.í11ico, 

debe servir al alumno corr.o una ligera introducci6n para su e~ 

tudio. Por lo mismo se sugiere se profundice sobre este tema 

en sus futuros cursos pues resulta importante para el entend~ 

mi~nto de enlaces ~ue se for~an en com~ucstos orgánicos e -

ino~~ánicos, pues van a ser detcrminan~es en su comportamien­
to .. ~.demás, con una clara comprensi6n del enlace c_:u.ímico au­

men~arán las rosibilidades de entender reacciones químicas -
que se estudiarán en asignaturas posteriores. 

69 



Como una aplicación de los tres modelos de enlace conside­

rados en el.curso, es importante revisar brevemente dos tipos 

de.Compuestos: metales y complejos. Se considera que si ésto 

no se dtí, al alumno le parecerá demasiado "te6rico 11 y estre­

cho ,el desarrollo de esta parte del rrograma. Quizá no debe 

buscarse ser exhaustivo en el tratamiento del enlace metálico 

y al de coordinación (lo que más bien debe plantearse de acue~ 

do al programa vigente en las químicas analíticas y en la fu­

tura revisi6n con la inclusi6n de cursos de química inorgáni­

ca) sino aterrizar en lo concreto 'i en ulgo nuevo que le per­

mita al alumno aplicar sus conocimientos. Es más, esta revi­

sión o aplicación puede darse al ir desarrollando cada modelo. 
En especial con uni6n ~1alencia introducir complejos y metales 

y con orbital ~olecular profundizar un poco más en la teoría 

de bandas para ~etales. Todo esto a nivel de un texto co~o 

Sonnessa ( 8) . 
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IONES COMPLEJOS. 

El estudio de los iones complejos o también lla~ados com­

puesto~ de coord±naci6n es muy amplio y representa además una 

de las áreas más prol!ficas de la investigaci6n qu!mica. Son 

compuestos muy importantes porque: a) los complejos son unid! 

des estructurales en muchos compuestos cristalinos: b) suelen 

ser las especies más importantes en soluci6n acuosa; e) sue­

len ser intermediarios en mecanismos de reacci6n d) son muy -
reconocidos como agentes que sirven en las funciones vitales 

durante los procesos fisiol6gicos de crecimiento de plantas y 

animales, por ejemplo la clorofila, hemoglobina, Vit. B-12, 

etc. 

En la asignatura de química para Q.F.B., normalmente se bri~ 

da muy poco tiempo al estudio de estos compuestos debido a la 

brevedad del curso; por la que se debe aprovechar al máximo p~ 

ra que el alumno adquiera los conocimientos básicos. Consider~ 

os que para entender el terna debe aplicar todos los conocimie~ 

tos adquiridos hasta esta altura del curso, principalmente pe­

riodicidad y modelos de uni6n qu!mica. Por lo mismo se sugie­

re sea el terna de una futura química inorgánica en la carrera 

de Q.F.B. Sin pretender ser exhaustivos se daran los elementos 

entrales para abordar este tema. 

Los aspectos que el alu~nc debe r~visar par~ el estudie de 

los compuestos de coordinaci6n son: 

a) Definición 

bi Nomenclatura 

c) Estructura 

d) Ternas de enlace 

e) Propiedades (rnagn~ticas y 6pticas). 

Este terna está incluído en la mayoría de textos de química 

con un nivel acad~mico similar; la informaci6n varía, tal vez, 

s6lc en la manera de exponerle, por lo que se sugieren los s~ 

guientes textos que pueden usarse como complementarios, además 

de que contienen la informaci6n suficiente para el estudiante 
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de'este.niveL Los.textos son¡ Gray (5), ~lhitten (10) Carmell 

(29), ·Sienko. (301, B.asolo (31l. En particular recomendamos el 
t~xto ,:.de .CartrneÚ (2!H, .pues considerarnos que está muy cornpl~ 
to; 

·A contihuacidn se hará un breve resumen de los aspectos 

que el alumno debe abordar en el estudio de iones complejos 
en su curso de qu1mica general. 

Un ión complejo puede def tnirse como una entidad cargada 

formada por 11 piezas 11 que tienen existencia separada en una so 
4- -

lución. Por ejemplo la unidad Fe (CN) 6 muy estable, se pu~ 
de considerar formada por Fe 2+ y CN-, ambas especies son com~ 
nes en soluci6n acuosa. Todo i·6n positivo rodemos imaginarlo 

como un ácido de Lewis potencial, capas de coordinarse con b~ 

ses para formar complejos. Los iones de los elementos de tra~ 

sici6n son los que forman mayor nrtrnero de ccmplejos. 

Un complejo está for~ndo por atamos con un centro positivo 

unido a un número determinado de mol6culas o aniones llamados 

ligandos. El átomo ligado directamente al ión central se lla­

ma átomo dador. El nümero de átomos dadores se llama número 
de coordinación del átomo central. El átomo central está ro­
deado por una primera capa de ~tomos o mol~culas fuertemente 

unidos (primera capa de coordinaci6n) y una segunda capa d~­

bilrnente unida (segunda capa de coordinaci6~). 

Nomenclatura. 

La nomenclatura puede ser revisada en cualc;.uiera de los te~ 

tos sugeridos; para lo cual el alumno debe realizar el sufi­

ciente nfimero de ejercicios si desea dominar el tema. 

Estructura. 

La geometría más común para los iones corr.9lejas es la oc­

taédrica; donde el átomo metálico se encuentra en el centro 

de un octaedro y los ligandos se encuentran localizados en los 
v~rtices. Los complejos octaédricos se presentan a todo lo -

largo de la tabla peri6dica, sin embarqo, es entre los elementos 
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de transición de transición donde. se l!netientran mayor divers.:!:_ 

dad de complejos octa!ldricos. 

El nGroero de coordinación para los complejos octaédricos es 

de 6, pero ade!Ms existen muchos complejos donde el nlimero de 

coordinaci6n es 4, para los cuales son posibles dos arreglos 

geom~tricos; tetraedro o cuadrado planar. Los complejos donde 

el nümero de coordinación es 2 tienen geometría lineal. Puede 
haber también complejos con n1'.lmero de coordinación de 5, 7, 8 

y 9 d m4s, pero son compuestos muy raros. 

Enlace en los Complejos. 

El enlace en los compuestos de coordinaci6n puede ser des­

crito con ayuda de tres modelos principalmente: a)Teor!a de 
de Enlace Valencia; b) Teoría de Orbital Molecular (teoría del 
campo cristalino y teoría del campo li~ando); c) Enlace I6ni­

co. Sin embargo, los dos primeros muestran ser más descripti­

vos y aportan mayor información sobre su estructura y propie­

dades. 

La teoría de nelace valencia explica las propiedades es­

tructurales y magn~ticas pero no los colores de los complejos; 

la ventaja que presenta es de ser muy sencillo y emplear la -

visión cl~sica del enlace químico. 

La descripción mediante orbitales moleculares explica todas 

las propieades, por lo que tal vez sea el más adecuado. Sin 

embargo, la desventaja radica en su dificultad. Para lograr -

entender ésto se rec:!uiere conocer la forma en que se compor­

tan los electrones rajo la influencia atractiva de diversos 

centros como los que tiene un complejo. Existen dos modelos -

basados en esta teoría y son: a)teor!a del campo cristalino, 

b) teoría del campo ligando. 

La teoría del campo cristalino supone que los enlaces en­

tre los ligandos y el i6n central son completamente i6nicos, 

lo cual, se sabe, es falso ya que poseen tanto carácter i6ni­

co como covalente. La teoría de campo ligando atribuye a di­
chos enlaces un caracter en parte i6nico y en parte covalente, 
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por lo. que se consider.a el .modelo Jiiás • c6.mpleto. 

Propiedades; 

Las ,propiedades magn!!ticas y ópticas de los complejos son 

las más.estudiadas. Se.recomienda el texto de Whitten (10) p~ 

ra esta parte. 

La mayor1a de los iones complejos de los metales de trans~ 

ci6n presentan en el agua colores característicos. Arrhenius 

atribuyó el color al i6n ~etálico; actualmente se cree que en 

la determinación del color interviene el ligando combinadocon 

el ión metálico. Los iones con capas d parcialmente llenas g~ 

neralmente tienen colores pálidos, mientras ~ue los iónes con 

número de oxidación elevado pueden estar intensamente colore~ 

dos. 

Por otro lado, muchos complejos de los metales de transi­

ci6n son paramagn~ticos; esto es caracter1stico de especies 

que tienen electrones desapareados. Los cambios en estructura 

o ligandos producen cambios en el paramagnetismo. 

Cada uno de los aspectos mencionados sobre el tema de com­

puestos de coordinaci6n deben ser ampliados por el alumno, 

pues de ello dependerá el grado de comprensi6n del tema. Es -

importante que el alumno adquiera estos conociüicntos, pues 

el Q.F.B. continuamente se relacion;i, con estos corr:puestos en 

el estudio de procesos fisiol6gicos. 

Si como se ~lantea, en un curso de química inorgánica a n~ 

vel de un segundo semestre se abord~, entre otros, el tema de 

compuestos de coordinaci6n, la introd 1Jcci6n a las qu1micas 

anal!ticas estar!a completa; asi pues, la quimica analítica 

solo tendría que comenzar con el comportamiento de estos com­

puestos en soluci6n, sin necesidad de repasar sus caracterís­

ticas elementales. 
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CAPITULO I I I 

" PROBLEllARIO DIOACTICO 1
' 



INTRODUCCION, 
::/:-::'.·· :~:: 

En este capitulo se inclUye )1na>seri~ de p'.roblemas que se 
han cónSiderado 'representativos de: los'.'temas tratados en el 
éap1tulo ani:erio~. . ... e . 

r.Os problemas están .ordenados é~ri. la siguiente secuencia 

temática: 

I. Modelo At6rnico de Dalton (Estequiometria} 

II. Experimento de Millikan 

III. Efecto Fotoel~ctrico 
IV: Modelo Atómico de Bohr y teor1a ondulatoria de.De Bro" 

glie. 
V: Modelo At6mico Cuañtico Moderno 

VI. Propiedades Peri6dicas 

VII. Enlace qu1mico 
VIII. Iones complejos o compuestos de coordinaci6n. 

Los problemas tienen corno objetivo reforzar los conocimie~ 

tos adquiridos e introducir al alumno en la resoluci6n de los 

mismos como una aplicaci6n de los conocimientos te6ricos. Por 

otro lado, no debe pensarse que son el número de problemas s~ 

ficientes para completar su estudio; por el contrario debe a~ 

pliar el namero de problemas a resolver para cada tema. 

Se propone como una metodolog1a de resolución la siguiente 

esturctura: 

A. Objetivos 

B, Enunciado 

C. Resoluci6n (colocado del lado izquierdo) 
D. Explicaci6n de refuerzo te6rico (colocado del lado der~ 

cho). 
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PRJBLEWlS I. M)DE[D A'I01ICO l1E DllL'!ON (estecruianetrl'.a) • 

OBJETIVO GENERAL. 

Resolver probleras sobre este<:'Uianetría y recorocer los fundarrentos del 1-txlelo At6nico de ralton. 

OBJETIVO PROBLEW\ I-A 

utilizar el razonamiento de cel ton rara determinar f6ll'1Ulas emrfricas. 

Enunc.\acb. 

D:>s cx:npoostos r¡ue contienen carb:mo 'J oxigeno; en uno la rclaci6n c1e reso c/o es de 0.75 en el otro es de 0.375. 

D3terrninar a qué relaci6n corres ronde la fórmula CD y a cual ro2• 

Si la relación C/O = O. 75 rorresponde a la fónnula CD, 1\ rartir <'le las relaciones estequianétricas, I:nlton P1"!! 

entonces a la relación C/0 = O. 375 le corresponde...... te6 las dos hip5tesis más sencillas: 1) Si a C/O = O. 75 

g = 0.75 y ,,; = 0.375 n=número de átaros. 

e= (0.75) o e= (0.375) no 

determinando n de O 

n Yl .. (i:m Yl n = ~:;;5 = 2 

la relaci6n C/O = 0.375 pertenece a la fórmula CD2 
Si la relación C/O = O. 375 rorresponde a la fónnula CD 

tenerrcs: 

g = 0.375 

e = (0.375) o 

y ?f = 0.75 

ne= (0.75) o 

le corresrondl'.a la fónnula CD, entonces a la relaci6n 

0.375 le corres;.ondía CD2; 2)Si la segunda relación era 

CD, entonces la prirrera sería c2o. 

Iñl ton razonó "118 una rrol&:ula diat.6mica CD serÍA m1s 

dificil de descomrx:mer, es decir, es nús estable y CDnD 

el cnnpuesto C'/O = O. 75 era más estable, a éste le asi9: 

n6 la fónnula CD, ror lo tanto el conq?uesto C/O = O. 375 

deberl'.a ser de fórmula m2. 
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Para determinar n ile C 

ne= {0.75) o 

- 0.75 
n - o.TiS" 

s± o - e 
- 0.375 

2 por lo tanto C/O = O. 75 correSJ>Jnde 

a la fflnrula cp, 
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OB,JETIVO PROBLEMA I-B 

Ejercitar el cálculo de fórmulas mínimas 

ENUNCIADO. 

Seg(m el análisis un compuesto tiene 1"/ .09 % de magnesio, 37 .93 % de aluminio, 4 44. 73% de ox!_ 

geno ¿Cuál será su fórmula empírica? 

(1) (2) 
ELEMENl'O M11.SA CM0E. j 

(en 10 g 
Mg 17 .09 g 

Al 37 .93 g 

o 44.98 g 

rrg º· 703 
~ 

Al 1.406 --o.703 

o ~ 
0.703 

(3) (4) 
PESO ATCNICO 

(P.l\.) 
(n~ll.E./P .A.) 

24.31 0.703 

26.98 1.406 

16.00 2.81 

2 
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Conocemos el porcentaje en peso, es decir, 

el número de gramos de cu.da elemento en 100 

g de compuesto. 

Dividiendo la masa del elemento entre su 

peso at6mico obtendremos "n 11
, el número de 

átomos gramo de cada elemento en el compue~ 

to (4). 

Si multiplicamos o dividimos los valores de 

la columna (4) por el mismo factor tendránc,f'l> 

la mismo rel.:i.ci6n. En este caso se opt6 r ~ 
por dividir entre el valor mlis requeño y ';;i ~ 
as1 se obtuvo la f6rmulu empírica m!nima. ~ 

= rn~ 
c.>'l· 
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PROBLEMA I-C 

Ejercitar los cálculos de pesos equivalentes en reacciones ácido-base 

ENUNCIADO. 

¿Qué peso de Na 2 co3 se necesita para neutralizar 4,89 g de ácido clorhidrico? 

La reacción de neutralización es: 

2HCl + Na2 C03 ____.. 2 NaCl + H2 C03 

a) 4.89 ~ HCl X leq HCl = 0.134 eq l!Cl 
36,46~HCl 

b) 0.1341 eqHCl reaccionan con 0.1341eqNa2co
3 

53g Na 2 co3 
1 eq Na 2 co3 

7.11 g -

Por lo tanto, se necesitan 7,11 g de Na
2 

co
3 

para neutralizar 4.89 g de HCl. 

BO 

Es necesario conocer la reacci6n qu!mica ba­
lanceada. 

a) Si se conoce el nGmero de equivalentes de 
alquno de los reactivos (en este caso se 

pueden determinar los de HCl) se conocerá 

el namero de equivalentes del otro, pues 
siempre 1 equivalente reacciona con 1 equ~ 

valentei para el HCl el peso equivalente 

es igual al peso molecular, debido a que: 

Peso Equivalente 
(ácido) 

Peso Molcculnr 

b) Se sabe que lequivalente de I!Cl reaccion~ 
rá con lequivalente de Na 2 co3 . 

c) El peso equivalente de una base se calcu-
1 a median te : 
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Peso Equivalente 

(base) 

Por lo que: 

Peso Molecular 

106 53 g. 



OBJETIVO PROBLEMA I-D · · 
Ejercitar el cálculo de pesos equiv~lentes e~ r~acc.iones ·óxido-reducción. 

,· '.·,.,.' ' ' ... ·.·. 

ENUNCIADO, 

a) En una reacción determinada el Mn02 en solución con l!Cl se reduce a MnC1 2 ¿Cuál es el peso 

equivalente del Mn02 ? b) En una cierta reacción el HN03 se reduce al No2 ¿Cllál es el peso 

equivalente del HN0
3

? 

(a) 

(b) 

Heacci6n química 
+4 

Mn02 ~2-~-~~~ 
+2 

MnC1 2 

El N6m. de electrones (é) ganados por el 

Mn son 2 entonces 

p.eq,Mno
2 

11mcci6n Clutmica 
>', 

llNO¡ 

P.M. = 86.94 = 43 .47 g 
--r- -r 

1 ~--- +4 
N02 

El nitrógeno intercambia un electrón 

por lo tanto: 

p.eq,r!N0
3 

=P.M. = 63.02 
--¡--

p.eqivalente = p. molecular. 

63.02 g. 
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(a) 

En el Mno 2 el estado de oxidaci6n dal n1~nga­

neso es + 4, (también se puede escribir + IV) 

y en el MnC1
2 

es+2, es docir, se intercarrbiaron dos 

elec trenes. 

debido a que: 

Peso equivalente 

(REDOX) 

P.M. 

Peso mol cculnr 

11 Electrones inter­
carrbiiJhles. 

p. eq.MN02 

2 (electrones l 

(b) 

En este caso corro el nG:rcro de electrones que se in­
tercambian es 1, entonces el peso equivalen­

te es igual al peso molecular 



OBJETIVa° PRCÍBLEMA I'-E 

Ejercit~r el.c<Ubulo de iiorcenl:'aje en peso de una sustancia 

ENUNCIADO; - : - - --- - - -

¿Qu~ ~cantidad ae.·: un.a -me~!cta ::dei éJ5Í)en:cpeS~· ele azúcar y dol ~% en sal es n•.·c<.rnaria par,1 tent·r 
'230 _g, de azúcar?; 

-r_;¡¡ cantidad de mezcla que contepdrán 230 g de 

-a za.car es . . ; . 
g Mezcla:230 g azticar X lOO g l!azcla_ 242 g 

95 g azilCar l~zcla 

Por lo tanto 242 g de mezcla contienen 230 g 

de azúcar y lo demás es sal. 

OBJETIVO PROBLEMA I-F 

La mayoría de sustancias no son 100~. puras 

por lo que hay que tomar en cuenta las impur~ 

zas. 

Si una muestra tiene el 95% en peso de cierta 

sustancia, ~sto quiere decir que hay 95 g de 

d.icha sustancia en cada 100 g de muestra. 

Ejercitar el cálculo de densidad de las sustancias 

Calcule el peso de Na2 cro
4 

contenjdo en 200 ml de una disolución al 20% de Na 2cro4 . Su densi­

dad es l.19 r¡/ml. 

Peso de N:I2cre4 47 .6 g contenidos en 200 ml de 

disoluci6n. 

01 

La densidad se puede definir como la masa por 

unidad de volumen. Matem.1ticamentc se puede 

definir como: 



OBJETIVO PROBLEMA I-G 

Ejercitar el c<llculo del rendimiento de cierta reacci6n, relacionando la pureza (% en poso) y 

la densidad. 

ENUNCIADO. 
Una muestra de 15.6 g de c 6 H0 reacciona con HN03 en exceso y origina 18 g de c 6H5No2 • a) ¿Cuál 

es el rendimiento de esta reacci6n con respecto al c
6

P. 5No2 , si se tiene HN0 3 al 63% en peso, 

con una densidad de 1.42 g/cc y so agrega un exceso esteguiométrico del 30%? b)¿Qué volumen se 

agreq6 d~ HN03 para la muestra de 15.6 q de benceno?. 

a) C~lc-ul-o~d~e~l~r-e-n~d-i_m_i_e __ n_t_o~~~~~~~~~~~,--a-)~~~--~~~~~~~~~~--~~~~~~­

Reacci6n 

P.M. 

HN0
3 

63. o g 

1C6H5 No2+ 11! 20 

123.l g 18g. 

24.6 g. 

Por lo tanto el rendimiento de la reacci6n con res­
pecto al c

0
H

5
No2 es de 73. 2 i. 

b} Calculemo~-; lü cantidad total de flN03 agreg~ 
da. 

lc6116 + 1 llNOl --·--- C6'1s~02 + 1120 

15.6 g X = 

La ecuaci6n indica ~ue lmol de benceno reacci~ 

na con l mol de ~cido para formar 1 mol do ni­

trubenceno. Te6ricamente 15.6 g de c6H6 debe­

r!an formar 24.6 g de c 6P5No2 , si el rendimie~ 

to de la reñcci6n fuera del 100%. Sin embargo, 

lo gue en realidad se obtiene es 18 ~ de c6n5 
N0

2
. Cowo el rendimiento se calcula .... 

b) 

Rendidimiento =Producto obtenido realrrente 
PrOducto Obtenido t€6ricam:mte 

X 100 

~.sf. se obtiene el rerrlimiento real. 

La reacción indica c¡uc la relaci6n es de 1: 1 

como la cantidad de 15.6 g do c 6H6 no es una 



15.6 g/C/H6 X 1 mol 0,199 mol 
78.ií!fc u 

6 6 

* P.M. = Peso molecular. 

Como la reacci6n indica que 1 mol de bence­

no reacciona con 1 mol de ~cido_n!trico 

o.199 {11mt; ~~"• ~ ll.'j~.,.,.101 7~ ~ 1_7""'' ' 
entonces 15.6 g de benceno reaccionan con 

12,58 g de ácido estequiométricamente. 

El exceso esteguiom6trico de HN03 del 30% 

corresponde a 

30 % X 12.58gHN03 
100 % = 3. 77 g de Hl!J03 en ei<eeso. 

¡:or lo tanto la cantidad total ser:!a: 

12.58 g + 3. 77 g = 16.36 g de Hl!Kl)' 

El volumen al que corresponde esta cantidad 

de HN03 es de HN03 = 16. 36 g/HN03 X-··· 

1002 X lec = 16.937 ce. 
68 g/HN03 1.420' 

El volumen total agregado de HN03 es de: 

--------------------- 16.937 ce. 
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mol, sino s6lo 0.199 mol, entonces debe reac­

cionar con 0.199 mol de HN03 • 

Si 0.199 mol HN03 y 1 mol de ~ste pesa 63.0 g 

entonces, O .199 mol equivale a 12. 53 r¡ ~e !!1!'0
3 

Pero como se agrega un exceso estequiométrico 

del 30% y lo sumamos a la cantidud csteguiom~ 
trica, su obtcnd.rti lil ca.ntid.Jd tol.:il de llN03 
agregada. 

Para calcular el volumen en el que se encuen­

tra la cantidad total encontrada, es necesario 

tomar en cuenta su pureza y densidad en la dí­

soluei6n. 



PROBLEMA II EXPERIMENTO DE MILLIKAN 
OBJETIVO GENERAL. 

Practicar las ecuaciones y deducciones del experimento de.Millikan 

Ohietivo Problema II. 
Calcular la masa y radio de la gota de aceite y la carga del electrón segun Millikan. 

ENUNCI!IDO. 
En el experimento de ln caida de Ja gota de aceite de Millikan se determinan los datos siguie!!_ 

tes: Distancia (D) entre placas 1.60 cm; tensión aplicada (v) 4550/500; densidad del aire ( a) 
1.2 x 10- 3 g/cm3 ; distancia de caída (d) 0.60 cm; viscosidad del aire (n) 1.824 x 10-4g cm-l 

s-1 , densidad del aceite ( ) 0.90 g/cm. Tiempo promedio de caída 21.2 s¡ tiempos sucesivos de 

elevación (Tu) 46.2, 27.8, 15.7, 13.0, 45.0 y 21.2 s. a) calcula el radio (r) y la masa (m) de 

la gota de aceite; b) calcula la carga promedio (q) sobre el electron y compara con el valor 

aceptado. 

a) En el equilibrio de fuerzas tenemos 

(fw-Fb) - Fr = ma : o - - - (!) 

Considerando esf~rica la gotn de aceite. 

fw=mq • 4/3-;T r3, g - - - (2) 

donde .¡ = densidad del aceitn y g=9. 01 2 cm/H 

Fb • 4/31l'r3 fo. g (3) donde r =radio y 

1~ = densidad del aire 

Fr ~. 6 11'"'\ r v - - - (4) donde Y\• viscosi­
dad del aire y v = ve 
loe idarl terminal con!'_ 

tan te. 

Las fuerzas que actúan sobre la gota de acei­

te en un campo gravitacional son: 

A principin una fuerza descendente pausada por 

f'll peso (Fw) acompañada de una fuerza ascende!!_ 

te (Fb) debida ul desplazamiento de un volumen 

equivalente de aire. Conforme la gota se acel~ 

rase establece una fuerza de resistencia (Fr}, 

despues de cierto tiempo (Fw-Fb) = Fr alcanzá~ 

dose el equilibrio y a • o, es decir, la gota 

de aceite caé a v-cte., entonces tenemos las 
ecuaciones (2), (3) y (4) ¡al relacionarlas 

obtenemos la ecuación (5) para calcular el 

ílG 



sustituyendo en (1) a (2), (3) y (4) 

4/3'lrr
3 C/-f,J<J = 6'!1'nrv - (5) 

despejardo r de (~) ··--------. 
_ \~~824 x 10-4qc1n-ls-1) (0.02113 cnv'sl 

r - ~4(Q.""go g/crn3 - 1.2 x 10-3 g/c.111 1> 981 cnv's2 

r = 1.623 x 10-4 cm 

Cálculo de la nasa (m) 

m = vi.¡ y caro vt = 4/3'iT r 3 donde v' = volumon 

m = 4/3iir
3¡ 

sus ti tu yendo valorea 

m =} (3.1416) (1.623 x 10-4crn) 3 (0.9 g/crn3) 

m = l. 612 X 10-llg 

b) cálculo de la carga prorredio del dcctr6n (q) 

caio la gota de aceite absorbe carqas ¡:uede ser in­

fluenciada ¡:or un cam¡:o el~i= ¡:or una fuerza 

caulorrbica Fe 

Fe = Eq - (ti) donde E = intensidad del canpo eléc­

trico y 

q = carga total que se ejerce 

sobre la gota de aceite 

radio (r) • Tedas las variables son conocidas excepto v, 

por lo que hay que calcularla prinero, para poder cale.!!_ 

lar el radio. 

1\nálisis dirrcnsianal 

r-n el caso del cálculo de la m::1sa (m) de la gota de 

aceite, se principia con la f6rnula de densidad C-f ) • 

a:xio la gota ele aceite se considera esférica el vohmen 

v1, esta dado ror 

v1 = 4/3'll" r 3 

b) En el ex¡:erilrento la gota de aceite absorbe cargds 

rnsitivas o ncgu.tivas. Si se uplic:i un c.:mp::> eléc­

trico, la gota será influenciada p:Jr una fuerza cau 

lorrbica Fe. 
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fediantc la aplicación del caJT<Xl eléctrico adeacua­

do se p.iede hacer que la gota dt! aceite s::. mue.va c1c 

mmera ascendente a 1.111<:"1 velcx:::itla<l constante (vu), 

de tal . m::1nera que las fuerzas que actúan sobre ella 

sean cero, obten1endose la ecuación (7). Si se Su:!_ 



Cuando la gota de aceite asciende a Ul1a velocidad 

constante teneiros 

-¡;>,¡ + fb - Fr + Fe = u - - - - (7) 

Si sustitu:úros en (7) las ecuaciones (2), (3), (4) 

y (6) 

- 4/3'1Tr3Cf-.f.)9 - 6'1i"l""u + Fq =O - - - (8) 

resol viendo ¡nra q 

= 4/31T r 3 ($-/.,)g + 61fl}r(d/tu) 
q VD - - - - (9) 

Clilculo del (tu) tiempo que tacl1 la rpta de aceite 

en recorrer ciérta distancia (d) 

tu= 46.2 + 27.8 + 15. 7 + 13.0 + 4'.j.0 + 21.25 28 •75s 

entonces vu = 2~:~~ ~ = 0.0213 cm/~ 

!i11!;Li.L11yu11do v;ilon•:; ('J) 
-4 J -3 ·i 

e¡,_ 4/J(J.J<J) (1.623 x 10_ r.m) (IJ.~lJ-1./.xlO r¡/cm) 

981 cnv's2 + G (J.14) (1.824 x 10-49 cm-l 

s-1¡ (l.ó23 x 10-4 cm) (U.U213 cnv's) 

(455ü/500)/1.60 cm 

q = 4.86d x 10-109 cv/;s2 o esu.. 

Valor igual al ac<'!,Jtado. 
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tituyen en (7) las ecuaciones (2), (3), (4) y (6) se 

obtiene (8) • 

Puesto que vuse pude dct.enninar csr-ecificanto tu, es 

decir, el ticmfx:> que tarda la qot..:i de aceite en ~ 

rrcr una d istzmcia (d) .::ixcnúentc; y puesto que E :;: 

v/D donde V es la tensión aplicuda al campo cl&:tri­

PP' de distancia entre placas D, entonces reolsviendo 

¡nra q d>tenenos (9). 

llnálisis dilrensional 

c¡¡<J 

<-"-> 
ce\3 

l/cm 

..!l.T--__ s ___ = ~ 

_J_ 
cm 

El valor d" 'f uceptado bicne rcrort:adc en la litera­

t1ira.. 



PROOLEM1\S III. EE'ECil'.J FUTOELECTRICO 

O!lJEl'I\/O III-A 

Clacular la fwici6n trabajo cinética para el efecto fotocl~trico 

El'IUNC:IADO 

Ia longitud de onda umbml para la emisi6n de electrones ele una su¡::crficie ele sodio es 5400 A. G:llcula a) la 

funci6n trabajo ~ de un electron en eV; b) ¿CU'll es la mix:ina energta ciOOtica en eV, de un fotoelcctron emi­

tido, c-..ianclo se hace in::idir una luz de 2000 A sobre la superficie. 

a) Ia funci6n trabajo ~ = E = h~o; ,Jo = ~Jo = fre-
10 )l.o cuercia 

J} = 3xio cm/s = 5. 5 x 1014 s -l unbral 
0 0.5400xl0-4cm 

~=E= hVo = (6.62x10-27erg/¡() (5.5 x 10-l4¡(-l) 

~ = 36. 77 x 10-13erg 

Si l =•V= 1.6 x 10-lZerg ~ = 2.298., V 

bl E<= 11v - 11J 
0 

¡) = 3 X 1010 cm/S = 15 X 1014 
0.2 X 10-4cm 

-1 
s 

(6.62 x l0-27erg s-1 x 15xlo14 s-1) - (6.62x 

10-27erg s-l x S.5 x io14 s-1) 

E = 62.8 x 10-13erg = 3.908 ., V 

Einstein señaló que la energta de Ün fotón estaba dada 

por E = hV donde h es la constante de Planck y V la 

frencuencia de la radiaci6n. 

Para que se emitan electrones de una sur::crficie de cic.E. 

to netal, se requiere una energfa umbral o funci6n tra­

bajo, ~' la cual representa la energia minina necesaria 

para vencer las fuerzas de atracción entro el electrón 

y el rrctal. 

Si la energía E de la r01diaci6n que incide sobre el ma­

ta! es rrayor a ~' la cantidad restante de energ:La se 

convertirá en energ1a cin6tica por lo tanto 

E = hV = hV0 + }. mv2 

E = }. mv2 = E - ~ = h nJ - Va) 

89 



cnrer rvo Pl1CB1EMA III-B 

Ejei:citar al Cálculo de Frecuencia Umbral Necesaria para Desprender Fotoelectrones de Metales 

ENUNCIJ\00 

L1 función trabajo del tungsteno es 4.52 V. a) ¿CUál es la longitud náxin'8 de la radiación para ¡:oder emitir 

futoolectrones? bl En una fotocelda de tungsteno ¿Se p:xlria usar luz visible? 

a) hl funci.6n trabajo ¡6 = E = h o = 4. 52 =e V 

4.52eV = 1.24 x io-12erg 

calculo Va 
¡J., = ~ = 1.24 X 10-12erg = 1 094 X 1015S -1 

h 6.62 X 10-27erg S • 

corro 

V.:i = ~ entonces ::\. = __:::__ A. o 1l 
_ 3 X 10llJ cm/S -5 

O - l~ -l = 2. 74 X 10 cm 
l.0~4 X 10 S 

Por lo tanto para ¡ oder emitir fotoe lc.."Ctrones scr:i. 

necesaria luz con longitud de onda (;>.,.) rrenor o 11ils 

ta 2. 74 X 10-5 cm. 

b) L1 longH.ud de onda (,A) de la luz visible esta den 

tro del rango de 10-5; ¡:or lo tanto si seria útil -

el ttu1gsteno para usarlo en una fotocelda con luz 

visilile. 

a) Saberros que la función trabajo (¡6) representa la ene_E 

gia (E) necesaria para desprender electroneG de la su 

¡:erficie de un retal y caro E = h V -
.J = ~ ele dende conocem:>s E y h (constante de Planck) . 

l\Gi obtenemJS la frecuencia (V ) de la radi.a­

ci6n a(Jlicada. Partiendo de la relación 

V = ~ dordc e es la velociad de la luz igual a 3 

x 1010 
cnv's y,:\.. es la longiti.rl de onda: en 

tonccs 

;>... ~ f y as1 obten=s la lonc¡itud de onda de la ra 

diaci6n que debe a~licarsc pum que w desprendan fo 

toelectrones del tungsteno. 

b) L3 lon<¡itud de onda de la luz visible es del rango de 

10-S (dato obtenido de lJ literatura) al carprararlo 

resulta ser silnilar al obtenido, es decir si radia­

nns con luz visible al ttm9steno sera posible el des 

prendimiento de fotoelectroncs. 
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PIDBUW\S IV. !>bdelo At6Jnico llohr y Postulado ae I:é BJ:O;Jlie; 

am."'l'IVO CJM:ML. 

Ejercit;,-.r los cálculos scbre rrodelo at6rnico de Bohr, así cano el can¡nrtamiento ontlulatorio del electrón 

según ce Broglie 

O!JJE'l'IVO i'IV!JLFl11\ IV-JI 

Calr:ular lon,¡itudes de onda y energills de .ionizaci6n a ¡.irtir del m:xlelo ¡:¡b'.'lmJ.co de !Johr. 

EN!JNCIJ\!X). 

Basfu1dose en el modelo at6mico de llohr calcular: (a) la longitud de onda, la energía corres¡:ondiente y en guc' 

región del espectro se encuentra la luz emitida cuando W1 electron pasa de n=3 a n=2 (b) la cnergfa de ioni::u­

ci6n y el ¡:otenciul. de i0nizaci6n del átono de hidrcqeno en .. V. 

(a) 

2_. = r,¡ = Ry (2... - __!,_) 
A. n2 n2 

(1) 

Si Ry = 2 '!i2 m r.2; r.h2 donde c=Jx10
10 on/seg. 

Ry = 109,678 cm-l llamada constante de Rydberg 

l -1 l 1 X= 109,678 cm <;r - ;r> 
l -1 "X"= 15233.055 an 

A.= 1 
l.52TI:OS! an-·l = 656467 X 10-S cm. 

= 6510 .O. 

(a) Cbnocerros la f6Dllllla de Hydl:erg (1) para cillcular 

V para las transiciones electronicae en el átaro 

de hidr6gero. 
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Cbn esta f6rmula rodenos calcular la .longitnd de 

onda pues rorocaros el valor de Ry, el nivel encr 

géticc n, y el n2. 

Cbrociendo A , buscam::is en el espectro electrcnag­

néticc a qué regi6n corresponde y a qué serie es­

pectral pertenece (buscar en la literatura) . 

Cboociend::l >-.. roderos ccrocer la energía asociada 

a dichn tran:::;ici6n cncrgGlicü de ucueréb al scgun-

Cb ¡:ostulado de Bohr .i.r: = ~ 
A. 



se encuentra en la regi6n visible y por lo tanto co~ Conocem::>s t> (cte. rle Planck), c (velocidad de la luz) y 

¡:onde al espect.J:O de la serie de Bal.m:>r 

Cálculo de la energl'.a (<\E) correspondiente cerro: 

<IE:hV = he (2) 
"5': 

Sustituyendo valores: 
-27 10 AE = (6,63 X 10 e,. ef) (3 x 10 cnv'se¡¡) 

6. 64 7 X 10-5 cm. 

AE = 3.0298 X 10-12 erg. = 1.8936 ev. 

(b) Erergfa de Ionizaci6n. Jfi 
A.E = EI : he Ry (~ - l ) 

l 

llJl = EI = 13.6 eV 

Potencial de Ionización 

En = PI cuaru:b n = l para el estado basal 

p::>r lo tanto, PI= -13.6 eV/n2 =-13.6 eV. 

(b) 

calculada anterioill'e!lte. 

Ci:m Rydberg se cnnoce V = l para las diferentes 
T 

transiciones electr6nicas, si bF. = he = h c V 
"".\: 

muJ tiplicando omt.os mianbros de la ecuaci6n de 

Rydberg se tiene: 

AE = He Ry ( +- }-J 
nl n2 

Para calcular energías de ionizaci6n sin que se especi­

fique en que nivel se encuentra el electr6n, se surondrá 

su estado basal o de rn!nima energfa, esto es n=l; ¡:ara 

desprender el electr6n del <!!:roo se cnnsidera la últ.1ma 

6rbita n =oc, 

El p::>tenciill de ionización se entenderá cono la energ!a 

que tiene un electr6n en el átroo dependiendo de n y s~ 

rá'. igual ¡:ero de sigoo contrario n la enerrJ1'.a de ioniz!:_ 

ci6n. 
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ffiJEl'I\,I'.) P!OlLFW\. IV-B 

Fjercitar el cálculo de niveles enért;éticos ·.en ·transkio¡¡es electronicas !:asándose en el rodelo atómico rle Pohr. 

F'nunciad:>. '" ·~ -·:. '<' ,-_ . : ,- ' "~;!'"· _:;· .: ·. . 

Ia nerie c:le Lyrran de lineas:c..c;~aleH ñc_~i~~n ~~-r~·en las tranniciones en c;ue el clectr6n excitado vuel-

ve al nivel n = l. calcular el n¡m:,ro <':u'intÍ;,,·.n,del:;,.stac1o inicial para la linea de Ly¡"iln nue tiene V=n492,208 
··1 . 

an 

Utilizando V 2II m e4 

--;r- 1 1 <7---;i 
2 

Iil. serie de Lyrnan ""!'ieza en 82259 an~l y continú.1 hasta 

109687 m~1 • 

donde n2 es el núnero cu'!ntico del estado inicial ce una saberos eme todas las CoSicioOOS ele las lineas es!X'Ctra-

l!nea c'e emisi6n y n = 1 para la serie de Lyrran les quedan determinadas ror 

= Ry = 109672, 581 an-1 

tenEm>s nue: 

Ry(~-+) 
1 n

2 

y como V 97492, 208 =-l entonces, 

97492, 208 c:m-1 = 109672,581 01\-l (1 - !2 ) 

n2 

despejané'o n2 obteneros que su valor es i~ a 3. 

~ ) donde n, y n2 son n!ineros 
n 

2 

enteros y n, n
2 

~, r:ue f')ra Lyrran n1 = 1 

Si ronocaros el ntlrero de onda (V) de la l.l'.nea es~>ectral 

sdlo es necesario sustituir valores y despejar n2, el 

n(FeIO cu!intico el.el estado inicial solicitado. 
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Cl3JEl'IVO PIDBLEMA rJ-C 

Relacionar los principios básicos del irodelo at.6nico de Bohr y del ¡:.ostulado de lle Bro]lie ire:liante el cfilculo de 

la longitud de onda de W1 electrón en el átrno de hidr6geno, 

ENUNCIAOO 

C:llcular, 8€<JÚl1 el postulado de lle Broglie la longitud de onda asociada a W1 electrón que se encuentra en la s~ 

tima órbita del átono de hidl:dgeno. 

según Broglie 

A=_~ 
mv - - (1) 

Si la longitud de onda, con W1 núrero entero de ondas 

cil:cunscribe con justesa al c!rculo, entonces 2II r = 

n">v•11Tr (2) n = núrero entero 

llespejancb A. 

>.. - mr <lande r = rn = n2r, sí n = 7 
n • 2 r, es el radio de Bohr, o.5:.!9 A 

rt = n r
1 

= 7 (0.529 A) = 25.921 A 
entorces. 

... = 2 cJ.14> 25.921 ;, • r- --'--'='"'-'--""==-e"-- = 23 .26 A 
7 

según de Broglie la materia tiene propiedades de onda 

y de partícula. Si equip.-'.lI'alrOs la ecuación de Einstein 

con la e::wci6n de Planck 

involucrando las propiedades de onda 

ne indica el norento del fot6n. 

De Uroglie ¡:ostuló que cualqufor part.!cula de norrentc 

mv tiene una longitud de onda asociada igual a 

}-.. =!!._ 
mv 

Para que una onda circular produzca una orbita estable 

debe regresar a su trayectoria inicial despues de cier­

to n!irroro de longitudes de onda; sólo se satisface esto 

si 2'.I'!'r = n}.. donde n indica el nivel de energía. 
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PlmLEMAS V. ~IJDELO ATCMIO'.l aJANTICO l!CDERID 

CllJEI'IVO GENEML 

Desarrollar los elementos fundamentales qu8 ¡:ennitan Pntender y escribir configuraciones electrónicas 

OOJEI'IVO PlnlLEllA V-A 

Aplicar e interpretar los n(meros cuánticos obtenioos de la resolución de la ecuación de Sclu:ocdinger 

Enunciad:>. 

Escribánsc los cuatro ntíreros cufuticos de todos los electrones del nitr6geno. 

El nitr6geno (N) tiene ntlnerc at6mico 7, es decir, 7 -

electrones que tienen que ocu¡:ar los orbitales de monor 

energía se tiene entonces: 

=m::tl n 1 m 5 ORBITAL 

1 1 o o +1/2- lS 
2 1 o o - 1/2 ---

3 2 o o + 1/2 ----
4 2 o o -1/2- 2S 

5 2 1 - 1 + 1/2 2 px 

6 2 1 o + 1/2 2 py 

1 + 1 + 1/2 2 px 

Obséxvese que ninguOO de los electrcnes tiene los 

mistos nGmero cuánticos entro s! (principio de cx­

clusi6n de Pauli) • 

ta car-ucidad electr6nica de cadr.i. orbital está dada ror 

2n2. 

Cuando n = 1, l debe ser o, pues 1 puede tonur valores 

desde O hasta n -1. Pcr consiguiente m ; o, debid:i a 

que m puede tonar valores de -1 a +l y los electrones 

1 y 2 s6lo se diferenciarán en su sron (5) • 

!Ds 5 electrones siguientes entran en el nivel n = 1, 

donde 1 puede torrar valores O 6 1 ; el ni vcl con 1 ; O 

se llena primero (orbital s) y tiene 2 electrones con 

m ; o. El subnivel con 1 ; 1 (orbitales p) se ocupa a 

continuación y m puede tener valores de +1, O Y -1. 

los 6:.-.s electrones restantes ocu¡:arán los orbitales p 

(px, py y pz), cada WlO con spin igual, antes de produ­

cir a¡:arcamiento (regla de llundl • 
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CllJEl'IVO PimLEMA V-B 

Aplicar las excepciones de la re;¡la de selección de a:mf:U;¡uraci6n electrónica 

Enunciado. 

Dar la cx:mfiguraci6n electr6nica del craio y el oobre. 

IDs núrreros a t&nicos del Craro y el cobré 

son 24 y 29 respectivarrente. 

Según las reglas de selección, su configuración elec­

tr6nica deber:!a ser: 

Cr = At'
18 

4s2 3d4 y Cu = AylB 4s
2 

5d
9 

Sin enbargo, se ha descubierto e>q:erinentalrnmte C]lle 

en el cr se encuentran 6 electrones desapareados y 

en el Cu la órbita d se enouentra llena de tal manera 

que las oonfigul:aciones electrónicas son: 

cr = (Ar) 18 4s1 3d
5 

y Cu = (A,.) 18 4s
1 

3d
1º 

El Cr y el Cu son des exce¡x:ianes a la regla . 

Esto se debe a que cuando los orbitales degenerados 

est.'in rredio llenos o llenos por 0011J.Oleto, tienen 

rrayor estabilidad, lo que favorece el intercam¡:o de d
9 

a d1º o de d4 a d5' UUfGUe significa una ¡lértlida" ¡or 

la "supuesta11 transici6n de uno de los electrones. 
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CBJE'I'IVO PRC!lLEMA V-C 

retenninar los núneros cufutioos para los electrones en un orbital dado. 

EnWlCiaclo. 

un electron se encuentra en uro de los orbitales 3d. Cuál.es son los valores posibles de los núneros cufutioos 

n, l y m del electron. 

n s6lo puede tener el valor de 3 

1 puede tomar los siguientes valores O, 1 y 2 y 

o::rto es lll1 orbital "d" será l • 2 

m, por lo tanto, y ya que oo se es¡:ecifica la 

orientaci6n del orbital d, podr.1 tener cualqu.tera 

de los siguientes valores: -2, -1, O, 1, 2. 

n indica el nivel. de energía en este caso ~ que puede 

tener subniveles 2s, 3p y 3d. 

Sabcnos que l puede toirar valores desde O hasta (n-1) • 

y m valores desde +1 a = l , 
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POOBLJ.'WIS V1. PllOPIEDllDES Pf.RIOOIC/>S 

OBJETIVO GENERAL 

Describir las propiedades peri&licas de los elenentos con base en sus características cuánticas. 

OBJETIVO Pl1D!lLEMJI VI-1' 

Inte;¡ral la variaci6n gener<ll. de las riropiedades periódicas de los clenentos. 

Enunciado. 

Ilustra ·~n una tabla peri6c]jca la vari .. lr.i6n o tcndcncic."'l ¡or ¡~r-1'.odos ~' frunilius ele: ul rn.dio att'lniro (íl.A.). 

¡:otenci.al de ioni7.aci6n (P.I.), afinidad elcctronica (ll.E.) y electroncgntividad (XJ. 

'P. I. 
R.A. 

ro ne observa, cl !7.adio J\t6mioo uurrenL."1 cnqcncral dQ 

izquierda n. derecha y de arrih1 llilci,1 :lh"'ljo: q lo lnr­

go de un rcríocb disminuye al aumcnt.:lr la carga nuclCi't' 

y por lo tanto la fuerza rlc atracci6n sobre los electr:;i. 

nes eKterr).')s es nuyor y tiende n disminuir el t.am::tño de 

la órbita. Ia variaci6n de neror u mayor de arriba ha­

cia abajo es debido a que el nivel cnert¡(;tico c.:uIDia y, 

caro consecuencia, los orbitales internos "apantallan" 

la carga noclear y no se ejerce una atracci6n efectiva 

sobre los electrones de la car.u exterior. 

El L:atenciul de ionizaci6n va.r.úi de nunera inversa al 

radÍo atómico; cono el radio lo determina la carga nú­

clear efectiva al ;:i.ctuar suLre los electrones de la ~ 

pa eKtema, entonces, se necesita aplicar: rrByor ener­

gía para desprender un clectr6n que est5 fuertarente 

atraiclo ¡:or el núecleo (en un rcrl'.odo); ¡:ar lo mimr0, 
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es más fiicil arrancar un electrón debi!Jrente atraído 

¡or el n!lclro debido al efecto ¡nntalln. 

SucL'Cle algo similar en la vuriilci6n de la afinidad 

electr6nica. 

La clectronegatividad de un clcnento es m.3.yor cuando 

la carga noclcar efectiva es mayor y no recibe ningún 

apantallamiento. 
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OBJETIVO PROBLEMA VI-B 

Integrar la ronfiguraci6n electr6nica de los eléreni:Q.¡~ eón sus propiedades per:i6dicas. 

Enunciacb. 

Cbn Laso en la ronfiguraci6n eloctr6nica del Li.tio y el Flúor explicar el ror c¡u<! de lau diferencias en: 

a) radio atómico y b) electrone;¡atividad. 

Cbnfiguraci6n electr6nica. 
2 1 2 2 

3Li = 1 s 2 s 
9
F = 1 s 2 s 2 11 U 1 

Px Py Pz 

·El ntmero de protones presentes en el nfuleo provoca la 

atracción de los electrones de los niveles de energía. 

Si el flúor tiene 7 electrones en el nivel n = 2 y 7 

a) El radio atónico del Litio es mayor rue el del flGor protones, la carga nuclear atraerá fuertanente a dich:is 

a i:-esar de que se esperaría fuera más grande este últi- electronen, provocanao disninuci6n en nu radio. 

rro debido a su nayor nGmero at6mico. Aml:os pertenecen r'J. Litio 5610 tiene 1 electr6n en el nivel n = 2, adem'!s 

al misno r.crfoclo, poro la carga nuclear efectiva del F la carga nuclear no es muy gril!lde (3 protones); por otro 

es nayor a li1 del Li y adem1s el nGmero de electrones lado el nivel ls actúo. apantallancb dicha carga nu::lror. 

en el nivel 2 es mayor; ror esto, dichos electrones del y la influencia de 1l!Jta robre el electrón 2s = será -­

!' son fuertemente atra1dos p::ir el nGcleo, reduciéndose efechva y el electrón tiende a r.oversc clescriliiendo un 

u.s! el r.:idio atómico. Adc:Tk'.'ís, el electrtin 2s del Li oo radio superior al del Flú:ir. 

recibe la influencia dircct.i del níclro, i-0r lo c..p.c ~'\l~ IL'1 Electronegu.tivíd:id es la tcndenci.:l de los .1tonos ele 

de rrovcrse cm 6rbitas con m:iyor rildio. 

b) el f!Gor es rr.ucho m'is electronegativo que el L.itio 

atraer hacic1 s!. electrones, es lá}ico esperar que el f' 

sea mu::ro ntis electronegativo CJUe el Li, ror las misCTBS 

dcbiOO a su nuyor carga nucle.-u y a CfllC no se ejerce un causas citadas t-era el caso de las diferencian en radio 

efecto c~1ntalla efectivo robre los elec:-.rone.s de VLtlcn- ut6mico. 

cü> oorro en el c.:iso del Litio .. El nlJClu1 úcl Litio -

.:i.tra6 dGJilJr.c::.nle su electr6n de valenci..'l, p:::>r lo que 

es muy difícil que fome un i6n negativo. 
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CBJE!'IVO Pro!JLlMI\ VI-C 

Diferenciar elancntos con h."\sc en s11 clectrnn0.t]ntividar:l. 

E)iunr:lilch. 

Elo;iir r~l clcncnto m-'1s clect:runo-1.:i.tivo en c:ida inciso. 

1) e, N, F 

2) e, Si,Sn 

3) Li, Be, B 

4) Na, K, Rb 

5) ti', Cl, Br 

Elarento ros electronegatiVr> 

F 

e 

B 

F 

sdlo es necesario recxmli!r la tendenc:W general de la 

electronegatividad en la tabla peri6dica (Problema 

VI-A)• 
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OBJETIVO PI03LE!·IA VI-D 

Identificar rroléculas polares con base en la clectronegativida<l de los l!tonos que la fornan 

Enunciad:>. 

Elige la rrol~ula ron mayor rnanento dip:'1ar de cada griJ[O • 

l. Lill, Na!!' Rb!I 

2. l!Cl, llP, l!Br 

3, HCl, n2s, _- Rb Cl, Br Cl 

mlécula é ¡:olar Entre rnyor sea la diferencia de electronegativid:ld 

Rbll 

llP 

Rb Cl. 

entre los ~tonos c;ue fo= la nolécula, más ;-alar 

sati el enl<tce y por lo tanto, la rrolécula tendrá un 

ffi'lyor ro::rnento di¡-olar. 

Se considera caro regla general, <JUe wia diferencia 

de electronegatividades nuyor del 1. 7 ['e.lJllite hablar 

de conrucsto i6nicos. IDs oovalcntcn rolares seríill1 

entre 1,7 y 0,4. ~enes de 0.4 seri'.a para los covalentes 

no polares. 
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POOBLf11J\S VII. El'iLl\CE <;lllMIOJ 

00.W.!'IVO GUIEML 

Introducir ul .:1lumro en la uplic.1cj6n dr rncdclos de enl,1r::e. qu.fntier:> .:i. nnl('Culns y a sus propicda.dcs. 

orum·rvo PllORUWI VII-/\ 

Ejexr-itar la escritura de f6rmula desarrolladas con base en la teoría de U?wis. 

Enunciado. 

Escriba las f6rmulas de [.e,/is ¡:ara las siguientes especies qul'm:icas: 

a) OF2 b) Np
2 

e) c
3
u4 d)H

2
so

4 

a) OF2 

~oi:F: 
:F:·· 

H H 
H~c~:c::·fr¡.¡ 

o 
H:O~S':O!H 

•• kA •• 

o 

Las f6nmllas de I.ewis se basan en el hecho de que los 

elementos representativos alcanzan la oonfiguraci6n 

de gas raro en la rrayor.fa de sus oorrp.iestos. 

Esta regla suele 11.:un:.trse re:Jla del oeteto. se aclilr.J: 

que ésta ro sirve en el caso de los elcrnentos de tran­

sición. 

103 



CC.lF.TIVO ProsLEl!A VII-B 

F>plicar el rrodelo de enlace valenc.ia ¡:ara detexminar estructura y ángulo de enlace 

Enunciado. 

sa;¡1in el Il'Odelo de uni6n valenc.ia, cuál es la estructura de: 

a) CT4 blllzO y e) c2 11 2 • 

cJ l!-C = e -H 

hibridación • Sp3 

ángulo = 109 • 28" 

2 2 11 I~ l 
a) ta ccnfiguraci6n de F = fa 2s 2Px Py Pió 

2 1~ j l 1 
Cº= ls 2s 2Px Py Pz __... 1 2 2sl 2 s ~PyPz., 

4Sf> 3 

Hihridaci6n: sp3 que =rrespondc a un lingulo apro~ 
tracb de 109.5° 

. ó 3 2 2 ll 1 1 
hibridaci n = Sp b) Cbnfiguraci6n: O = ls 2s 2~. Py Pz ll=lsl 

ángulo = 109.5º ,~, 

sp~ 

hibridación = Sp 
ángulo = 180' 

2 enlaces a' C-H y 

1 enlace <t" e-e 
2 enlaces Tt c-C 

Hibridación: sp3 que cx::irres¡xmr:lc a un lingulo de 

109.5° 

22 11 21111 
e) C: ls 2s ~ Py pz - ls ~Py pz 

Sp orbitales 

Hibridaci6n sp P puros 

Cbrres¡:onr:Je a un ángulo ª" rna•y enlace. 

ros orbitales p puros fortran los enlaces 11'. 

104 



CBJEJ.'IVO PIOJW1A \III -C 

Relacionar la hlbridac.i.6n CXJn la gennetría molecular 

Enunciado 

Indicar la hibridac.i.6n de los orbitales de valencia del átaro central y predecir la forna nolecular para cada 

una de las siguientes nolOCulas: 

a) CS2 b)PF3 c)S03 d)Cl02 g)NH~ 

H.ibridaci1ln Gearetría BasándonoS en la teoría de Uni6n Valencia se podrá 

a) CS2 
predecir la hlbridaci.6n y georretría o fema rrolecular 

Sp Lineal correspondiente: 
b) PF

3 
Sp3 TetraMrica 

e) S03 
Sp2 Plano hibridaci6n del átaIO centi:al Estructura nolecular 

triangular 

d) Cl02 Sp3 TetraMrica 
2 Angular p 

e) S04 
-2 Sp3 TetraM!:ica Sp lineal 

f) 
-2 Sp2 Plano p3 PiroSmide C03 

tr:!.an;¡ular triangular 

g) NH4 Sp3 Teb:aMriea Sp2 Pl.:ino 
triangular 

Sp3 Tetraedro 

clsp2 Plano 
=clracb 

a2sp3 Octaedro. 

105 



CllJETlVO PRllLEMA VII -D 

Determinar la hibridación y gearetría de =puestos orgánicos rrediante la teoría de unión valencia. 

EnW1Ciado. 

En el siguiente canpuesto orgánico se han nunerado los carbooos detrrninar ¡:ara cada uno de el los: 
1 1 3 1-....:º 

a) hibridación b) Gecrnetría compuesto rn2~ <¡fl - rn2- c.:'. 00 

carbono 

l 

2 

3 

4 

5 

~sentaci6n espacial. 

JI 
1 o 

H /<;- q 
" !. e e:: e H \ ,....H 

¡¡/ \ _.,..¡¡ o 

H'''\ 
H 

gearetría 

Plana 

Plana 

Tetraédrica 

Plana 

Tetraédrica. 

scM3 
- I.a teoría de Uni6n Valencia es muy utilizada al estu­

dfar ~estos orgánicos; explica el tiro de enlace 

y estructura rrolecular. 

- Es~ basado en lo ya rrencionado en el ejercicio ante­

rior. 
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- Sólo se considera la hibridaci6n de los carl:ooos 

que p.iede ser: 

Sp - C\Bndo hay enlaces triples (2 enlaces a' 

y 2 "'"1~.~· 1T) 
sl- En enlaces dobles (3 enlaces a' y i .. ~1~< .... 1T) 

Sp3- Fl1 enlaces simples (4 enlaces o') 



Cl3JETI1ll'.J PROBLEMA VII -E 

Ejercitar la aplicaci6n de la te:>ría de orbital nolecular para la determ:inaci6n, ronfigurac16n electronica y 

otras cualidades de las llPléculas. 

~iado. 

Para las siguientes especies qu!'.micas c:crnpleta la tabla dancb su configuración electron:L<.:a, orden de enlace y 

propiedades irognéticas. /\d<!Ms ordena de ooyor a menor según: a) longitud de enlace b) energía de 'mlace. 

ESPECIE a:tJF'IGUMCICN ORDEN DE PIDPIEDl\llrn 
QVIMICI\ =:tCJ\ EMJ\CE MPillETICAS 

H/l c1151 0.5 Parorragnt'ltico 

Hz-1 a' ls2 C1"*1S1 0.5 Paranagnético 

ª2-2 ~ ls2 O'*ls2 o.o lb ei:iste 

H +I 
ª2 a' lS2 

<t •1s1 0.5 Paranagnético 

He 2+ 
2 

e! 152 l Dianagnético 

-1 et ls2 
d'*lS2d 2S1 0.5 Pararragnético !let 

-2 d is2 d •1s2cr 2S¿ 1 Diamagnético 
He2 

-3 
He2 d lS2 d"is2 d 2S2 ó*2s1 0.5 Para;ragnético 

-4 
He2 tÍ 15

2 d *lS2 d 2S2 d*2S2 o.o No mdste. 

a) Orden según longitud de enlace (de nayor a nenor) 
H+l.,,,H-l '='He+l "-He-l ""H"-3 ) lle +i "=-H - 2 

2 2 2 2 :! 2 e2 
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Según la te:>r.fa de orbital rrolecular, el orden de los 

niveles de eney:gía. de los orbitalc3 rroleculares, qua 

señala la secuencia en que se deben llenar, sigue el 

orden rlc enerqL-"1 creciente. 

d lS < d•ls< c:t:is< d•2s<ct 2p< ITy 2p = 
'11,,, 2p < 'Il'y• 2p = :rr,,. 2p < d *2p 

El orden de enlace, se relaciona con la estabilidad -

de la rroHlcula, esto es, a nayor orden de enlace 11\'lS 

cmbble será la rrol6cula r 

El orden de enlace se define: 

O .e = # de orbitales de uni6n - de orbitales de 
2 

antiuni6n (*) 

Por otro laOO cuando existen clcct....rcne.s no apareados, 

la rrolécul.a presenta propiedades raranagnéticas' '! 

C\lill1do tnoos los electrones se encuentran apareados 

presenta propie&des dia!ror¡néticas . 



b) Orden segQn energía ele enlace (de mayor.a menor) 

~; '=' He/+> He2-J = H,;2-l'='H~/l;·,,,:, H2-l'=' 

H >I 
ª2 

a) A mayor orden de enlace nmx:ir longitud de enlace 

b) A rrayor orden de enlace mayor energía de enlace. 
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00JmTJ0 PllO!lUJ.!A VII-i' 

Ejercitar la aplicaci6n de la teorl'.a de orbital nolecular p;ra del:emtinar cualidades de las noléculas 

Enunciado. 

Utilizando la teoría de orbital rrolecular, indique E<>Xª el Be2 y !' 2 : a) configuraci6n electr6nica 

b) onlen de enlace e) Propiedades Mr;néticas. 

ESPECIE 
QUil!ICll 

·Be2 

a)CXJNFIG.IPJICION b)ORDEN IlE 

d ls2d•ls2d2S
2 

cl'•2s2 

d 15
2 

d*lS2 -
d 2S2 d*2S2 -

et 2p2 c1T KY> 4 

c'Jl'xy> *4 

ENUICE 

o 

l 

e) PR:l!'IEUIDES Consulte la e><plicaci6n del probleira anterior. 
111\GNEITCAS 

No existe 
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POOBWlAS VIII. ICNS al!PLEJCG 

CBJEl'IVO GENEn/'L 

Introducir al all.Jl\00 en la reooluci6n de ejeroicios de =nr:uestos de co:mllnaci6n o iones CXJ'Plejos 

OBJETIVO PIDilLE?IA VIII-1\ 

Ejercitar la n:menclatura de iones o::Jnf>].ejos 

Enunciado. 

I:a el nombre a los siguientes iones complejos : 

~ NOMBRI; 

K
2 

(Cu (CN) 
4

) Tetracianocuprato (II) de potasio 

(11q(NA3) 2) Cl "Cloruro de diamin plata (I) 

(Cr(Cll
2
J 
6

) (N0
3

) 
3 

Nitrato de hexacuo craro (III) 

(eo(en) 2 Bri)Cl Cloruro de dibraro bis (etilendramin::>) 

cobalto (III) 

(Ni (CO) 
4

) Tetracarboni-oniquel (o) 

(pt (NH
3

) 4) P\q Heiracloro platina to (IV) de tet.rnrumún­

platino (II) 

(Pe (Cll2)5 

(<:mJ) 504 

(Cu(NHh (en)) 

Br2· 

Sulfato de penta acua tiocianato hierro 

(III) 

Bronuro de diamin (etilcndramino) 

Cobre (II) 
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Reglas de oorrenclatura según IUl'liC. 

1. Para los can;.:>.lestos de los rret:ales representativos 

el catión se escribe antes del anión, aunque se nonbra 

de~és. 

2 • los ligruubs se nombran ¡ur orden alfabético espe­

cificando su nGrrero con los prefioos di=2, tri-3, te­

tra-4, etc. Para li<¡andos complicados se utilizan ¡ire­

fijos bis-2, tris-3, etc. 

3. Lds ligandos anionicos se nombr<m al :inalizar el 

sufijo -O. 

4. ros rombres de los ligandos neutros ne suelen =­
binarse. E~pciones son: NH3, ami.n'J, a2o, acu::>; ro, 

carl:onilo, m, nitrosilo. 

5. El nGmero de oxidaci6n del 16n rretálico se designa 

con núnero romano al final. 

6. Cuarub el complejo es anr6nico, se enplea el SUfi­

jo -ato-, si es neutro o cati6niO"J no se usan sufijas. 



OOJETIVO PRDBLEMA VIII-B 

Identificar los principales parárretros de los canp.!estos de coordinación. 

Enunc:!aOO. 

De los siguientes pares de complejos indicar: ncmbre o f6rmula de cada uno seg1ín corresponda, nl1nero de oxidación 

del .!6n rretálico y númro de coonlinaci6n. 

a). (ea (NH
3

) 6 ) Cl
3 

(ea (enl
3

) Br
3 

¡ b) (ea (NH
3

J
6

) (so
3

¡
3 

c). l'cetato de hexacoo titánio (IV) Carbonato de hexaminatitanio (JV) 

d).. Sulfato de tetraaruo cobre (II) Sulfato de tetraamina robre (II) , 

a) Cloruro de he>an.incobalto (III) 

No. Coordlnac.i6n = 6 
No, O>údacMn = 3 

b) Sulfito de hexamin cabal to 
(III) 

No. Coordiraci6n = 6 
N:l. Oxidac.i6n = 3 

c) (Ti (0!2 ) G ) (013=) 4 

No. Coordiraci6n = 6 

N:l. oxidru:i6n = 4 

a> (cu <m2J 4) 504 
No. Coordinac.i6n = 4 
No. de oxidac.i6n = 2 

Brcmuro de trietilend · ina, - Para dar rorrtire o ffümula s6lo se deben recor-

Cobalto (III) dar las reglas de 00!0011Clatura presentados en el ejer-

6 cicio anterior. 
3 

Ioduro de hexacloro­
cobal to (III) 

6 
3 

111 

- El nfuero de oxidaci6n del i6n central se de-

tennina haciendo un balan re de cargas, es decir, n~ 

ro de cargas negativas y nlirero de cargas positivas 

que las neutralizarán. 



CJ3JF.TillO PRO!JWlA VIII-C 

Relacionar las propiedades rragnét.icas con la hibriclnci6n, geanetrl'.a y o:::mfiguraci6n electronica en CXlTlplestos 

de coorcililaci6n con base en las teorías de un16n <]U.frn.ica. 

Enunciaoo. 

El i6n (CbFc) 3- es paramagnético y el i6n (Fe (al) 6¡ 4- es diamagnético. Indique a la hibridaci6n del átaro cen­

tral, ga:metría y si son de orbital externo o interno; b) El descbblamiento de los orbitales y la configurdci6n 

electronica, segtln la tooría del camro cristalino. 

0Jnfiguraci6n electJ:6nica del 27 CDº 

al 
- (AV) 

3d 4s 4p 4d 

0:>3+ 
3d 4s 4p 4d 

Cbno es ¡:ara magn!!tico debe tener electrones desaparea­

c'bs y la hibridac.i6n es Sp3d2 c:¡ue corresponde a tma 98!?. 

netría octaédrica y de orbital externo. 

- I.a configuración electr6nica del Fe 

(l.V) 

3d 4s 

Fe
2+ (Av) w 2 2 z2 

~,xzyzxy 

3d 4s 

Corro es diarragn6tico 

Fe2+ (Av) xy xz yz x2 z2 
3d 4s 

4p 

4p 

4p 

El dato mis im¡Jortante lEI<l resol ver problenlilS de es­

te titx> es el comportamiento rragnético del COOl!'Jesto 

si es rara magn6tico, sab3ros, debe contener el átam 

central electrones desapareaó:Js y si es diarragn6tico 

toc'bs sus electrones deixm estar ii¡ureados (estos da­

tos son obtenidos e><perimentalmonte) . 

- El nWrero de coordinaci6n 6 corresponde a uro geaie­

trl'.a octa6drica y a su vez a una hibridaci6n sri3a2o 

isp3 (ver bibliografía. 

- Se deranina de orbital externo porque los orbitales 

que intervienen en h1 uni6n ron los liganoos son los 

externos ( 4d) ; y cuando se utilizan los orbitales d 

internos (3dl se deoomina de orbital interno. Se;¡ún 

la teoría del CiJ!TI!X' cristalino, s6lo intervienen los 

orbitales '\c2 y2 y c1z2, debic'b ¿¡ c:ue son los que cs­

tiín orientaébs sobre los ejex x, y y z de las coor­

denadas cortasianas • 
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hibridaci6n is p3 , octaédrico y de orbital interno. 

b) D:!sdoblamiento de los orbitales d (pararragnético) 

Para el OJ3+ 
1 1 

Cb3+ 1 ;y 7 eg 
1 1 1 1 F 

;¡y- Tyz-x'?-7 1 1 1 
"Y 2 yZ tiCJ 

X 

Según la teoría del campo cristalino, al acercarse los 

electrones de los átrnos dadores de los ligandos repelen 

a los electrones del átono central, produciendo un cam­

f'O eH!ctrico (campo criatalinc) que elimina la ~ 

ci6n existente en los orhitales d y los desdobla en dos 

orupos: los t
2
g (II) con energía inferior y los eg con 

cneroía surerior. 

Configuraci6n electrdnica en los orbitales desdobla- Fn el caso del Cb
3+ no se da el aparear.liento porque la 

dos: 4 2 t
29 

(II) eg ( *) 

Para el Fe Z+ (dianagnético) • 

Fe2+ 1 1 l 
><Y'" xz yz 

l l 
22 -y-
X y Z 

Chnfiguraci6n electrdnica. 

Fe2+ t:q (II) 6 

2 2 
xy 

eg_ 

E 

energía de separaci6n ( oct) de los dos grupos es rre­

nor que la energía de aparoarniento (recuérdese la regla 

de Hund). 

Para el Fe2+ oct es r.ayor que la energía de aparea­

miento por lo que si se da • 
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C!JJEI'IVO PIDDIDI/\ VIII-O 

Relacionar los tipos de ligancbs con su capacidücl de formar cam¡:o cristalim fuerte o debil, 

Enunciado. 

0..1lcs son los liganrlos que crean un mrnro cristülino fucrt<> y uno debil, cxpLicur y poner cjanplos de cada uro. 

los ligand::>s que tienen una fuerte tendencia a cederle Pero:r~o f'Y!JC la ":uerza del cam;:o cristtllino dr.!fX!flde 

electrones al :i.6n central fonrrul 1m rnmro cristalin:> de la fuerza con lu que los electrones de lar> lic:_!ilncbs 

fuerte. Ejemplos: GI-, CO, r-m
3

, oo;, rn
3 

CN, repelen los electrones dcl átOITC central. 

los ligandos muy electrone;_¡ütivos, es decir, los que 

no comporten fácilmente sus electron'-'5 fonr.m un Cül11¡:o 

d6bil. l::jernplos: aniones de hal.6gems, el agm. 
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eón base en el análisishe~ho se concluye que: 

1. E.s·· neces.ario proporcionar al alumno los el<!r.ientos funda­

. mentales para ubicar las áreas· que va estudi11r, la carrera y 

-su·· re1aé:i6n·. con la q1:1l".r¡Íica, como base para lograr un mejor de 

sarrollo profesional. 

2. Es necesario que sobre los programas vigentes, el prof~ 

sor; .aiudiendo a su libertad de cátedra, realice una jerarc;.:u!_ 

zaci6n de temas, debido a que los períodos de los cursos, co~ 

sidero, resultan insuficientes. 

3. se deben plantear claramente los objetivos para cada t~ 

ma, Gen base en lo propuesto, considerando que será ~ejorado 

por el profe3or, para que el alumno comprenda ~ue el estudio 

de la química, en general, debe hacerse de una I!'.anera inducti 

va. 

4. Se debe in~rementar en el alumno la capacidad de inter­

pretaci6n y de abstracción, es decir, desarrollar la capacidad 

de razonamiento químico. Se debe buscar que ~ste reconozca la 

qufr.iica como una ciencia bé'isica a~"'llicable, ¡113ro con la necesi­

dad ~e ~ln sus~~~to ~e6rico a trav~s de la ffsicoqu!mica. 

5. Es reconenQable que antes de cada tema se proponga al 

alumno una secuencia bibliográfic11 que apoye la cátedra del 

profesor. 

Se r.onsidera ~ue lo anterior debe ser tomado en cuenta, en 

el momento de revisar el plan de estudios, ya que rcsult6 de 

la inqu.ietud basada en la ex!)eriencia académica del sustentan 

te. Por lo ~ismo se propone: 

- Considerar la posibil idar1 de un curso de química general 

para todas las carreras en el primer semestre y un curso de 

qu!mica inorgánica dirigido a e/carrera. 
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- Para estos cursos deben ser seleccionados los ternas que 

formen el eje central de la química general e inorgánica para 

proporcionar al alumno las bases de conocir.Jientos esenciales 

para sus futuros cursosa 

- Se deben considerar los temas de complejos y elementos -
de interés biológico para el curso de qu!mica inorgánica para 

QFB, además de otros temas que salen de la discusión de este 

trabajo. 
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