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1. NÚMEROS CUÁNTICOS.
En el átomo, los electrones se sitúan siguiendo caminos determinados
llamados orbitales. Cada orbital está definido por cuatro números cuánticos (n,
l, m, s), que determinan el tamaño, la forma y la orientación del orbital. Estos
aparecen en las soluciones de la ecuación de Schrödinger. Cada electrón posee
4 números cuánticos en virtud de su posición, por tanto según el principio de
exclusión de Pauli no puede haber 2 electrones con los cuatro números
cuánticos iguales dentro del átomo.
1.1.
NÚMERO CUÁNTICO PRINCIPAL.
El número cuántico principal, n, determina el tamaño
del orbital, por tanto, la distancia al núcleo de un
electrón
vendrá
determinada
por
este
número
cuántico. Puede tomar cualquier valor natural distinto
de cero: n = 1, 2, 3, 4... y dependiendo de su valor,
cada capa recibe como designación una letra. Cuando
el número cuántico Principal es 1, la capa se denomina
K, para 2, L; si es 3, M; para 4,N; si 5 P, etc.
“Cada órbita se corresponde con un nivel energético”
Varios orbitales pueden tener el mismo número cuántico principal, y de hecho
lo tienen, agrupándose en capas. Los orbitales que tienen el mismo número
cuántico principal forman una capa electrónica.
Cuanto mayor sea el número cuántico principal, mayor será el tamaño del
orbital y, a la vez, más lejos del núcleo estará situado.
1.2. NÚMERO CUÁNTICO SECUNDARIO (AZIMUTAL).
Una capa se divide en subcapas correspondientes a los diferentes valores de l.
El número cuántico azimutal “ l ” determina la excentricidad de la órbita,
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cuanto mayor sea, más excéntrica será, es decir, más aplanada será la elipse
que recorre el electrón.
“Indica la forma del orbital, que puede ser circular, si vale 0, o elíptica,
si tiene otro valor.”
El valor del número cuántico azimutal depende del valor del número cuántico
principal y va, desde 0 a una unidad menos que n. Si el número cuántico
principal vale 1 (n = 1), el número cuántico azimutal sólo puede valer 0, ya
que sus posibles valores van desde 0 hasta una unidad menos que n.
Si por el contrario el número cuántico principal vale 6 (n = 6), el número
cuántico azimutal puede tomar seis valores distintos, desde cero hasta cinco ( l
= 0, 1, 2, 3, 4, 5). A cada valor del número cuántico azimutal le corresponde
una forma de orbital, que se identifica con una letra minúscula:
l
Letra
0
s
1
p
2
d
3
f
4
g
Cuanto mayor sea el número cuántico
azimutal, más elíptico y achatado será el
orbital. Cuando vale cero, el orbital es
circular.
Cuando
vale
uno,
es
algo
elíptica. Si es dos, es más achatado y
para tres, más todavía...
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1.3. NÚMERO CUÁNTICO MAGNÉTICO.
El número cuántico magnético, m, determina la orientación del orbital. Los
valores que puede tomar dependen del valor del número cuántico azimutal, l,
varia desde - l hasta + l.
Si el número cuántico azimutal vale 0, (l = 0),
el número cuántico magnético
sólo puede tomar el valor 0. Así, sólo hay un
orbital s.
Si el número cuántico azimutal vale 1, (l = 1),
el número cuántico magnético puede tomar los
valores -1, 0 y 1, ya que sus posibles valores
van desde – l hasta l. Hay, por lo tanto, tres
orbitales p, ya que si l = 1 el orbital se llama
p. En general, para un valor l, habrá 2·l + 1
orbitales:
l
tipo
Orbitales
0
s
1
1
p
3
éste toma valores dependiendo del número
2
d
5
cuántico principal, n, y, por tanto, de la capa
3
f
7
electrónica, el número de orbitales variará de
4
g
9
una capa a otra.
Puesto que el valor de m depende del valor
que tenga el número cuántico azimutal, l, y
En la primera capa electrónica n = 1, por lo tanto l = 0 y, forzosamente, m =
0. Sólo hay un único orbital, de tipo s.
En la segunda capa electrónica n = 2, l toma dos valores: 0 y 1; por lo tanto
habrá orbitales s y p. En la tercera capa electrónica n = 3, de forma que l
puede tomar 3 valores: 0,1, 2. Habrá orbitales s, p, d:
.- El orbital s indica que l = 0, por lo que m = 0, sólo hay un orbital s.
.- El orbital p significa que l = 1, de forma que m = -1, m = 0 y m = 1.
(Hay 3 orbitales p)
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.- Finalmente, si el orbital es d indica que forzosamente l = 2, y, por lo
tanto, m = -2, m = -1, m = 0, m = 1 y m = 2. Hay 5 orbitales d.
En la tercera capa, por tanto, hay 9 orbitales: 1 s, 3 p y 5 d.
1.4. NÚMERO CUÁNTICO DE SPÍN.
Si consideramos el electrón como una pequeña esfera, lo que no es
estrictamente cierto, puede girar en torno a sí misma, como la Tierra gira
ocasionando el día y la noche. Son posibles dos sentidos de giro, hacia la
izquierda o hacia la derecha. Este giro del
electrón sobre sí mismo está indicado por el
número cuántico de espín, que se indica con la
letra ms. Como puede tener dos sentidos de
giro, el número de espín puede tener dos
valores: ½ y - ½.
Según el principio de exclusión de Pauli, en un átomo no pueden existir dos
electrones con los cuatro números cuánticos iguales, así que en cada orbital
sólo podrán colocarse dos electrones (correspondientes a los valores de s +1/2
y -1/2). Adicionalmente, Los electrones más cercanos al núcleo están más
fuertemente ligados a él y por lo tanto tienen energía más pequeña. Por otra
parte
los
átomos
que
tienen
electrones
en
capas
completas
forman
configuraciones muy estables.
Podemos resumir, que el átomo se organiza en capas electrónicas, denotadas
por el número cuántico principal, n, que indica su lejanía al núcleo. Dentro de
las capas hay distintos orbitales, especificados por el número cuántico
azimutal, l, y que definen la forma del orbital. El número de orbitales de cada
tipo está dado por el número cuántico magnético, m, que nos señala la
orientación del orbital. Además hay otro número cuántico, de espín, s, que sólo
puede tomar dos valores e indica el giro del electrón sobre sí mismo.
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2. CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA.
Conceptualizando, podemos expresar que la configuración electrónica, es la
distribución de los electrones en los orbitales de un átomo, descritos por los
números cuánticos
2.1. PRINCIPIO DE EXCLUSIÓN DE PAULI.
Los electrones se mueven en el átomo describiendo los orbitales, orbitales que
vienen determinados por los números cuánticos principal (n), azimutal (l),
magnético (ml) y de espín (ms). Determinar los orbitales en los que se sitúan
los electrones de un átomo es lo que se realizara a través de la configuración
electrónica del átomo. Conocer esta es muy importante, ya que de ella
dependen todas las propiedades químicas del elemento en cuestión. Sus
valencias, los compuestos que formará, su color, su punto de ebullición y
fusión, etc.
La configuración electrónica se basa en unos principios
básicos. El primero es el principio de exclusión de
Pauli, según el cual, en un átomo, nunca puede haber
electrones que tengan los cuatro números cuánticos
iguales. Esto limita el número de electrones que puede
haber en cada nivel energético del átomo.
El electrón, tiene dos posibles valores del número cuántico
de espín (ms), en cada orbital pueden colocarse dos
electrones, uno con espín +½ y otro con espín -½.
2.2 REGLA DEL OCTETE.
Puesto que por el principio de exclusión de Pauli no pueden existir dos
electrones con los cuatro números cuánticos iguales, el número de electrones
en cada capa del átomo está limitado. Así, en la primera capa caben 2
electrones, en la tercera 18 y en la quinta 50. Pero eso no significa que las
capas deban completarse. La regla del octeto indica que en la última capa del
átomo sólo puede haber un máximo de 8 electrones, salvo si es la primera,
que está limitada a 2 electrones. En la última capa habrá de 1 a 8 electrones
V.J.S.V
(si hubiera cero, la última capa sería la anterior). Si la última capa de
electrones es la quinta, sólo podrá tener en ella un máximo de 8 electrones,
no los 50 que le cabrían. En la última capa, sólo puede haber hasta un
máximo de 8 electrones
2.3 Principio de la máxima multiplicidad de
Hund
Cuando exista más de una posibilidad para
colocar
los
electrones
en
un
mismo
nivel
energético, se colocarán los electrones de forma
que se ocupe el mayor número de orbitales. De
esta forma el espín será el máximo posible.
2.4. Construcción de la configuración electrónica.
Para construir la configuración electrónica de un átomo han de seguirse las
siguientes reglas:
1) Principio de energía mínima.
Los electrones se irán añadiendo a orbitales en el sentido de menor a
mayor energía de los mismos.
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2) Principio de exclusión de Pauli.
Sólo se permite un máximo de dos electrones por cada orbital.
3) Principio de máxima multiplicidad de Hund.
Cuando exista más de una posibilidad para colocar los electrones en un
mismo nivel energético, se colocarán los electrones de forma que se ocupe el
mayor número de orbitales. De esta forma el espín será el máximo posible.
2.4.1 Orden de llenado
La energía de un electrón en los átomos cuyo número
atómico es mayor que uno (átomos multielectronicos),
depende no solo del nivel
en que se encuentra sino
también del tipo de orbital, es decir, existen diferencias
energéticas entre los subniveles de un mismo nivel. Así
por ejemplo, los orbitales 3d tienen una energía
ligeramente superior al 4s, por lo que al distribuir los
electrones primero se debe llenar el orbital 4s antes que
el 3d.
Para determinar la configuración electrónica hay que indicar la capa, el tipo de
orbital y los electrones que contiene, número éste que se pone como
superíndice. Así, para indicar que los orbitales d de la capa 4 tienen 5
electrones, se escribirá 4d5 La clase de orbital viene dada por el número
cuánticos azimutal (l). El número cuántico magnético (m), cuyo valor varía
entre -l y l nos dirá el número de orbitales de esa clase, en cada uno de los
cuales cabrán dos electrones, dependiendo del valor del número cuántico de
espín (s). Los orbitales p son aquellos en los que l = 1, así que m puede
tomar los valores -1, 0 o 1 . Hay 3 orbitales p y podrán admitir 6 electrones.
En los orbitales f, en los que l = 3, m puede tomar los valores -3, -2, -1, 0, 1,
2 o 3 . Hay 7 orbitales f y podrán admitir 14 electrones:
Orbitales
s
p
d
f
g
Electrones
2
6
10
14
18
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EJEMPLOS:
Elemento
Nº Electrones
Diagrama Orbitales
Configuración
Li
3
1s2 2s1
Be
4
1s2 2s2
B
5
1s2 2s2
C
6
1s2 2s2
N
7
1s2 2s2 2p3
Ne
10
1s2 2s2 2p6
Na
11
1s2 2s2
Realice la distribución electrónica de los siguientes elementos, dados sus
números atómicos:
O= 8
F=9
Ar=18
Cl=17
S=16
P=15
Al=13
K=19
Ca=20
Mg=12
2.5 Propiedades periódicas.
Ciertas propiedades características de los átomos, en particular el tamaño y las
energías asociadas con la eliminación o adición de electrones, varían
periódicamente con el número atómico. Estas propiedades atómicas son de
importancia para poder explicar las propiedades químicas de los elementos. El
conocimiento de la variación de estas propiedades permite poder racionalizar
las observaciones y predecir un comportamiento químico o estructural
determinado sin tener que recurrir a los datos tabulados para cada uno de los
elementos. Las propiedades periódicas que se van a estudiar son:
- Radio atómico y radio iónico.
- Afinidad electrónica.
- Energía de ionización.
- Electronegatividad.
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2.5.1 Radio atómico y radio iónico
Es prácticamente imposible medir el tamaño de los átomos de manera aislada.
Es necesario hacerlo a partir del estudio de determinada sustancia, en la que
se encuentran en vecindad de otros átomos. Sin embargo, es posible
determinar las distancias de enlace. Es por ello que se considera el radio
atómico
como
la
mitad de la distancia
entre los núcleos de
dos
átomos
enlazados entre si.
Las variaciones de los
radios
largo
iónicos
de
la
a
lo
Tabla
periódica son similares
a
las
de
los
atómicos.
radios
Además
suele observarse que:
r catión < r átomo
y
r anión > r átomo
2.5.2 Energía de Ionización
Es la energía mínima necesaria para remover el electrón menos fuerte retenido
por el núcleo de un átomo gaseoso aislado:
A(g) → A+(g) + e-(g)
Esta magnitud da una medida de la facilidad de un átomo en convertirse en
catión. Mientras mayor sea su valor, indica que el átomo cede con mucha
dificultad un electrón. En un periodo existe la tendencia de un aumento de la
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energía de ionización al incrementarse el número atómico debido a que
disminuye el radio atómico.
Aumenta Energía de
Ionización
2.5.3 Afinidad Electrónica
Se define como la energía liberada cuando un átomo en su estado fundamental
capta un electrón libre y se convierte en un ión negativo.
A(g) + e-(g) → A-(g) + A.E.
Adicionalmente se puede decir que si un átomo gaseoso tiene una energía de
ionización muy pequeña y otro átomo tiene una energía de afinidad
electrónica muy grande, es de suponer que reaccionaran entre si y formaran
un producto gaseoso estable.
2.5.4 Electronegatividad
En 1932, Linus Pauling definio la electronegatividad (c) de un elemento como
la tendencia que tiene un átomo de una molécula para atraer electrones,
cuando forma parte de un compuesto. Si un átomo tiene una gran tendencia a
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atraer electrones se dice que es muy electronegativo (como los elementos
próximos al flúor) y si su tendencia es a perder esos electrones se dice que es
muy electropositivo (como los elementos alcalinos). Uno de los aspectos más
útiles del concepto de electronegatividad es el poder definir cualitativamente la
naturaleza del enlace químico en moléculas. Por ejemplo, el enlace CaO (oxido
de calcio es mucho mas iónico que el enlace SnS (Sulfuro de estaño)
Adicionalmente, se puede predecir los tipos de enlaces de la siguiente forma:
.- Iónico (diferencia de electronegatividad superior o igual a 1.7)
.- Covalente polar (diferencia de electronegatividad entre 1.7 y 0.41)
.- Covalente no polar (diferencia de electronegatividad inferior a 0.4)
3. Moléculas e Iones.
Dos o más átomos pueden combinarse
entre sí para formar una molécula sin
carga. Los átomos se unen por fuerzas
intensas denominadas enlaces.
Las
sustancias
moleculares
se
representan mediante fórmulas moleculares, en las que se indica el número de
átomos de cada elemento. Los enlaces químicos resultan de interacciones
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electrostáticas y se los clasifican en tres grandes grupos, enlace iónico, enlace
covalente y enlace metálico.
3.1
Enlace iónico: resulta de las interacciones electrostáticas entre iones de
cargas opuestas.
3.2
Enlace covalente: es el resultado de compartir electrones entre dos
átomos.
3.3
Enlace metálico: cada átomo está unido a varios átomos vecinos por
electrones que son relativamente libres de moverse a través de la estructura
tridimensional.
Símbolos de Lewis: En estas secciones usaremos los símbolos de Lewis para
representar los átomos. Estos símbolos están formados por las letras que
designan al elemento y puntos que representan a los electrones del nivel
energético más elevado, ya que son generalmente esos los electrones que
intervienen en los enlaces.
3.1. Enlace iónico
El enlace iónico surge de las interacciones entre iones, que a menudo
resulta de la transferencia neta de uno o más electrones de un átomo o grupo
de átomos a otro.
Cuando los átomos reaccionan por transferencia electrónica, el número de
electrones ganados y perdidos debe coincidir, el compuesto resultante es neutro.
La formación de un enlace iónico es muy frecuente cuando un elemento metálico
con una energía de ionización baja, reacciona con un elemento no metálico, de alta
afinidad electrónica. Prácticamente, hablaremos de enlaces iónicos cuando en un
compuesto existan elementos de alta electronegatividad (no metales del extremo
derecho superior de la tabla periódica, excluyendo los gases nobles) y otros de baja
electronegatividad (en general metales del extremo izquierdo), en otras palabras se
trata de elementos cuya diferencia de electronegatividad (∆EN) es grande, en
general, mayor de 1,7.
Pasemos a considerar ahora el tipo de enlace que resulta cuando se
forma bromuro de potasio a partir de sus elementos. Cuando un átomo de
potasio K (número atómico 19) pierde 1 electrón, se convierte en ión potasio,
K+ , que tiene la misma configuración del argón (número atómico 18), que
es un gas noble. Cuando un átomo de bromo Br (número atómico 35), gana 1
electrón se transforma en un ión bromuro Br- que tiene la misma configuración
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del gas noble Kriptón (número atómico 36). Los iones así formados se atraerán
por fuerzas electrostáticas y el compuesto formado, KBr, se considera unido
por un enlace iónico.
ENK= 0,9
ENBr= 2,8
∆EN= 1,9
Las estructuras de Lewis de las sustancias iónicas se representan colocando el
símbolo del elemento entre corchetes y su carga por fuera arriba y a la
derecha. En el caso de la sustancia citada anteriormente la representación es:
3.1.1. Propiedades de los compuestos iónicos
Los compuestos iónicos tienen como propiedad más representativa su
capacidad
para
conducir
la
corriente
eléctrica
cuando
están
fundidos:
conductores de segunda especie. Los estado sólido, no son conductores de la
electricidad ya que los iones solamente vibran en sus posiciones de equilibrio.
Los compuestos iónicos presentan generalmente puntos de fusión y ebullición
superiores a 500 °C. Esta propiedad es consecuencia de la gran cantidad de
energía calórica que se debe suministrar para contrarrestar la gran intensidad
de las fuerzas de atracción interiónicas. Usualmente los compuestos iónicos
son quebradizos y cristalinos y están formados por un sinnúmero de iones
positivos y negativos; es decir no existen las moléculas en las sustancias
iónicas sólidas.
En la siguiente figura se observa un ejemplo de una sustancia que presenta
enlace iónico.
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Representación de
Enlace iónico: sal. El enlace entre los átomos en la sal común
(cloruro de sodio) es un típico enlace iónico. En el enlace que se forma, el sodio se
transforma en catión (ion de carga positiva) entregando su electrón de valencia al cloro, que
se convierte en anión (ion de carga negativa).
Este intercambio de electrones se refleja en la
diferencia de tamaño entre los átomos y iones
(izquierda).
Atraídos
por
electrostáticas
(derecha),
los
fuerzas
iones
se
organizan formando una red cristalina en la
que cada uno es fuertemente atraído hacia un grupo de ‘vecinos próximos’ de
carga opuesta y, en menor medida, hacia todos los demás iones de carga
opuesta a través de todo el cristal.
3.2. Enlace covalente
Un enlace covalente se forma cuando dos átomos comparten uno o más
pares de electrones.
El enlace covalente ocurre cuando la diferencia de electronegatividad de los
átomos intervinientes, (∆EN) es menor a 1,7; esto ocurre cuando se unen no
metales entre sí o no metales con hidrógeno. Los enlaces covalentes pueden
clasificarse:
3.2.1. Enlace covalente propiamente dicho:
3.2.1.1 Enlace covalente simple
3.2.1.2 Enlace covalente múltiple (doble o triple)
3.2.2. Enlace covalente dativo o coordinado
3.2.1. Enlace covalente propiamente dicho
3.2.1.1 Enlace covalente simple
El ejemplo más simple de este tipo de situación es la combinación de
dos átomos de H para formar una molécula de H2. Cada átomo de H necesita
un electrón para ser isoelectrónico con el átomo de He, por lo que una
transferencia de electrones no puede satisfacer los requerimientos de ambos
átomos. En vez de esto, los dos átomos de hidrógeno comparten mutuamente
sus electrones.
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El par compartido "pertenece" a ambos; se
puede considerar que cada átomo de hidrógeno ha
ganado un electrón y ha adquirido la estructura del
helio, tal como se muestra en la figura.
Representación de Enlace covalente: a) 2 átomos separados de H, cada uno
con su electrón. b) Se forma una nube electrónica cuando se comparten los
electrones. c) Enlace ya formado, la nube electrónica es altamente densa entre los
núcleos.
Este mecanismo de electrones compartidos constituye un
enlace
covalente, la presencia del cual se representa en las estructuras de Lewis
mediante un guión,
H-H, o un par de puntos, H:H. Una vez que se ha
formado el enlace covalente, los dos electrones enlazantes son atraídos por
los dos núcleos, en vez de uno, y es por eso que el estado enlazado es más
estable que el no enlazado.
3.2.1.2 Enlace covalente múltiple (doble o triple)
Para satisfacer la regla del octeto y sus requerimientos de covalencia, es
frecuente que dos átomos tengan que compartir más de un par de electrones.
Esto conduce al concepto de enlaces múltiples. Si los pares compartidos son
dos, se obtiene un enlace doble; si son tres es un enlace triple. Por ejemplo:
La molécula de oxígeno presenta un enlace doble. Este elemento posee 6
electrones en su último nivel, por pertenecer al grupo VIA (16), y para lograr
los 8 electrones que exige la regla, cada átomo aporta 2 electrones al enlace,
de modo que se comparten 4 electrones, es decir, 2 pares.
La molécula de nitrógeno posee un enlace triple. Este elemento posee cinco
(5) electrones en su último nivel “recordemos que se trata de un elemento del
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grupo V (15)” y para lograr los ocho electrones que exige la regla, cada átomo
aporta a la sociedad tres electrones, de modo que comparten seis, es decir,
tres pares:
En general, dentro de un mismo grupo de la tabla periódica, la capacidad de
formación de enlaces múltiples, manteniendo un octeto de electrones,
disminuye al aumentar el tamaño del átomo. Con muy pocas excepciones,
tales como el S, sólo los átomos del segundo período, por ejemplo, C, N y O,
pueden formar enlaces múltiples manteniendo ocho electrones.
El número de compuestos en los cuales el azufre forma
enlaces
múltiples es muy reducido, y esos enlaces son mucho más débiles que los
análogos del oxígeno.
Pasemos a considerar los efectos que pueden resultar en la estructura de
las moléculas, la mayor o menor tendencia de sus átomos a la formación de
enlaces múltiples. Compárense los óxidos de fórmulas empíricas CO2 y SiO2
. Tanto el C como el Si pueden compartir cuatro pares de electrones, pero
los átomos de C forman enlaces múltiples en el CO2 y los del Si del SiO2 son
simples.
Para el CO2 podemos escribir la estructura de Lewis
lo que corresponde a la fórmula molecular CO2 que es idéntica a la empírica.
3.2.2. Enlace covalente dativo o coordinado
En las sustancias covalentes considerados previamente, cada átomo que
tomaba parte de la formación de una unión, contribuía al par compartido con un
electrón; en ciertas circunstancias, ambos electrones son proporcionados por uno
solo de los átomos. La unión resultante, se denomina covalencia coordinada
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dativa. Se la indica en las estructuras de las moléculas con una flecha que se
origina en el átomo que aporta los dos electrones al enlace. Esto es sólo a los
efectos didácticos, ya que una vez establecido este enlace, es indistinguible con
un enlace formado por el
aporte de un electrón por
cada átomo. Por ej.: en el
caso de la molécula del
SO2 , cada uno de los
átomos intervinientes posee 6 electrones externos. Para adquirir la configuración
electrónica del gas noble más cercano, el S se une por un enlace covalente doble
con uno de los átomos de O. Ambos átomos han logrado el octeto, pero el
segundo átomo de O, aún no se ha unido a los anteriores. Lo hace mediante una
covalencia dativa del azufre, ya que de otra manera el S superaría los 8
electrones al compartir nuevos pares con el segundo O.
Es importante insistir en que la unión coordinada -así como la
distinción entre electrones de átomos diferentes- es sólo un medio para
lograr la estructura adecuada, pero una vez establecida la unión es
indistinguible de la unión covalente común y no le confiere a la molécula
propiedades diferenciales respecto de ésta.
3.3 Enlaces covalentes polares y no polares
Otra manera de clasificar los enlaces covalentes es según su polaridad.
3.3.1. Enlace covalente apolar o no polar
Entre átomos idénticos o diferentes pero
de igual electronegatividad ∆EN=0, los electrones
se comparten de igual forma por ambos. A este
tipo de enlace se lo denomina enlace covalente
apolar. Podemos citar los ejemplos del Hidrógeno
(visto en enlace covalente simple), oxígeno (enlace
covalente
doble),
Nitrógeno
(enlace
covalente
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triple) o PH3 ( 3 enlaces simples).
3.3.2. Enlace covalente polar
En cambio, si los dos átomos enlazados difieren como en el caso del H:Cl, o
son idénticos, pero sus vecinos no lo son, como en el caso de los dos átomos de
C en H3C  CCl3 , los electrones no se comparten por igual: uno de los átomos
(el más electronegativo) atrae electrones con más fuerza que el otro. El átomo
que ejerce la mayor atracción desarrolla una cierta carga negativa; el otro
adquiere una cierta carga positiva. Estas cargas son inferiores a la unidad, -1 o
+1 y se llaman cargas parciales, representadas como δ+ y δ-.
Así, dado que el cloro es más electronegativo que el hidrógeno, el cloruro de
hidrógeno se representa:
δ+
δ..
H  Cl :
..
Se dice, entonces, que estos enlaces covalentes son polares, para diferenciarlos
de los enlaces Cl  Cl o H  H que son no polares (ver figura anterior). El caso
límite de desigualdad en los electrones compartidos es el enlace iónico en los
compuestos CsF, NaCl o CaF2. Por lo tanto, el enlace covalente no polar y el
enlace iónico son casos extremos de la distribución de un par de electrones entre
dos núcleos. Entre estos dos extremos se encuentran situados los enlaces
covalentes polares.
Debido a la polaridad de los enlaces individuales, la totalidad de la
molécula puede tener centros con cargas positiva y
Dicha molécula constituye entonces un
dipolo.
negativa
separados.
El dipolo se
simboliza tal como se observa en la figura, donde la flecha apunta
hacia el polo negativo. Las moléculas polares poseen un momento dipolo, µ ,
que es el producto de la magnitud de la carga efectiva q, y la distancia d,
entre los centros de cargas opuestas.
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µ=qxd
La unidad para µ es el debye (D), llamado así en honor de Peter Debye,
quien fue uno de los primeros
investigadores
en
este campo. Como
consecuencia del momento dipolo, las moléculas polares
tienden a orientarse en un campo eléctrico con los
extremos positivos dirigidos hacia el polo negativo del
campo, y los negativos hacia el positivo, tal como se
expresa en la figura anexa. La orientación dista mucho
de ser perfecta debido al desorden que les impone la
energía cinética de las moléculas.
Las moléculas diatómicas con enlace covalente
polar presentan, obviamente, momento dipolar no nulo.
En el caso de las moléculas triatómicas, la presencia
Orientación
de
moléculas polares: (a) sin
campo eléctrico; (b) con
campo eléctrico.
de enlaces polares no garantiza que la molécula sea
polar. Lo mismo ocurrirá en moléculas con mayor número de átomos.
Ejemplificaremos mediante dos moléculas triatómicas:
El CO2 presenta enlaces C-O que son polares ya que los átomos tienen
distinta electronegatividad; como la molécula es lineal (el ángulo OCO es 180°
), los vectores momento dipolar generados por cada enlace resultan opuestos
y, debido a que son de igual magnitud, el momento dipolar resultante es cero.
En cambio, la molécula de H2O es angular (el ángulo HOH es distinto de 180°
), de modo que la composición de los dos vectores momento dipolar resulta
en un momento dipolar no nulo (en rigor, bastante elevado).
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Basados en el ejemplo anterior, resulta clara la necesidad de
geometría molecular para decidir si un compuesto
que
conocer la
presenta enlaces
polares será polar o no. En realidad, debido a que existe la posibilidad de
medir experimentalmente el momento dipolar (o magnitudes derivadas de su
presencia), se usa precisamente esa información para aportar datos sobre la
geometría molecular. De todos modos, existen teorías que permiten predecir
en
algunos
casos
la
geometría
molecular;
las
mismas
exceden
las
pretensiones de este curso.
V.J.S.V













Related documents 
















guia estructura, tabla y enlace













Tercer Módulo Archivo













Modelo Atómicos













Estructura de la materia













De modo inverso, si tenemos o conocemos la













Tema 1: Estructura de la materia y ordenación de los elementos













enlace químico - IES PEDRO SALINAS













números cuánticos - Expreso Sideral SA













quimica general













Qumica 1ero BGU - Fuente Del Saber













ENLACE QUÍMICO Y UNIONES INTRAMOLECULARES













U.3. Enlace químico













polaridad de las moléculas






















El centro de tesis, documentos, publicaciones y recursos educativos más amplio de la Red.





	

aprenderly.com © 2024


	

GDPR 

	

Privacy 

	

Terms 

	

Report 

























