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¿Cuáles son los números cuánticos?

(n, l, m, s )

(3, 0, 0, 1/2 ) (3, 0, 0, -1/2 )

3s 3s

ó

¿Cuáles son los números cuánticos permitidos para el 
sodio?

a) (3, 2, 0, 1/2 ) b) (2, 1, -1, 1/2 ) c) (1, 1, 0, -1/2 )

d) (3, 3, 2, 1/2 )

¿Cuáles son los números cuánticos pueden existir en 
un átomo?

a) (2, -1, 1, 1/2 ) b) (3, 1, 0, 1/2 ) c) (3, 1, 0, -1/2 )

d) (3, 0, 0, -1/2 )
(2, 1, 1, 1/2 )

(l =0…n -1)
(n > l )

(m=-l ..0..+l)
+1/2
-1/2

# electrones (e´s) >> ENERGÍA 

2 e´s 6 e´s 10 e´s 14 e´s

11Na:[Ne]3s1 :

“Principio de Exclusión de Pauli”

2 e´s del mismo átomo NO pueden tener los 

mismos 4 números cuánticos.

n l m s n l m s
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¿Cuáles son los números cuánticos?

(n, l, m, s )

84Po
[Xe] 6s2 4f14 5d10 6p4

24Cr: [Ar] 4S2 3p4

(4, 5, 6, -1/2 )
(n, l, m, s )

“Principio de Exclusión de Pauli”

2 e´s del mismo átomo NO pueden tener los mismos 

4 números cuánticos.

(6, 1, 0, -1/2 )

(6, 1, 1, -1/2 )

(6, 1, -1, 1/2 )

(6, 1, 0, 1/2 )

(6, 1, 1, 1/2 )

(3, 1, 1, -1/2 )

Si
NO
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31X:1s2 2s2 2p6 3S2 3P6 4S2 3d10 4p1



¿Cuál es el Principio de incertidumbre de Heisenberg ?

C) NO es posible determinar simultáneamente la posición y la velocidad del 

electrón

A) 2 e´s del mismo átomo NO pueden tener los mismos 4 números cuánticos.

-La probabilidad de encontrar un electrón en una determinada

región del espacio alrededor de un núcleo, viene regulada por la

ecuación de:

A) Ecuación de onda de Schödinger.

B) Ecuación de la relatividad de Einstein.

C) Ecuación de Heisenberg.

D) Ecuaciones de Newton.

D) Sólo se puede ocupar los orbitales con un máximo de dos electrones, en

orden creciente de energía orbital; los orbitales de menor energía se llenan

antes de los de mayor energía.

¿Cuál es el principio de construcción de Aufbau?

A) 2 e´s del mismo átomo NO pueden tener los mismos 4 números cuánticos.

C) NO es posible determinar simultáneamente la posición y la velocidad del

electrón

D) Sólo se puede ocupar los orbitales con un máximo de dos electrones, en 

orden creciente de energía orbital; los orbitales de menor energía se llenan 

antes de los de mayor energía.

B) Los átomos aislados, a pesar de ser neutros, generalmente no son
estables.

B) Los átomos aislados, a pesar de ser neutros, generalmente no son
estables.

¿Cuál es el Principio de exclusión de Pauli?

C) NO es posible determinar simultáneamente la posición y la

velocidad del electrón

A) 2 e´s del mismo átomo NO pueden tener los mismos 4 números 

cuánticos.

D) Sólo se puede ocupar los orbitales con un máximo de dos

electrones, en orden creciente de energía orbital; los orbitales de

menor energía se llenan antes de los de mayor energía.

B) Los átomos aislados, a pesar de ser neutros, generalmente
no son estables.
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¿Representación de Lewis de una molécula?Los átomos aislados, a pesar de ser neutros, 
generalmente no son estables.

Formar enlaces químicos
(moléculas)

ion óxido

La estructura de Lewis (o regla de octeto), 
es una representación gráfica que muestra 

los pares de electrones en guiones o puntos 

de enlaces entre los átomos de una 

molécula y los pares de electrones 

solitarios.

1H:1s1 :

Regla de octeto
(ESTABILIDAD)

¿Qué es la regla del octeto?

Capa Valencia de los 

ATOMOS
Capa Valencia de los 

ATOMOS



1H:1s1 :
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Fuerzas de polaridad

¿Qué son las fuerzas inter- e intra- moleculares?
¿Qué tipo de enlaces hay y cuales son más fuertes? -Los átomos con características

metálicas (grupo 1 y 2) ceden
electrones de valencia y se

trasforman en catión (+).

-Los átomos no metálicos (grupo

16 y 17) reciben electrones y se

trasforman en anión (-).

En este proceso de transferencia de electrones se forman iones. y se conoce como 

enlace iónico. 

Enlace iónico

Unión de iones

Los iones Na+ y Cl- se atraen debido a que sus cargas son de signo 

contrario:

Na+ + Cl- NaCl

“Los iones se ubican de forma ordenada y forman una estructura 

tridimensional, llamada red cristalina. 
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Enlace metálico

-1e

Enlace covalente

Momentos dipolares de algunos 
compuestos comunes ¿Qué molécula es más polar? 

R: la que tiene un mayor momento dipolar 

1H:1s1 :
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Estructura Atómica y Tabla Periódica
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Estructura Atómica y Tabla Periódica

Los metales. Son cristalinos en su forma sólida y se encuentran de

manera natural en los minerales. Suelen ser buenos conductores de

la electricidad y el calor, tienen un aspecto brillante y son dúctiles.

Los no metales. no ser buenos conductores del calor, ni de

la electricidad. Sus propiedades son muy distintas a las de

los metales. Por otra parte, forman enlaces covalentes para

formar moléculas entre ellos.
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Estructura Atómica y Tabla Periódica

La electronegatividad es una medida de la capacidad de un átomo de

atraer hacia sí mismo los electrones que comparte La afinidad electrónica. Energía liberada cuando

un átomo gaseoso neutro en su estado fundamental (en su menor

nivel de energía) captura un electrón y forma

un ion mononegativo:Energía de ionización es la energía para separar un electrón en su

estado fundamental de un átomo en estado gaseoso.



TABLA PERIÓDICA

MENDELEIEV, DIMITRI
IVÁNOVICH (1834-1907),

químico ruso conocido sobre

todo por haber elaborado la tabla

periódica de los elementos

químicos.

Mendeleiev intentó clasificar los elementos según sus propiedades 
químicas.

 En 1869 publicó la primera versión de la tabla periódica. En 1871,

publicó una versión corregida en la que dejaba espacios vacíos para

elementos todavía desconocidos.

Galio, Germanio y Escandio.

CRONOLOGÍA

Döbereiner, en 1817 y 1829, publicó algunos artículos  Triadas:

Si los elementos de propiedades similares se clasifican en triadas y en

función creciente a sus masas atómicas, se observa que la masa atómica del

segundo elemento es aproximadamente igual al promedio de las masas

atómicas de los otros dos elementos del conjunto

“QUÍMICA”



En 1864, el químico inglés J. A. R. Newlands dispuso a los elementos

conocidos en orden de su masa atómica creciente observando que el octavo

elemento tenía propiedades similares al primero.

Döbereiner, en 1817 y 1829 Triadas.

J. A. R. Newlands, en 1864 Octavas de Newlands.

TABLA PERIÓDICA

Desafortunadamente; Su trabajo no fue tomado seriamente por otros 

químicos. octavas de las notas musicales

En 1869, Dimitri Ivanovich Mendeleiev y J. Lothar Meyer
publicaron, independientemente, tablas periódicas similares

Mendeleiev y J. Lothar Meyer 1869
“tabla periódica de los elementos”.

“En ambas tablas, los 63 elementos conocidos aparecen ordenados

en función creciente de sus masas atómicas”.

 Se colocaron de manera que los elementos con propiedades similares

estuvieran en línea horizontal.

• En 1871, Mendeleiev revisó su tabla y clasificó 8 grupos de

elementos químicos, que colocó en columnas verticales formadas por

elementos similares químicamente.

Mendeleiev 1871
“tabla periódica de los elementos”.

Los elementos de estos grupos fueron elegidos

basándose en la composición de sus óxidos comunes

“QUÍMICA”
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PROBLEMAS

TABLA PERIÓDICA

varios pares de elementos vecinos violan la Ley de

Mendeleiev. Por ejemplo, la masa atómica del argón

(39,95 u) es mayor que la del potasio (39,1 u)

Dichas discrepancias 

sugirieron que otra 

propiedad, diferente a 

la masa atómica debería 

ser la base de la 

periodicidad observada

En 1914, H. Moseley, publicó los resultados en los que bombardeó

sucesivamente 42 elementos sólidos diferentes con rayos catódicos en un tubo al

vacío, con el objeto de producir rayos X de diferentes longitudes de onda.

 Las frecuencias de los rayos X emitidos cuando los rayos

catódicos golpean un ánodo metálico puro dependen del

metal que forma el ánodo.

 Cada ánodo, produce diversas frecuencias de rayos X.

 Moseley encontró que estas frecuencias varían en el orden en

que los elementos metálicos aparecen en la tabla periódica.

Con muy pocas excepciones.
Moseley encontró que el número atómico 
aumenta en el mismo orden que la masa 

atómica

De esta manera se corrigieron las inconsistencias que presentaba el 

ordenamiento periódico de Mendeleiev.



Como resultado del trabajo de Moseley, la Ley periódica 
actual puede expresarse de la siguiente manera: "Las 
propiedades de los elementos son función periódica de 

sus números atómicos".

Döbereiner, en 1817 y 1829 Triadas.

J. A. R. Newlands, en 1864 Octavas de Newlands.

Mendeleiev y J. Lothar Meyer 1869
“tabla periódica de los elementos”.

Mendeleiev 1871
“tabla periódica de los elementos”.

H. Moseley 1914
“tabla periódica de los elementos”.

TABLA PERIÓDICA



 La Tabla Periódica actual es el ordenamiento de los elementos químicos en forma creciente de sus números atómicos.

TABLA PERIÓDICA

 Los periodos son sucesiones horizontales de elementos químicos. A lo largo de un periodo (de izquierda a derecha),

aumenta el número atómico.

 Los Grupos son sucesiones verticales de elementos químicos. Los elementos que pertenecen a un mismo grupo deberían 

presentar propiedades químicas similares, debido a que tienen el mismo número de electrones de valencia, en el mismo 

tipo de orbitales atómicos.

“QUÍMICA”
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Fuerzas intermoleculares

“Las fuerzas intermoleculares son fuerzas de atracción entre las 

moléculas”.

 Estas fuerzas son las responsables del comportamiento no ideal de los gases.

 Ejercen mas influencia en los líquidos y sólidos.

En los gases hay poca 
atracción entre las 

moléculas, por lo que tienen 
libertad para moverse al 

azar.

En los líquidos las partículas 
se mantienen unidas por las 
fuerzas de atracción, pero 
tienen libertad de moverse 

una sobre otra.

En los sólidos las 
partículas están en un 

arreglo ordenado que no 
permite su movimiento.

Fuerzas intramoleculares: 

 Mantienen juntos los átomos de 

una molécula (enlace químico).

 Estabilizan a las moléculas 

individuales

Fuerzas intermoleculares

Son las principales responsables de 

las propiedades macroscópicas de la 

materia.

por ejemplo, punto de fusión y 

punto de ebullición.

>

Por lo general, las fuerzas intermoleculares en su conjunto reciben el nombre de fuerzas de van der Waals, en honor del 
científico holandés Johannes van der Waals (1837- 1923).

Fuerzas intermoleculares

 Fuerzas de dispersión de London.

 Puente o enlace de hidrógeno: interacción

dipolo-dipolo particularmente fuerte.

Su intensidad depende de la polaridad, del tamaño y del contenido electrónico de la molécula

 Fuerzas de Keesom o dipolo-dipolo

 Fuerzas dipolo-dipolo inducido

Nota: Además, las fuerzas ion-dipolo entre iones y moléculas.
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Fuerzas intermoleculares

“Las fuerzas intermoleculares son fuerzas de atracción entre las 

moléculas”.

 Fuerzas de Keesom o dipolo-dipolo

“fuerzas de atracción o repulsión entre moléculas que poseen momentos 

dipolares”.

 A mayor polaridad molecular, mayor será la fuerza dipolo-dipolo.

 Fuerzas ion-dipolo

Las fuerzas ion-dipolo, las cuales atraen entre sí a un ion (ya sea un catión 

o un anión) y a una molécula polar.

La intensidad de esta interacción depende de la carga y tamaño del ion así como de la 

magnitud del momento dipolar y del tamaño de la molécula.

 Fuerzas de dispersión de London

 En un dipolo inducido  la separación de sus cargas positiva y negativa se debe a

la proximidad de un ion o una molécula polar.

a) Distribución esférica de la carga en un átomo o molécula no polar. b) Distorsión

ocasionada por el acercamiento de un catión. c) Distorsión ocasionada por el 

acercamiento de un dipolo.
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 Cuanto más grandes sean las moléculas, mayor será

el grado de polarizabilidad. Por lo tanto, se unirán

con mayor intensidad. Entre F2, Cl2, Br2 y I2, el

yodo tiene mayor grado de polarizabilidad, ya que

tiene mayor tamaño.

 En los hidrocarburos, las fuerzas de London son

más intensas a medida que el número de carbonos

aumenta. Por lo tanto, tendrán mayor temperatura
de ebullición.

CH3CH2CH2CH2CH3

Pentano (Teb = 36 °C)

CH3CH2CH2CH2CH2CH3

hexano (Teb = 68 °C)

La atracción entre:

una molécula polar y el dipolo inducido 

“interacción dipolo-dipolo inducido”

La interacción atractiva entre:

un ion y el dipolo inducido 

“interacción ion-dipolo inducido”

 Fuerzas de dispersión de London  Puente o enlace de hidrógeno (interacción dipolo-dipolo 

fuerte).

Un puente de hidrógeno es una interacción de atracción entre un 

átomo de hidrógeno enlazado a un átomo electronegativo (O, N o F) y 

un par de electrones no compartido en otro átomo electronegativo.

Para que las moléculas se unan por puente de hidrógeno, es necesario que 

contengan enlaces muy polares como H-F, H-O y H-N.

Los líquidos cuyas moléculas se unen por puente 

de hidrógeno se denominan líquidos asociados. La 

temperatura de ebullición depende directamente de 

la intensidad de las fuerzas intermoleculares.

El agua, en particular, 
es capaz de formar una 

vasta red 
tridimensional de 

puentes de hidrógeno 
porque cada molécula 

de H2O tiene dos 
hidrógenos y dos pares 

de electrones
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 Puente o enlace de hidrógeno (interacción dipolo-dipolo fuerte).

La fuerza de un puente de hidrógeno es determinada por la interacción 

coulómbica entre el par libre de electrones del átomo electronegativo y 

el núcleo de hidrogeno. 

Por ejemplo, el flúor es más electronegativo que el oxígeno, por lo que 

esperaríamos que los puentes de hidrógeno en el HF líquido fueran más

fuertes que en el H2O.

El HF tiene un punto de ebullición menor que el del agua por que cada 

molécula de H2O toma parte en cuatro puentes de hidrógeno 

intermoleculares.

Puntos de ebullición de los hidruros binarios covalentes de los 
grupos 4A, 5A, 6A y 7A

Para que los elementos puedan establecer enlaces por puentes de

hidrógeno, es necesario que reúnan dos condiciones:

1) Ser muy electronegativos con dobletes electrónicos sin compartir.

2) Ser de muy pequeño tamaño, capaces por tanto de aproximarse al

núcleo de hidrogeno.

En la tabla se presentan las distancias entre los átomos enlazados mediante un 

puente de hidrógeno, medidas en unidades de Angströn (10-8 cm).

El puente de hidrogeno, aparte de conferir las propiedades especiales del agua, 

constituye una de las fuerzas intermoleculares de mayor importancia en la 

Bioquímica y Biología Molecular. 



La teoría cinética molecular de la materia

Fuerzas intermoleculares

Fuerzas de atracción entre las moléculas
(Fa-m).

Fuerzas de Van de Waals Puentes de Hidrogeno

Fa-m (solidos) > Fa-m (líquidos) > Fa-m (gases) 

Mas fuertes

menos fuertes

“QUÍMICA”“QUÍMICA”

Fuerzas intramoleculares: 

 Mantienen juntos los átomos de una molécula

(enlace químico).

 Estabilizan a las moléculas individuales

Fuerzas intermoleculares

Son las principales responsables de las propiedades 

macroscópicas de la materia.

>



En general, las propiedades de los líquidos 

dependen: 

fuerzas intermoleculares y de la temperatura.

Fuerzas intermoleculares

Relaciones directa Relación inversa

-Viscosidad.

-Tensión superficial

Presión de vapor

Temperatura

Relaciones directa Relación inversa

Presión de vapor -Viscosidad.

-Tensión superficial
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Masa atómica

Masa molecular de H2O: O (1) + H (2) 

masa de “O”1*(16) + H 2*(1) = 18 g H2O

ATOMOS

MOLECULAS

-BAJA MASA MOLECULAR: Agua, 

CO2, Glucosa, etc

-ALTA MASA MOLECULAR: 

Carbohidratos, proteínas, ADN, 

Masa molecular de CO2: C (1) + O (2) 

masa de “C”1*(12) + O 2*(16) =  44 g CO2

1 mol de H2O

1 mol de CO2

1 mol de glucosa

H2SO4
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<<La concentración determina las propiedades de una solución.>>

Cantidad de “soluto” disuelta en una determinada cantidad de “solvente” o 

“solución”. 

Ejemplo:

-Soluto(s): Azúcar, saborizantes,

preservantes, ácido fosfórico, cafeína,

CO2 etc.

-“solvente” o “solución” Agua.

-Soluto(s): Azúcar, saborizantes,

preservantes, ácido fosfórico,

colorantes, vitaminas, etc.

-“solvente” o “solución” Agua.

<<La concentración determina las propiedades de una solución.>>

Cantidad de “soluto” disuelta en una determinada cantidad de “solvente” o 

“solución”. 

Ejemplo:

MEZCLAS



La teoría cinética molecular de la materia

Fuerzas intermoleculares

Fuerzas de atracción entre las moléculas
(Fa-m).

Fuerzas de Van de Waals Puentes de Hidrogeno

Fa-m (solidos) > Fa-m (líquidos) > Fa-m (gases) 

Mas fuertes

menos fuertes

“QUÍMICA”“QUÍMICA”

Fuerzas intramoleculares: 

 Mantienen juntos los átomos de una molécula

(enlace químico).

 Estabilizan a las moléculas individuales

Fuerzas intermoleculares

Son las principales responsables de las propiedades 

macroscópicas de la materia.

>
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Composición del aire seco a nivel del mar [1].

Momentos dipolares de algunos 
compuestos comunes

¿Qué molécula es más polar? R: la que tiene un mayor momento dipolar 
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¿Cuántos puentes de hidrogeno puede 
formar una molécula de agua?

A) 1 
B) 2 
C) 4
D) 5



Masa atómica

Masa molecular de H2O: O (1) + H (2) 

masa de “O”1*(16) + H 2*(1) = 18 g H2O

ATOMOS

MOLECULAS

-BAJA MASA MOLECULAR: Agua, 

CO2, Glucosa, etc

-ALTA MASA MOLECULAR: 

Carbohidratos, proteínas, ADN, 

Masa molecular de CO2: C (1) + O (2) 

masa de “C”1*(12) + O 2*(16) =  44 g CO2

1 mol de H2O

1 mol de CO2

1 mol de glucosa

H2SO4





El concepto de mol es universal para cualquier tipo de partículas, 
correspondiendo: 

1 mol = a un numero N (Número de Avogadro) (N = 6.02 x 1023 ); 

N = moléculas, átomos, iones o electrones. 

Densidad del agua =1g/ml

700 g H2O (
� ��� ���

�	 
 ���
� �   
	. � ��� ��� 

6.02 x 1023��������� ���

���� ���
� 2.34 x 1025 moleculas de agua (H2O)

Masa atómica de H2O = masa de “O”1*(16) + H 2*(1) = 18 g H2O

1 mol = 

N # de moléculas (N = 6.02 x 1023 ); 

N # de atomos (N = 6.02 x 1023 );

N # de iones (N = 6.02 x 1023 );

N # de electrones (N = 6.02 x 1023 );

Compro 1 botella de agua de 700 mL.
Densidad de agua ~~1 g/mL.

700 mL = 700 g agua

Compro 700 ml agua 

m g H2O (
�����

���
� �



1 mol SO2

1 mol S

2 mol O

1 mol = 

N # de moléculas (N = 6.02 x 1023 ); 

N # de atomos (N = 6.02 x 1023 );

N # de iones (N = 6.02 x 1023 );

N # de electrones (N = 6.02 x 1023 );

2 mol � 
6.02 x 1023������ "�"

���� �
� 1.20 x 1024

 
 ATOMOS "O"


