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Primeros modelos y particulas fundamentales del atomo

El primer tercio del siglo XX fue la época en la que mas se desarrollo el estudio del
atomo. Considerado hasta entonces como algo indivisible, pasé a ser una estructura
formada por particulas mas pequefas perfectamente organizadas.
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Primeros modelos y particulas fundamentales del atomo
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Dalton. Este primer modelo consideraba Ia
materia formada por atomos, unas particulas
indivisibles que eran distintas segun de que
elemento se tratara, por que los atomos de cada
elemento tenian masas distintas.

Ademas, Dalton estipulaba que los compuestos
se obtenian por combinacion de los atomos de
los distintos elementos, pero esta teoria no fue
capaz de explicar el porqué de los fendmenos
eléctricos que ocurrian en la materia.



Primeros modelos y particulas fundamentales del atomo
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La primera de estas particulas subatdémicas fue el
electron, descubierto en 1897 por Thomson
cuando analizaba los rayos catddicos en un tubo
de descargas.

Modelo del pastel de pasas. Este considera al

atomo como una estructura maciza de carga
positiva en la que estan inmersos los electrones,
de tal manera que los electrones de carga
negativa compensan la carga positiva del atomo,
resultando eléctricamente neutro.




Primeros modelos y particulas fundamentales del atomo
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Con todo esto, aparece en 1911 el modelo de
Rutherford, que considera al atomo como una
estructura hueca en la que existe un nucleo de carga
positiva, el proton, y en la que se encuentra casi
toda la masa del dtomo. A su alrededor, y a mucha
distancia, se encuentran los electrones girando, tal
como lo hacen los planetas alrededor del sol.

Segun Rutherford, los electrones permanecen
girando alrededor del nucleo porque la fuerza
electrostatica de atraccion entre el nucleo positivo y
los electrones negativos, se iguala a la fuerza
centripeta que hace que los electrones “escapen”
del nucleo por estar en movimiento circular.

Rutherford pronosticé en 1920 una particula nueva en el centro del nucleo, sin carga
eléctrica (neutra), que evitase la repulsion electromagnética de los protones en el
nucleo. Esa particula fue descubierta en 1932 por un discipulo suyo, Chadwick, la

llamo neutron.



Primeros modelos y particulas fundamentales del atomo

PARTICULAS
SUBATOMICAS DEL ATOMO

Particula Simbolo | Masa (g) Carga
Absoluta Relativa
Coulombs
Electrén e 9.1095x10 ** -1.6022x10 ** -1
®
Protén P 1.67252x10 * +1.6022x10 *° +1
Neutrén n 1.67495x10 * 0 0




|dentificacion de atomos. NUmero atomico (Z) y numero
masico (A)

Formade representar un atomo de un elemento

X Simbolo del elemento

A Numeromasico(A=p+n)

Z Numero atomico (Z = p)



ldentificacion de atomos. NUmero atomico y numero
masico

ke

26

Puesto que Z es 26, el numero de protones es 26.

Como A es 56 y es la suma de neutrones y protones, si le restamos Z, que es el

numero de protones podemos saber el nUmero de neutrones; en este caso seria:
56-26 = 30 neutrones.

Ademas, como el atomo es neutro, el nimero de protones es el mismo que el de

electrones, por lo que habra 26 electrones.



ldentificacion de atomos. Numero atdmico y numero
masico
iCuidado! No todos los atomos son neutros

Si un atomo tiene carga eléctrica es porque ha ganado o perdido electrones, que son
los que se encuentran en la periferia del atomo. El nUmero de protones permanece
invariable. Asi, un cation, con carga positiva, es porque tiene mas protones que
electrones, por lo que ha perdido electrones, y un anidon, con carga negativa es
porque tiene mas electrones que protones, por lo que ha ganado electrones

9 2+ 19 —

Un concepto también importante son los isotopos; se trata de atomos del mismo
elemento pero con distinta masa, es decir, tienen el mismo numero de protones (por
eso son el mismo elemento y tienen el mismo Z) pero distinto numero de neutrones
(por lo que tienen distinto A y distinta masa).



PARA PRACTICAR

1. ParaunatomoconZ=7yA=14:
a) Indigque el numero de protones, neutrones y electrones.

2. Para un atomo de nimero atdémico Z = 50 y numero masico A = 126:
a) Indique el numero de protones, neutrones y electrones que posee.

3. Dadas las especies quimicas Ne y 02, razone la veracidad o falsedad de las
afirmaciones:

a) Ambas especies poseen el mismo numero de electrones.

b) Ambas especies poseen el mismo niumero de protones

4. Paraelién Cl- (Z=17) del is6topo cuyo nimero masico es 36:
a) Indique el numero de protones, electrones y neutrones.



Contexto cientifico previo al modelo de Bohr

Desde el punto de vista de la Fisica clasica, una particula cargada que esté girando, como es
el caso del electréon, emite energia como radiacion electromagnética, por lo cual el electron
iria describiendo una trayectoria en espiral alrededor del nucleo hasta que finalmente cae

sobre él.

e electron
- ~—
—— \\
,/_/"“\ A

nucleo

La solucién la dio un discipulo de Rutherford, el danés Niels Bohr, usando conceptos no sélo
de Fisica clasica, sino también de |la nueva Fisica cuantica que se estaba desarrollando en esa

época

Por tanto, analizaremos la radiacion electromagnética, los espectros atdmicos y la teoria
fotdnica de Plank



Naturaleza de la luz

Desde el principio, ha existido una gran duda sobre la naturaleza de la luz.

Pensadores como Newton, pensaban que la luz estaba compuesta por corpusculos
(particulas), mientras que otros como Huygens, hablaban de la luz como una onda que se
propagaba.

Diversos experimentos, llevaron a pensar que la luz se comportaba como una onda
(propagaciéon de una perturbacién vibracional en la que se transmite energia).




Radiacion electromagnética y espectros atomicos (Maxwell)

La radiacion electromagnética esta compuesta por un campo eléctrico y un campo
magnético oscilantes que se propagan vibrando perpendicularmente entre si. Un ejemplo es
la luz.

Et Parametros de una Onda: A, T, f, c

il
.-"'J-J F 4 - - z

Esta radiacion provoca una perturbacidon que se propaga como una onda, desplazandose a
velocidad constante. El valor de esta velocidad en el vacio es de 300.000 Km/s, es decir,
3-108 m/s.

Las distintas radiaciones se distinguen en funcién de la frecuencia. Sabiendo que Af =c
podemos comprobar que si ¢ es constante, a una radiacién con una frecuencia alta, le
corresponde una longitud de onda pequeia, y viceversa.

También hay que destacar que la frecuencia y la energia de una onda son proporcionales, a
mayor frecuencia, mayor energia.



Radiacion electromagnética y espectros atomicos.
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La luz que nosotros apreciamos, puede
descomponerse en los colores del arco
iris (cada uno tiene una frecuencia
distinta) si la hacemos pasar por un
prisma o por una gota de agua.

Un espectro es la descomposicion de
una radiacion en las diversas radiaciones
que la componen.



Radiacion electromagnética y espectros atomicos

Continuos

Cuando calentamos suficientemente un liquido o un sélido, estos
emiten una radiacion que se registra como una serie
ininterrumpida de colores.




Radiacion electromagnética y espectros atomicos

Discontinuos

Se diferencian en la forma de obtenerse. En ambos casos lo que ocurre es que los
electrones se perturban, moviéndose de unas drbitas a otras, adquiriendo energia en el

Emision

Se obtienen cuando una sustancia gaseosa
emite radiacion. Se produce cuando
previamente le hemos suministrado energia
y alcanza lo que se llama estado excitado.
Esta energia extra la emite en forma de
radiacion (lineas) para volver a alcanzar el
estado fundamental. muestra

detector excitada .~

Son complementarios
absorben las mismas

) . 2 Q\ N d
< 7 frecuencias que es capaz - u\l//
: \l/" prisma de emitir. prisma

espectro de absorcidon y emitiendo energia en el de emision. ‘
Emision Absorcién ‘

Se obtienen al hacer pasar una radiacién
electromagnética a través de una sustancia que
absorbe determinados valores de energia
(determinadas frecuencias), promoviendo los
electrones a otras Odrbitas. Obtenemos un
espectro en el que estan todas las frecuencias
excepto las que la sustancia ha absorbido.

fuente de
luz blanca

detector

)
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El espectro del atomo de Hidrégeno

El espectro mas estudiado por los cientificos de la época fue el espectro de emisidon del
hidrégeno. En su espectro descubrieron que las frecuencias de las lineas obedecian a una
ecuacion matematica.

Fuente de o )
radiacion H Ato-mos de hidrégeno excitados.
externa = > 2(g) Emiten E.

El electron del hidrogeno sufre transiciones energéticas a niveles superiores.

n=4 n=5

n=1 n=2 n=3
Estado 12 estado 22 estado 32 estado 49 estado
fundamental excitado excitado excitado excitado



El espectro del atomo de Hidrogeno

Al cesar la radiacion, el electrén vuelve a su estado fundamental emitiendo E. (Los estados
excitados son inestables)

Esta emisidn de E se puede producir desde diferentes
niveles superiores a diferentes niveles inferiores.

Lyman
series

Cada transicion constituye una linea en nuestro espectro.
Puesto que tenemos muchos atomos excitados en los
diferentes estados energéticos existe la posibilidad de
gue tengan lugar todas las transiciones. Por eso aparecen
varias lineas en el espectro.

=
Cada serie de linea recibe un nombre segun el nivel =2 % paschen
energético de llegada, que corresponde con el cientifico series

que las estudio. n=3 \

La siguiente ecuacion, propuesta por Rydberg, se utiliza Brackett
para calcular las ) de todas las lineas espectrales del \ series

atomo de hidroégeno.
1 _q ( 11 ) n
A n?  m? Pfund series

Balmer -
series

1]
I

Il
L



Teoria fotonica de Planck.

Max Plank, en 1900, para poder explicar lo que ocurria
en los experimentos que desarrollaba, supuso que la
radiacion electromagnética no era algo continuo, sino
gue era _emitida en forma de paquetes de energia,
cuantos de radiacion o fotones, cuya energia dependia
de la frecuencia de la radiacidon segun la ecuacion:

E =hf

En esta ecuacion, h es la constante de Planck, de valor
6'63:103%):s y f es la frecuencia de la radiacidon
electromagnética.

Esta hipotesis de Planck supuso el inicio de |la mecanica
cuantica, la base de la nueva fisica que entre otras
cosas, usé Bohr en su modelo atémico



Efecto fotoeléctrico

Albert Einstein se baso en la teoria cuantica de Planck.
En 1905, sugirio que la luz estaba formada por cuantos
de energia a los que posteriormente se denomind
fotones, cuya energia venia dada por E = h - f y que
eran las particulas portadoras de la energia de la onda
electromagnética.

Para explicar los resultados de Einstein, supongamos un
foton chocando con un electrén de la superficie
metalica al cual comunica su energia.

CONCLUSIONES

- El trabajo necesario para arrancar un electron de la
superficie metdlica es el resultado del producto de la
constante de Planck h por la frecuencia umbral f,.

W, = h- f,




Efecto fotoeléctrico

CONCLUSIONES

- El trabajo necesario para arrancar un electron de la
superficie metalica es el resultado del producto de la
constante de Planck h por la frecuencia umbral f,,.

W, = h- f,

_Como la energia E de los fotones de la luz incidente puede
ser mayor que el trabajo de extraccion We, la energia en
exceso sera la energia cinética que adquirira el electrén una
vez extraido de la superficie metdlica. Cuando aumentamos
la intensidad del haz luminoso, aunque sea mayor el
numero de fotones que llegan a la superficie y, por tanto, el
numero de electrones arrancados, la energia cinética (Ec )
no aumentara.

E (fotdon) = We + Ec

- Si se produce el efecto fotoeléctrico, los electrones son
emitidos casi instantaneamente.




El modelo atomico de Bohr (1913)

Los 3 postulados de la teoria atdmica de Bohr Son los siguientes:

1. Primero: Los atomos tienen un nucleo (donde se encuentran los protones) y
alrededor del cual giran los electrones en determinadas érbitas circulares y estables.
Ademas, se postula que los electrones no emiten energia en su movimiento.

2. Segundo: Las orbitas permitidas para el electrén (aquellas que cumplen el criterio de
estabilidad) son las que hacen que su momento angular (mvr) sea un ndmero
entero de veces la cantidad h/2m , segun la ecuacion:

mvr =n h/2r
donde h es la constante de Planck y n es el numero cuantico principal, que vale 1
para la primera orbita, 2 para la segunda, 3 para la tercera y asi sucesivamente.

3. Tercero: Los electrones pueden pasar de una orbita a otra absorbiendo o emitiendo
energia en forma de radiacidn electromagnética (cuantos de luz o fotones). La
energia de los fotones absorbidos (si los electrones pasan a una érbita mas externa)
o emitidos (si lo hacen de una externa a otra mas interna) es igual a la diferencia de
energia ( E A) entre dichas érbitas. Es decir:

AE = E2-E1 = hf
donde h es la constante de Planck y f la frecuencia de la radiacién emitida o
absorbida.



El modelo atomico de Bohr.

La importancia del modelo atdmico que propuso el danés Niels Bohr, discipulo de
Rutherford, en 1913, radica en dos aspectos principalmente:

* Fue el primer modelo capaz de explicar los espectros atédmicos.

* Introdujo la idea de la cuantizacion energética en la estructura atdmica:

’ . ., . e electrén
En estos postulados vemos como Bohr emplea la hipdtesis de P
Planck (AE = hf) y cédmo introduce la idea de determinadas /////\:i\\\
orbitas estables en las que no se emite energia, con lo cual evita (( (&) )] )
. . | | LAY
el principal problema del modelo atémico de Rutherford; el \ \\'j//
hecho de que una particula cargada girando emite energia de N ¢ Miicle
forma continua.
Ademas, estas Orbitas estables que describen los electrones i=t¢ pif‘m
V4 . . V4 V4 e, ® =4
estan cuantizadas, es decir, solo estdn permitidas aquellas que i —
tengan determinadas distancias radiales. Esto ultimo tiene n=3 Paschen
como consecuencia que en cada 6rbita, la energia del electrén s
. . ’ s . Balm et
es directamente proporcional al cuadrado del numero cuantico AE = hf
principal.
(o]
r=rf.a 20=0,53 A R
Donde n es el numero cuantico principal y a una constante SERIES: Lyman] Baimex | Paschen Bracket Ffund

T T
™ ;.
A 1 Fatey 1 1
AT e IR
o = 1 1

cuyo valor corresponde al radio de la primera orbita. e e —



Modificaciones al atomo de Bohr. Deduccion de los numeros
cuanticos

Modificacion de Sommerfeld. NUmero cuantico azimutal (l).

Se comprobd que las rayas que Bohr explicaba eran en realidad multipletes, es decir, varias
rayas muy juntas. La explicacion la dio Sommerfeld considerando que cada dorbita de Bohr
(capa o nivel de energia) estaba formada en realidad por varias orbitas que se diferencian en
la forma geométrica, siempre existe una oérbita circular pudiendo existir drbitas elipticas con el
nucleo atdmico en uno de sus focos.

Matematicamente, estas orbitas se representan con un
nuevo numero cuantico denominado secundario o

Q azimutal, simbolizados por la letra .

n=1

n=2 Capa | Valores de [ || N°cudntico [| Orbita
e n=1 [ =0 [=0 S

Los valores de | dependen del nivel energético n=2 /=01 ] =1 p

(de n), variando desde cero hasta n-1.

Ademas, a cada valor de | se le asigna un n=3| =02 I'=2 d

nombre (s, p, d, f) para asi distinguir el tipo de n=4|1=0,123 7=3 £

orbita




Modificaciones al atomo de Bohr. Deduccidon de los numeros
cuanticos

Efecto Zeeman. Numero cuantico magnético (m)

niveles
, de
1 energia
|
[
l

2p
El efecto Zeeman fue observado por primera vez en 1896 ﬁ

por Pieter Zeeman. Se trata de un desdoblamiento de las transiciones ﬁ
electronicas ‘

rayas espectrales en presencia de un campo magnético. Dio

lugar a la aparicién del numero cuantico magnético cuyos

valores van de —| a +| pasando por el 0. B .

Sin campo magnético con campo magnético

1

El espin electronico. Nimero cuantico de espin (s)

El efecto de espin fue observado en 1922 por Stern y Gerlach. Es un

nuevo desdoblamiento de las lineas dentro de un campo magnético "
debido al movimiento de rotacion de los electrones . Las lineas del /)
efecto Zeeman eran en realidad dobletes, lineas muy proximas, de [i=f. wi 117« 711
frecuencia similar, que correspondian a transitos electrénicos de \\ / ‘
energia muy parecida. m,= +112 my= 12
Sélo puede tomar los valores -1/2 o +1/2 segun el electrén gire en

sentido horario o antihorario

Asi pues, tenemos cuatro numeros cuanticos: n, |, my s, que definen el
estado de un electron



La mecanica ondulatoria en la descripcion del atomo

En el apartado anterior hemos visto cdmo se solucionaron las deficiencias espectroscopicas
del modelo de Bohr. En este punto veremos como el resto de problemas que tenia el
modelo de Bohr se resolvieron con el empleo de conceptos completamente nuevos,
relacionados con la mecdnica cudntica, dando lugar a un modelo atomico, admitido
actualmente, basado exclusivamente en fundamentos mecanicocuanticos. Pero
previamente haremos un analisis de los principios basicos de esta nueva Fisica para poder
comprender mejor la estructura atomica.

Principios de la mecanica cudntica.

Principio de la dualidad de onda-corpusculo

https://www.youtube.com/watch?v=Um2yGMSAJcw

Existe por tanto, una dualidad en el comportamiento de la luz, que puede ser tanto
ondulatorio como corpuscular. Pero este caracter dual es extensible a toda la materia, como
demostré en 1923 Louis De Broglie, al considerar que cualquier particula en movimiento
(como por ejemplo el electrdn), lleva asociada una onda.


https://www.youtube.com/watch?v=Um2yGMSAJcw

La mecanica ondulatoria en |la descripcion del atomo

Principios de la mecanica cuantica.

Orbitales atomicos

Para Bohr, las drbitas son lugares precisos donde se encuentran los electrones girando
alrededor del nucleo. Pero esto es imposible si aplicamos el principio de incertidumbre
de Heisenberg; por eso en los modelos mecanocuanticos, se hablan de orbitales,
regiones del espacio donde hay una elevada probabilidad de encontrar al electrdn,
superior al 99%.

probabilidad
probabilidad

U‘ d
distancia distancia



La mecanica ondulatoria en la descripcion del atomo

Principios de la mecanica cuantica.

Hipdtesis de De Broglie

Hipotesis de Planck Teoria de la relatividad de Einstein
E =hf
E=hc/A
o/ h c/7u=mc2
A=h/mc

Si en vez de considerar la velocidad de Ia
luz (c), consideramos la de cualquier
cuerpo (v), tenemos: A=h/mv

Lo cual demuestra que toda
p=mv h h particula que se mueve (lleva
Cantidad de ﬂ N una velocidad v) lleva asociada

movimiento m-v una longitud de onda.



La mecanica ondulatoria en |la descripcion del atomo

Principios de la mecanica cuantica.

Principio de incertidumbre de Heisenberg.

Este principio considera que es imposible conocer con precision y simultaneamente,
la posicion y la cantidad de movimiento de una particula.

Si queremos determinar la posicidon de un electrén, tenemos que hacer incidir sobre
él una radiacion electromagnética, que al ser absorbida por el electréon altera su
energia cinética y provoca una incertidumbre sobre su velocidad. Por tanto, si
gueremos conocer con exactitud su posicion, no podremos determinar de forma
exacta su velocidad, y andlogamente, si queremos conocer con exactitud la
velocidad, no podremos determinar con exactitud su posicion.

h
Ax Ap, > ——.

A partir de la formulacidn de este principio, en el estudio de la estructura atdmica no
se puede hablar de exactitud de una medida, sino de probabilidad.



La mecanica ondulatoria en la descripcion del atomo

Principios de la mecanica cuantica.

Orbitales atomicos

Hay cuatro orbitales atdmicos distintos, representados por las letras s, p, d y f. Puesto que
representan regiones del espacio donde hay una elevada probabilidad de encontrar al
electrén, la diferencia que existe entre ellos es la figura geométrica que presenta cada
region. Estas figuras se detallan a continuacién:

2 2 Iz

& N, 10
i/Jh—‘f | — — - =
:'/ 4 l‘/ e y 3s

Orbitales s

z
2

Orbitales d
=2
m=-2,-1,0,1,2

m=-1,0,1

L
X

Z :,' “‘l Z -
¥ ' / .
=1 %0 F—=
4 ‘&
&
té P:
X

Orbitales p



Modificaciones al atomo de Bohr. Deduccion de los numeros

cuanticos
NUMEROS CUANTICOS
N“',“ef° Iango de Describe
_, Cuantico valores
Principal, n 1.2, 3o Nivel energético
Secundario, /. I13esde 0 hasta n- Forma del orbital
Magnéetico, m | Desde -/ hasta + / Orlentamon
espacial
Espin, s £1/2 =Spin dal
electron




b.

3

PARA PRACTICAR

Dados los conjuntos de numeros cuanticos: (2,1,2, %); (3,1,-1, %); (2,2,1,-%); (3,2,-2, %)
Razone cuales no son permitidos.
Indique en qué tipo de orbital se situaria cada uno de los electrones permitidos.

(2,1,2, %5): n=2; |I=1; m= NO PERMITIDO (va de —l a l)

(3,1,-1, %): n=3; |=1; m=-1; s= %2 PERMITIDO. Si |=1, corresponde al orbital 3p.
(2,2,1,-%): n=2; 1=2 NO PERMITIDO. | va de 0 a n-1, deberia tener un valor de 0 o 1.
(3,2,-2, %3): n=3; |=2; m=-2; s= % PERMITIDO. Si |=2, corresponde al orbital 3d.

. Dados los siguientes grupos de numeros cuanticos: A: (2, 2,1, 1/2); B: (3, 2,0, -1/2) ;
:(4,2,2,0);D:(3,1,1, 1/2)

Razone qué grupos no son validos para caracterizar un electron.

Indique a qué orbitales corresponden los grupos permitidos.

. Para un atomo de numero atomico Z = 50 y niumero masico A = 126: a) Indique el
numero de protones, neutrones y electrones que posee. b) Escriba su configuracién
electrénica. c) Indique el grupo y el periodo al que pertenece el elemento
correspondiente
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Configuraciones electronicas

La configuracidn electronica es el modo en que se situan los electrones en la corteza de los
atomos, indicando las capas (niveles) y orbitales en los que hay electrones, y cuantos
electrones hay.

e n es el nivel o nimero cuéntico principal

e e x es el tipo de orbital: s, p,do f

e e indica el numero de electrones que se alojan en ese tipo de orbital
de ese nivel.

nx

Ejemplo: Li: 1s22s?

Se denomina capa de valencia a |a ultima capa, comenzando por la mas proxima al nucleo,
gue contiene electrones. Los electrones de esta capa son los que intervienen en la
formacion de los enlaces.

Ejemplo: Li: 2s?!

Para determinar la distribucion electrénica, se debe seguir el principio de Aufbau, el cual a
su vez se basa en tres principios que detallaremos a continuacion: el principio de exclusion
de Pauli, el principio de minima energia y el principio de maxima multiplicidad (o de
Hund).



PARA PRACTICAR

1. Los numeros atémicos de los elementos P y Mn son 15 y 25, respectivamente. a) Escriba la
configuracion electréonica de cada uno de ellos. b) Indiqgue los nimeros cuanticos que
correspondan a los electrones situados, en cada caso, en los orbitales mas externos.

2. Los elementos X, Y y Z tienen numeros atdmicos 13, 20 y 35, respectivamente. a) Escriba la
configuracidon electréonica de cada uno de ellos. b) éSerian estables los iones X?*Y?* y 72?
Justifigue las respuestas.

3. Dados los siguientes grupos de numeros cuanticos (n, |, m): (3, 2, 0); (2, 3, 0); (3, 3, 2);(3, 0, 0);
(2,-1,1); (4, 2, 0). Indique: a) Cuales no son permitidos y por qué. b) Los orbitales atdmicos que
se corresponden con los grupos cuyos numeros cuanticos sean posibles.

4. Dados los elementos cuyos numeros atdmicos son 7, 17 y 20. a) Escriba sus configuraciones
electrdnicas. b) Razone a qué grupo y periodo de la tabla periddica pertenecen. c) ¢ Cual serd
el ion mas estable de cada uno? Justifique la respuesta.

5. Para el ion ClI- (Z=17) del is6topo cuyo numero masico es 36: a) Indique el nimero de
protones, electrones y neutrones. b) Escriba su configuracion electrénica. c) Indique los valores
de los numeros cuanticos de uno de los electrones externos.



Configuraciones electronicas

Principio de exclusion de Pauli

En un mismo dtomo no puede haber dos electrones con los cuatro numeros cudnticos
iguales. Por tanto, en cada orbital puede haber, como mdximo, dos electrones.

;;INo podéis ser

En un orbital s, caben como maximo 2 electrones.

En un orbital p, como hay tres orbitales distintos, caben como maximo 6 electrones.
En un orbital d, con cinco orbitales, caben hasta 10 electrones.

En un orbital f, con siete orbitales, hasta 14 electrones.



Configuraciones electronicas

Principio de minima energia

En los atomos polielectrénicos, los electrones se van colocando en el orbital de menor
energia que esté disponible. La energia de un orbital viene determinada por la suma de los
numeros cuanticos principal y secundario, segun las siguientes reglas:

e La energia de un orbital serda menor cuanto menor sea su suma n + .
éCual es el orbital de menor energia, el 3d o el 4s?
3d: n=3; 1=2; n+I=5
4s: n=4; |=0; n+|=4
Tendra menos energia el 4s

e Cuando haya varios orbitales cuyas sumas n + | sean iguales, tendrd menos energia el de
menor valor de n.

éCuadl es el orbital de menor energia, el 2p o el 3s?
2p: n=2; |=1; n+I=3

3s: n=3; 1=0; n+|=3
Tendra menos energia el 2p



Configuraciones electronicas

Principio de minima energia

Los gases nobles se denominan asi porque no se combinan con otros atomos, lo que
implica que tienen una configuracion electrénica muy estable, denominada estructura de
capa cerrada, ya que tienen el nimero maximo de electrones que esa capa puede tener.

Otra forma de representar la configuracion es indicando el gas noble anterior al
elemento y especificando, a continuacidn, la configuracion de los electrones de la capa
de valencia

S (Z=16): [Ne]3s*3p* As (Z=33): [Ar]4s*3d"4p’

Si se trata de un ién, debemos contabilizar el numero de electrones teniendo en cuenta
qgue los ha ganado (anién, carga negativa) o los ha perdido (catidn, carga positiva)

Na': 1s*2s*2p° S 1822822p63523p6



Configuraciones electronicas

Principio de maxima multiplicidad de Hund

Cuando hay orbitales del mismo tipo, la configuracion mds favorable es la que permite
mayor desapareamiento entre los electrones. En consecuencia, ninguno de los orbitales
del mismo tipo se llenara con dos electrones mientras los restantes no contengan al
menos un electron.

También se emplean los denominados diagramas de orbital, en los que se representan
los orbitales como cuadriculas, dentro de las cuales los electrones se simbolizan con
flechas, apuntando hacia arriba o hacia abajo, segun su espin.

Orbital vacio: Orbital semilleno: |1 Orbital lleno: 4



Configuraciones electronicas

Un atomo esta en estado fundamental cuando el electron se encuentra en el orbital con la
menor energia; esta excitado cuando algun electron se encuentra en un orbital de mayor
energia que le corresponde; y esta en estado prohibido cuando no cumple el principio de
exclusion de Pauli o de maxima multiplicidad de Hund.

éEn qué estados se encuentra el siguiente atomo de N (Z=7) segun las distribuciones
electrdnicas propuestas? lonizado, Fundamental, Excitado o Prohibido

1s 25 2p 3s

|:| DDD Prohibido
O OO0 s
000 O OO0 e
(1 LI rroveee
(IO O OO0 e



Propiedades periodicas

GRUPOS: Mismo numero de electrones en la capa de valencia
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Propiedades periodicas

Factores de los que dependen las propiedades periodicas

Carga nuclear: se trata de la carga positiva del atomo, es decir, del nimero de protones que
hay en el nucleo.

Capa de valencia: es la capa mas externa en la que existen electrones (la mas lejana del
nucleo). En el atomo se establecen interacciones electrostaticas entre el nucleo (carga
positiva) y los electrones (carga negativa); estas interacciones son atractivas, pero se van
mermando en funcion de la distancia que existe entre nucleo y capa de valencia, de tal
forma que una capa de valencia lejana tendra menor atraccion por parte del nucleo que
una capa de valencia cercana.

Efecto pantalla: consiste en la repulsidn electrostatica que se produce con los electrones de
la capa de valencia y los electrones de las capas internas del dtomo, con la consiguiente
disminucion de la atraccion que el ndcleo ejerce sobre los electrones externos.

Debido a este efecto, la carga del nucleo afecta menos a los electrones de valencia, por lo
que es preciso introducir el concepto de carga nuclear efectiva, que es la verdadera carga
que afecta a estos electrones de valencia y es una valoracion conjunta de la carga nucleary
el efecto pantalla (en concreto, el valor de la carga nuclear menos las repulsiones entre los
electrones).




8. Propiedades periodicas

8.1. Radio atéomico

El radio atdmico es la distancia que existe entre el nucleo y el electron mas lejano
Disminuye

- ]

Radio atomico

Aumenta

Y

La explicacion de estas tendencias son las siguientes:

e En un grupo, conforme se va descendiendo se van afadiendo capas, con lo que la capa de
valencia esta cada vez mas lejana. Ademas, el efecto pantalla va aumentando al descender,
ya que cada vez hay mas capas internas y por tanto la carga efectiva va disminuyendo, lo que
hace que la nube electrdnica se expanda mas.

e En un periodo, conforme avanzamos por él, los nuevos electrones se sitian en el mismo
nivel energético y la carga nuclear va aumentando (ya que aumenta el nimero de protones).
Asi, los electrones tienden a ser atraidos con mas fortaleza por el nucleo, mientras que el
efecto pantalla sigue siendo el mismo conforme avanzamos en un periodo. En consecuencia,
el radio atémico ira disminuyendo en un periodo.



8. Propiedades periodicas

8.2. Energia de ionizacion

La energia de ionizacién (El) o potencial de ionizacidn (Pl) se define como la minima energia
qgue hay que proporcionar a un atomo, en estado gaseoso y fundamental, para arrancar un

electréon de su capa de valencia.

Aumenta

L

:

&

ENERGIA DE IONIZACION

e = ]

Disminuye

il
-onllf-

X(g)+EI— X "(g) +le”

*En un grupo, la energia de ionizacién disminuye
conforme vamos bajando. Esto se debe a que los
electrones se van colocando en capas cada vez
mas alejadas, con lo que la interaccion atractiva
con el nucleo ird disminuyendo conforme bajamos
en el grupo. Ademas, se intensifica el efecto
pantalla ya que cada vez hay mas capas entre el
nucleo y los electrones en los orbitales mas
externos.

*En un periodo, conforme avanzamos por él, los electrones se van colocando en el mismo
nivel energético, pero el nucleo va aumentando su carga, con lo cual hace que las
interacciones nucleo-electrones sean cada vez mas intensas conforme avanzamos en el
periodo. Esto hace que la energia necesaria para arrancar un electron sea cada vez mayor
(mayor energia de ionizacién). El primer electréon que se arranca es siempre el mas sencillo

de extraer.



8. Propiedades periodicas

8.3. Afinidad electronica.

La afinidad electrdnica (AE) se d

efine como la minima energia que libera un atomo que se

encuentra en estado gaseoso y fundamental cuando capta un electron.

X

g

Aumenta

b

AFINIDAD ELECTRONICA

Disminuye

a1

) te 7 A

*En un grupo, la afinidad electrénica disminuye conforme
avanzamos hacia abajo por el mismo. Esto es debido a que
cada vez que bajamos en el grupo se van introduciendo
nuevos niveles y los atomos son mas grandes. Asi, el
nucleo estd cada vez mas lejos de la capa de valencia y la
atraccion que puede ejercer para incorporar un nuevo
electron es menor. Ademas, el efecto pantalla es cada vez
mayor, por lo que la carga nuclear efectiva es cada vez
menor.

*En un periodo, conforme avanzamos de izquierda a derecha, la afinidad electrénica va
aumentando, debido a que los atomos van adquiriendo mayor carga nuclear (cada vez es un

protén mas) y la distancia nucleo
colocando en la misma capa.

capa de valencia es la misma, ya que los electrones se irian



8. Propiedades periodicas

8.4. Electronegatividad.

La electronegatividad (EN 6 ) es la tendencia que tienen un atomo a atraer hacia si el par
de electrones de un enlace quimico.

. Aumenta

H B

ELECTRONEGATIVIDAD

Disminuye

-l

Caracter metalico

Caracter metélico
09]|gJaW-0U J3joeIe)

8.5. Caracter metalico.

Caracter no-metalico

Se relaciona de manera inversa con la electronegatividad y, por tanto, con la posicion del
elemento dentro de la tabla periédica

Los metales tienen poca tendencia a ganar electrones y los ceden facilmente, mientras
gue los elementos no metalicos la tendencia es la inversa.
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