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1. Modelos atdmicos. De Dalton a Rutherford.

MODELO DE DALTON:

Recordamos que, como vimos en el Tema 1, la Teoria atémica de Dalton (1808) propone la existencia
de los &tomos para explicar las reacciones quimicas. Dalton supone los dtomos como particulas indivisibles,
sin estructura interna. La Uinica caracteristica que diferenciaba los &tomos de uno u otro elemento era la masa
atémica. Ese es, por tanto, el primer modelo atémico que se propuso: un atomo esférico, macizo e indivisible.

El modelo de Dalton explica las reacciones quimicas, las leyes ponderales y la existencia de sustancias
simples y compuestas.

Durante casi todo el siglo XIX se mantuvo ese modelo, ya que no hubo descubrimientos que lo contradijeran.

Experiencias que ponen en crisis el modelo de Dalton:

. . En 1875, el britanico Crookes, experimentando con gases a baja presién, descubre que es
C anodo
posible hacer pasar corriente eléctrica a través de estos gases. El dispositivo experimental se
— conoce como fubo de vacio: un tubo herméticamente cerrado que contiene en su interior un
= 4

gas a muy baja presién, y conectado a una fuente de tensién de alto voltaje. Crookes observa

:I que del catodo (polo -) salen rayos (llamados rayos catédicos) que llegan al &nodo (polo +).
generador Aunque desconoce la naturaleza de estos rayos, descubre que: - Se propagan en linea
recta.

- Tienen carga negativa.
- Tienen masa

rayos calnales rayos c;tédicos
f <l En 1886, Goldstein, usando como catodo una lamina metélica perforada, descubre
\ = > 9— que, por detras del catodo, también se observan rayos que van en sentido contrario a
g = los rayos catédicos: los llamé rayos canales, y descubrié que tenfan carga positiva y una

masa mucho mayor que la de los rayos catédicos.

MODELO DE THOMSOM:

d.J. Thomsom, en 1897, y a la vista de que los rayos catédicos se producen en todos los experimentos, sea cual sea el
gas que pongamos en el interior del tubo, propone que los rayos estéan formados por particulas de masa muy pequena, y
que se encuentran en todos los elementos. Por lo tanto, deben formar parte de todos los atomos. A esas particulas,
responsables de la corriente eléctrica, las llamé electrones (e ).

También descubrié que los rayos canales son atomos ionizados, es decir, tomos del gas que han
perdido algin electrén al chocar con los rayos catédicos, y se han quedado con carga positiva.

En 1904 propone un modelo de dtomo en el que incluye al electrén. Segiin Thomsom, el &tomo estaria
formado por una esfera de carga positiva, en cuyo interior estarian incrustados los electrones, de forma
que la carga total fuera neutra. (Este modelo fue bautizado por los contemporaneos de Thomsom como
el del “pastel de pasas”)

El modelo de Thomsom, explica, ademéas de lo que explica el de Dalton, los rayos catédicos y los fenémenos eléctricos
(electrizacién, corriente eléctrica...)
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Experimento de Rutherford: crisis del modelo de Thomsom.

pantalla

El siguiente descubrimiento importante lo hizo el neozelandés Rutherford entre
1910 y 1911. Gracias al descubrimiento de la radiactividad en 1898 por Becquerel y a
los estudios posteriores de Marie Curie y otros, se disponia de particulas, conocidas
I I I I como particulas o, soltadas por las sustancias radiactivas, y que viajaban a gran
velocidad y podian lanzarse como proyectiles para investigar la estructura interna de
I I I I OL los &tomos.
sust. radiactiva El experimento que usé Rutherford consistia en “bombardear” una delgada lamina

de oro con estas particulas a. Alrededor de la ldmina, pantallas de ZnS, una sustancia
que emite destellos de luz cuando chocan con ella las particulas o.

M En este experimento, se observa que:
—>» o

o A pesar de la elevada densidad del oro, y de la poca distancia que hay entre atomos, la inmensa
mayoria de las particulas o atraviesan la ldamina sin apenas desviarse.

e Muy pocas particulas o se desvian apreciablemente.

e Hay particulas que rebotan hacia atras, pero lo hacen con una intensidad mucho mayor de la
esperada.

ﬁ, Estudiando estos datos, llega a estas conclusiones:

Gl « Fl 4tomo es en su mayor parte espacio vacio. Esto explica que las particulas o lo atraviesen sin
desviarse.
¢ Casi toda la masa del &tomo esta concentrada en una zona central de didmetro aproximadamente
10.000 veces menor que el del dtomo. A esta zona se le llamd ntcleo.

lamina de Au

=

MODELO DE RUTHERFORD

Asi, en 1911, Rutherford propone su modelo atémico (conocido como modelo planetario,
por su semejanza con el sistema solar ). Consta de un nucleo central (de carga positiva, que concentra
casi toda la masa del &tomo), y una corteza exterior formada por electrones que dan vueltas alrededor
del nucleo, atraidos por la carga positiva de éste.

En 1919 descubre el protén ( p* ), con lo que el nicleo, en lugar de ser una esfera maciza, pasa a
estar formado por un n°® de protones igual al de electrones de la corteza.

Pese a suponer un gran avance, el modelo planetario de Rutherford era incompleto, por varias
razones:

1. Es un modelo inestable. Un electrén describiendo 6rbitas por la atraccién electrostética deberia
ir perdiendo energia en forma de radiacién (luz), con lo que se acercaria cada vez mas al niicleo, hasta
chocar con él. Esto fue resuelto por Niels Bohr.

2. No es capaz de explicar ain cémo es que existen los isétopos, atomos del mismo elemento
(igual nimero de protones y electrones) pero con distinta masa. Hubo que suponer que existia una
tercera particula sin carga eléctrica, el neutrén (n), que anadia la masa que faltaba. En 1932,
Chadwick descubri6 esta particula.

De este modo, el modelo planetario del &tomo queda como en la figura:
Este modelo de Rutherford ampliado es capaz de explicar los isétopos, la radiactividad y el experimento de la lamina de

oro. Pero ailin no es capaz de explicar la estabilidad de las 6rbitas de los electrones, ni los espectros atémicos, que
estudiaremos maés adelante.



- - -
IES PADRE  Dpto de Fisicay Quimica. Fisica y Quimica 1° Bach. Tema 3: Estructura atémica. Enlace quimico -3

I l B MANJON

Estructura atomica:

El modelo de Rutherford, ampliado luego con el descubrimiento de las particulas que componen el nicleo, propone
basicamente que el &tomo esta formado por tres particulas fundamentales:

Nucleo: Protones (p*) Carga +e Masa ~ 1 u — 166 107 K
Neutrones (n) Carga neutra Masa ~ 1 u lu=166-1 g
e=1,6-101°C
Corteza: Electrones (e) Carga -e Masa ~ 1/1800 u

El nimero de particulas que haya de cada tipo nos dird de qué elemento se trata y qué caracteristicas tiene:

Namero atémico (Z): Nuamero de protones del nicleo. Caracteriza al elemento quimico. Descubierto por el inglés
Moseley en 1913.

Nimero de neutrones (N): Puede variar en dtomos del mismo elemento, dando lugar a los is6topos.

Namero maésico (A): A =Z+ N namero total de particulas que hay en el nicleo. Nos indica la masa aproximada del
atomo, en u.

Nimero de electrones: En un atomo neutro, el n® de e” es igual a Z.
Si el n° de e” es mayor que Z (més e que p*) > i6n negativo = Anién
Si el n° de e” es menor que Z (menos e que p*) = ién positivo - Catidén

A carga
Representacién del &tomo 7 X

Is6topos: Dos atomos se dice que son isétopos cuando tienen igual nimero de protones ( = Z, es decir, pertenecen al mismo
elemento) pero su niimero de neutrones es diferente (lo que hace que A sea distinto y, por tanto, su masa también)
Ejemplo: son isétopos estos pares de atomos 2,C HC ;  PBpU  BU ; 4YH  HH

Cémo se calcula la masa atémica de un elemento: Una muestra cualquiera de un elementos quimico esté formada por una
mezcla de los distintos isétopos de dicho elemento, segiin la proporcién (%) en que se encuentran en la naturaleza. La masa
atémica del elemento seré el valor medio ponderado de las masas de los distintos isétopos.
M. = atl /01 + Matz /02 +
at

100

2. Espectros atomicos. Modelo de Bohr

El modelo atémico propuesto por Rutherford, situaba a los electrones en la corteza atémica, describiendo érbitas en torno
al nucleo, de tamarfio muy pequeno, pero que concentra la casi totalidad de la masa del d&tomo.

En este apartado, vamos a estudiar cémo estan distribuidos los electrones en la corteza. Este estudio es importante, ya
que es precisamente la forma en que estan distribuidos los electrones, lo que determina las propiedades quimicas de cada
elemento, y lo que justifica su lugar en la tabla periédica.

2.1 Energia del electron en la érbita:

Segtn Rutherford, los electrones giran alrededor del nicleo siguiendo una érbita de radio
determinado. El radio, la distancia a la que se encuentre, puede ser cualquiera, en principio.
De hecho, los diferentes electrones que posee un dtomo orbitaran a distintas distancias.

Estos electrones (carga -) se mantienen en orbita, sin escapar del dtomo, debido a la $
atraccién eléctrica que sufren por parte del niicleo (carga +). Esta atraccién hace que el electrén
almacene energia por el hecho de encontrarse en su érbita. Un electrén que se encuentre en
una Orbita mas cercana al nicleo almacena menos energia que otro electrén de una érbita méas 1
lejana. ’

Los electrones pueden pasar de una 6rbita a otra, ganando o perdiendo energia en el radiacion
cambio.

- Si suministramos energia a un electrén (por calentamiento, por ej.), pasara a una Orbita més

alejada, en la que le corresponde tener més energia. (1.)

- Un electrén puede también saltar a una érbita méas cercana, desprendiendo energia en forma
de radiacién (luz, ondas electromagnéticas)(2)

Cuando calentamos un cuerpo, suministramos energia a los atomos de ese cuerpo y, por
tanto, a sus electrones, que vibraran, saltando a 6rbitas superiores, y volviendo luego de nuevo
a Orbitas inferiores. En este proceso, repetido una y otra vez, se desprende constantemente
radiacién (por ej, el filamento de una bombilla, un hierro al rojo...)
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2.2 Espectros atédmicos:

Existen distintos tipos de radiacién (de luz). La luz visible es s6lo una parte. Estas radiaciones tienen la misma
naturaleza (electromagnética), pero difieren en la energia que transportan. La clasificaciéon de estas radiaciones, ordenadas
de menor a mayor energia, se denomina espectro.

Energia y frecuencia crecientes >

Ondas de Radio  Microondas Infrarrojo Luz visible Ultravioleta Rayos X Rayos gamma

Las divisiones entre unos tipos de radiacién y otros es totalmente artificial. No existe un limite claro entre un tipo de luz y
el siguiente. Ademas, el nombre dado a cada radiacién responde Gnicamente a razones histéricas, o de utilidad tecnolégica.
Por ejemplo, la regién visible del espectro se encuentra entre el violeta (7,69 -10* Hz) vy el rojo (3,85 -10'* Hz)

Podemos observar el espectro descomponiendo la luz con un prisma. Al | %_F-Espectro continuo |
pasar por el prisma, las radiaciones se desvian mas o menos, dependiendo de i ‘
su energia. Asi, al proyectarse en una pantalla, quedan ordenadas por ese | i
orden de energia (es lo que pasa con las gotas de lluvia, que descomponen la )
luz del sol, formando el arco iris). El espectroscopio es un aparato disefiado e 2
para observar y analizar los espectros.

Cuando calentamos una sustancia simple (todos los atomos del mismo elemento), podemos observar la distribucién de
la radiacién que desprende. Esto es lo que se conoce como espectro de emision atémico.

También podemos hacer pasar luz blanca por un recipiente que contenga al elemento en estado gaseoso Los electrones
del elemento absorberan ciertos tipos de radiacion, las cuales no apareceran en la pantalla, quedando zonas oscuras. Esto

se llama espectro de absorcion atémico.
/ emision
b oA =
I) rd

X (nm), ,/ 400 500~ __&60 700
2 & %4 Pl i il
] ‘; ,",:—"
S T e 2=
S SR | R -
= i e
lampara de Pri a

hidrégeno

En 1859, Bunsen y Kirchoff estudian los espectros de emisiéon de

diferentes sustancias al ser calentadas.  Descubren: —-
Hydrogen

- Los espectros observados son discontinuos. Los atomos del

elemento sélo desprenden unos tipos de luz determinados, y no __

otros. Sodium

- Cada elemento quimico tiene su propio espectro caracteristico. Esto ———

cpe s s s . . Helium
permitira identificar los componentes de una sustancia a partir de la

luz que emite). La técnica se conoce como espectroscopifa. Consiste -HMII_

en analizar el espectro de la luz emitida por una sustancia al Neon

calentarla, identificando las frecuencias caracteristicas de los

diferentes elementos quimicos. De esta forma, en la segunda mitad _l_
del siglo XIX fueron identificados gran nimero de elementos Mercury.

quimicos nuevos.

¢Cémo se explican estas lineas? Recordemos que la energia (la luz) es emitida al saltar los electrones desde una 6rbita méas
alejada del nicleo hasta otra méas cercana.

Al existir esta discontinuidad en las lineas, parece que los electrones no pueden dar cualquier salto dentro del 4&tomo, no
pueden desprender cualquier cantidad de energia. Todo parece indicar que los electrones no pueden estar en cualquier
6rbita, sino a unas distancias determinadas.
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2.3 Modelo de Béhr (1913):

En 1913, el danés Niels Bohr explica las caracteristicas de los espectros, suponiendo los siguientes postulados:

- Ya que la radiacién desprendida se debe a la diferencia de energia entre las érbitas, los electrones sélo podran tener
ciertos valores de energia permitidos (se dice que la energia estd cuantizada).

- Como consecuencia, los electrones no podréan estar a cualquier distancia del nicleo. Sélo estan permitidas las érbitas
correspondientes a las energias permitidas. Estas érbitas son llamadas capas, e identificadas por un niimero cuantico, n.
n=1,23,4..)

- Mientras el electrén se mantiene en la 6rbita, su energia es constante.
- Como sélo estan permitidas ciertas 6rbitas, los electrones sélo pueden dar unos saltos determinados, a los que

corresponde una cantidad de energia fija. Esto hace que sélo se desprendan los tipos de luz que aparecen en el espectro.
La energia absorbida o desprendida en el salto viene dada por.

AE = _R. - 1 _ 1 AE>0 2 energia absorbida
Eln . 2 p.? AE<0 = energia desprendida

Con esto se explican las series de lineas del espectro del hidrégeno. La serie de Lyman corresponde a saltos de electrones
hasta la capa n=1 desde capas superiores, la serie de Balmer, saltos hasta la capa n=2, y asi sucesivamente.

Posteriormente, otros cientificos, como Sommerfeld, Zeeman, Uhlembeck y Goudsmidt ... van descubriendo una
estructura interna en las capas, estableciendo asi subcapas y otras divisiones.

n=1 n= 2
) isible 'Ri ' Uhlenbeck-
_l | [ B . Goudsmit
(&

Evolucion de los espectros.

Serie de Balmer

Serie de Lyman

3. Modelo cuantico del atomo. Orbitales atomicos. Numeros cuanticos.

3.1 Principios basicos de la Fisica Cudantica:

Hipétesis de Planck. Caracter corpuscular de la luz.
En 1900, el alemén Max Planck descubrié que, cuando un cuerpo emite radiacién, o la absorbe, lo hace de forma
discontinua, concentrada en pequerios “paquetes” de radiacién, o cuantos.
La energia de un cuanto de radiacién depende de su frecuencia, segin la siguiente férmula:

E=h-v h es la constante de Planck: h=6,6-10% Js
En 1905 Albert Einstein propone que la luz consiste en la trasmisién de particulas llamadas fotones, cuya energia viene dada
por la férmula de Planck.

Dualidad onda-particula (De Broglie, 1924):

En 1924 Louis de Broglie propone que toda particula (un electrén, por ejemplo) tiene una onda de materia asociada, es
decir, toda particula puede comportarse como una onda en determinados experimentos. La naturaleza, por lo tanto, tiene
caracter dual a nivel microscépico. Fue comprobado experimentalmente en 1927.



BN IES PADRE  Dpto de Fisica y Quimica. Fisicay Quimica 1° Bach. Tema 3: Estructura atémica. Enlace quimico -6
BN vANON

Principio de indeterminacién de Heisemberg:

Werner Heisemberg demuestra, en 1927, que es imposible conocer simultineamente y con exactitud ciertas magnitudes de
las particulas. En concreto, es imposible conocer al mismo tiempo v con exactitud la posicion (la orbita) v la velocidad de los
electrones (la naturaleza no lo permite, al intentar medir una de las magnitudes, modificamos la otra y ya no podemos
medirla). Siempre habra un cierto error, una indeterminacién.

Como consecuencias de esto, ya no podemos hablar de érbitas bien definidas para los electrones. Ahora, a un electrén que
tenga cierta energia no le corresponde una cierta 6rbita, sino una zona donde es probable que se encuentre. Se llega asi al
concepto de orbital.

3.2. Orbitales atomicos.

Un orbital atémico es un estado de energia permitido para el electron en un atomo. A este estado de energia le corresponde
una zona donde es probable encontrar a un electrén que posea esa energia.

No podremos dibujar la érbita que describe un electrén, sino una nube de puntos donde es probable encontrarlo (llamada
nube electrénica). Normalmente en las figuras aparece dibujada la zona donde existe al menos un 90% de probabilidad

Los orbitales surgen como soluciones de la ecuacién de onda de h? oY o’y prw
Schroédinger para el electrén en el dtomo. - 872m| ox2 + ayz + P +V( r ) W=E-¥
A cada orbital atémico corresponde: - Un valor determinado de energia.

- Una zona de probabilidad de encontrar al electrén ("nube electrénica").

Cada orbital viene caracterizado por el valor de tres niimeros cuanticos:

n: n=123.7

l: 1=0..n1 (1=0s, I=123p, 1=22d, =3 >F)

m: m=-/..+/
Dentro de cada orbital tenemos dos posibilidades de spin (giro) para el electrén = n° cuantico S . S=+Y2, -12
Por lo tanto, cada electrén en el &tomo viene dado por un conjunto de cuatro nimeros cuénticos. (n, I, m, s)

Diferencia entre érbita (segin el modelo de Béhr) y orbital (segiin el modelo cuéntico).

1 .40Q
\\\ . P s Onrbital (modelo cuéntico):
““““ . - Energfa bien definida.
Orbita (Bshr): - Sélo conocemos la probabilidad de

encontrar al electrén en un punto.
No hay una trayectoria definida.

- Trayectoria y velocidad bien definidas.

Zonas de distribucién de probabilidad de los orbitales, segtin los valores de n, |, m:

@

1e

s (1=0)

d
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- El valor de n indica el tamano de la zona de probabilidad. (por ejemplo, la zona de probabilidad del 2s serd mayor que
para el 1s)

- El valor de | indica su forma (esférica, con dos lébulos, o cuatro...)

- El valor de m indica su orientacién en el espacio.

Distribucién de los electrones en el &tomo. Niimeros cuéanticos

Todos los descubrimientos ya vistos y otros posteriores llevan al modelo actual de distribucién de los electrones. Estan
organizados en capas, subcapas y orbitales (algo asi como si en un hotel distribuyéramos a los clientes en pisos, pasillos y
habitaciones). Cada nivel viene identificado por un nimero cuéntico. Son los siguientes:

Capa n |n=1,2,3,4...|Enlanaturaleza, los 4tomos sélo tienen e hasta la capa 7 como mucho.
Este nimero va a determinar la energia de los electrones.
Subcapa | I=0..n-1 El nimero de subcapas depende de la capa en la que estemos. Asi, la capa 1 sélo

tendra una subcapa posible (I =0). La capa n=2 tendré dos subcapas (I =0, | =1),
y la tercera capa tres subcapas, la cuarta cuatro...
Por tradicién, se identifica a cada subcapa con una letra. Asi:

I=0 s
I=1 p
=2 d
=3 f

El nimero I nos indica la forma del orbital, como puede verse en las figuras de la
Gltima péagina.
Orbital m |m=-]..0.. + 1 | Observamos que en una subcapa s s6lo puede haber un orbital (m =0)
En una subcapa p tenemos tres orbitales (m = -1, m =0, m= +1)
En una subcapa d , cinco orbitales (m = -2, -1, 0, 1, 2)
En una subcapa f, siete orbitales (m = -3,-2,-1,0, 1, 2, 3)
Spin s |s=1/2, -1/2 Esta es una divisién interna de los orbitales. El spin marca el movimiento de
rotacién del electrén (como le pasa a la Tierra). Como puede girar en dos sentidos
(en el de las agujas del reloj o en el contrario), el niimero cuantico de spin puede
tomar dos valores.

Como podemos ver, en un orbital podremos tener dos electrones como
maximo.

Representacién simbdlica de los orbitales:

Para referirnos a un determinado orbital, habra que indicar en qué capa y subcapa esta. Para ello se indica el nimero de
la capa seguido de la letra correspondiente en la subcapa. El nimero de electrones que contiene la subcapa (puede estar
llena o no) se coloca a continuacién como superindice.

Ejemplos: 1s! 3p* 3d’ 5f3

Para indicar qué orbitales son los que contienen electrones en una determinada subcapa representaremos cada orbital
con un circulo, pintando una flecha en su interior por cada electrén que ocupe ese orbital. Como ya hemos visto, sélo puede
haber dos e como méaximo en el orbital, y deben tener distinto nimero de spin. En un orbital en que haya dos electrones,
se pintaran las flechas una hacia arriba y otra hacia abajo.

emios. 15" @) 12 @) 4p° OO 5p* GHEO®)

Orden de llenado de los electrones:
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Los electrones (como cualquier otro sistema en la naturaleza) tienden a la méaxima estabilidad, y esto se consigue cuando
tienen la menor energia posible. Es decir, que intentaran ocupar en primer lugar los orbitales con menor energia. El orden
de llenado viene dado por algunas reglas y principios que exponemos a continuacion:

Regla de Hund:

- Los electrones se distribuyen en el &tomo de menor a mayor energia (regla del menor n+l ).
Primero se ocupan los orbitales mas cercanos al ntcleo.

- Dentro de una misma subcapa, los electrones comienzan a colocarse uno en cada orbital

/15/

/,Zs/26
(electrones desapareados). Cuando ya no quedan més orbitales libres, rellenan los que tenfan un S 2D d
electrén (se habla entonces de electrones apareados) S 4D d
Principio de exclusién de Pauli: En un atomo, no podemos tener dos electrones con los cuatro S
nimeros cudnticos iguales. Esto explica el hecho de que en el mismo orbital sélo podemos tener -
dos electrones, ya que sélo hay dos valores de spin s.

Regla de Moeller: Resume el orden de energia de los orbitales y nos indica cuéles serédn ocupados Qe — — —
antes.

5. Configuracion electrénica de un elemento:

Establecer la configuracién electrénica de un elemento consiste en indicar la distribucién de los electrones que tiene un
atomo de dicho elemento.

Se van indicando por orden los distintos orbitales ocupados por electrones y el n® de electrones que tienen, siguiendo la
regla de Moeller. Terminamos de llenar cuando hemos llegado al nimero total de electrones que corresponden a ese
elemento. Por tltimo, se ordenan los orbitales, colocando juntos los de la misma capa.

Ejemplos: H (Z=1). Tiene un solo electrén, que iré al orbital 1s. Asi: H: 1s!
He (Z = 2): 1s?
Li (Z = 3): 1s% 2s!
C(Z=06): 1s? 2% 2p* > 1s? 2s22p*
Rb (Z = 37): 15?25 2p®3s?3p°4s?3d1%4p®5s! >  1s? 2% 2p® 3s23p®3d10 4s24pb 5s!
Pt (Z = 78): 1s% 252 2p® 3s? 3p° 4s? 3d10 4p® 552 4d1° 5p° 652 4f14 548  —
1s? 2s% 2p® 3s? 3p® 3d1° 4s? 4p® 4410 414 5s? 5p® 5d? 652

Una forma muy usada de expresar la configuracién, sobre todo cuando hay muchos electrones, es referirse al gas noble
inmediatamente anterior en la tabla.
Asi, el rubidio Rb: 1s? 2s?2p® 3s23p®3d1°4s?4p® 55! > [Kr] 5s!

Algunas excepciones: En ocasiones es més estable tener dos subcapas semillenas (con la mitad de los electrones posibles)
que una llena y otra a falta de un electrén.

Es el caso de los elementos del grupo 6 (Cr, Mo, W).

Cr: 1s? 252 2p® 3s? 3p® 4s% 3d* Es maés estable 1s? 2s2 2p® 3s? 3p® 4s! 3d°

También los elementos del grupo 11 (Cu, Ag, Au)

Au: 1s? 252 2p° 3s? 3p® 3d'° 4s? 4p® 4d10 4114 5% 5p° 5d° 65>  Mas estable ... 5d'° 6s!

Configuracién electrénica de un ién: Cuando tenemos un i6n, hay que calcular previamente el nimero de electrones que
tiene el &tomo, a partir del niimero atémico y la carga eléctrica.

Ejemplos: Na™: (Z = 11, pero tiene 1 e menos) 1s% 252 2p°
Se?: (Z = 34, pero tiene 2 e de mas)  1s? 2s? 2p°® 3s? 3p® 3d!° 452 4p°
Importancia de la tdltima capa:
La configuracién electrénica del nivel (capa) mas alto ocupado es fundamental a la hora de ver las propiedades quimicas
de los elementos, ya que son esos electrones mas externos, los que van a interaccionar con los electrones externos de otros

atomos, dando lugar a las reacciones quimicas.

Si miramos en la tabla periddica, todos los elementos del mismo grupo tienen parecidas propiedades quimicas. Esto se
debe a que poseen la misma configuracién electrénica en su capa mas externa. Por ejemplo:
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Grupo 1: st H:1s!'; Li:2s!'; Na: 3s!

Grupo 2: s? Be:2s?; Mg:3s®; Ca: 452

Grupo 15: s?p3 N: 252 2p% P: 3s%3p% As: 4s? 4p°

Grupo 18: s%p® Ne: 252 2p% Ar: 3s? 3p® Kr: 4s? 4p° (aqui el He 1s?, es una excepcién)

Podemos identificar al elemento quimico (su posicién en la Tabla) a través de su configuracién electrénica, y viceversa.

— PN
I~

* El nivel més alto que tiene electrones > Periodo en que esté el elemento

* El dGltimo orbital en ser ocupado por electrones = grupo, segin el dibujo >

| 5 d
Ejemplos:
1s? 252 2p° 3s% 3p°® 4 s2 4p* : Periodo 4, grupo 16 (el 4° de la zona p) > Se.

1s? 252 2p° 3 s! : Periodo 3, grupo 1 (1° de lazonas) > Na t

1s? 252 2p° 3s? 3p°® 3d? 4s® : Periodo 4, grupo 4 (2° de la zona d) > Ti Ultimo orbital en ser llenado

Numeros de oxidacién de los elementos: Relacién con la configuracién electrénica.

Recordemos, como vimos en el tema de formulacién, que el niimero de oxidacién de un elemento dependia del grupo en el
que se encontraba un elemento quimico. Es decir, el nimero de oxidacién de un elemento depende de los electrones de la
ultima capa

Todos los 4tomos tienden a ser lo mas estables que puedan. Esta estabilidad la consiguen si tienen llena de electrones su
capa més externa (estructura s?p®, con 8 electrones en la tltima capa). Entonces, los atomos tendran tendencia a ganar,
perder o compartir electrones para conseguir esa estructura. Esta es la base de lo que seré el enlace quimico.

Ejemplos: Na: 1s?2s? 2p°® 3s!. Tiende a perder el electrén 3s!, quedando Na*: 1s? 2s? 2p°.  N° ox: +1

S: 1s% 25? 2p°® 3s? 3p*. Tiende a ganar dos electrones = S : 1s? 252 2p® 352 3p®  N° ox: - 2

5. Estabilidad atomica. Regla del octeto de Lewis

En la naturaleza conocemos gran variedad de sustancias simples y compuestas, constituidas por combinaciones de
atomos, ya sean del mismo o de diferentes elementos. Sin embargo, salvo los gases nobles, no encontramos sustancias
formadas por atomos individuales. Esto nos lleva a plantearnos dos preguntas:

cQué caracteristica especial poseen los gases nobles?
cPor qué el resto de los atomos tienen fendencia a combinarse con otros atomos?

La respuesta a ambas preguntas radica en un concepto fundamental en todo sistema fisico: la estabilidad. Cualquier sistema
tiende a la méaxima estabilidad. Normalmente se consigue con la minima energia. Una pelota rueda hacia abajo por una
pendiente, un muelle estirado tiende a recuperar su forma, un electrén en una capa superior salta a una capa inferior porque
la energia que posee al final es menor que la que tenia al principio. En todas las situaciones anteriores, si queremos invertir
el proceso, debemos suministrar energia.

Del mismo modo, dos o més atomos se unen porque el conjunto tiene menos energia que la suma de los a4tomos por
separado. En la unién se ha desprendido energia. Y ahi esta la clave, para separarlos de nuevo, tendremos que darle la
cantidad de energia que se ha desprendido previamente. Mientras no se le suministre, se mantendran unidos.

Si los gases nobles no tienen tendencia a unirse a otros atomos, es porque ya poseen la maxima estabilidad posible. Una
unién con otro atomo no desprendera energia. La caracteristica comin a todos los gases nobles, y que hace que estén
situados en el mismo grupo, es su configuracién electrénica. Independientemente del periodo en que se encuentren, todos
poseen 8 electrones en su ultima capa (subcapas s y p completas, sp®), y todas las capas anteriores completas. La tnica
excepcién es el He, pero la capa 1 sélo posee subcapa s, y se encuentra completa,1s?.

Resulta, como consecuencia, que la configuracién s p® en la ultima capa del atomo, aporta gran estabilidad. Los demas
elementos intentaran alcanzar dicha configuracién, tomando, cediendo o compartiendo electrones con otro atomo.
A esta tendencia se le denomina Regla del octeto de Lewis:
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- Los atomos alcanzan su méaxima estabilidad cuando poseen 8 electrones en su ultima capa, con las subcapas s y p
completas.

- Para conseguir lo anterior, en unos casos se transfieren electrones de un atomo a otro, formandose iones (enlace i6nico);
en otros, comparten uno o mas pares de electrones (enlace covalente), esto dependera de cuanto valga AX (diferencia de
electronegatividad).

Existen excepciones a esta regla. Hay elementos (Be, B) que pueden rodearse de menos de 8 electrones, y algunos (S, P)
que pueden rodearse de 10 y hasta 12 electrones. Méas adelante veremos algunos casos.

La teoria de Lewis ha sido ya ampliamente superada por teorias como la Teoria de Orbitales Moleculares (TOM) o la Teoria
de Enlace de Valencia (TEV), obtenidas a partir del modelo cuéantico del d&tomo. Sin embargo, supone un modelo muy
sencillo y muy util a la hora de comenzar a estudiar el enlace.

5.1 Diagramas de Lewis.

Los diagramas de Lewis constituyen una forma sencilla de representar simbdlicamente cémo estan distribuidos los
electrones de la Gltima capa en un atomo. Lo veremos con varios ejemplos.

H 1s @5 He L 2¢ é) Li-
o 2er () ®OD 3¢ @ Mg:
Faer OO E v v 6600

Como vemos, los electrones, representados por puntos, estan apareados o desapareados, segin se encuentren en los
respectivos orbitales. Estos diagramas son muy dtiles a la hora de estudiar cdmo los 4&tomos intercambian electrones.

&

6. Enlace metalico . " ey ~% TP
' < @ @ o @/ Q
P £1e © 0
6.1. Caracteristicas del enlace metalico. . -
El enlace metélico se da entre 4tomos de elementos metalicos, ya Ebdmnes Q — )Q Q

sean alcalinos, alcalinotérreos, o de transicién. Estos elementos son

electropositivos (tendencia a ceder electrones, formando cationes). g Q Q Q Q

Podemos aprovechar las propiedades de los metales para explicar lones posifivos

su estructura. Todos los metales son buenos conductores de la
corriente eléctrica. Como consecuencia, deben poseer electrones libres, con gran libertad
de movimiento por todo el metal.

Para explicar esta libertad de movimiento de los electrones, el fisico alemén P. Drude
propuso en 1900 un modelo sencillo, el del mar de electrones o gas de electrones. Segin
este modelo, los d&tomos de los metales se desprenden de sus electrones de valencia (por
ej, los dtomos de sodio se desprenden de su electrén 3s!), quedandose como cationes, g

formando una red. Los electrones liberados circulan por los huecos de esta red, G | N
comportandose como si fueran particulas de un gas. Al interponerse los electrones entre S, o ' \:,
los cationes del metal, compensan la repulsién entre éstos y sirven de aglutinante de la = (- -
red, que puede alcanzar disposiciones muy compactas, con gran concentracién. Esto ~ =
explica su elevada densidad. &
- U
6.2. Propiedades de los compuestos metalicos i Ui
.2. Prop p . v
El enlace descrito anteriormente permite explicar las propiedades comunes a la @ - e &

mayoria de los metales:

Redes de los metales: ¢

- Soélidos a temperatura ambiente (excepciones: Hg, Ga)
- Puntos de fusién y ebullicién altos, en general.
- Buenos conductores del calor y la corriente eléctrica

entrada en el cuerpo, b) cubica compac

ta; ¢) hexagonal compacta
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- Poseen un brillo caracteristico (brillo metélico)

- Poseen una elevada densidad.

- Diuictiles (se pueden moldear como hilos finos) v maleables (moldeables como laminas delgadas).

- Los metales sélidos tienen dureza variable, y gran tenacidad (resistencia a la fractura al ser golpeados).

8. Enlace idnico
8.1. Caracteristicas del enlace ionico.

El enlace iénico se da cuando se combinan elementos metélicos (electropositivos, con tendencia a dar electrones), con
elementos no metélicos (electronegativos, con tendencia a aceptar electrones). Se producirad una transferencia de electrones
desde el &tomo metélico hasta el no metélico, de forma que ambos quedaran con 8 electrones en su ultima capa (estructura
de gas noble, estable).

Al perder electrones, el &tomo del metal quedara con carga positiva (catién), y el &tomo del no metal con carga negativa
(anién). Entre cargas de distinto signo surge una fuerza electrostatica atractiva que mantiene unidos ambos d&tomos. Como
ya dijimos anteriormente, la distancia de enlace final serd aquella a la que se compense la atraccién entre iones con la
repulsién entre las cortezas electrénicas. La férmula del compuesto (la proporciéon de atomos) dependera del nimero de
electrones intercambiados.

Ejemplo: Veamos la formacién del cloruro de sodio (Na Cl)

S
Na: 3 s! @ Na . Tendencia a ceder 1 electrén: n° oxidacién +1

P oo
Cl: 3s%p° @ . QI y Tendencia a ganar 1 electrén: n° oxidacién — 1

Cada atomo de sodio cede un electrén a un dtomo de cloro, por lo que la férmula del compuesto sera Na CI

Se forman iones. El &tomo de sodio queda con una carga positiva (catién) y el de cloro con una carga negativa (anién). Se
genera una fuerza electrostatica entre cargas de distinto signo, que mantiene unidos a los iones, desprendiéndose energia en
el proceso.

Se forma una red cristalina iénica. Cada catién se rodea de todos los aniones posibles, y viceversa.

Na-—>.¢:|: — Na+ :(:::l: — S¥ @ P @

e CEYRE

Nota. En muchos compuestos ionicos (las sales oxodcidas), el anion es en realidad un conjunto de atomos (NOs, SOz ...),
pero se comporta, en cuanto al enlace, de la misma forma que si fuera un solo atomo.

8.2. Redes cristalinas idnicas. indice de coordinacién.

Sabemos que los iones se unen por atraccién electrostatica. Ahora bien, esta atraccién se dara en cualquier direccién.
Por ejemplo, un ién Na* atraera a todos los iones Cl" que encuentre a su alrededor, y viceversa. Se trata de un enlace no
direccional.

No se formaran moléculas. Los atomos se dispondran ordenadamente formando una red ibénica. Esta red estard
constituida por miles de millones de aniones y cationes intercalados (siempre en la proporcién que indica la férmula).

Ahora bien, no todas las redes idnicas tienen la misma estructura. La forma dependera del nimero de aniones de
los que sea capaz de rodearse un catién, (y viceversa). Y esto depende, en ultima instancia, del tamano relativo de los iones
que se unen. Un catién pequefio, como el Na* (0,95 A) sélo podra rodearse de 6 aniones Cl- (1,81 A), mucho mayores. Sin
embargo, un catién Cs* (1,69 A) puede rodearse de hasta 8 aniones Cl". Ese niimero de iones de los que se rodea un dtomo
se denomina indice de coordinacién.
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8.3. Propiedades de los compuestos idnicos.

La fuerza electrostatica que mantiene unidos los iones es bastante intensa. Esto confiere a los compuestos iénicos las
siguientes propiedades:
- No forman moléculas, sino redes cristalinas tridimensionales.
- Tienen elevados puntos de fusién y ebullicién. Son sélidos a temperatura ambiente.
- Son duros (alta resistencia a ser rallados), pero quebradizos (fragiles).
- En estado sélido son aislantes del calor y la corriente eléctrica, pero si conducen la corriente fundidos o en disolucién.
- La mayoria son solubles en disolventes polares, como el agua, pero son insolubles en disolventes apolares (aceite,
gasolina)
Ejemplos de compuestos i6nicos: sales, 6xidos de metales, hidréxidos

9. Enlace covalente

9.1. Caracteristicas del enlace covalente.

El enlace covalente se da entre elementos no metalicos Configuracion electrénica H: 1st
(electronegativos), cuyos atomos tienen tendencia a ganar electrones para . )
.. . . P Representacion de Lewis H-
adquirir la configuracién electrénica de gas noble. En este caso, no es
rentable energetl.camente el que uno Qe 19§ dos atomos pierda electrones Cada atomo de H tiene su
(los no metales tienen energias de ionizacién muy altas). Gnico electron desapareado. @ @
El enlace se produce al
La mayor estabilidad se consigue, entonces, compartiendo pares de formarse un orbital comin a
electrones (normalmente 1 e- de cada 4&tomo). Este par de electrones forma los dos atomos, de menor
un orbital que es comin a los dos 4tomos enlazados, y que posee menor | energia que los orbitales @
energia que los dos orbitales atémicos por separado. Es decir, en total, se atdmicos. La densidad de
desprende energia al producirse el enlace. carga negativa es mayor en la
zona intermedia entre los
Veamos esto con una molécula sencilla, la de hidrégeno (Hz) (cuadro) Eﬁ%‘;gs' esto los mantiene H—H
Otros ejemplos: Oz , Nz (moléculas homoatémicas) Este g.rupo de atomos forma
HF, H:O, NH; (moléculas heteroatémicas) una molécula, que es neutra.

Vemos que los electrones que intervienen en el enlace son aquellos que se encuentran desapareados (en un orbital medio
lleno). Es la norma general, aunque existe otro tipo de enlace (llamado enlace covalente coordinado), en el que pueden
producir enlace electrones que ya se encuentren apareados en el atomo. Lo veremos mas adelante.

Estados excitados: el casode C, S, P...

Estudiemos el caso del carbono. En su ultima capa (2 s? p?) posee un orbital s completo, dos orbitales p a medio llenar, y
un orbital vacio. Necesita 4 electrones para completar la capa 2. Para poder formar enlaces con mayor facilidad, el &tomo de
C pasa a una configuracién con mayor energia, llamada estado excitado (C*). Un electr6n del orbital s pasa al orbital p vacio,
quedando los 4 e desapareados. De esta forma puede realizar 2 2 .

o i s
4 enlaces (n° oxidacién +4). El hecho de desaparear un . * S .C-
electrén requiere energia, pero este gasto se compensa gracias C m C m S
a que el dtomo puede realizar més enlaces, desprendiéndose
mayor energia.
Asi, puede explicarse la forma y caracteristicas de la molécula de metano (CHa4), v el hecho de que el C puede formar

enlaces simples, dobles o triples.
Algo parecido puede sucederle a otros elementos a partir del periodo 3°, donde comienzan a aparecer las subcapas d.

Por ejemplo, el azufre, de configuracién 1s? 2s?p® 3s?p®, necesita compartir 2 electrones para conseguir configuracién
de gas noble (valencia covalente 2).
Sin embargo, la subcapa 3d del azufre esta

3p 3d 3p 3d
vacla. En ocasiones tiende a desaparear O @ m m > S* @ m m

electrones de las subcapas s y p, y pasarlos a la 3p 3d
subcapa d. Se trata de un estado excitado, de S @ OO OO0
mayor energia que el fundamental, pero que le

permite realizar 4 6 6 enlaces, con el consiguiente desprendimiento de energia. Por esa razéon S, Se y Te poseen niimeros
de oxidacién +2, +4 y +6.
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Caracteristicas generales del enlace covalente:

- La primera caracteristica que podemos observar es que se trata de un enlace direccional. El par de electrones de enlace
une a dos atomos concretos (al contrario de lo que ocurria en el iénico, en el que cada catién se rodeaba de todos los aniones
posibles, y viceversa).

- Como consecuencia, la mayoria forman moléculas, grupos de dtomos unidos al compartir electrones.

- El enlace producido entre los &tomos al compartir electrones es muy intenso, mas que el iénico. Eso nos indica que es
necesaria mucha energia para separar los atomos de una molécula. Sin embargo, al ser las moléculas neutras, entre molécula
vy molécula apenas existen fuerzas de unién, o son muy débiles. Hace falta poca energia para separar una molécula de otra.
Los compuestos moleculares tendran entonces T.F y T.E. bajas, en general.

8.2. Enlace covalente coordinado (o dativo).

Hasta ahora, en los enlaces que hemos estudiado, cada 4&tomo aporta electrones desapareados, llegando incluso a pasar
a un estado excitado para poder desaparearlos.

Pero en algunos casos, es posible que un dtomo aporte al enlace un par completo de electrones apareados. En este caso,
el otro 4&tomo no aporta ningin electrén, sino un orbital vacio. Al final, seguiremos teniendo un par de electrones que
constituyan un orbital comin a los dos 4tomos, como ocurria en el enlace covalente comun.

A este tipo de enlace se le denomina enlace covalente coordinado (o dativo), y se representa por una flecha, que va desde
el &tomo que aporta el par de e, hasta el &tomo que aporta el orbital vacio.

Ejemplo: Formacién del cation amonio (NHs*). A partir del +
amoniaco, NHs. Como el atomo de nitr6geno posee un par de + H+
electrones apareados, es posible que haga enlace coordinado con N f

un i6n H* (Hidrégeno que ha perdido su electrén, posee el orbital H-N-H - H H - H-N-H
1s vacio). Se forma un orbital comin, con las mismas caracteristicas
que los otros 3 enlaces covalentes que ya posee la molécula. La H H H
carga total de la molécula serd positiva, ya que inicialmente la
molécula de amoniaco era neutra.

Un elemento con gran tendencia a formar enlaces de este tipo es el boro, ya que posee dos orbitales p vacios en su tltima
capa.

8.3. Geometria molecular.

En las representaciones de Lewis, dibujamos las moléculas como si fueran planas. Pero en realidad no es esa su forma.

Es importante conocer la forma de las moléculas, pues de su geometria dependen muchas de las propiedades de la
sustancia. Estudiaremos aqui la geometria de férmulas sencillas, constituidas por un dtomo central de un elemento, al que se
unen uno o varios atomos de otro elemento. (Ej: H2O, HCI, NHs, CHa...). Estudiaremos ademas enlaces simples (un Gnico
par de electrones por cada enlace).

La forma de la molécula se estudia a partir de los pares de electrones de enlace y de no enlace (libres) que posea el &tomo
central. Estos pares de electrones, por repulsiéon entre cargas del mismo signo, se dispondrén en el espacio de forma que
estén lo mas alejados entre si como sea posible. En moléculas sencillas, en las que el &tomo central se rodea de 8 electrones
(4 pares), éstos se disponen formando un tetraedro. Segin el nimero de dtomos enlazados al &tomo central, la forma de la
molécula serd lineal (1 &tomo), angular (2 dtomos), pirdamidal (3 4&tomos) o tetraédrica (4 4tomos).

A e A

HCI (lineal) H20 (angular) NHs (piramidal)
(tetraédrica)
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8.4. Fuerzas intermoleculares.

El enlace covalente entre dos dtomos es el més intenso que se conoce. Esto hace que sea necesaria mucha energia para
separar los 4tomos de una molécula. Sin embargo, una vez formada la molécula, ya no comparte mas electrones, y ademas
es neutra. Esto hace que las fuerzas de unién entre moléculas sean muy débiles. Sin embargo existen, y son responsables que
todos los gases puedan ser licuados a bajas temperaturas o altas presiones, asi como del caréacter liquido (o incluso sélido) a
temperatura ambiente de muchas sustancias covalentes.

A estas fuerzas de unién entre moléculas se denominan Fuerzas intermoleculares. Las clasificamos en dos tipos:

- Fuerzas de Van der Waals: Las moléculas son neutras, pero pueden tener una
separacién interna de carga (polaridad) bien de forma permanente, o de forma
momentéanea debido al movimiento de los electrones o la accién de cargas eléctricas
externas. Esta separacién de cargas hace que la parte negativa de una molécula se
sienta ligeramente atraida por la parte positiva de otra, y asi. Esto da lugar a fuerzas (
de unién débiles entre las moléculas. !

- Enlace de hidrégeno: enlace de hidrégeno

Esta fuerza intermolecular se da entre moléculas en las que el H se une a elementos muy H
electronegativos (F, N, O). Se produce un enlace polar, con mucha separacién de cargas dentro G
de la molécula. El H queda con carga parcial positiva (5*), mientras que el otro elemento queda r ;
con carga parcial negativa (%) v puede atraer al polo negativo de otras moléculas. Es una G
interaccién mas intensa que el resto de las interacciones dipolo — dipolo, y es responsable de que &
las sustancias NHs, H,O y HF, tengan T.F y T.E maés elevadas que compuestos similares (el agua ' H U
es liquida a temperatura ambiente). i

8.5. Redes cristalinas covalentes.

En algunas sustancias, el enlace covalente no ¢ 2 WP S 1
2 . P . z N\ N £ i 2 P
forma moléculas individuales, sino que los &tomos ﬁ L 4
se encadenan mediante enlaces covalentes, | € \‘\(v Al 1 ¢ |
formando una red cristalina. L DR et | T i R 2. %o
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Ejemplos: C (diamante y grafito), SiO. (silice, - e , o
Diamante grafito SiO;

arena, cuarzo), Al:Os (corinddn, rubi, zafiro).

La gran intensidad del enlace covalente que une a los &tomos de la red hace que sean sustancias duras, y de elevados
puntos de fusién y ebullicién. Ademas, los electrones de enlace no tienen libertad de movimiento, siempre permanecen
alrededor de los 4tomos que los han compartido. Esto hace que sean malos conductores del calor y la corriente eléctrica.
8.6. Propiedades de los compuestos covalentes.

A la hora de estudiar las propiedades, debemos distinguir entre los distintos tipos de compuestos covalentes:

Compuestos moleculares: Dentro de la molécula, los &tomos poseen gran fuerza de unién, pero entre molécula y molécula
las fuerzas son muy débiles, por lo que, en general, las sustancias covalentes moleculares tendran:

e Puntos de fusién y ebullicién bajos.

- Las sustancias apolares son normalmente gases a temperatura ambiente. Si la molécula es suficientemente grande, como
los hidrocarburos de cadena larga (aceites, gasolinas) pueden ser liquidos.

- Las sustancias polares, debido a las interacciones dipolo-dipolo, tienen mayor fuerza de cohesién entre sus moléculas, por
lo que tienen T.F. y T.E. mayores que las sustancias apolares. Algunas, como el agua, son liquidas a temperatura ambiente.
Otras pueden ser incluso sdlidas, pero con puntos de fusién bajos.

e Malos conductores del calor y la corriente eléctrica.

e Solubilidad:
- Las sustancias polares son solubles en disolventes polares (agua, alcohol) e insolubles (o poco solubles) en disolventes
apolares.

- Las sustancias apolares son solubles en disolventes apolares (aceites, hidrocarburos) e insolubles (o poco solubles) en
disolventes polares.
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Redes covalentes: La gran intensidad del enlace covalente hace que los compuestos constituidos por redes covalentes
(diamante, grafito, silice ...) sean:

- Solidos a temperatura ambiente.

- Puntos de fusién y ebullicién muy elevados

- Poseen gran dureza (el diamante es la sustancia de mayor dureza que se conoce).

- Malos conductores del calor y la corriente eléctrica (con la excepcién del grafito)

- Préacticamente insolubles en cualquier sustancia.
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Cuestiones y problemas

1. El cobre aparece en la naturaleza constituido por dos isétopos de masas atémicas 62,930 uma y 64,928 uma
respectivamente. El primero se encuentra en la naturaleza en una proporcién del 69,1 %. Calcular la masa atémica del cobre.

2. Los siguientes datos se refieren a la abundancia de los Isbtopo 1 | Isotopo 2 | Isotopo 3 | Isotopo 4
isétopos de un cierto elemento en la naturaleza. Calcular masa (uma) 49,046 51,94 52,94 53,939
la masa atémica de dicho elemento. ¢De qué elemento se | abundancia(%) 4,31 83,76 9,55 2,38
trata?
3. Completa la siguiente tabla: > > X N N oo Tipo o0
4. a) Siun electrén de un atomo de hidrégeno salta de §°0>

la primera a la cuarta capa. ¢Gana o pierde Ca®* 21

energia? 16 16 neutro

b) ¢Qué relacién existe entre el hecho de que los 30 16 15
espectros atémicos sean discontinuos y la Fe’* 56

cuantizacién de las érbitas que propone Bohr?
c) ¢Por qué los espectros atémicos permiten identificar los elementos quimicos?

5. Razonar las siguientes cuestiones:
a) ¢Qué diferencia existe entre 6rbita y orbital?
b) ¢Cuéantos orbitales hay en la segunda capa de cualquier &tomo? {Cuéantos electrones caben en dicha capa?
¢) ¢Cuantos orbitales hay en la tercera capa de cualquier &tomo? ¢Cuéntos electrones caben en dicha capa?
d) ¢Cuéntos orbitales hay en la cuarta capa de cualquier atomo? ¢Cuéntos electrones caben en dicha capa?
e) ¢Por qué el conjunto de los metales de transicién esta formado por diez grupos?
f) En cada orbital de un atomo sélo caben dos electrones. ¢verdadero o falso? ¢Por qué?
g) Si la configuracién electrénica de la dltima capa de un elemento neutro es 5s?p?. éDe qué elemento se trata?
h) ¢Por qué el azufre tiene n° de oxidacién -2 , +2, +4, +6? ¢Y por qué los del cloroson -1, +1, +3, +5y +7 ?

6. Razonar si serfan posibles cada uno de los conjuntos de nidmeros cuéanticos para cada electrén y denominar el
correspondiente subnivel de energia:
a) n=1;1=0; m=0; s=+1/2 b)n=1
d) n=5;1=2; m=2; s=-1/2 e) n=2;

7. Escribir las configuraciones electrénicas de los siguientes atomos:
aj O ; L ; Ni;I; Ag ; Hg; Sc; Fr ; U ; Rn; Eu ; Cn
b) Mg ; F- ; Ne ; Cst ; Xe ; Sb3

8. Fldor, cloro, bromo y yodo son elementos denominados halégenos, de nimeros atémicos 9, 17, 35 y 53 respectivamente.
Escribe sus configuraciones electrénicas. ¢En qué se diferencian? ¢En qué se parecen?

9. Segln las siguientes configuraciones electrénicas, situar cada elemento en la tabla periédica e identificarlo.
a) 1s% 2s%p® 3s! b) 1s? 2s%p* c) 1s? 2s%p® 3s%p® d) 1s? 2s%p® 3s%p®

10. Dibujar la estructura de Lewis de los siguientes elementos, e indicar qué tendencia presentan a ganar o perder electrones.
O, F,P, Mg, Fr, Ca, Ne, S, H, Ar.

11. Segtn la teoria del octete de Lewis, explicar qué tipo de enlace formarian los siguientes elementos al combinarse. Deducir
la férmula del compuesto resultante.

a)OyO b)Hy O c)NayCl d)CsyS e)PyCl )Cy H

gCyO h)Aly O i)NyH

12. Razonar las siguientes cuestiones:

a) ¢Por qué el Ne y el Ar no forman moléculas diatémicas: Nez y Ars ?

b) ¢Por qué el C forma normalmente cuatro enlaces covalentes?

c) ¢Por qué las sustancias i6nicas conducen la corriente eléctrica cuando estan disueltas?

d) Por qué se emplean compuestos como MgO o Al;O; para los revestimientos de los hornos de alta temperatura?
e) Los atomos de cobre son ductiles y maleables éverdadero o falso? ¢Por qué?

f) ¢Cudl o cudles de las siguientes sustancias se disolvera bien en agua? NaCl, CCls, SiO2, Al, NH;s
g) ¢Cuéndo se produce un enlace covalente coordinado?

h) ¢Por qué es estable la unién de dos atomos mediante enlace covalente?

i) ¢Por qué los compuestos i6nicos son, en general, fragiles?

j) ¢Por qué decimos que los elementos no metélicos tienen n® oxidacién negativo?

k) ¢Por qué los metales son buenos conductores del calor y la corriente eléctrica?



