EL ATOMO

En el siglo IV a. de C., los filésofos griegos Demdcrito y Leucipo consideraron que la materia era
discontinua, es decir, no se podia dividir indefinidamente, sino que deberia estar formada por unas ultimas
particulas que conservaban sus propiedades a las que llamaron atomos (“a” sin, “tomos” partes). Esta teoria
no se impuso y fue rechazada por otros filésofos, entre ellos Aristoteles que mantenia que la materia se

podia dividir indefinidamente.

TEORIA ATOMICA DE DALTON.

En 1.808 Dalton, para explicar las leyes ponderales de las reacciones quimicas (conservacion de la
masa, proporciones definidas, proporciones reciprocas y proporciones multiples) enuncié su teoria atdmica:

- Los elementos estan formados por particulas indivisibles e inalterables llamados dtomos.

- Todos los 4&tomos de un elemento son iguales en masa y propiedades.

- Los atomos de elementos distintos son diferentes en masa y propiedades.

- Las moléculas de los compuestos se forman por la unién de los dtomos de los elementos en una
proporcién numérica sencilla.

- En una reaccion quimica el nimero de atomos de cada elemento es el mismo antes y después de la
reaccion.

EL ELECTRON Y EL MODELO ATOMICO DE THOMSON.

Desde mediados del s. XIX se sabia que al aplicar un potencial eléctrico muy alto entre los electrodos
de un tubo de vacio con gas a baja presion se producia una luz cuyo color dependia del gas empleado, sin
embargo, si la presion se hacia menor y se aumentaba el potencial se producia solamente una fluorescencia
verdosa en la zona opuesta al catodo y ésta era independiente del gas empleado.

Thomson en 1897 basandose en los conocimientos experimentales como que si entre el catodo y el
anodo se interponia un objeto su sombra se reflejaba en la zona luminiscente o que si interponian unas aspas
de hélice muy ligeras, éstas giraban como si fueran impulsadas por un ligero viento le hizo suponer que
existia una especie de "rayo" que partia del catodo (rayos catédicos) y que debia llevar materia.

Igualmente sabia que esos rayos eran desviados por campos magnéticos y eléctricos (experiencias
realizadas por Crookes), tal como lo harian particulas cargadas de electricidad negativa y con una masa
pequeiiisima, a estas particulas se les llamo electrones. Haciendo variar los campos magnéticos y eléctricos
y observando la trayectoria seguida por los electrones, Thomson pudo determinar la relacién existente entre
la carga y la masa del electrén g/m encontrando que debia tener una milésima parte de la masa del ion con
menor masa conocido, el ion hidrogeno (posteriormente Millikan, mediante otro tipo de experiencia pudo
determinar el valor correspondiente a la masa y a la carga eléctrica del electrén).

Dado que los valores encontrados eran independientes del gas usado en la experiencia, era de
suponer que los electrones tenian que ser una parte de los atomos, es decir, una particula atémica (ya que
ademads eran mas ligeras que el mas ligero de los atomos). Basdndose en esto Thomson propuso un modelo
del atomo, segun el cual éste estd formado por una masa de carga positiva en la cual estdn incrustadas unas
particulas subatomicas de masa muy pequefia y carga negativa (electrones) que en conjunto iguala a la carga
positiva del atomo.

PROTON.

Como el atomo es neutro, la existencia de particulas negativas hacia suponer la existencia de otras
positivas. Esto se demostrd con un aparato semejante al anterior, con la diferencia de tener el electrodo
negativo perforado, con lo cual se observaba una radiacién que procedente del anodo pasaba a través de
los orificios del catodo y chocaba con la pared opuesta al anodo. Estudiando su naturaleza, con el mismo
método que para los electrones, se encontré que estas particulas (iones) positivas eran de masa mucho
mayor que los electrones y ademas la relacion g/m dependia del gas empleado en la experiencia.

Si el gas empleado era el hidrégeno, las particulas tenian una carga positiva igual a la del electrony
una masa practicamente igual a la del hidrégeno. Como no fue posible aislar particulas positivas con menor
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masa que la encontrada al usar hidréogeno como gas, hizo suponer que ésta era una nueva particula
elemental que formaba parte del atomo al igual que los electrones. A esta particula se le denomind protoén.

EL ATOMO DE RUTHERFORD.

Para estudiar el efecto de dispersion de las particulas al atravesar la materia, Rutherford (en 1911)
bombarded ldminas de oro muy delgadas (0,0001 mm) con un delgado haz de particulas alfa (nucleos de
helio, He?*) y observando su trayectoria por el centelleo que producian al chocar con una pantalla

= , fluorescente de ZnS, observéd que la mayoria de las
. ""' i particulas alfa atravesaban la ldmina sin desviarse o
algunas se desviaban algo, pero que ademads otras (muy
pocas), eran desviadas en angulos muy grandes, incluso
180¢°.

Como ya se conocia en qué consistian las particulas alfa
< y con qué velocidad se emitian, Rutherford determind que
[ L Fruenta do ratacin:aita su energia cinética era lo suficientemente grande como

— para atravesar la lamina de oro con muy poca desviacion
(debido al choque) si el atomo era tal como lo suponia Thomson (esferas donde estaban la masay la carga),
pero no tenia sentido el que practicamente todas las particulas la atravesaran sin desviacién y que algunas,
aunque muy pocas, tuvieran una desviacion muy fuerte. La Unica explicacion posible dada por Rutherford es
que el atomo estuviera practicamente vacio y la masa concentrada en una zona muy pequefia (que se
denomind nucleo).

De los datos experimentales, dedujo que el &tomo estaba formado por un nucleo donde residia casi
la totalidad de la masa y la carga positiva, siendo el nicleo 10.000 veces menor que el total del atomo debia,
algo asi como un guisante comparado con una catedral. Por esta razén aquellas particulas de He?* que
pasaban por las cercanias del nucleo de carga positiva salian desviadas y aquellas pocas que casualmente
impactaban contra el nucleo de oro salian rebotadas.

Alrededor de este nucleo los electrones giraban (de estar quietos caerian atraidos por el nucleo) de

Lamina ™
de oro

Pantalla fluorescente

tal forma que la fuerza de atraccidn eléctrica hacia de fuerza centripeta y se mantenian girando. Este modelo
aceptado en principio, fue pronto desechado ya que segun la teoria electromagnética cldsica una carga
eléctrica en movimiento acelerado (al haber movimiento circular hay aceleracién centripeta) emite energia
electromagnética y por tanto el electrén iria perdiendo energia cinética (velocidad) y por tanto terminaria
cayendo en el nucleo. Por otra parte, no explicaba una caracteristica propia de cada elemento como era su
espectro atdomico (que se explica a continuacién). Sin embargo, si estaba claro y comprobado como era el
nucleo del atomo respecto al 4tomo.

ESPECTROS ATOMICOS.

Cuando una luz pasa a través de un prisma dptico se descompone en todos los colores que la
componen, asi la luz "blanca" da lugar a los colores del arco iris. Esto se debe a que cada color de luz tiene
una frecuencia diferente y su velocidad de propagacion en el vidrio es distinta, por ello son desviadas en
diferentes grados. Cuando estas radiaciones luminicas son grabadas en una fotografia obtenemos lo que se
denomina "espectro de emisiéon".

Si un elemento en estado gaseoso se calienta o se excita por una descarga eléctrica, emite una luz
(radiacién electromagnética) caracteristica de él. Si esa luz emitida se descompone mediante un prisma
Optico (espectroscopio) se observa que, en lugar de un espectro continuo de la luz blanca, se obtiene una
serie de rayas de color salteadas, que denominamos “espectro atdmico”. Este espectro es distinto para cada
elemento, es como la huella digital de cada elemento. En 1859, Kirchhoff y Bunsen publicaron sus resultados
experimentales, mediante los cuales determinaron que era posible reconocer la presencia de un elemento
por medio del estudio de las lineas espectrales, incluso si su presencia era minima. A partir de esa fecha se
descubrieron muchos elementos quimicos mediante el estudio de las lineas espectrales, nada menos que 26
hasta el inicio del siglo XX.



Pero a pesar de todos esos elementos descubiertos, nada se sabia del porqué de esas lineas
particulares del espectro. El primero en dar una explicacion fue Bohr, mediante su modelo atdmico que
comentaremos después del siguiente apartado.

PLANCK'Y LA RADIACION DEL CUERPO NEGRO. EINSTEIN Y EL EFECTO
FOTOELECTRICO.

Supongamos que en una habitacién pintada de negro y en oscuridad total, hay en el centro una
barrita de hierro a temperatura ambiente. Si estamos cerca de ella no la vemos ni sentimos nada. Pero si esa
barrita de hierro se empieza a calentar (por medio de una corriente eléctrica, por ejemplo) en principio
seguiremos sin verla, pero podemos empezar a notar su calor. Al seguir calentando la barrita podemos llegar
a ver una tonalidad rojiza y sentir mas calor, y a medida que se va calentando, ese color pasara a rojo vivo,
naranja y amarillo a medida que aumenta la temperatura, finalmente lo veremos blanco (la emisién de
radiaciones en conjunto nos da el blanco).

Podriamos decir que lo anteriormente relatado,
equivale aproximadamente, a lo que se llama radiacion del

cuerpo negro, siendo el cuerpo negro una cavidad negra que Radiacién
. o ~ sy incident
admite la entrada de luz por un Unico y pequefio orificio de incdente

entrada, con lo cual la luz que entre sera absorvida por las Radiacion
emitida

paredes en sus multiples rebotes y no volvera a salir. Sin
embargo un cuerpo en su interior que por su temperatura
emita luz, esta si podra salir y ser analalizada.

Cuando un cuerpo es calentado emite radiacion electromagnética en un amplio rango de frecuencias.
El cuerpo negro (ideal) es aquel que ademds absorbe toda la radiacion que llega a él sin reflejarla, de tal
forma que sélo emite la correspondiente a su temperatura. A fines del siglo XIX fue posible medir la radiacion
de un cuerpo negro con mucha precision.

La intensidad de esta radiacion puede en principio ser calculada utilizando las leyes del
electromagnetismo. El problema de finales del siglo XIX consistia en que si bien el espectro tedrico y los
resultados experimentales (ver figura) coincidian para bajas frecuencias (altas longitudes de onda, en la zona
del infrarrojo), estos diferian radicalmente a altas frecuencias. Este problema era conocido con el provocativo
nombre de “la catdstrofe ultravioleta”, ya que la prediccion tedrica diverge con respecto a los datos
experimentales reales.

Del estudio de la radiacidn del cuerpo negro se dedujo varias leyes, como la de Stefan—Boltzman,
segun la cual la energia emitida por un cuerpo negro es proporcional a la cuarta potencia de la temperatura
a la que se encuentra (T%) y la ley de Wien que establece la relacién que hay entre la temperatura de un
cuerpo negro vy la longitud de onda que mas se emite: Amax.T = k (k = cte. = 2,9* 103 m K). Con esta ley se
puede medir, por ejemplo, la temperatura de las estrellas. Pero seguia sin explicarse “la catdstrofe
ultravioleta.

———————————— Quien logré explicar este fenémeno fue Max
5500K

Planck en 1900, y para ello necesité sacrificar los
conceptos basicos de la teoria clasica ondulatoria de la
radiacion electromagnética. Para resolver la catastrofe
era necesario aceptar que la radiacidn no era emitida de
manera continua sino en cuantos, es decir, cantidades de
energia multiplos enteros de una cantidad de energia
determinada (lo que dio origen a la mecdanica cudntica).
La energia de estos cuantos es proporcional a su
frecuencia de oscilacién v (o f) y a la llamada constante
de Planck, una de las constantes fundamentales de la

fisica moderna: E=nhv dondenes1,2,3,...y h=6,6
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Cuando la frecuencia de la radiacidn es baja el efecto de la cuantizacion se vuelve despreciable debido
al minusculo valor de la constante de Planck, y es perfectamente posible pensar en el sistema como continuo,
tal como lo predice la teoria clasica y la prediccion de la ley de Rayleigh-Jeans del electromagnetismo clasico.
Sin embargo, a frecuencias altas el efecto se vuelve notable y la ecuacidn de Planck coincide en toda la gama
frecuencias.

En 1905, Einstein utilizaria la teoria cuantica de Planck para explicar otro fenémeno problematico en
el marco de la fisica clasica, la generacion de una corriente eléctrica al aplicar luz monocromatica sobre un
circuito formado por placas metalicas, conocido como el efecto fotoeléctrico, en el que se observaba que los
electrones no absorbian cualquier tipo de radiacion luminosa (energia), sino que en cada caso debia tener
una frecuencia (o longitud de onda) determinada, es decir una energia determinada. Einstein sugirioé que la
luz esta formada por cuantos de luz o fotones. La energia de un fotdn, E, depende de su frecuencia, u, segin
la ecuacién dada por Planck: E=hv, donde h es la constante de Plank (por ej. un fotén luz azul tiene una
energia superior a uno de luz roja ya que una luz azul tiene una frecuencia superior a una roja).

MODELO ATOMICO DE BOHR.

En 1913, Bohr tratando de dar una explicacion a los espectros aplicé a los atomos la teoria cuantica
de Planck hasta entonces poco comprendida y aplicada. Bhor postuld su modelo de la siguiente forma:

1) El electron gira alrededor del nucleo en orbitas circulares de tal forma que la fuerza de atraccion
eléctrica hace el papel de fuerza centripeta:

e? v K = cte. atraccion eléctrica
K---=m-- (1) m = masa electrén r = radio drbita
r2 r v = velocidad del e e =cargadel e

2) Solo son posibles aquellas érbitas en las que el momento angular (mvr) sea un miltiplo entero de h/2n.
Dicho de otra forma: la cantidad de movimiento del electron (mv) multiplicada por su recorrido (2ntr) es un
multiplo entero de la constante de Planck (h)], es decir:

mvr2rt = nh (n es un nimero entero que se denominara niumero cuantico principal).

Si despejamos v de esta ecuaciéon y lo sustituimos en la (1) obtendremos, al despejar r:

F= e n? (2) h=ctedePlanck; igualmente se obtiene que V = ------------

Con el radio y la velocidad del electrén se puede determinar la Energia del electrén para cada orbita (n).

3) Cuando el electron se mueve en esas orbitas permitidas es estable y no emite energia; tan solo si
pasa de una orbita a otra se produce la absorcion o emision de energia en forma de un cuanto de energia.
Asi, la energia liberada al pasar el electron desde una orbita Ea a otra Eb de menor energia, se emite en
forma de onda electromagnética (foton), cuya frecuencia (color) viene dada por la ecuacion de Planck E =
hv, de tal forma que: Ea - Eb = hv

Combinando estas ecuaciones Bohr dedujo (*) la frecuencia de cada una de las rayas espectrales del
hidrégeno, coincidiendo efectivamente con las de tal espectro. Esto hizo que su modelo fuera aceptado
internacionalmente, dada su claridad y analogia con el sistema planetario y por la introducciéon audaz de la
hipdtesis Plank en la teoria atédmica.

(*) La ecuacion que dedujo Bohr, para el 4tomo de hidrégeno (sustituidas las ctes. por sus valores) es que
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donde nz y np son los numeros cuanticos de las orbitas a y b respectivamente.



EL MODELO MODERNO.

Si bien el modelo de Bohr explicd mucho sobre los espectros atdmicos no completaba de explicar
otros fendmenos observados en dichos espectros. Por ello surgieron diversas modificaciones al modelo que
si bien llegaron a aclarar algunas cosas no terminaban de explicar por completo los espectros. Finalmente,
conjuntando la teoria cudntica (Planck-Einstein) y la naturaleza ondular-corpuscular de los electrones
(Hipotesis de De Broglie: “toda particula en movimiento lleva asociada una onda”), desarrollada
principalmente por Schrodinger, Heiserberg y Dirac, se concluye con una complicada ecuacién matematica
para describir el comportamiento de los electrones (empleando formatos matematicos distintos Heisenberg
y Schrodinger llegan a soluciones iguales).

Con la resoluciéon de esta ecuacion se concluye que los electrones no estan en drbitas fijas, sino que
se mueven variando su posicion dentro de unos limites estadisticos (por ejemplo, el 95% del tiempo el e” se
encuentra dentro de una determinada zona que se denomina orbital, aunque teéricamente pueden estar en
cualquier posicién). Precisamente la posicidon del electrén estd relacionada con otro principio de la fisica
cuantica conocido como “Principio de incertidumbre de Heisenberg que dice: “Es imposible conocer
simultdneamente y con precision la posicion y la velocidad de una particula. Cuanto mds exacta sea la
determinacion de una de ellas, mds inexacta serd la otra”. Esta zona u Orbita que describe el
comportamiento o movimiento del electréon estd en funcidn de tres numeros enteros, denominados
numeros cuanticos (n, | y m) y cuyos valores para que puedan dan lugar a soluciones de la ecuacidn sélo
pueden ser los que a continuacion se indican:

NUMEROS CUANTICOS.
" Cada grupo de tres valores posibles de n, | y m definen un orbital"
- n (n2 cuantico principal): Indica la energia y tamafio del orbital. Puede tomar los valores enteros 1,2,3...
- I (letra“ele”) (nimero cuantico secundario o azimutal): Indica forma del orbital e influye algo en su energia.

Puede tomar valores de 0 a n-1.

- m (n2 cudntico magnético): Indica la orientacion del orbital. Puede tomar los valores enteros entre -l y +1.

Existe otro niumero cudntico que no se deduce de la ecuacidn de Schrodinger ya que no influye en el
orbital sino en el sentido de giro del electrén sobre si mismo (lo cual afecta a los espectros). Este nimero se
denomina spin (s) y puede tomar los valores de -1/2 y +1/2.

Cada valor de I viene representado por una letra: s para I=0; p para I=1; d para I=2; f para I=3.

Un orbital viene representado por un nimero que indica el valor de n y la letra que corresponde al valor
de I. A su vez para cada valor de I existen posibles orientaciones del orbital:

Para I=0 (s) una. Para /=1 (p) tres. Para l=2 (d) cinco. Para I=3 (f) siete.

Segun el principio de exclusiéon de Pauli, en un mismo atomo no puede haber dos electrones con los
cuatro nimeros cuanticos iguales (ya que se trataria entonces del mismo electrén), debiéndose diferenciar
al menos en el spin.

Segun todo lo anterior, podemos hacer el siguiente cuadro que describe a los orbitales y sus electrones:

nombre n® &~ en =1 n® e en
n 1 m orbital = orbital el nivel
1 5 5] a 1= +1/2,-1/2 2 2
0 (3) Q Zs " 2
2 B
1 (p) -1,0,1 2p u a
0 (=) 4] 33 " 2
3 1 (p) -1,0,1 ap ™ & 18
2 (d) -2,-1,0,1,2 3d " 10
0 (s) 4] 4= " 2
1 (p) =il T, L 40 " &
4 2 {d) -2,-1,0,1,2 4d u 10 3z
3 (f) - 3,-2,-1,0,1,2,3 4f ™ 14
continda




Principio de minima energia o de Aufbau:
“Los electrones ocupan en primer lugar los orbitales de menor energia que estan disponibles”.

Es decir los electrones de un atomo se van colocando por orden creciente de energia, por lo tanto los
orbitales se van llenando segln el orden de su energia. Este orden es el siguiente: 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s
4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 7p Afortunadamente este orden no es necesario memorizarlo, ya que se puede
obtener siguiendo el orden de rellenado de un esquema sencillo (diagrama de Moeller) que se vera y
practicara en clase (ya estudiado ademas en cursos anteriores).

Los electrones se irdn colocando en los niveles de menor energia y hasta que no se completa un
orbital no se pasa al siguiente (salvo algunas excepciones que comentaremos en su momento pero que por
ahora pasaremos por alto). Los orbitales se representan abreviadamente con un circulo o un cuadrado y los

electrones con flechas en las que el sentido indica el spin: Ejemplo para 352 3p6 3dlia representacion sera
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Principio de maxima multiplicidad de Hund:

“Si en un subnivel hay disponibles varios orbitales (p. ej. los tres orbitales p o los cinco d, etc.), los
electrones tienden a ocupar el mayor numero de ellos y, ademds, se colocan con spines iguales, paralelos,
es decir, los electrones estdn desapareados”.

Ejemplo: el &tomo de N tiene 7 electrones y se distribuyen asi: 1522522p3

iHgiligiEiaia

NUCLEO ATOMICO.

El dtomo esta constituido por electrones, protones y neutrones. Los electrones estan situados en la
corteza y los protones y neutrones en el nucleo. La masa del protén y del neutrdn son practicamente iguales
y la del electrén unas 1800 veces mas pequeia, por lo que en principio la consideramos despreciable. La
carga eléctrica del electrén y del protdn son iguales y de signo contrario y el neutrén no tiene carga, por

, , . . o re . . , - + ,
tanto al ser el &tomo neutro eléctricamente significa que tiene el mismo nimerode e yde p*. A este nimero

de p* se le denomina "nimero atémico" (Z) y es caracteristico de cada elemento quimico, y si hablamos de
atomos (no iones) al ser neutros tendremos que Z coincide igualmente con el nUmero de e".

Si al nimero de neutrones lo llamamos N, tenemos que Z + N es el nimero de particulas del nucleo
y a suvez el nimero de particulas que influyen en la masa del &tomo ya que hemos considerado despreciable

Isétopos. Existen para cada elemento quimico un determinado numero de dtomos que tienen igual valor de Z pero
distinto de A, es decir, tienen igual numero de e pero distinto numero de °n, y dado que las propiedades quimicas se

deben al numero de electrones (esto se verd al estudiar la tabla periddica) resulta que estos dtomos son iguales
quimicamente y solo se diferencian en algunas propiedades fisicas, particularmente la densidad y estabilidad nuclear.

la masa del @ ". Se denomina entonces como nimero masicoa A=Z + N.

Asi por ej. el cloro tiene dos isotopos:

El numero mayor al lado del simbolo es el numero mdsico y el
Cli7 =>17e ,17p,18 n:(75,4%) menor es el nimero atdmico.
Entre paréntesis se indica el % en que cada isétopo se encuentra

37
C|17 =>17e,17p, 20 n : (24,6%) en la naturaleza.

La proporcion de cada isotopo que entra en cualquier cantidad del elemento es siempre igual,
independientemente de donde procede y como se obtiene, sin embargo, cada isdtopo puede ser aislado (o
concentrado) por procesos fisicos y obtener asi, p. e]. el uranio 235 se concentra (enriquece) para usarlo en
centrales nucleares. Hay que sefialar que en ciertos casos los porcentajes pueden variar en pequefias
cantidades en zonas concretas, debido a la presencia de is6topos artificiales creados por el hombre en
procesos nucleares.



MASA ATOMICA.

Evidentemente no se puede determinar la masa de un atomo con una balanza, pero si se pueden
comparar las masas atémicas de dos elementos que se combinen entre si. Asi por ej el oxigeno siempre que
se combine con el calcio lo hace en proporcién de 2,5 g de calcio por cada gramo de oxigeno. Como siempre
se combina un dtomo de calcio con uno de oxigeno, se tiene que la masa de un atomo de calcio es 2,5 veces
la del oxigeno. De forma semejante ocurre cuando se combinan otros elementos, por tanto, con estas
proporciones y asignando al 4&tomo de un elemento un valor patréon y comparando los demas con él se
obtiene una escala de masas atdmicas relativas (esta es una forma muy sencilla de explicar los procesos
mediante los cuales se determinaron las masas atdmicas, que tardaron 50 afios en ser correctamente
determinadas y aceptadas en el congreso de Karlsruhe en 1860).

El dtomo patrdn fue inicialmente el hidrégeno (el mas ligero) al que se le asigné el valor de 1 uma
(unidad de masa atémica). Posteriormente se comparé con el oxigeno al que se le asigné el valor 16 (que es
practicamente el valor que le correspondia tomando al H como 1). Finalmente se ha tomado como tipo al
atomo de %¢, al gue se le asignd el valor de 12 uma. Las variaciones que se introducen en los valores de las
masas atomicas al definir estas nuevas unidades son practicamente nulas, asi el hidrégeno que inicialmente
fue 1 es actualmente 1,0079. Recordar que la masa atomica del elemento es la media de la contribucién de
cada uno de los isétopos que componen el elemento.

Hay que tener en cuenta que estas masas son relativas y si p. €j. se hubiera escogido al hierro como
patrén asignandole el valor 100, la escala de masas atdmicas seria totalmente distinta a la que empleamos.
Lo verdaderamente importante es que todos empleemos la misma escala de masas atédmicas al igual que
empleamos el kg como unidad internacional de masa. Por otra parte, hay que recordar que la masa atémica
del elemento es la media ponderada de la contribucién de cada uno de los is6topos que componen el
elemento, asi por ejemplo en la naturaleza existen tres isétopos del magnesio:

Isétopo  Masa atdmica (uma) Abundancia

12Mg24 23,985 78,7%
12Mg25 24,986 10,1%
12Mg26 25,983 11,2%

Masa atémica Mg = 23,985x0,787 + 24,986x0,101 + 25,983x0,112 = 24,3

TABLA PERIODICA

En 1869 Mendeleiev y Lothar Meyer (de forma simultanea e independiente) aprovecharon los
conocimientos y trabajos existentes sobre clasificacion de los elementos seglun sus propiedades,
encontrando que si éstos se ordenaban segin aumentaba el peso atémico, cada cierto nimero de elementos
se repetian las propiedades quimicas y fisicas o bien variaban de forma regular y sistematica. Esto les llevo a
realizar una clasificacién de los elementos en orden creciente de su masa atdomica y de tal forma que en
columna se correspondieran los elementos de propiedades semejantes. Mendeleiev observd que en su
clasificacién debia dejar algunos "huecos' vacios ya que no se conocian elementos que correspondieran a las
propiedades de esa posicidn, posteriormente predijo con gran exactitud la existencia y propiedades de esos
elementos que luego fueron descubiertos (algunos de ellos viviendo aun Medeleiev).

Otros de los aciertos de Mendeleiev fue anteponer como criterio de clasificacion las propiedades
guimicas y fisicas de los elementos, antes que su peso atdmico en dos parejas de elementos, Co-Niy Te-I (él
supuso que sus pesos atémicos estaban mal calculados, ya que sus valores eran muy préximos).

En realidad, la clasificacion actual sigue un orden creciente de Z, es decir del nimero atémico, que
equivale al numero de protones del elemento, lo cual esta relacionado con el peso o masa atomica ya que



ésta aumenta al aumentar Z (salvo raras excepciones debido al porcentaje de los distintos isdtopos del
elemento).

De los ejemplos realizados de configuracion electrénica se puede observar que los elementos que se
encuentran en una misma columna o grupo periddico tienen la misma configuracién electrénica en su ultimo
nivel, de ello se deduce que las propiedades quimicas dependen de la configuracidon electrénica del
elemento.

LA CONFIGURACION ELECTRONICA Y LA TABLA PERIODICA.

Los gases nobles (elementos quimicamente inactivos) tienen una configuracion final s2p® (salvo el
Helio que es 1s? al no haber més orbitales en ese nivel), por lo cual hay que suponer que esta configuracién
da estabilidad y por ello todos los elementos tienden a adquirir dicha configuracién ganando electrones para
completar la configuracidn final s?p® o perdiéndolos para quedar con el nivel anterior, ya completo (s%p®),
como ultimo, o bien compartiendo electrones con otro elemento de forma que ambos elementos tengan el
ultimo nivel completo. Esto es lo que ocurre en la formacién de los compuestos como veremos en el tema
siguiente, "El enlace quimico".

Veamos como determinar la posicion de un elemento en la tabla periddica a partir de su
configuracion electrénica y viceversa.

S1 S2 Periodo
Tabla periddica segun configuracion electrénica l
s’ p' p* p® p* p°lp°| 1
s 2
dt d> d® d* d° d° d” d® d° a10 3
a C Y 4
X b 5
N\ z d 6
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Veamos los ejemplos X, Y. Z, a, b y c marcados en la Tabla Periddica

Elemento X ==> configuracion final 552
Elemento Y ==> " " 4s%4p3

Elemento Z ==> " " 5d36s2

Elemento de configuracion final 4s! => situado en periodo 42 grupo 12 (se corresponde con a)
" 5525p° => situado en periodo 52 grupo p° (es el b)
" 3d°4s® => situado en periodo 42 grupo d° de transicién (es el caso c)

Los grupos o familias tienen nombres propios que se corresponden con:



s! = alcalinos p! >térreos o boroideos

s2 = alcalino térreos p? = carbonoideos
d!a d*® - metales de transicién p3 = nitrogenoideos o nitrogenoides
f! a 14 > metales de transicién interna p* = anfigenos
se dividen en: lantanidos y p> = halégenos
actinidos p® = gases nobles

El término que se emplea como “tierras raras” a los lantanidos y actinidos no es correcto, la IUPAC considera
“tierras raras” al escandio, itrio y lantdnidos.

PROPIEDADES PERIODICAS.

Son las propiedades que se van repitiendo en los elementos de cada grupo del sistema periédico, o
gue van variando de una forma regular y sistematica. Veamos algunas de ellas:

-Radio atédmico:

Son valores medios de las longitudes de enlace de los diversos atomos, o bien, la distancia que existe
entre el nucleo y el electréon estable mas lejano de un atomo.
Dentro de una familia aumenta al aumentar Z ya que el nUmero de capas con electrones aumenta.

Dentro de un periodo disminuye con Z ya que el nivel electrénico mas externo es el mismo, pero al aumentar
la carga del nucleo atrae mas a los electrones periféricos provocando la contraccion

-Radio iénico:

El radio idnico es, al igual que el radio atdmico, la distancia entre el centro del nucleo del atomo y el
electréon estable mas lejano, pero no del 4tomo, sino al ion (anidn o cation). Para el caso de anién al entrar
un nuevo electrén en la nube electrdnica del 4&tomo obliga a los e a alejarse debido a la repulsién mutua.
Por el contrario, en el caso de los cationes, la falta de uno o varios e en la nube electrénica hace que

disminuya la fuerza de repulsién entre los electrones restantes, y en consecuencia estos podran acercarse
mas al nucleo con lo que resulta un radio idnico menor que el atdomico.

-Energia de ionizacion:

Es la energia minima necesaria para arrancar un € a un atomo aislado en su estado fundamental:

dtomo +Ei = ién” +e”

En una familia Ej disminuye al aumentar Z puesto que cuanto mas alejados estan los e ~ del nucleo
mas débilmente estan atraidos. En un periodo aumenta con Z debido a la mayor carga del nucleo y menor
radio del atomo. Sin embargo, hay irregularidades correspondientes a los dtomos con niveles llenos o
semillenos pues esto les confiere estabilidad.

La segunda energia de ionizacion es la energia precisa para sustraer el segundo electrdn; esta energia
de ionizacidn es siempre mayor que la 12, pues el volumen del ion positivo es menor que el del &tomo y la
fuerza atractiva que soporta este segundo electrén es mayor que en el &tomo, ya que se conserva la misma
carga nuclear.

-Afinidad electrdnica:

Es la energia desprendida cuando un atomo capta un electron:  dtomo +e > ién "+ Eqf

En un periodo aumenta al aumentar Zy en una familia aumenta al disminuir Z . Eaf puede ser de valor
negativo, es decir que se precisa energia para formar el anion.

-Electronegatividad:

Es la tendencia que tiene un elemento a ganar electrones para conseguir la configuracién de gas
noble.

La electronegatividad es tanto mayor cuanto mas pequefio es el atomo (ya que de esta forma el
nucleo atrae mas fuertemente a los e-, al ser las distancias mas cortas entre el nucleo y los electrones) y

cuanto mas cerca se encuentra el elemento de la configuracion % p6.



Por tanto, los elementos mas electronegativos son aquellos que se encuentran lo mas cerca de la
esquina superior derecha, siendo por tanto el Fluor el elemento mas electronegativo, por el contrario, el
menos electronegativo (o mas electropositivo) es el Cesio (tedricamente el Francio debe ser mas
electropositivo, pero al ser un elemento muy inestable esta poco estudiado quimicamente).

En definitiva, en la tabla periddica: "La electronegatividad aumenta de izquierda a derecha y de abajo
a arriba"

-Caracter metalico:

Un elemento tiene cardcter metalico cuando tiene tendencia a ceder electrones.

El caracter metalico aumenta por tanto de forma contraria a la electronegatividad, es decir, aumenta
de derecha a izquierda y de arriba a abajo.

En general se considera que un elemento es no metal si el nimero de electrones del ultimo nivel es
mayor que el nimero del Ultimo nivel, ya que de esta forma le serd mas facil ganar electrones que cederlos.

552p1 ==> metal 3$2p1 ==> metal ... 4s%p® ==> no metal

Son no metales los elementos que se encuentran en el interior de la zona marcada con linea mas
negra en la tabla periddica dibujada anteriormente (observar que incluye al hidrégeno).

-Valencia idnica:
Es el nUumero de electrones que gana o cede un elemento para conseguir la configuracion de gas
noble.
Cl+1e -->CI
1522522p®3523p° + 1e- --> 15225%2p®3s23p® Al ganar le- decimos que tiene valencia 1-
Mg - 2e” --> Mg*?
1522522p63s2 -2e---> 1522522p6 Al ceder 2e- diremos que tiene valencia 2+

El concepto de valencia idnica no debe generalizarse, pues en los elementos de transicion debido a
los orbitales "d" semivacios se presentan otras posibilidades.



