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1.- INTRODUCCION.

Desde el mismo origen del hombre éste ha intentado descubrir la naturaleza y estructura de la mate-
ria que lo rodeaba. Asi, comenzando por los griegos (teoria de los 4 elementos — aire, agua, tierra y fuego) y
pasando por Dalton (primera teoria atomica) han sido numerosos los cientificos que han intentado dar una
explicacion de como estaba formada la materia. En este tema estudiaremos los modelos atdmicos mas mo -
dernos, todos ellos basados en una de las teorias fisicas mas importantes del siglo XX: la Mecanica Cuantica.
Esta teoria nos mostrara que la estructura de los atomos es muy compleja. Finalmente, abordaremos el estu-
dio de la tabla periodica y de la variacion periodica de las propiedades fisicas y quimicas de los elementos.

2.- ORIGENES DE LA TEORIA CUANTICA.

Antes de adentrarnos en los primeros pasos de la Fisica Cuantica recordaremos el modelo atomico de
Rutherford y explicaremos qué es la radiacion electromagnética.

A) Modelo atomico de Rutherford: En 1911, el fisico neozelandés Ernest Ruther-
ford (1871-1937) realizé un experimento para comprobar si el modelo atdmico de
Thomson era, o no, acertado. Para ello, bombarde6 una fina ldmina de oro (de unos
pocos de miles de atomos de espesor) con radiacion o (nicleos de helio), la cual

esta formada por particu-

las con carga positiva.

Observoé entonces con

asombro que la practica totalidad de las

particulas o atravesaban la ldmina sin des-
viarse, algunas la atravesaban desvidndose

/ ligeramente y practicamente ninguna rebo-

taba en la lamina, invirtiendo su sentido

\ Detector de v . .
W oarticiiss (ver figura a la izquierda). De los resulta-
\W g dos de este experimento dedujo que el ato-

Fuente de particulas
alfa Particulas
Alfa

Particulas alfa mo no era una esfera maciza, sino que se
encontraba practicamente hueco. Ruther-
L} . __ TMicleo del , r r
A \ &, B atomo ford postulé entonces que el atomo debia
gl < TY > & estar formado por 2 zonas bien diferencia-
e l f;- . — ** o 7__;:?""_7--7-. 2 - daS

S ° S tomo de oro * Un nicleo o zona central, en el que se en-

cuentran los protones (particulas con carga

positiva) muy comprimidos entre ellos (la densidad nuclear es del orden de 10"
veces mayor que la densidad de cualquier objeto macroscopico).

* Una corteza o zona externa, en la que se encuentran los electrones (particulas | ;' l;'f. /
con carga negativa) girando alrededor del nucleo, a una gran distancia de ¢l ' ' T “* ||
(10000 veces superior al tamafio del nucleo) y a una gran velocidad. TENRREIEE

Rutherford desconocia la existencia de los neutrones, pues como no tienen carga
eléctrica son muy dificiles de detectar. No fue hasta el aflo 1932 en que Chadwick
(1891-1974) descubrio6 que los neutrones se desprendian cuando se bombardeaban atomos de Be con particu-
las a. Eran particulas de masa casi igual a la de los protones y se encontraban en el nticleo, ayudando a man -
tener la estabilidad nuclear.

Asi pues, las particulas fundamentales del atomo son los protones, neutrones (a ambos se les llama
nucleones por encontrarse en el nticleo) y electrones; sus propiedades son las siguientes:
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PARTICULA FUNDAMENTAL CARGA MASA
Protén +1'602- 10" C 1'673- 10" kg
Neutrén 0 1'675- 10" kg
Electréon -1'602- 10 C 9'109- 10 kg

B) Radiacion electromagnética: Una onda es una perturbacion de cualquier tipo que avanza a través
del espacio y que propaga energia. Algunas necesitan de un medio para propagarse, como el sonido,
y otras pueden propagarse incluso a través del vacio, como sucede con la luz. Las magnitudes carac-
teristicas de las ondas son las siguientes:

*  Longitud de onda (1): es la distancia entre 2 maximos o minimos sucesivos de una onda. Se mide en
m, nm, angstroms (A), etc.

*  Periodo (T): es el tiempo que tarda la onda en pasar por el mismo punto o estado de vibracion. Se
mide en s.

*  Frecuencia (f): es el n° de oscilaciones o vibraciones que describe la onda en la unidad de tiempo. Se
mide en hertzios (1 Hz = 1 s™). Se encuentra relacionada con el periodo de la manera siguiente:

f:

1
T

*  Velocidad de propagacion (c): es la velocidad a la que se propaga la onda. Suele medirse en m/s. Se
encuentra relacionada con el periodo y la frecuencia de la manera siguiente:

A
= — = T
c T A

La radiacion electromagnética (u onda electromagnética, o.e.m.) es una perturbacion simultanea de los cam-
pos eléctrico y magnético, y que se propaga por el espacio a la velocidad de la luz (300000 km/s):

Electric

Field
b Wavslangyy i
T T ﬂrf:d Direction
i | il
10 nm-+ ‘ ] ) o ¥
IO_nm" Rayos Ll | /{/ ‘| |
107 nm -+ Gamma IBEw | | /
ID-" nm | | | -
107 nm-T ;l . ! | | ||
10" nm=+ bl s
| ali REvos) 400 nm —
i Violeta
10 nm + s Radiacion Azul . .
100 nm + “ ultraviolet Las primeras ondas electromagnéticas fueron generadas por
1000 nm = | um + . n‘:':;:;o Hertz (1857-1894), y fueron posteriormente utilizadas por
10 pm Luz visible aranja Marconi para el telégrafo. Al conjunto de todos los tipos de
100 pum = ; 200 mele ondas electromagnéticas (o de radiacion electromagnética),
b Radiacion !
1000 yum = | mm T 4 infrarroja ordenadas de menor a mayor frecuencia, se le llama espectro
10mm =1.cm “'“’j‘;"d“ electromagnético (ver figura a la izquierda). Observar que la
e ] luz visible (por el ojo humano) es un pequefio intervalo den-
i tro de dicho espectro.
10m-
LOG e Ondas de radio
1000 m = 1 km
10 kmT
100 km 1
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2.1.- HIPOTESIS DE PLANCK.

En el afio 1900, el cientifico aleman Max Planck (1858-1947) postuld que los ato-
mos absorben o emiten energia en pequenas cantidades discretas (o “paquetes” de energia)

por la ecuacion:

E = hf

donde E es la energia de cada cuanto o foton (expresada en julios, J), f es la frecuencia de la radiacion elec-
tromagnética emitida o absorbida por el atomo (expresada en Hz) y h es la constante de Planck, cuyo valor es
h=663-103*]Js.

La hipoétesis de Planck implica que los objetos no pueden emitir o absorber cualquier cantidad de
energia, sino un cierto n® de cuantos o fotones; sin embargo, el pequefio valor de la energia de cada cuanto
hace que sea inapreciable en la escala macroscopica en la que nos movemos, aunque si es fundamental a es-
cala atomica.

2.2.- EFECTO FOTOELECTRICO.

El efecto fotoeléctrico consiste en la emision de electrones (o fotoelectrones) pertenecientes a las su-
perficies de los metales cuando éstos son iluminados con luz de frecuencia adecuada. Fue observado por pri-
mera vez por Hertz en 1888, al iluminar metales con luz ultravioleta.

Cuando se estudié experimentalmente la velocidad con que eran despedidos los electrones y el nu-
mero de éstos que se emiten bajo distintas condiciones de iluminacion, se obtuvieron los siguientes resulta-
dos:

v Para cada metal, si la energia del foton es menor que un cierto valor (llamado funcién de trabajo o
trabajo de extracciéon, W), o lo que es lo mismo, si su frecuencia esta por debajo de la frecuencia
umbral, f), 0o minima para arrancar al electrén, no se producira el efecto fotoeléctrico.

v Si la energia del foton es igual al trabajo de extraccion, entonces su frecuencia es justamente la fre-
cuencia umbral, f;, de modo que la energia cinética del electron sera nula La frecuencia umbral es
caracteristica de cada material metélico, y depende basicamente del estado en que se encuentre la su-
perficie del metal.

v Si la energia del foton es mayor que el trabajo de extraccion, entonces el electréon escapara del metal
con una cierta velocidad, la cual depende de la frecuencia de la radiacion incidente, pero no de su in-
tensidad.

v El nimero de electrones emitidos es proporcional a la intensidad de la radiacion luminosa recibida,
sin importar el valor de la frecuencia de dicha radiacion. Sin embargo, las energias cinéticas de los
electrones emitidos dependen de la frecuencia de la luz.

v La emision de electrones es practicamente instantanea.

Todos estos resultados eran claramente incompatibles con la teoria ondulatoria de
la luz, la cual predecia que la energia cinética de los fotoelectrones emitidos debia crecer
con la intensidad de la onda incidente, cosa que no sucedia en la practica. Es por ello por lo
que en el afio 1905, el cientifico germano-americano Albert Einstein propuso una teoria,
basada en la hipotesis de Planck, para explicar el efecto fotoeléctrico (por la que recibi6 el
premio Nobel de Fisica en 1921). Parti6 de la idea de que la luz se propaga por el espacio
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transportando energia en pequefos paquetes o cuantos (teoria corpuscular de la luz) cuya energia viene dada
por la ecuacion de Planck. Cuando un cuanto o fotén incidia sobre la superficie del metal, su energia era ab-
sorbida por el electron, el cual deberia salir despedido con una determinada energia cinética siempre y cuan-
do la energia del foton fuera superior a un cierto valor (trabajo de extraccion o funcidn de trabajo, W):

Rlaes X incickenkiss hf =W, + E. = hfy + % mv?

L ,f’;; __‘:\ ngm wpimcs  Asi pues, la funcion de trabgjo o trabajo de extraccién de un
S e e metal sera la energia necesaria para arrancar un electrén de la
: bl gk superficie de dicho metal. A la ecuacion anterior se la conoce

( | |: @ | | | como ecuacion de Einstein del efecto fotoeléctrico.

"“\E\ » )T . .
L / La teoria de Einstein explica el resultado experimental de
Mot que si aumenta la intensidad de la radiacidon, aumentara el na-

mero de fotones que llega a la superficie del metal y la intensi-
dad de la corriente de fotoelectrones, aunque no cambiara su energia cinética.

AMPLIACION: Las corrientes que se originan en las células fotoeléctricas son de muy baja intensidad (del
orden del microamperio), por lo que para utilizarlas de forma practica deben ser amplificadas mediante la in-
corporacion en el circuito de un dispositivo llamado triodo; las células fotoeléctricas pueden ser entonces uti-
lizadas para abrir o interrumpir circuitos que hagan sonar timbres de alarma, que enciendan bombillas, que
abran o cierren puertas, que contabilicen las personas que entran o salen por una puerta, que accionen maqui -
nas fotograficas o filmadoras, etc.

2.3.- ESPECTROS ATOMICOS.

Sabemos que cuando la luz incide sobre un prisma de vidrio, se

o

__—1
desdobla en los 7 colores del arco iris, formando lo que se conoce como / |
el espectro continuo de la luz natural (o blanca). ‘ \
Sin embargo, cuando se vaporizan (se calientan a la llama) los < h
elementos quimicos éstos también emiten o absorben luz de determina-
das frecuencias, formando un conjunto de lineas recogidas sobre una placa fotografica llamado espectro até-
mico del elemento. Los espectros atomicos de los elementos nos dan informacion acerca de la estructura in-
terna de los atomos. Pueden ser de 2 tipos:

»  Espectros de emision: aparecen cuando un conjunto de atomos absorben radiacion (uno o varios fo-
tones) procedente de una fuente luminosa o calorifica.

»  Espectros de absorcion: aparecen cuando un conjunto de 4&tomos emiten o desprenden radiacion (uno
o varios fotones), pues tienen exceso de energia.

El espectrémetro es el aparato que permite obtener el espectro de emision o de absorcion de un ele-

mento:

Espectro de emision
Sdlido s nwdai oo g
/incanc_l_escentg Gas :

L /E' Espectro de

4 Vi absorcion
> e
% )
Lineas

oscuras

Prisma

Rendija_—~
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Cada elemento quimico tiene su espectro caracteristico, esto es, un determinado conjunto de rayas
espectrales, como una especie de “huella dactilar” atomica. Es por ello por lo que los espectros atomicos son
muy utiles a la hora de estudiar la estructura interna de los 4tomos.

3.- MODELO ATOMICO DE BOHR.

3.1.- POSTULADOS.

En el afio 1913, el fisico danés Niels Bohr (1885-1962) propuso un nuevo modelo atd-
mico para corregir las deficiencias que contenia el modelo atdémico de Rutherford, a saber:

* Segun el modelo de Rutherford, los electrones giran describiendo 6rbitas circulares alre-
dedor del nucleo. Ahora bien, ello supondria la pérdida de energia por parte de los elec-
trones, con lo que acabarian estrellindose contra el nucleo.

* Por otra parte, con el modelo de Rutherford no se podian explicar las rayas que aparecian en los es-
pectros atdmicos de emision y absorcidn: si la energia se emite y absorbe de forma continua, segun
Rutherford, los espectros correspondientes deberian ser continuos, y no discontinuos (con rayas).

Valiéndose de la hipotesis de Planck y de los conocimientos sobre espectros, Bohr bas6é su modelo
atomico en 3 postulados:

1. El atomo consta de un nticleo en el que se encuentran los protones (cargas positivas) y de una corteza
en la que se encuentran los electrones describiendo 6rbitas circulares en torno a él. En estas orbitas,
el electron ni emite ni absorbe energia; por eso se les llama érbitas estacionarias.

2. La energia de cada orbita esta cuantizada, es decir, tiene un valor determinado y es invariable. Es por
ello por lo que a las orbitas también se les llama niveles de energia (n =1, 2,...). Sin =1, el elec-
tron se encuentra en el nivel de energia fundamental; los superiores seran niveles de energia excita-
dos. En estas orbitas se cumple que el momento angular (L) del electron esta cuantizado, es decir, es
un multiplo entero de h/2m:

h
L = = — =
mvr =n T n=1,2,3,.)

donde v es la velocidad orbital del electrén y r es su radio orbital (o distancia entre el ntcleo y el
electron).

3. Los electrones pueden realizar saltos o transiciones entre las orbitas o niveles de energia:
a. Siun electron absorbe energia en forma de un fotdn, puede “saltar” a un nivel de energia u
orbita superior.
b. Siun electron “salta” a una oOrbita o estado de energia inferior, emite energia en forma de un

foton.
ABSORCION DE ENERGIA EMISION DE ENERGIA
£ n:3 L3 A . n:3
Fa - -V > B et —
S\ € : — =2 —F——n=2
Nicleo s Nicleo ®
=T
n=1 o n=1 gj
n=2 & n=2 &
n=3 B - - | n=3 . (IS
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La diferencia de energia entre ambos niveles es la energia correspondiente al foton absorbido o des-

prendido:
AE = hf

Estos fotones emitidos o absorbidos son los que se impresionan en las peliculas fotograficas y dan
lugar a las rayas que aparecen en los espectros atdémicos de emision y absorcion. Este hecho hizo que el mo-
delo de Bohr, que explicaba todas las propiedades espectrales del atomo de hidrégeno, tuviera un gran éxito
en su época.

3.2.- RADIO Y ENERGIA DE LAS ORBITAS.

AMPLIACION: En la figura de la derecha observamos que para que el electrén se man-
tenga en su Orbita la fuerza centripeta es “ejercida” por la fuerza eléctrica atractiva entre
¢l y el nucleo (que viene dada por la ley de Coulomb):
V2 € C 2 2
F.=Fqy =>m—/= K— > mvr=Ke
r

donde hemos representado con la letra “e” la carga eléctrica del nticleo (proton) y del electron.
Ahora bien, de acuerdo con el 2° postulado del modelo de Bohr sabemos que el momento angular del elec-
tron esta cuantizado:

L=mvr=n£=>v= nh
27 2 tmr

Asi pues, sustituyendo esta expresion de la velocidad en la ecuacion anterior nos queda:

21.2 2
n"h 2 2 h
s =Ke =r=

m-—— n 2 2
dn°'m'r 4ntmKe

Podemos entonces escribir el radio permitido de las érbitas del atomo de Bohr de la manera siguiente:

S}

r=r;'n

donde r; = 5'31-10"" m es una constante cuyo valor es igual al radio de la primera 6rbita permitida (estado
fundamental). Observar que, conforme aumenta el nivel de energia (n = 1, 2, 3,...) aumenta la distancia de la
orbita al nucleo. Por ello se dice entonces que el radio atomico esta cuantizado.

AMPLIACION: Por tltimo, podemos hallar la energia mecanica o total del electron en cada 6rbita o nivel de
energia:

. 2 2 2
E=Ec+Ep= lInVZ—KE:lInKe _Ke_:_lKe_
2 r 2  mr r 2 r

donde hemos tenido en cuenta que la energia potencial eléctrica del electron moviéndose alrededor del nu-
cleo (protdn) es:

Sustituyendo en la expresion de la energia mecanica el valor de los radios de todas las orbitas o niveles ener-
géticos permitidos, antes calculado, tendremos que la energia de cada uno de los niveles de energia del ato-
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mo de Bohr sera:

1 2K%'7’m

E =
n’ h’

Podemos escribir la energia de cada nivel energético del &tomo de Bohr de la manera siguiente:

donde E; =2"17-10"% J es la energia del nivel energético n = 1 (estado fundamental). Observar que...

* ..laenergia de las orbitas permitidas aumenta conforme nos alejamos del ntcleo.

» ..laenergia del electron es siempre negativa, lo cual corresponde a una orbita cerrada.

* ..la energia del electron esta cuantizada, pues su valor depende del nivel energético en que se en-
cuentre.

* ..el valor maximo de la energia del electrén es 0 (que se corresponde con n — ), que es alcanzado

cuando haya abandonado el atomo.

3.3.- LIMITACIONES DEL MODELO DE BOHR: CORRECCIONES (CUANTICAS) DE SOM-
MERFELD Y ZEEMAN. NUMEROS CUANTICOS.

n=1 Mg
La principal limitacion del modelo de Bohr es que solo puede aplicarse I - .Bw
al atomo de hidrogeno o a aquellos atomos sencillos que tienen un solo electréon

en la corteza. Asi, los espectros de los atomos mas complejos no podian ser ex- I-
. .y, . . . , , Sommerfeld
plicados con las hipotesis de este modelo. Conforme iban mejorandose las téc-

nicas espectroscopicas y la resolucion de los espectroscopios, se observaba que

las lineas espectrales se desdoblaban, a su vez, en otras mas finas, tal y como I-.IIIZQQmar:
indica la figura de la derecha. Este resultado indicaba la existencia de subnive-

les energéticos casi idénticos. Los principales resultados obtenidos por los es- _
Uhlenbeack-Goudsmit

pectroscopistas de la época son los siguientes:

= Arnold Sommerfeld (1868-1951) introdujo la idea de que las orbitas de los
electrones también podian ser elipticas, pues asi pueden ser las trayectorias de
los cuerpos sometidos a fuerzas centrales. Este tipo de orbita viene determinado
por un nimero cuantico llamado secundario o azimutal, 1, el cual determina va-
rios subniveles de energia dentro de cada nivel de energia principal (determinado
por el nuimero cudntico principal, n). El nimero de subniveles en cualquier ni-
vel es igual al nimero cuantico (principal) de éste:

©o En el nivel n =1, hay un solo subnivel energético cuyo n° cudntico secundario es 1 = 0. A este su-
bnivel se le denomina s.

©o En el nivel n =2, hay dos subniveles, | =0y 1= 1, que se denominan s y p.

o En el nivel n = 3, hay tres subniveles, 1 =0,1=1y1=2, que se denominan s, p y d.

o En el nivel n =4, hay cuatro subniveles, |=0,1=1,1=2 y1=3, que se denominan s, p,dy f.

o etc.

Puede observarse entonces que los posibles valores del n° cuantico secundario o azimutal son:

1=0,1,2,...,(n—1)
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=> Pieter Zeeman (1865-1943) observo el efecto de un campo magnético sobre las rayas
de los espectros, de manera que aparecia un nuevo desdoblamiento en ellas; postuld
entonces que, ademas de elipticas, estas orbitas podian orientarse de distintas mane-
ras en el espacio. Para explicar este hecho introdujo un tercer nimero cuantico llama-
do n° cudntico magnético, m, el cual determina diferentes energias para los subnive-
les segtin la orientacion de la orbita en un campo magnético:

© En el subnivel 1 = 0 hay un subnivel, llamado m = 0.

© En el subnivel 1 = 1 hay tres subniveles, denominados m=-1, m=0ym=1.

© En el subnivel 1 = 2 hay cinco subniveles, denominados m=-2, m=-I,m=0,m=1ym=2.
o etc.

Puede observarse entonces que los posibles valores del n° cuantico magnético son:

m=-L...,0,.., +1

=>» Posteriormente, en el afo 1925, se observd el desdoblamiento en dos de cada linea espectral, lo que
llevé a la introduccion de un cuarto nlimero cuantico, llamado n® cuantico de spin (s 6 ms), relacio-
nado con el momento de giro del electron sobre si mismo y que determina dos nuevos estados ener -
géticos para el electron. Sus dos posibles valores son /2y — V5.

4.- INTRODUCCION A LA TEORIA ATOMICA MODERNA: MECANICA
CUANTICA.

La Mecanica Cuantica es una rama de la Fisica que surge en la segunda década del siglo XX para ex-
plicar el comportamiento microscopico de la materia. Es una teoria muy compleja, pues en muchas ocasiones
“choca” con el sentido comun, y se basa en 3 principios teéricos:

4.1.- BASES DE LA MECANICA CUANTICA.

4.1.1.- HIPOTESIS DE DE BROGLIE: DUALIDAD ONDA-CORPUSCULO.

Sabemos que existen fenomenos luminosos (reflexidn, refraccion, difraccion,...) que
son explicados teniendo en cuenta que la luz se comporta como una onda; sin embargo, hay
fenomenos (como el efecto fotoeléctrico) que son explicados considerando la luz como un
haz de particulas o corpusculos. Para explicar este hecho, en el afio 1924 el cientifico francés
Louis de Broglie (1892-1977) establece que cualquier particula tiene una doble naturaleza:

m | ondulatoria y corpuscular. Es decir, un objeto
e— PR de masa m que se desplaza a una cierta velo-
L L0 I | \ Iq'-\ |('|u,|“',_/_\ _ cidad v lleva asociada una onda cuya longitud de onda, A, se
‘;'_q' - calcula mediante:
b= h_ h
=2 =_1
p mv

donde h es la constante de Planck.

La hipétesis de De Broglie implica que las ondas tienen propiedades tipicas de las particulas, y vice-
versa. Esta hipotesis fue corroborada por Davisson y Germer (1927) en su experimento de difraccion de elec-
trones, en el que se observo que éstos se comportaban como ondas. Cuanto menor es el tamafio de la particu-
la que se mueve, mayor es su comportamiento ondulatorio, y viceversa.
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4.1.2.- PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE O INDETERMINACION DE HEISENBERG.

Fue establecido por el fisico aleman Werner |
T ' Heisenberg en 1927, y establece que es imposible cono
cer con exactitud y de manera simultdnea la posicion y
la velocidad de una particula. Esto es, si se conoce con
exactitud la posicidon de una particula, es imposible de-
terminar con exactitud su velocidad, y viceversa. Obser- §
var en la figura superior izquierda que puede medirse
con buena precision la posicion de la particula (o paquete
de ondas), aunque no su velocidad; sin embargo, en la figura inferior si
puede determinarse con alta precision la velocidad, aunque no su posicion. Esto es consecuencia de que al
medir cualquier magnitud estamos alterando el objeto que medimos; esta perturbacion es despreciable en el
ambito macroscdpico, no asi en el microscopico. La expresion matematica de dicho principio es muy com-
pleja; de forma simplificada, puede escribirse de la manera siguiente:

h
AX-AD=—
Xp4rt

donde h es la constante de Planck, y Ax y Ap son las indeterminaciones o incertidumbres de la posicién y del
momento lineal de la particula. La principal consecuencia de este principio es que en el ambito microscopico
se trabaje con resultados estadisticos y probabilisticos.

4.1.3.- FUNCION DE ONDA. INTERPRETACION PROBABILISTICA.

Teniendo en cuenta los dos principios anteriormente descritos, el fisico aleman
Erwin Schrédinger (1887-1961) establece una ecuacion que describe el comportamiento del
electron en un atomo, y en la que supone que tiene propiedades ondulatorias y que puede ser
descrito por la ecuacion de una onda. De acuerdo con el principio de indeterminacion de Hei-
senberg, es imposible saber con exactitud donde se encuentra un electrén dentro del atomo;
solamente podemos hablar de la probabilidad de encontrarlo en una determinada zona del es-
pacio: llamamos orbital atémico (o simplemente orbital) a la region del espacio donde es
muy alta la probabilidad de encontrar un electréon (90-99 % de probabilidad). Asi pues, ya no
podemos hablar de orbitas, pues es imposible conocer con exactitud la posicion del electron; ello muestra
que el modelo atomico de Bohr es insuficiente para explicar la estructura interna de los atomos.

Los niimeros cudnticos surgen cuando se resuelve la ecuacion de Schrodinger, y sirven para descri-
bir los orbitales en los que es probable que se encuentren los electrones. Al tratarse de los mismos que men-
cionamos anteriormente, se simbolizan de la misma manera.

4.2.- ORBITALES ATOMICOS: TIPOS. FORMA Y TAMANO.

Hemos dicho antes que el comportamiento de un electron dentro de un dtomo es ondulatorio, y que
por tanto puede explicarse mediante una funcion de onda, ¥. De acuerdo con la interpretacion probabilistica
de Schrédinger, el cuadrado de dicha funcion, |¥)?, representa la probabilidad de encontrar al electron en una
determinada zona del espacio. Cuando dicha probabilidad es superior al 90 %, entonces existe una zona del
espacio en torno al nicleo en que es bastante probable encontrarse al electron: el orbital atomico. Es por ello
por lo que la Mecénica Cuantica considera al electron como una nube difusa de carga distribuida alrededor
del nucleo.

Los orbitales se describen mediante los 3 nimeros cuénticos (n, 1, m). Los electrones se describen me-
diante los 4 ntimeros cuanticos (n, 1, m, s). Por tanto, en cada orbital pueden existir como maximo 2 elec-
trones.
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De acuerdo con lo dicho en el modelo de Bohr, existe un solo tipo de orbital s, 3 tipos de orbitales p,

5 tipos de orbitales d y 7 tipos de orbitales f. Sefialamos a continuacion la forma de los distintos tipos de or-
bitales (en el origen de coordenadas se encuentra el nucleo del 4&tomo):

¥

Isin=1 Liin=2
=1k t=10
=0 =10
kY 4 z
!=I L
X > i
¥ ¥ ¥
m= ] =1l ==l
=2
me= 1k
d,,:_.': ﬂltl
d, d. .
w=+2 m=+] m==]
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4.3.- CONFIGURACION ELECTRONICA DE UN ATOMO.

43.1.- CONCEPTOS PREVIOS: NIVELES Y SUBNIVELES DE ENERGIA; ESTADO
FUNDAMENTAL Y ESTADOS EXCITADOS DEL ELECTRON.

Hemos visto antes como los nimeros cuanticos determinan los niveles y subniveles de energia en
que se encuentran los atomos; la distribucion ordenada de los electrones en dichos niveles y subniveles ener-
géticos se denomina configuracion electrénica. Sabemos que el estado fundamental se corresponde con n =
1; los restantes niveles seran entonces estados excitados.

4.3.2.- REGLAS PARA OBTENER CONFIGURACIONES ELECTRONICAS.

Una vez que conocemos los significados de los nimeros cuanticos, ya podemos estudiar la estructura
interna del atomo. Asi, cualquier a&tomo estara formado por un nucleo en el que se encuentran los protones y
neutrones, y alrededor de él se superponen los orbitales atomicos, en los cuales es muy probable que nos en-
contremos a los electrones. Ahora bien, los electrones no se “colocan” en los orbitales de manera aleatoria,
sino que lo hacen de acuerdo con una serie de reglas de llenado:

4.3.2.1.- Principio de exclusion de Pauli.

Fue establecido por Wolfgang Pauli (1900-1958) en 1927, y establece que en un atomo
no pueden existir 2 electrones con los 4 nimeros cuanticos iguales. Esto es, en cada orbital ca-
ben como maximo 2 electrones, con espines opuestos. Este principio implica que en cada orbital
s existiran como maximo 2 electrones; en los 3 orbitales p, 6; en los 5 orbitales d, 10; y en los 7
orbitales f, 14.

4.3.2.2.- Orden energético creciente: principio de construccion o de aufbau.

(95 Esta regla y la siguiente constituyen el principio de construccion o de au-
o fbau. Establece que los orbitales en que se pueden encontrar los electrones se
2] van “llenando” en orden creciente de energia. El orden creciente de energia de
"_b & los orbitales depende de la suma de los nimeros cuanticos n + 1 (cuanto mayor
;) e ‘h sea esta suma, mas energético sera el orbital), y viene dado por el diagrama
5] Q@ S de Méeller (ver figura a la izquierda).
tﬁ ,
@ », 90
) o
Uy
4.3.2.3.- Regla de mdxima multiplicidad de Hund. f ™

g

Los electrones situados en orbitales de la misma energia (o en el mismo nivel energéti- -
co) tienden a situarse lo mas desapareados (o separados) que sea posible. Es decir, al ocupar or- | ]
bitales con el mismo valor de 1 pero distinto valor de m, los electrones ocupan el mayor numero | -1, A
de orbitales con distinto valor de m. g A§ L

De las tres reglas anteriores deducimos que el nimero maximo de electrones en cada nivel energético es 2n?,
siendo n el n° cuantico principal del nivel.

En las siguientes paginas web puedes consultar de forma interactiva cobmo son los orbitales:

http://orbitals.com/orb
http://educaplus.org/sp2002/orbita.html
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5.- CLASIFICACION PERIODICA DE LOS ELEMENTOS.

5.1.- INTRODUCCION HISTORICA.

. . Antes 1850-1899
A mediados del siglo XIX se Bt
conocian, aproximadamente, unos 60 :"M'fmmm E:;"E ge"ﬂ""ﬂ 2“’_““ ﬁe[,"‘a"i“ E:ﬂ"?“di”‘i”
fo- . nikco Mo 0 rgon el io
element‘o’s quimicos. Conforme 1l?an i Fésforo S Cotio Holmio it
descubriéndose nuevos elementos, iba | cabone Hierro Plomo Criptan Indio Samaria
surgiendo en los cientificos la necesidad  [575077700 Disprosio lterbio Talin
de ordenarlos de alguna manera logica Escandio Heodevio L
. . Berilio Estrondio Nitrégeno Gadolinia Medn Xendn
que tuviera en cuenta sus propiedades Beawiti Flior Oxigeno Galio Polonio
fisicas y quimicas. En la tabla de la de- | cinc Hidrégeno Platino 1900-1949
recha aparecen los elementos quimicos E:W'iﬂ 'ﬂ;ﬁﬁ {f—‘:u"‘,“
. . A oo anganeso ftanio Americio Lutecio Radén
clasificados segun la época en que fue- |, Molibdeno Uranio peiics e perllc
descubiertos Cobalto Niguel Wolframio ; i i
ron . 4 Curio Plutonio Tecnecio
Frantio Protactinio
Aluminio India Rubidio Hafnio Radio
Bario Lantano Selenio e
Boro Litio Silicio
Broma Magnesio Sodio
Cadmio Miobio Tantalio
Calcio Osmio Torio
Cerip Paladio Vanadio
Erbio Potasio Yodo

Los primeros intentos de ordenacion de los elementos quimicos fueron los siguientes:

1. Triadas de Débereiner (1829): conocida la relacion entre las propiedades de los elementos y sus ma-

sas atomicas, ordeno los elementos en grupos de 3, de manera que ele elemento central tenia una
masa casi igual a la media de los otros:

TRIADA DE | MASAS TRIADA DE MASAS TRIADA DE MASAS
ELEMENTOS ATOMICAS ELEMENTOS ATOMICAS ELEMENTOS ATOMICAS
Litio 7 Calcio 40 Cloro 355
Sodio 23 Estroncio 88 Bromo 80
Polasio 39 Bario 137 Yodo 127

2. Ley de las octavas de Newlands (1864): se llama asi por su parecido con la escala musical. Este
cientifico orden¢ los elementos en grupos de 7, observando que el 8° elemento tenia propiedades si-
milares al 1°

A
75
f\
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5.2.- TABLA PERIODICA DE MEYER Y MENDELEIEV.

En el afio 1869 el cientifico aleman Lothar Meyer (a la dere-
cha) y el ruso Dimitri Mendeleiev (a la izquierda) ordenaron, simul-
tanea pero independientemente, los elementos quimicos conocidos en
orden creciente de masas atémicas, observando de esta manera que
las propiedades fisicas y quimicas de los elementos se repetian con-
forme se bajaba de fila (ley periddica). La tabla periodica originaria-

. mente publicada por Mendeleiev constaba de 12 filas o periodos y de
. 8 columnas o grupos fue la 51gulente

rila | Grupol | Grupoll Grupo il = LFL::;) - G";ﬁo ¥ Gr:’;’f W G"”;Tj i Grupo Vil
i RO | RO RO, | ' : ; RO,
; . _ S| RO, | &6 | no, R,O, :
1 H=1 5 | l .
Li=7 | Be=94 B=11 | €=12 | N=14 | o0=16 | F=19 <
3 Na=23 | Mg=24 | A=273 Si=28 | P=31 | 5=32 | CI=355 | F
| 4 K =34 Ca=40 | —=d4 Ti=48 We=51 Cr=52 Mn =55
i
| 5 Cu= 63 In=65 -=68 As=T5 Se=T38
| : 3 : : |
| b | Ro=85 Sr=67 Yi=88 Zr=940 Mo =94 Mo =56 —= 100
e Ag=108 | Cd=112 '"|'r'~"—1'i'i_ T snetig | sbo122 | =128
[8 Csm133 | Ba=137 | Di=138 | Ce=140 | =4 o
TR Sl BUSES
10 | Er=178 La=180 Ta= 182 W= 1284
|11 [As=199] Hg=200 | T=204 | Pb=207 | Bi=2088 | |
] ' | =231 U= 240 = —
I |

Esta tabla periodica tuvo una gran aceptacion, pues predecia la existencia y propiedades de elemen -
tos ain no descubiertos (dejando huecos en ella). No obstante, tenia algunas deficiencias:

* Los metales y los no metales aparecian mezclados.

*  Para cuadrar el comportamiento quimico de algunos elementos hubo que cambiarlos de sitio.

*  No existia un lugar adecuado ni para el hidrogeno ni para los lantanidos y actinidos.

* Algunas parejas de elementos debian colocarse en orden inverso al de sus masas atdmicas crecientes
si se pretendia mantener la correspondencia de propiedades en su columna (por ejemplo, cobalto-ni-
quel, teluro-yodo,...)

5.3.- LEY DE MOSELEY: SISTEMA PERIODICO ACTUAL.

La ordenacion actual de la tabla periddica se debe a los cientificos Wer-
ner y Paneth, que tomaron la idea original del cientifico inglés Henry Moseley
(1887-1915), quien en 1914 establece el concepto de numero atémico como el n°
de protones existente en el nticleo de cualquier atomo, el cual es caracteristico de
cada elemento. Asi pues, Moseley llego a la conclusion de que la ordenacion co-
rrecta de los elementos debia ser no por su masa atomica, sino por su n° atomico.

La tabla periodica actual consta de 7 filas o periodos y de 18 columnas,
grupos o familias. En ella se colocan los 114 elementos quimicos conocidos y aceptados por la IUPAC (In-
ternacional Union of Pure and Applied Chemistry); de ellos, 89 son naturales y el resto, artificiales (descu-
biertos en los laboratorios).
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Los elementos se ordenan en ella por orden creciente de su n® atobmico, de tal manera que las propie-

dades fisicoquimicas van repitiéndose conforme bajamos de fila (ley periodica). Asi, los elementos situados
en el mismo grupo tendran la misma configuracion electronica externa y, por tanto, las mismas propiedades.
Por otra parte, todos los elementos situados en el mismo periodo tendran el mismo n° de niveles de energia,

como puede comprobarse facilmente.

A los elementos de los grupos 1,2 y 13 a 18 se les llama elementos representativos (tipo s o tipo p);
a los de los grupos 3 a 12 se les llama metales de transicion (tipo d) y a los situados en la parte inferior de la

tabla, metales de transicion interna o tierras raras (tipo f):

1 2 3 A 5 3] i 8 g8 1411 12 13 14 1& 16 17 18

fa)  (ha)  (WE) (VB [VB) ViG] (VI (Vi) el ) (NE) (el (Ma)  [ViE) (VIS
Elemenios
tioo S Elementos tipo O Elementos tipo O
- K = 3 £ & &8
E L|JBe| Blcin|o|F|ne
R — 5 = [
[ Nang| SR AM|SI| P|s|Cl|Ar
O Emanbos o8 Erandgicein |
g K Jl Cal Sc| Ti| V Cr | Mn Fe|Co| Ni CulZn Ga Gej As| Se| Br | Kr
S Hbj S| Y| 2r/Nb Mo Tc | Ru|/ Rh | Pd | Ag | Cd | In|Sn| Sb| Tej | | Xe
Gs| Bal La| HI | Ta| W | Re| Os| Ir | Pt |Au|Hg| TH] Pb] Bi PDJ ATJ Rn
Fr | Ra| Ac Rf| Db |Sg| Bh| Hs| Mt | Ds | Rg | Uub| Uut| Uug) Uup| Uuh| Uusi Uuo
Elemenios de transicidn interna (lieras raras)
g Ce|Pr{Nd|Pm]|Sm| Eu| Gd| Th | Dy | Ha| Er | Tm| ¥b | Lu
Elamenios
tipo f ThiPa| U |Np|Pu|Am|{Cm | Bk | Cf | Fa | Fm| Md | Mo | 1w

5.4.- CONFIGURACION ELECTRONICA EXTERNA Y SISTEMA PERIODICO.

En el apartado anterior hemos dicho que los elementos del mismo grupo tienen propiedades pareci-
das; como estas propiedades vienen determinadas por los electrones del ultimo nivel, deducimos entonces
que todos los elementos del mismo grupo o familia tendran la misma configuracion electronica externa. Los
distintos grupos o familias y sus correspondientes configuraciones electronicas externas son los siguientes:

GRUPO O FAMILIA CONFIGURACION ELECTRONICA EX-
TERNA
1: alcalinos ns'
2: alcalinotérreos ns’
3 a 12: metales de transicion (n-1)d*ns* (x=1,..., 10)
13: térreos o boroideos ns’ np'
14: carbonoideos ns” np?
15: nitrogenoideos ns’ np’
16: anfigenos ns’ np*
17: haldgenos ns’ np’
18: gases nobles ns” np°
Metales de transicion interna -
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Asi pues, conociendo la ubicacion de un elemento en el sistema peridodico podremos obtener infor-
macioén valiosa acerca del ultimo nivel ocupado, del orbital que rellena, del nimero de electrones que inter-
vendran en los procesos reactivos, etc.

OBSERVACIONES:

* Se llama electrén diferenciador al ultimo colocado en un elemento y que, por tanto, lo diferencia
del elemento anterior. En los elementos representativos, el electron diferenciador esta situado siem-
pre en la capa mas externa; en los metales de transicion estd situado en la pentltima y, en los de tran-
sicidn interna, en la antepenultima.

* No siempre las configuraciones electronicas siguen las reglas de llenado que hemos mencionado;
hay excepciones en algunos atomos debidas generalmente a pequefias diferencias de energia entre
los orbitales mas externos. Por ejemplo, las configuraciones electronicas del paladio y de la plata
son:

Pd (Z = 46): 1s* 2s* 2p°® 35 3p° 4s? 3d" 4p° 4d"°
Ag (Z =47): 1s* 2s* 2p° 3s* 3p°® 45 3d"° 4p° 5s' 4d"°

» La gran estabilidad que presentan los gases nobles o inertes se debe a su estructura electronica de
capa completa (ns® para el He 6 ns” np® para los restantes). Los demas elementos tienen tendencia a
ganar, perder o compartir electrones a fin de conseguir obtener una estructura de gas noble, que es la
de minima energia y, por tanto, la de maxima estabilidad. Otras estructuras electronicas estables son,
por este orden, aquellas que permiten que los 4tomos consigan...

o ..ultimo orbital lleno.
o ..orbitales internos llenos.
o ..orbitales semillenos.
o ..ultimo orbital semilleno.

Existen numerosas tablas periodicas interactivas en Internet; una de ellas la puedes encontrar en:
www.lenntech.com/espanol/tabla-periodica.htm

5.5.- PROPIEDADES PERIODICAS DE LOS ELEMENTOS.

Hemos mencionado antes que los elementos de un mismo grupo o familia tienen propiedades fisico-
quimicas parecidas y la misma configuracion electronica externa. Por tanto, los electrones de valencia (situa-
dos en el nivel de energia o capa mas externa) seran los que determinen las propiedades de los elementos, asi
como la/s valencia/s o capacidad de combinacion de los mismos. Las principales propiedades de los elemen-
tos (se les llama periodicas por que se repiten cada vez que bajamos en un periodo) y su variacion en la tabla
periddica son las siguientes:

5.5.1.- RADIO ATOMICO.

Aunque sabemos que el atomo no tiene dimensiones definidas, pues los orbitales son zonas de maxi-
ma probabilidad de encontrar al electron, podemos considerar que el radio atomico es el radio de cualquier
atomo, supuesto éste esférico. Sin embargo, el radio atomico (o tamafio de los 4&tomos) también depende de
la proximidad de los atomos vecinos (pues entre ellos existen fuerzas electrostaticas). Asi, podemos distin-
guir varias posibilidades:

=> El radio atomico de los metales es la mitad de su distancia internuclear.

=» El radio atomico de los no metales es la mitad de la longitud de enlace molecular. También es llama-
do radio covalente.
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=>» En el caso del radio i6nico tendremos en cuenta los siguientes aspectos:

o Los elementos que formen cationes tendran un radio menor que el del atomo neutro, pues habra
una contraccion de la nube electronica debida al predominio de las fuerzas nucleares sobre ella.

© Los elementos que formen aniones tendran un radio mayor que el del &tomo neutro, pues habra
una expansion de la nube electronica propiciada por la mayor repulsion entre electrones.

o Para iones procedentes de elementos de diferentes grupos, soélo tiene sentido la comparacion
cuando se trate de atomos isoelectronicos (atomos neutros o idnicos con el mismo n° de electro-
nes). Entonces, dentro de un mismo periodo, tanto los radios catiénicos como los anionicos dis-
minuyen a medida que aumenta Z.

Su variacion en la tabla periddica es de la manera siguiente:
i Aumeanto . « B o °
n un grupo, aumenta conforme bajamos, pues aumenta el n° de

capas de electrones y, con ello, el tamafio del a&tomo (o distancia
al nacleo).

= En un periodo, disminuye conforme avanzamos hacia la dere-
cha, pues habiendo el mismo n° de capas cada vez hay mayor n°
de electrones; éstos seran atraidos cada vez mas fuertemente
por el nucleo, disminuyendo asi su tamafio. No obstante, hay

que tener en cuenta el efecto de apantallamiento, mediante el cual los electrones intermedios dismi -

nuyen el efecto del nticleo sobre los electrones mas externos (suele decirse que la carga nuclear.

efectiva es menor que la real). Este efecto da lugar a algunas anomalias.

Aumento

Radio atémico

-

5.5.2.- ENERGIA O POTENCIAL DE IONIZACION (EI).

Es la energia necesaria para arrancar un electron (comenzando por el mas externo) de un atomo que
se encuentra en estado gaseoso en su estado fundamental:

X(g) +EI = X+(g) e

También existen las llamadas energias de ionizacién sucesivas, que son las necesarias para ir quitan-
do el 2°, 3°,... electrones sucesivos del atomo ya ionizado. Estas energias son cada vez mayores, puesto que a
medida que desaparecen los electrones hay un exceso de carga positiva del nicleo que “tira” con mas fuerza
de los electrones restantes y, por ello, se necesitara mas energia para arrancarlos.

Su variacion en la tabla periddica es de la manera siguiente:

El creciente * En un grupo, disminuye conforme bajamos, pues aumenta el ta-
mafio del atomo, los electrones mas externos se encuentran cada
vez mas lejos, seran atraidos con menor fuerza por el nucleo y
menos energia se requerira para extraerlos.

* En un periodo, aumenta conforme avanzamos hacia la derecha,
pues aunque el n° de capas no varia, si aumenta el n° atobmico (o
carga nuclear), con lo cual los electrones seran cada vez mas fuer-

temente atraidos por el nlicleo y mayor energia se requerira para arrancarlos.

Energia de ionizacidn

El creciente

5.5.3.- AFINIDAD ELECTRONICA O ELECTROAFINIDAD (AE).
Es la energia que se desprende cuando un atomo gaseoso en su estado fundamental capta un electron:
Xgte = XgtAE

Siempre se refiere a un mol de atomos. También existen las afinidades electrdnicas sucesivas, aunque
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en todos los casos se requerira un cierto aporte de energia, pues los electrones capturados ejercen un efecto
de repulsion sobre los nuevos que puedan capturarse. Su variacion en la tabla periddica es algo irregular,
aunque en general de la manera siguiente:

AE creciente

Afinidad electrdnica

AE creciente

= En un grupo, disminuye conforme bajamos, pues al aumentar el
tamafio atdmico disminuira la fuerza con que el nicleo atrae a los
electrones que capte.

= En un periodo, aumenta conforma avanzamos hacia la derecha,
pues al aumentar Z aumenta la energia de atraccion del nucleo
(carga nuclear efectiva) hacia los electrones que capte.

5.5.4.- ELECTRONEGATIVIDAD.

Es la capacidad que tiene un atomo de atraer hacia si a los pares de electrones que comparte en un
enlace covalente. Cuanto mas electronegativo sea, con mayor fuerza atraera a dicho par de electrones. Esta
intimamente relacionada con la energia de ionizacion y con la afinidad electronica: cuando ambas aumentan,
también lo hace la electronegatividad. Por tanto su variacion en la tabla periddica es de la manera siguiente:

EN creciente

Electronegatividad

EN creciente

Las electronegatividades deben medirse de forma comparativa entre
los elementos, es decir, deben emplearse escalas relativas. Una de ellas es
la escala de Pauling, que relaciona la electronegatividad con las energias
de enlace, y que asigna valores comprendidos entre 0 y 4 a las electrone-
gatividades de los elementos. De esta manera, son metalicos los elemen-
tos cuya electronegatividad esta comprendida entre 0 y 2. En la tabla si-

guiente aparecen las electronegatividades de los elementos:
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A partir de las propiedades anteriores podemos diferenciar los 2 grandes tipos de elementos existen-
tes en la tabla periodica (exceptuando los gases nobles):

= Los metales son elementos con baja energia de ionizacion, baja afinidad electronica y baja electro-
negatividad. Por tanto, tendran tendencia a perder electrones, esto es, a formar cationes.

= Los no metales son elementos con alta energia de ionizacidn, alta afinidad electronica y alta electro-
negatividad. Por tanto, tendran tendencia a ganar electrones, esto es, a formar aniones.

* Los elementos que muestran propiedades intermedias (y, por tanto, electronegatividades intermedias) se
llaman semimetales (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po).

Puedes consultar todo lo relativo a las propiedades periddicas en la pagina web:

http://www.educaplus.org/properiodicas
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