Variaciones periddicas de las propiedades de los elementos

Variacion del radio covalente o radio atémico

La mecdnica cuantica hace dificil establecer un tamano definitivo de un atomo. Sin embargo, hay varias formas
practicas de definir el radio de los atomos y, por tanto, de determinar sus tamafios relativos que dan valores
aproximadamente similares. Utilizaremos el radio covalente, que se define como la mitad de la distancia entre los
nucleos de dos atomos idénticos cuando estan unidos por un enlace covalente (esta medida es posible porque los
atomos dentro de las moléculas siguen conservando gran parte de su identidad atdmica). Sabemos que a medida que
recorremos un grupo, el niumero cudntico principal, n, aumenta en uno para cada elemento. Asi, los electrones se van
afiadiendo a una regidn del espacio cada vez mas alejada del nucleo. En consecuencia, el tamafo del atomo (y su radio
covalente) debe aumentar a medida que aumentamos la distancia de los electrones mds externos al nucleo.
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Figura. Los radios covalentes de los elementos se muestran a escala. La tendencia general es que los radios aumentan
a lo largo de un grupo y disminuyen a lo largo de un periodo.

La regla general es que cuando bajamos en un grupo, ya que un elemento tiene una capa mas que el anterior, su
radio atdmico aumenta. Y se suele decir que al ir de izquierda a derecha en un periodo (mismo nimero de capas) el
radio atdmico disminuye un poco. Aun teniendo el mismo niumero de capas, cada elemento se diferencia del
anterior en que tiene un protén y un electréon mas, por lo que se atraen un poco mas y el tamafio atomico se hace
un poco mas pequeio.

Pero esto no es tan facil.
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Figura. Dentro de cada periodo, la tendencia del radio atémico disminuye a medida que aumenta Z; por ejemplo, de
K a Kr. Dentro de cada grupo (por ejemplo, los metales alcalinos mostrados en purpura), la tendencia es que el radio
atémico aumenta a medida que aumenta Z.

Como se muestra en la Figura, a medida que nos movemos a través de un periodo de izquierda a derecha,
generalmente encontramos que cada elemento tiene un radio covalente mds pequefio que el elemento que lo
precede. Esto puede parecer contradictorio porque implica que los dtomos con mas electrones tienen un radio
atémico menor. Esto se puede explicar con el concepto de carga nuclear efectiva, o Ze. Es la atraccion que ejerce el
nucleo sobre un electrén concreto, teniendo en cuenta las posibles repulsiones electrén-electrén interiores.

EJEMPLO

Clasificacion de radios atémicos

Prediga el orden de aumento del radio covalente para Ge, Fl, Br, Kr.

Solucién

El radio aumenta a medida que descendemos en un grupo, por lo que Ge < Fl (Nota: Fl es el simbolo del flerovio,
elemento 114, NO del fluor). El radio disminuye a medida que nos movemos a través de un periodo, por lo que Kr < Br
< Ge. Uniendo las tendencias, obtenemos Kr < Br < Ge < Fl.

Variacion de los radios iénicos

El radio idnico es la medida utilizada para describir el tamafio de un ion. Un catidén siempre tiene menos electrones y
el mismo numero de protones que el &tomo padre; es mds pequefio que el atomo del que deriva. Por ejemplo, el radio
covalente de un dtomo de aluminio (1s22s22p®3s23p?) es de 118 pm, mientras que el radio idnico de un AP* (1s22s22p°)
es de 68 pm. Amedida que se eliminan los electrones de la capa de valencia exterior, los electrones centrales restantes
gue ocupan las capas mas pequefias experimentan una mayor carga nuclear efectiva Zest (como se ha comentado) y se
acercan aun mas al nacleo.
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Figura. El radio de un catién es menor que el del &tomo padre (Al), debido a los electrones perdidos; el radio de un
anién es mayor que el del padre (S), debido a los electrones ganados.

Los cationes con cargas mayores son mds pequefios que los cationes con cargas menores (por ejemplo, V?* tiene un
radio idnico de 79 pm, mientras que para los de V** es de 64 pm). Bajando por los grupos de la tabla periddica,
encontramos que los cationes de elementos sucesivos con la misma carga tienen generalmente radios mayores, lo
que corresponde a un aumento del nimero cuantico principal, n.

Un anién (ion negativo) se forma por la adicién de uno o mas electrones a la capa de valencia de un dtomo. El resultado
es una mayor repulsién entre los electrones y una disminucidn de la Ze por electron. Ambos efectos (el aumento del
numero de electrones y la disminucién de la Z.x) hacen que el radio de un anidn sea mayor que el del 4&tomo padre.
Por ejemplo, un dtomo de azufre ([Ne]3s23p?) tiene un radio covalente de 104 pm, mientras que el radio idnico del
anion sulfuro ([Ne]3s23p°®) es de 170 pm. Para los elementos consecutivos que descienden en cualquier grupo, los
aniones tienen niumeros cuanticos principales mas grandes vy, por lo tanto, radios mas grandes.

Los atomos e iones que tienen la misma configuracion de electrones se dicen que son isoelectrdnicos. Ejemplos de
especies isoelectrénicas son N>, 0%, F, Ne, Na*, Mg? y A** (1s22s22p°). Otra serie isoelectrénica son P*, S%, CI', Ar, K*,
Ca?*y Sc* ([Ne]3s23p®). Para los &tomos o iones que son isoelectrdnicos, el nimero de protones determina el tamafio.
Cuanto mayor sea la carga nuclear, menor sera el radio en una serie de iones y atomos isoelectrénicos.

Variacion de las energias de ionizacién

La cantidad de energia necesaria para eliminar el electrén mads suelto de un dtomo gaseoso en su estado fundamental
se llama su primera energia de ionizacion (IE; o El;). La primera energia de ionizacién de un elemento, X es la energia
necesaria para formar un catién con carga +1:

X(g) + El; — X*(g) +e~ Ten en cuenta que es una energia dada por nosotros al atomo y él nos da un electron,
formando un cation.

La energia necesaria para eliminar el segundo electréon mas suelto se denomina energia de segunda ionizacién (IEz o
Ely): X*(g) + El,— X**(g) + e~

La energia necesaria para eliminar el tercer electrén es la tercera energia de ionizacidn, y asi sucesivamente. Siempre
se requiere energia para eliminar los electrones de los atomos o iones, por lo que los procesos de ionizacién son
endotérmicos y los valores del IE son siempre positivos. En el caso de los &tomos mds grandes, el electrdn mas suelto
se encuentra mas lejos del nucleo y, por tanto, es mas facil de eliminar. Por lo tanto, a medida que el tamafio (radio
atémico) aumenta, la energia de ionizacidon deberia disminuir. Relacionando esta légica con lo que acabamos de
aprender sobre los radios, esperariamos que las primeras energias de ionizacion disminuyeran a lo largo de un grupo
y aumentaran a lo largo de un periodo.

La Figura grafica la relacidon entre la primera energia de ionizacién y el nimero atémico de varios elementos. Los
valores de la primera energia de ionizacion de los elementos se indican en la otra Figura. Dentro de un periodo, el
IE; suele aumentar con el aumento de Z. Dentro de un grupo, el valor del IE; suele disminuir con el aumento de Z. Sin
embargo, hay algunas desviaciones sistematicas de esta tendencia. Observe que la energia de ionizacién del boro (Z =
5) es menor que la del berilio (Z = 4) aunque la carga nuclear del boro es mayor en un protén. Esto se explica porque
la energia de las subcapas aumenta a medida que aumenta /, debido a la penetraciéon y al apantallamiento (como se
ha comentado anteriormente en este capitulo). Dentro de cualquier capa, los electrones s son mas bajos en energia
que los electrones p. Esto significa que un electréon s es mas dificil de eliminar de un atomo que un electrén p en la
misma capa. El electrén eliminado durante la ionizacién del berilio ([He]2s?) es un electrén s, mientras que el electrén
eliminado durante la ionizacién del boro ([He]2s*2p!) es un electrén p; esto resulta en una primera energia de
ionizacion mas baja para el boro, aunque su carga nuclear es mayor en un protén. Asi, vemos una pequefia desviacion
de la tendencia prevista que se produce cada vez que se inicia una nueva subcapa.



Periodo Periodo Periodo Periodo Periodo

2 3 4 5 6
2.500
He
e
. 2.000
o
£
=) F
g Ar
g 1.500 Kr
N
5 Xe
% Br RN
AS
© 1.000 — {
S Zn =
)
c
LU
500 H T
K Rb Cs
0
10 18 36 54 86

NUmero atémico

Figura. La energia de primera ionizacion de los elementos de los cinco primeros periodos se representa en funcién de
su numero atémico.
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Figura. Esta versidn de la tabla periddica muestra la primera energia de ionizacién (IE;), en klJ/mol, de elementos
seleccionados.

Otra desviacioén se produce cuando los orbitales se llenan mas de la mitad. La primera energia de ionizacién para el
oxigeno es ligeramente inferior a la del nitrégeno, a pesar de la tendencia al aumento de los valores de IE; a lo largo
de un periodo. Observando el diagrama orbital del oxigeno, podemos ver que la eliminacién de un electrén eliminara
la repulsién electrén-electrén causada por el emparejamiento de los electrones en el orbital 2p y dara lugar a un orbital
medio lleno (que es energéticamente favorable). En los periodos siguientes se producen cambios analogos (note el
descenso del azufre después del fésforo en la Figura.
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Eliminar un electrén de un catidén es mas dificil que eliminar un electrén de un atomo neutro debido a la mayor
atraccion electrostatica hacia el catiéon. Del mismo modo, eliminar un electrén de un catidn con una carga positiva mas
alta es mas dificil que eliminar un electrén de un ion con una carga mas baja. Asi, las energias de ionizacidén sucesivas
para un elemento siempre aumentan. Como se ve en la Tabla, hay un gran aumento de las energias de ionizaciéon para
cada elemento. Este salto corresponde a la eliminacién de los electrones centrales, que son mas dificiles de eliminar
que los de valencia. Por ejemplo, el Sc y el Ga tienen tres electrones de valencia, por lo que el rdpido aumento de la
energia de ionizacion se produce después de la tercera ionizacién.

Energias de ionizacion sucesivas para elementos seleccionados (kJ/mol)

Elemento IE1 IE2 IE3 IEa IEs IEs

K 418,8 3.051,8 4.419,6 5.876,9 7.975,5 9.590,6

Ca 589,8 1.145,4 4.912,4 6.490,6 8.153,0 10.495,7

Sc 633,1 1.235,0 2.388,7 7.090,6 8.842,9 10.679,0

Ga 578,8 1.979,4 2.964,6 6.180 8.298,7 10.873,9

Ge 762,2 1.537,5 3.302,1 4.410,6 9.021,4 No disponible

As 944,5 1.793,6 2.735,5 4.836,8 6.042,9 12.311,5
EJEMPLO

Clasificacion de las energias de ionizacién

Prediga del orden de aumento de energia para los siguientes procesos: IE; para Al, IE; para Tl, IE; para Na, IE; para
Al.

Solucién

Quitar el electrén 6p! de Tl es mas facil que quitar el electrén 3p* de Al porque el orbital n mas alto estd mas lejos del
nucleo, asi que IE1(TI) < IE1(Al). lonizar el tercer electrén de Al (AI>**—Al**+e-) requiere mds energia porque el catién
Al?* ejerce una mayor atraccion sobre el electrén que el dtomo neutro de Al, por lo que IE;(Al) < IE3(Al). La segunda
energia de ionizacién del sodio elimina un electron del interior, que es un proceso mucho mds energético que la
eliminacion de electrones de valencia. Uniendo todo esto, obtenemos: IE1(TI) < IE;(Al) < IE3(Al) < IEx(Na).

¢Cual tiene el valor mas bajo para IE;: O, Po, Pb o Ba?
RESPUESTA: Ba

Variacion de las afinidades de los electrones
La afinidad electrdnica (Electron Affinity, EA o AE) es el cambio de energia para el proceso de adicion de un electrén a
un atomo gaseoso para formar un anidn (ion negativo).
X(g) + e —>X(g) + EA
En general es un proceso exotérmico. Nosotros le damos un electrdn al atomo y él nos energia, la AE, formando un
anién. Pero también puede ser endotérmico, dependiendo del elemento. La EA de algunos de los elementos figura en
la Figura. Puedes ver que muchos de estos elementos tienen valores negativos de EA, lo que significa que se libera
energia cuando el &tomo gaseoso acepta un electrdn. Sin embargo, para algunos elementos, se requiere energia para
gue el atomo se cargue negativamente y el valor de su EA es positivo.
Aunque a veces las tablas son al revés, aceptando el concepto de AE en si, al definirse como energia desprendida, se
le da un valor positivo (valor absoluto), pero entendiendo que es una energia desprendida, por tanto negativa. Si en
la tabla aparece un valor negativo de AE, significa que el proceso no es espontdneo, que nosotros debemos darle
energia, luego es una energia positiva. Al igual que en el caso de la energia de ionizacidn, los valores posteriores de EA
estdn asociados a la formacidn de iones con mds carga. La segunda EA es la energia asociada a la adicién de un electrén
a un anidn para formar un ion -2, y asi sucesivamente.
A medida que avanzamos de izquierda a derecha a lo largo de un periodo, las EA tienden a ser mds negativas. Las
excepciones encontradas entre los elementos del grupo 2 (2A), el grupo 15 (5A) y el grupo 18 (8A) pueden entenderse
en base a la estructura electronica de estos grupos. Los gases nobles, del grupo 18 (8A), tienen una capa
completamente llenay el electron entrante debe afiadirse a un nivel n superior, lo que es mas dificil de hacer. El grupo
2 (2A) tiene una subcapa ns llena, por lo que el siguiente electrén anadido va a la np de mayor energia, por lo que, de
nuevo, el valor de la EA observado no es como la tendencia predeciria. Por ultimo, el grupo 15 (5A) tiene una
5



subcapa np semillena y el siguiente electron debe emparejarse con un electrén np existente. En todos estos casos, la
estabilidad relativa inicial de la configuracion de electrones altera la tendencia de la EA.

También podriamos esperar que el atomo situado en la parte superior de cada grupo tenga la EA mas negativa; sus
primeros potenciales de ionizacion sugieren que estos atomos tienen las mayores cargas nucleares efectivas. Sin
embargo, a medida que descendemos en un grupo, vemos que el segundo elemento del grupo es el que mas veces
tiene una EA negativa. Esto puede atribuirse al pequefio tamafio de la capa n = 2y a las grandes repulsiones electrén-
electrén resultantes. Por ejemplo, el cloro, con un valor EA de -348 kl/mol, tiene el valor mas alto de cualquier
elemento de la tabla periddica. La EA del flGor es de -322 kJ/mol. Cuando afiadimos un electrén a un dtomo de fltor
para formar un anién fluoruro (F), afiadimos un electrén a la capa n = 2. El electrén es atraido por el nucleo, pero
también hay una repulsidn significativa de los otros electrones ya presentes en esta pequefia capa de valencia. El
atomo de cloro tiene la misma configuracidn de electrones en la capa de valencia, pero como el electrén que entra va
ala capa n =3, ocupa una region de espacio considerablemente mayory las repulsiones electron-electrén se reducen.
El electron que entra no experimenta tanta repulsion y el &tomo de cloro acepta mas facilmente un electrén adicional,
lo que resulta en una EA mas negativa.

o
°
o
5 Grupo Valores de afinidad de electrones para determinados elementos (kJ/mol)
o
1 18
1 H He
72| 2 13 14 15 16 17 [*20
2| Li Be B (o N (o} F Ne
—60 |+240% —23 |[-123| 0 ||—141|-322|| —-30
3| Na | Mg Al Si P S Cl || Ar

—53 |+230% 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 | —44|-120| —74 || —20 ||—348|| +35*
4] K Ca| Sc | T Vv Cr||Mn| Fe | Co| Ni | Cu|| Zn || Ga | Ge | As || Se || Br || Kr

—48 |[+150% —40*||-115|| -7 ||-195||—324|| +40*
5/ Rb | Sr Y Zr | Nb || Mo || Tc | Ru| Rh || Pd | Ag lcd| | sn|snl| e | Xe

—46 |[+160% —40*||-121|-101]/-190|[—295|| +40*
6/ Cs | Ba || La || Hf | Ta | W | Re | Os Ir Pt | Au | Hg | TI Pb | Bi | Po || At || Rn

—45 || +50* ‘ =50 ||-101|-101|[-170|=270%| +40*
7/ Fr || Ra

* Valor calculado

Figura. Esta version de la tabla periddica muestra los valores de afinidad electrénica (en kl/mol) para los elementos
seleccionados.

Las propiedades analizadas en esta seccion (tamafio de los atomos e iones, carga nuclear efectiva, energias de
ionizacion y afinidades electrénicas) son fundamentales para comprender la reactividad quimica. Por ejemplo, como
el fluor tiene una EA energéticamente favorable y una gran barrera energética a la ionizacion (IE), es mucho mas facil
formar aniones de flor que cationes. Las propiedades metalicas, como la conductividad y la maleabilidad (la capacidad
de formarse en laminas), dependen de que los electrones se puedan eliminar facilmente. Asi, el caracter metalico
aumenta a medida que descendemos en un grupo y disminuye a lo largo de un periodo en la misma tendencia
observada para el tamafio atémico, porque es mas facil extraer un electréon que esta mas lejos del nicleo.

La electronegatividad

La electronegatividad es una medida de la fuerza de atraccidon que ejerce un dtomo sobre los electrones de otro, en

un enlace covalente. Los diferentes valores de electronegatividad se clasifican segun diferentes escalas, entre ellas

la escala de Pauling y la escala de Mulliken.

En general, los diferentes valores de electronegatividad de los dtomos determinan el tipo de enlace que se formard en

la molécula que los combina. Asi, segun la diferencia entre las electronegatividades de éstos se puede determinar

(convencionalmente) si el enlace serd, segun la escala de Linus Pauling:

I6nico (diferencia superior o igual a 1.7)

Covalente polar (diferencia entre 1.7 y 0.4)

Covalente no polar (diferencia inferior a 0.4)

Cuanto mas pequeiio es el radio atdmico, mayor es la energia de ionizacion y mayor la electronegatividad y

viceversa.

Segun Linus Pauling, la electronegatividad es la tendencia o capacidad de un dtomo, en una molécula, para atraer

hacia si los electrones.

Fijate que no es una energia, sino una tendencia o capacidad, que no se puede medir con unidades. Por ello, al F (el

mas electronegativo, el que mds tendencia tiene a atraer electrones) se le dio el valor 4. Y asi se calcularon las EN de
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los demas, siempre respecto al valor EN (F) = 4. Y ademas no se define en dtomos aislados, sino en el contexto de un
enlace covalente. Asi, en el HF, laEN del Fes 4 y la EN del H es 2,1. Esto quiere decir que en el enlace H-F, los electrones

no estan en el centro de la molécula, sino que el F los atrae y se los acerca, formandose asi una molécula polar:
¢:>
o+ o-

.0 5
H—F:
(X ]
Ni las definiciones cuantitativas ni las escalas de electronegatividad se basan en la distribucidn electrénica, sino en
propiedades que se supone reflejan la electronegatividad. La electronegatividad de un elemento depende de su estado
de oxidacidn y, por lo tanto, no es una propiedad atémica invariable.
Electronegatividades de los elementos
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