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Caṕıtulo 1

EL ÁTOMO

La comprensión del átomo ha sido capaz gracias al fuerte avance de la tecnoloǵıa y a
grandes hazañas en la investigación teórica. El conocimiento del Universo y el desa-
rrollo social y cultural de la humanidad viene de la mano de la investigación atómica.

1.1. PARTÍCULAS SUBATÓMICAS

Los protones, p+, son part́ıculas con carga positiva de valor 1, 6·10−19 C y con una
masa de 1, 673 · 10−27 kg. En los elementos del sistema periódico existe una número
denominado número atómico, Z que se corresponde con el número de protones
que tiene un átomo de ese elemento en su núcleo.

Los neutrones, N,, descubiertos por Chadwick en 1932, son part́ıculas neutras, es-
to es, no tiene carga eléctrica. La masa de los neutrones es prácticamente la misma
que la de los protones.

La suma de los protones y neutrones existentes en un átomo nos da el conocido
número másico, A=Z+N, también presente en el sistema periódico. Cuando áto-
mos de un mismo elemento, que por tanto tienen el mismo número de protones,
tienen distinto número másico y por tanto, distinto número de neutrones, se habla
de Isótopos.

Los electrones, e−, son part́ıculas fundamentales de la materia, es decir, que no
se pueden dividir, con carga negativa, −1, 6 · 10−19 C. Su masa es mil veces menor
que la de los protones y los neutrones, 9, 109 · 10−31 kg.
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1.2. MODELOS ATÓMICOS

El primer modelo atómico lo propuso Thomson. Según él, el átomo estaba constitui-
do por una distribución continua de cargas positivas y negativas, siendo las positivas
las que tendŕıan mayor masa dentro del átomo y como consecuencia, mayor volumen.
En este plum-pudding, las cargas positivas estaŕıan repartidas por todo el átomo y
las negativas se encontraŕıan en unas posiciones fijas pero en número suficiente para
que el conjunto resultara neutro. De esta forma este modelo explicaba la formación
de iones positivos o negativos, la electricidad estática y la corriente eléctrica.

Rutherford, comprobando la validez del modelo de Thomson bombardeando con
part́ıculas α procedentes del Radio una lamina de Au, da una nueva interpretación
para el átomo. En el modelo atómico de Rutherford la totalidad de la carga positiva
se encontraba en un núcleo central y los electrones giraban alrededor de él para no
caer sobre él por atracción eléctrica. Estas part́ıculas positivas eran los protones,
(número atómico, Z), cada uno de ellos con carga eléctrica igual a la de los electro-
nes pero positiva, +1, 6 · 10−19 C.

Además, Rutherford postuló la existencia de un nuevo tipo de part́ıculas en el núcleo
que fueran neutras ya que los cálculos de dispersión que realizó mostraban un núcleo
con mayor masa que la que ofrećıan los protones. En 1932, Chadwick descubrió los
neutrones (N) cuya masa era muy parecida al del protón pero que, como predijo
Rutherdford, no teńıan carga eléctrica.

La llegada de una nueva f́ısica, la mecánica cuántica, hizo saltar el tablero atómi-
co. Primero con el modelo atómico de Bohr, en cual introdujo un pequeño avance
que permitió entender distintos fenómenos experimentales que no teńıan respuesta
desde una visión Newtoniana, y posteriormente, con el modelo mecanocuantico de
la materia.

Las part́ıculas que forman el núcleo se denominan nucleones y el número total de
nucleones existentes en el átomo se denomina número másico, A.

A = Z +N

Cualquier núclido se representa con el śımbolo qúımico correspondiente y con los
valores de los nucleones correspondientes que presenta según la forma siguiente.

A
ZX

Núclido

1
1H

Protio

2
1H

Deuterio

3
1H

Tritio

Recordamos que se denominan isótopos a los átomos de un mismo elemento pero
con diferente número másico, es decir, con distinto número de neutrones.
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1.2.1. IONES

Los iones son átomos que tienen exceso o defecto de electrones respecto al número
de protones. Ya hemos visto que un átomo neutro es aquel que tiene el mismo
número de protones que de electrones, dicho de otra manera, el mismo número de
cargas eléctricas positivas que negativas respectivamente. Por tanto, podemos tener
dos clases o tipos de iones:

Catión: Son átomos que tienen un defecto de electrones, es decir, son iones
positivos,

Anión: Son átomos con exceso de electrones y se corresponden con iones
negativos.

Aśı, podemos tener las siguientes representaciones:

A
ZX

±n

Núclido

40
20Ca

+2

Calcio

18
9F

−

Fluor

Donde ±n representa el número de electrones que tiene en exceso o defecto ese ion.

1.2.2. MODELO DE BOHR

Niels Bohr, en 1913, explicó el la emisión de luz del átomo de hidrógeno al aplicar la
teoŕıa cuántica al modelo de Rutherford. La visión de Bohr del átomo se sustentaba
en una idea, el átomo estaba cuantizado, esto es, los electrones en su movimiento
alrededor del núcleo solo pod́ıa tener ciertas cantidades de enerǵıa permitidas. Asi,

1. El electrón gira alrededor del núcleo en órbitas circulares sin emitir enerǵıa
radiante, en ellas los electrones poseen una enerǵıa determinada. Las órbitas
dan lugar a diferentes niveles de enerǵıa.

2. Sólo son posibles aquellas órbitas en las que el electrón tiene un movimiento
oscilatorio coherente en su órbita.

3. La enerǵıa liberada al caer un electrón desde una órbita a otra de menor
enerǵıa se emite en forma de fotón de luz, cuya frecuencia viene dada por la
Ley de Planck.

∆E = Ei − Ef = hf

Siendo h la constante de Planck, de valor 6, 62 · 10−34 Js y f la frecuencia del
fotón de luz emitido en unidades de s−1.
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1.2.3. MODELO MECANOCUÁNTICO

El modelo actual para el estudio de la materia viene marcado por la mecánica cuánti-
ca. Ésta, nos describe el comportamiento, la enerǵıa de las part́ıculas subatómicas
y la estructura de éstas.

El átomo esta compuesto por un núcleo de alta densidad, en el que se encuentran
los protones y neutrones. Los electrones se mueven en torno al núcleo y ese movi-
miento se puede describir mediante diferentes niveles energéticos que se denominan
orbitales atómicos. En este modelo, los electrones no están ligados a una órbita
circular como ocurŕıa en el modelo de Bohr.

Para describir estos orbitales se utilizan tres números cuánticos, n, l,ml, es decir,
cada tŕıo de estos números representa un orbital. Las caracteŕısticas de cada número
cuántico son:

Número cuántico principal, n Este número representa el nivel energético dónde
se encuentra el electrón y el tamaño de éste. Puede tomar valores 1, 2, 3, . . ..
Estos niveles se estructuran en capas que se corresponden con los periodos del
sistema periódico.

� n = 1 Capa K, puede contener 2 electrones.

� n = 2 Capa L, puede contener hasta 8 electrones.

� n = 3 Capa M, hasta 18 electrones.

Número cuántico secundario, l Toma valores desde 0, 1, . . . , (n−1). Representa
la forma del orbital y el subnivel energético en donde está el orbital, su valor
se representa mediante letras:

� l = 0 orbital s (sharp)

� l = 1 orbital p (principal)

� l = 2 orbital d (difuse)

� l = 3 orbital f (fundamental)

Número cuántico magnético,ml Describe la orientación del orbital en el espacio
y puede tomar los valores -l,. . . , 0,. . . ,+l.

La forma, geometŕıa y orientación para los posibles orbitales del número cuántico
principal n=3 quedan representados en la siguiente figura. Podemos observar la
forma esférica del orbital s, las lobulares de los orbitales p y d, y además, la dirección
espacial de estos últimos.
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Figura 1.1: Forma y geometŕıa de los orbitales para n=3.

1.2.3.1. PRINCIPIO DE EXCLUSIÓN DE PAULI

El principio de exclusión de Pauli nos dice que en un orbital solamente pueden
coexistir dos electrones. Por tanto, ambos electrones comparten los tres números
cuánticos.

Los orbitales s pueden tener como máximo 2 electrones, los orbitales p 6
electrones, los d 10 electrones y los f hasta 14 electrones.

1.2.3.2. PRINCIPIO DE AUFBAU

El principio de Aufbau o de Construcción, nos indica como se distribuyen los elec-
trones de un átomo en su estado fundamental sobre los orbitales atómicos.

Como podemos observar en el diagrama inferior, primero se ocupan los orbitales
de menor enerǵıa y posteriormente se van ocupando los de mayor enerǵıa hasta
completar el número de electrones del átomo o ion.
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Figura 1.2: Diagrama de Moeller.
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Caṕıtulo 2

SISTEMA PERIÓDICO

Muchos elemento qúımicos se conocen desde la antigüedad, no en vano, muchos de
ellos protagonizaron distintas edades en el desarrollo del ser humano. A lo largo
de los siglos se fueron conociendo más y más elementos y su gran número propicio
que distintos cient́ıficos intentaran ordenarlos y clasificarlos en una agrupación sis-
temática.

Aśı, desde el siglo XIX hubo numerosos intentos por ordenarlos en distintas cate-
goŕıas. La más sencilla se estructuraba en metales y no metales, sin embargo, con
el aumento de las técnicas anaĺıticas en qúımica se llego a la agrupación definitiva
realizada por Mosley, en el que el criterio a seguir se correspond́ıa con el número
atómico, siendo el orden creciente en el número de protones lo que confiere y dota
de sentido a la tabla de elementos qúımicos.

2.1. DESCRIPCIÓN Y JUSTIFICACIÓN DEL

SISTEMA PERIÓDICO

El sistema periódico actual esta formada por 7 periodos o filas y 18 grupos o colum-
nas. En él, tenemos como grandes familias, los metales, los metales de transición,
los metales de transición interna, los no metales y los gases nobles.

Periodos o filas: El primer periodo consta de 2 elementos, el segundo y
tercero de 8, la cuarta y quinta fila de 18, y por último, el sexto y séptimo
periodo de 32 elementos. Los grupos se nombran con números del 1 al 18 y
todos los elementos que caen en el mismo grupo tienen propiedades qúımicas
similares.
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Grupos o columnas: Los metales alcalinos es el grupo 1, alcalinotérreos el
grupo 2, los metales de transición iŕıan del grupo 3 al 12 y los térreos seŕıan los
pertenecientes al grupo 13. Posteriormente vendŕıan los elementos no metáli-
cos, aśı, los carbonoideos son el grupo 14, los nitrogenoideos el grupo 15, los
anf́ıgenos el 16, los halógenos el 17 y los gases nobles el grupo 18.

Dentro de los grupos no metálicos tenemos una secuencia de elementos deno-
minados metaloides o semimetales (B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po y At) que marcan
la división dentro de cada uno de estos grupos de los elementos metálicos y no
metálicos.

Una de las mayores excepciones en el sistema periódico es el hidrógeno, ya que es
el único elemento que no tiene una posición clara, por su configuración electrónica
debeŕıa ser un metal alcalino pero no presenta las propiedades correspondientes a
éstos.
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2.2. CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA

Como sabemos, los átomos de los elementos qúımicos están compuestos en su corteza
por una serie de electrones. Este número de electrones es caracteŕıstico de los átomos
neutros y cada columna o grupo tiene una configuración electrónica similar. De ah́ı,
que todos los elementos que caen en un grupo tengan similaridades qúımicas. Aśı,

Metales alcalinos ⇒ ns1

Metales alcalinotérreos ⇒ ns2

Térreos ⇒ ns2p1

Carbonoideos ⇒ ns2p2

Nitrogenoideos ⇒ ns2p3

Anf́ıgenos ⇒ ns2p4

Halógenos ⇒ ns2p5

Gases nobles ⇒ ns2p6

2.3. PROPIEDADES PERIÓDICAS

Existe una serie de propiedades qúımicas que aumentan o disminuyen de manera regular
en el sistema periódico. En este curso nos centraremos solamente en el radio atómico o
volumen atómico.

2.3.1. RADIO ATÓMICO

La nube electrónica en cualquier átomo no tiene ĺımite definido pero en cualquier caso se
considera a los átomos esféricos. Al aumentar en un grupo, aumenta el radio atómico; sin
embargo, en un periodo al aumentar el número de electrones provoca que el radio dismi-
nuya, esto es debido a que los electrones diferenciales entran en una misma capa y por
tanto contribuyen muy poco al apantallamiento de la carga del grupo, efecto considerable
cuando se avanza en los grupos.

Aumento de tamaño

Disminución de tamaño
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Caṕıtulo 3

ENLACE QUÍMICO

Cuando se estudia la constitución de las sustancias (gases, ĺıquidos o sólidos) se encuen-
tra que estas están formadas por agrupaciones de átomos denominados, moléculas. Estas
agrupaciones pueden dar lugar a sustancias neutras, moléculas sin carga eléctrica, o a
sustancias con carga, dando lugar a los sustancias iónicas. Pero ¿por qué tienden a unirse
o combinarse distintos átomos para formar moléculas?, muy fácil, cuando los átomos se
unen disminuyen su enerǵıa y son más estables, sin embargo, no todas las combinaciones
son posibles. Estas uniones entre átomos es lo que se denomina enlace qúımico.

El enlace qúımico entre los distintos átomos se realiza a través de fuerzas de atracción
eléctricas entre los electrones de cada uno de ellos y los núcleos de los otros. Al intentar
ordenar en tipos todos los enlaces entre los átomos, nos encontramos que todos tienen
combinaciones de uno u otro tipo, de ah́ı que para estudiarlos nos tengamos que situar en
casos extremos, dando lugar a enlaces covalentes, metálico e iónico.

3.1. ENLACE COVALENTE

Se produce por combinación de elementos no metálicos entre śı o entre elementos no metáli-
cos y el hidrógeno. El enlace se produce por compartición de electrones entre los átomos
implicados en el enlace, las moléculas formadas son agrupaciones de dos o n átomos, siendo
n pequeño.

Ejemplos de moléculas covalentes seŕıan,

Hidrógeno H2 Metano CH4

Nitrógeno N2 Agua H2O
Cloro Cl2 Amoniaco NH3

Ox́ıgeno O2 Acetileno C2H2

Existen dos tipos de sustancias que comparten este tipo de enlace, las sustancias molecu-
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lares y las sustancias covalentes. Las sustancias covalentes son moléculas y presentan las
siguientes propiedades:

Moléculas pequeñas (H2, CH4,. . . ) o Polares (H2O, NH3,. . . ).

Puntos de Fusión y Ebullición Bajos

Existen Gases (O2, N2, CH4, . . . ), ĺıquidos (H2O, Br2,. . . ) o sólidas (I2, C6H12O6,. . . ).

No conducen la electricidad.

Sin embargo, las sustancias covalentes son cristales y presentan enlaces covalentes en todas
las uniones entres sus átomos. Sus propiedades son:

Puntos de Fusión y Ebullición Altos.

Sólidos duros

Aislantes e insolubles en cualquier disolvente

Forman redes cristalinas (Diamante C, cuarzo SiO2, . . . ).

3.2. ENLACE IÓNICO

La unión entre un átomo muy metálico con otro elemento de carácter no metálico da lugar
a enlaces iónicos, estas uniones dan lugar a cristales iónicos. Las unidades caracteŕısticas
del enlace sólo se presentan cuando se encuentran en estado gaseoso.

En este tipo de enlace se produce por atracción electroestática entre los dos iones puestos
en juego en el enlace. Ejemplos son CsCl, LiF, NaBr,...

Figura 3.1: Estructura del cloruro de sodio.

Las propiedades de los cristales iónicos son:
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Prof. Jorge Rojo Carrascosa 3º ESO

Sólidos duros

Altos puntos de fusión y ebullición

Solubles en agua

Fundidos y disueltos son conductores de la electricidad

3.3. ENLACE METÁLICO

Se da exclusivamente en los elementos metálicos y sus aleaciones. Los metales tienden a
tener fácilmente electrones libres en su estructura, de ah́ı su alta conductividad eléctrica
y térmica. Esto provoca que los electrones de enlace no estén sujetos a ningún átomo y se
puedan mover libremente por la estructura cristalina dando lugar a lo que se conoce como
nube electrónica del metal.

Su estructura consiste en un conjunto de iones positivos colocados en los vértices de la red
metálica.

Figura 3.2: Mar de electrones en metales.

Los metales las siguientes propiedades:

Sólidos a Temperatura ambiente (excepto Hg).

Forman cristales metálicos.

Brillo metálico.

Variados puntos de fusión y ebullición

Dúctiles y Maleables

Buenos conductores del calor y de la electricidad, aunque no a altas Temperaturas.
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