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Estructura atobmica y Tabla periodica

Composicion atomica

Un atomo es la unidad basica de un elemento que puede intervenir en una combinacion quimica.
Los experimentos realizados a fines del siglo XIX y principios del XX demostraron que los atomos
estan constituidos por particulas de menor tamafio, protones, neutrones y electrones,
denominadas particulas subatémicas.

Tabla 1: Masa y carga de Particulas subatémicas

particula electroén (e) protén (p) neutrén (n)
masa (g) 9,11.107%8 1,673.102% 1,675.10%
carga unitaria (-1) (+1) (0)

Todos los atomos tienen un ndcleo, formado por protones y neutrones, alrededor del cual se
encuentran los electrones (zona extranuclear). El nimero de protones en el ndcleo coincide con el
namero de electrones en la nube, por lo tanto, los atomos son eléctricamente neutros.

La masa del proton es cercana a la del neutrén y éstas, mucho mayores que la del electron,
entonces, se puede considerar que la masa de un atomo se concentra en el ndcleo, y la masa del
electrén se considera despreciable. El tamafio del nacleo es muy pequefio frente al tamafio total
del &tomo.

NUumero Atémico

El nimero de protones de un nucleo sirve para identificar al &tomo de un determinado elemento y
recibe el nombre de NUmero atémico (Z). A partir de este dato, se puede determinar el nUmero
de electrones de un atomo.

NUmero Masico

El nimero mésico (A) de un &omo es la suma del nUmero de protones y del nidmero de
neutrones contenidos en su nucleo

A= n°protones + n°neutrones =Z + n°n

Los nimeros masicos son siempre nimeros enteros.

Definimos nucleido como aquella particula caracterizada por un valor de Z y uno de A, o como un
conjunto de nucleones: protones y neutrones. La notacién simbdlica para un atomo del elemento X
es:
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https://es.wikipedia.org/wiki/Nucleon
https://es.wikipedia.org/wiki/Prot%C3%B3n
https://es.wikipedia.org/wiki/Neutr%C3%B3n
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Isétopos

Son atomos que poseen el mismo namero atémico (Z) pero diferente nimero masico (A) Para la
mayoria de los elementos, los ndcleos de sus atomos, pueden tener distinto nUmero de neutrones.
Los atomos de un mismo elemento (igual valor de Z) con distinto nUmero de neutrones, se llaman
isétopos.

Por ejemplo para el atomo de hidrogeno existen tres nucleidos, isétopos:

Simbolo 1 2 3

H ’H H
Nombre hidrégeno deuterio Tritio
Composicion 1protén 1 proton 1 proton
nuclear 0 neutrén 1 neutrén 2 neutrones
NUmero de 1 electréon 1 electrén 1 electrén
electrones

lones

Un ion es una especie cargada positiva o negativamente formada a partir de atomos o moléculas
gue han ganado o perdido electrones como resultado de un cambio quimico.

Los protones, presentes en el ndcleo atbmico no se modifican durante los cambios quimicos
habituales,

Los iones con carga positiva se llaman cationes y los que poseen carga negativa se denominan
aniones.

Por ejemplo: un atomo de Potasio (K) pierde un electrén con facilidad y se transforma en un cation
K*.

Un &tomo de 33K posee 19 protones, 20 neutrones y 19 electrones se forma el ion oK™ que

posee 19 protones, 20 neutrones y 18 electrones (observar que se perdié un electrén) y por lo
tanto queddé una especie positiva que se denomina ion monopositivo o catibn monovalente.
Cuando un atomo pierde 2 electrones se denomina cation divalente (como por ejemplo el Calcio).
Un atomo de Azufre (S) puede ganar 2 electrones formando el anién sulfuro (S?).

Un atomo de fgS posee 16 protones, 17 neutrones y 16 electrones, cuando se forma el ion 52S*
la estructura queda 16 protones, 17 neutrones y 18 electrones y se denomina anion divalente.

La relacion entre el nUmero de protones y el nimero de electrones se puede generalizar del
siguiente modo:

Atomos n° protones = n° electrones
Cationes n° protones > n° electrones

Aniones  n° protones < n° electrones
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Especies isoelectronicas

Se denominan asi a las particulas que tienen el mismo nimero de electrones.
Para los ejemplos dados anteriormente el K* y el S son especies isoelectrénicas, también el
Argoén es isoelectrénico con ambos iones.

Estructura electronica de los atomos

1- Modelo de Bohr

Bohr ofrecid una explicacion teérica al espectro de emisién del hidrégeno en 1913. Ya era
conocido que los atomos estaban constituidos por protones y que los electrones giraban alrededor
del ndcleo en érbitas circulares. El &tomo de Hidrégeno (esta formado por un protén en el nicleo y
la zona extranuclear donde se mueve el electron

El electrén solo puede moverse en algunas 6rbitas permitidas en las cuales no emite ni absorbe
energia. Dichas 6rbitas determinan los niveles de energia. Cada uno de estos niveles se desighan
con un namero entero n: 1,2,3,.....7

El primer nivel (n=1) es el mas cercano al nucleo y la 6rbita que describe tiene el radio mas
pequefio. Un electrén en esta capa tiene la energia mas baja posible. Con el aumento de la
distancia del nucleo hacia afuera, el radio de la oOrbita y la energia del electron aumentan. El
electrén no puede tener una energia que lo coloque entre los niveles permitidos.

Cuando el electron se encuentra en el nivel n=1 se dice que el a&tomo estd en su estado
fundamental, estado de menor energia, cuando el &tomo recibe luz o calor, el electrén absorbe
energia y pasa a una Orbita superior, ahora el atomo se encuentra en estado excitado. El
electron vuelve al nivel inferior y emite esa energia que corresponde a la diferencia de energia
entre ambos estados como cuanto de luz (fotén), ese cuanto tiene una frecuencia caracteristica
gue produce una linea espectral propia de cada atomo.

El modelo de Bohr no se pudo aplicar a &tomos con mas electrones que el Hidrégeno, pero la
contribucién hecha por Bohr respecto al comportamiento del electrén en el atomo fue significativa.

2- Modelo Orbital:

En el modelo actual se sigue considerando que en el mundo de dimensiones muy pequefias la
energia aumenta de a saltos llamados cuantos. En un sistema cuantico, es posible el pasaje de un
valor de energia a otro mayor solo cuando el sistema recibe la energia correspondiente necesaria.
Otro aporte fundamental es asumir la naturaleza dual de la materia (onda-particula) y el principio
de incertidumbre de Heisenberg que establece que es imposible determinar simultaneamente y
con exactitud la velocidad y la posicién de un cuerpo tan pequefio como el electrén, por lo tanto no
es posible definir una trayectoria del electrén, entonces se habla de la probabilidad de encontrar
a un electrén en una region particular del atomo a la que se denomina orbital.

Schrddinger establece una ecuacion matematica muy compleja que describe el comportamiento y
la energia del electron. La ecuacién se conoce como "Ecuacion de Onda" y de su resolucion
matematica derivan los nimeros cuanticos.
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El modelo atomico de la mecénica cuantica es un modelo de base matematica que se propone en
funciéon de probabilidades y establece: "Un orbital atbmico tiene una energia caracteristica asi
como una distribucion caracteristica de densidad de probabilidad electrénica”. Existen distintas
formas de distribucion de densidades electronicas o nubes de carga que se simbolizan con letras
s, p, d, f. El nimero de orientaciones posibles en el espacio para una nube de carga determina el
numero de orbitales con dicha forma.

Existe 1 orbital s, 3 orbitales p, 5 orbitales d y 7 orbitales f.

El orbital atbmico se simboliza con una letra y un nimero.

El nUmero caracteriza el nivel energético en el cual se encuentra el orbital (1,2,3....7) y esta
relacionado con la distancia al nucleo, a mayor valor de n, mayor es la distancia al nicleo y con
la energia y el tamafio del orbital, a mayor energia, mayor tamafio del orbital.

La letra indica dentro del nivel, el subnivel, como se mencioné existen subniveles s, p, dy fy el
orden de energia de los subniveles es s<p<d<f.

El nimero de subniveles es igual al valor de n del nivel.

Tabla 2: Distribucion en niveles, subniveles y orbitales

NIVEL ENERGETICO NUMERO DE SUBNIVELES ORBITALES
1 1 1s
2 2 2s

2p
3 3 3s
3p
3d
4 4 4s
4p
4d
4f

En la tabla 3 se relaciona el nimero de orbitales con el maximo de electrones por orbital, subnivel
y nivel teniendo en cuenta que cada orbital se completa con 2 electrones y los electrones se van
asignando en el atomo de acuerdo al Principio de Aufbau, que establece que el electron que
diferencia a un elemento del inmediatamente anterior (segun el orden de sus nameros atémicos)
ocupa el orbital de menor energia.
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Tabla 3: Numero de orbitales y maximo de electrones
NIVEL DE ENERGIA: | ORBITAL | N° ORBITALES N°méaximo de Numero
n electrones méaximo de
electrones por
nivel
1 1s 1 2 2
2 2s 8
2p 3
3 3s 18
3p
3d 5 10
4 4s 1 32
4p 3
4d 5 10
4f 7 14

La Configuracién electrénica (CE) es la expresién que indica la ubicacion de los electrones en
un atomo en su estado fundamental.
En el estado fundamental, los electrones van ocupando los orbitales disponibles de manera de

hacer minima la energia total del atomo (de acuerdo al Principio enunciado en parrafo anterior).

Se puede expresar a partir de la Regla de las Diagonales, o considerando la energia orbital

creciente, como se indica en la Tabla Periddica.

Figura 1: Orden de llenado de subniveles atbmicos en un atomo polielectrénico (Regla de las

diagonales)
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Esta regla consiste en disponer los orbitales atbmicos de acuerdo con el esquema que se muestra
en la figura 1 y recorrerlo segun las diagonales, quedaria:

1s,2s,2p,3s,3p,4s,3d,4p,5s,4d,5p,6s.4f,5d,6p, 7s,5f

Indica la ocupacion de los orbitales de un a&tomo polielectrénico, es decir el orden de llenado que
no coincide exactamente con la energia orbital. Ejemplo de las dos maneras:

CEx: 1s? 2s? 2p® 3s? 3p ° 4s! le sacaria todos los paréntesis segln regla de las diagonales
CEx: [Ar] 4s! segln la tabla periddica,

En este caso se escribe el simbolo del gas noble mas cercano con menos electrones entre
corchetes que el atomo considerado y luego se continda con la distribucién del resto de los
electrones.

CEse: 152 2s? 2p® 3s? 3p® 452 3d*° 4p* seglin regla de las diagonales
CEse: [Ar] 3d° 4s? 4p* segln la tabla periddica

Para representar las configuraciones electrénicas de iones es necesario recordar que la carga del
ion indica la diferencia entre cargas positivas (n° de protones) y negativas (n° de electrones).

12p*

12Mg?* 10e- CEwg?": 1s? 2s? 2p°

La Configuracion Electronica Externa (CEE) es la distribucion de los electrones que podrian
intervenir en las uniones quimicas, es decir, los electrones externos. Para determinarlas se parte
del mayor nivel energético hasta el final de la configuracion, si existen subniveles d o f completos y
por lo menos 1 electrén en un subnivel de mayor energia, los electrones pertenecientes a esos
subniveles completos (d o f) no corresponden a la CEE. Ejemplos:

Elemento z CE CEE
N 7 1s2 2s? 2p3 2s? 2p?3
Ni 28 1s? 2s? 2p® 3s2 3p® 4s? 3d® 4s? 3d®
Ga 31 152 2s? 2p® 352 3p® 452 3d1%4p!? 4s? 4pt
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Tabla Periédica de los elementos

En 1869, el quimico ruso, Dimitri Mendeleiev ordend los elementos conocidos segun su “pesos
atomicos” (hoy llamados masas atémicas) en secuencias regulares, de manera que los elementos
con propiedades similares ocuparan la misma columna, asi determind que las propiedades fisicas
y quimicas de los elementos varian en forma periddica, lo que denominé Ley Periddica.
Actualmente dicha ley se enuncia diciendo que las propiedades de los elementos son una
funcidon periddica de su numero atémico.

Cada elemento aparece en la tabla en un casillero representado por su simbolo. En ese casillero
figuran otros datos referidos al elemento, como nimero atomico (Z), masa atémica y configuracién
electronica.

Cada hilera horizontal, en la tabla periddica se denomina periodo, se pueden contar 7 periodos
en total, el primer periodo contiene 2 elementos, el segundo y el tercero tienen 8 elementos, el
cuarto y el quinto 18 elementos, el sexto 32 elementos y el séptimo contiene los 29 restantes
pudiendo llegar a los 32.

Cada columna vertical de la tabla periédica contiene un grupo (o familia) de elementos que tienen
propiedades similares. En lo alto de cada columna hay un nimero del 1 al 18 con que se desigha
a cada grupo, o en nomenclatura mas antigua subgrupos A y B con el nimero de grupo en
ndmeros romanos.

Hay una correspondencia entre la configuracion electrénica (CE) y la ubicacion en la tabla
periddica.

Al considerar al ultimo electrén con que se llena un orbital, electréon diferenciante, es posible
observar distintos blogues en la tabla periddica:

Bloque s: el Gltimo electron se encuentra en un orbital s
Bloque p: el ultimo electron se encuentra en un orbital p
Bloque d: el ultimo electron se encuentra en un orbital d
Bloque f: el dltimo electrén se encuentra en un orbital f

Los elementos del bloque s o p se designan Elementos Representativos
Los elementos del bloque d se denominan Elementos de Transicién

Los elementos del bloque f son Elementos de Transicién Interna

Los elementos representativos son los elementos de los grupos IA a VIIA. Los elementos de
transicion son los que se encuentran en los grupos B.

Figura 2: Bloques en la Tabla Periédica

1z
2z 21 Blogue = I:I
3= 3p
4z 3d dpa BElaogue I:I
5= A Sp
gs| |3d Bp Blogque d | |
¥z Aol
Bloogue £ I:I
Af
5f
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Los elementos que pertenecen a un grupo tienen la misma CEE general (varian el nivel energético
pero poseen el mismo nimero de electrones externos). Por ejemplo, la CEE de los elementos del
grupo 2 es ns2. A esto se debe que presenten propiedades quimicas similares, igual capacidad de
combinacion, y que formen cationes divalentes.

Tabla 4: Relacion entre la Configuracién electronica externa y el Grupo en la Tabla Periddica

CEE GRUPO NOMBRE
nst 10l1A Metales Alcalinos
ns? 20IIA Metales Alcalino-Térreos
ns? npt 30llA Familia del Boro
ns2 np? 14 o IVA Familia del Carbono
ns? np? 150 VA Familia del Nitrégeno
ns? np* 16 o VIA Calcogenos
ns? np°® 17 o VIIA Hal6genos
ns2 np® 18 o VIIIA Gases Nobles o Inertes

El nimero de periodo se relaciona con el mayor nivel energético de la configuracién electrénica
externa.

Los elementos pueden clasificarse segun sus propiedades caracteristicas en metales, no metales
y gases inertes (Figura 2). Los metales presentan brillo propio caracteristico, son maleables (se
convierten en laminas), ductiles (se convierten el hilos), buenos conductores del calor y la
electricidad, y en su mayoria sélidos a temperatura ambiente. Los no metales en cambio,
resultan malos conductores del calor y la electricidad, a temperatura ambiente pueden ser sélidos,
liquidos y gaseosos. Los gases inertes, en tanto son gases a temperatura ambiente y se
caracterizan por su casi total inactividad quimica.

Hay ciertos elementos que no tienen propiedades bien definidas, sino intermedias entre las de un
metal y un no metal y se llaman metaloides, estan situados préximos a la linea escalonada que
divide los metales de los no metales (ejemplos Germanio y Antimonio)

lones mas frecuentes de Elementos Representativos

Los &tomos de la mayoria de los elementos tienden a adquirir la configuracion electronica externa
del gas noble mas cercano por ganancia o pérdida de electrones formando aniones o cationes.
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Tabla 5: lones mas frecuentes por Grupo en la Tabla Periddica

GRUPO CEE Ganancia o pérdidade e lones
1 nst Pierden 1 e M*
2 ns? Pierden 2 e M2+
16 ns? np4 Ganan 2 e Xz
17 ns? np5 Ganan le X

El Hidrégeno puede formar iones H o H*.
Propiedades Periddicas

Existen una serie de propiedades de los elementos, que estan relacionadas con la configuracion
electrénica externa y la atraccion del nucleo por los electrones de los &tomos que los forman, se
designan periodicas porque varian regularmente y esto puede apreciarse facilmente por la forma
en la que han sido ubicados los elementos en la tabla periddica.

Se analizara el radio atémico, la energia de ionizacién y la electronegatividad especialmente para
los elementos representativos.

Radio atémico.

El tamafio de un atomo se define en términos de su radio atomico, que es la mitad de la distancia
entre los dos nucleos de dos atomos metalicos adyacentes. Para los &tomos que estan unidos
entre si formando una red tridimensional, el radio atdmico es la distancia entre los nlcleos de dos
atomos vecinos. Para los elementos que existen como moléculas diatomicas sencillas, el radio
atomico es la mitad de la distancia entre los ndcleos de los dos atomos de una molécula
especifica.

Dentro de un grupo, el radio aumenta a medida que aumenta el nUmero atémico, ya que aumenta
el nimero cuantico principal de los electrones de valencia y en consecuencia quedan a mayores
distancias del nucleo. Sin embargo, en un periodo, el radio disminuye a medida que aumenta el
namero atdbmico. En este caso, el nimero cuantico principal de los electrones es el mismo, pero a
medida que aumenta la carga nuclear, los electrones tienden a ser mas atraidos hacia el nucleo y
por lo tanto los &tomos se hacen mas pequefos.

El radio i6nico es el radio de un catién o de un anion. Cuando un &tomo neutro se convierte en un
ion, se espera un cambio de tamafio. En el caso en que se forme un cation, el radio de éste es
menor al de sus respectivos atomos, porque a medida que aumenta la carga nuclear, la nube
electronica tiende a contraerse. Al igual que los radios atomicos, los radios de los cationes
aumentan al descender en un grupo debido a que los electrones ocupan niveles con un mayor
namero cuantico principal. En cambio, cuando se forma un anién, el radio es mayor que el del
elemento en estado neutro. Esto se debe a que la carga nuclear permanece constante pero los
electrones se repelen entre si con mayor fuerza al aumentar el nimero de electrones de la capa
de valencia.
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Energia de ionizacién.

La energia de ionizacion es la energia que se requiere para arrancar un electron de un atomo en
estado gaseoso, en su estado fundamental. Cuanto mayor es la energia de ionizacion es mas
dificil quitar el electrén.

La primera energia de ionizacion corresponde a la energia necesaria para quitar un electron de un
atomo:

Ag — Agteyg

La segunda energia de ionizacion es la energia necesaria para arrancar un electrén de un cation
monovalente en fase gaseosa:

At — A¥g+e

Siempre se cumple que la primera energia de ionizacion es menor que la segunda y a su vez la
segunda menor que la tercera. Esto se debe a que el ion al tener carga positiva cada vez mayor
hay mas predominio de la carga nuclear sobre los electrones y es mas dificil sustraerle un nuevo
electrén. Asimismo cuando el cation adquiere la configuracion electrénica del gas noble se hace
mucho mas dificil quitarle otro electrén.

La primera energia de ionizacion aumenta a medida que aumentan los niumeros atémicos de los
elementos dentro de un periodo. Por otro lado, se observa una disminucion a medida que
aumenta el nidmero atomico en un grupo. Esto indica que se necesita menos energia para
arrancar un electron de un atomo de Bario, por ejemplo, que a un atomo de berilio. Los elementos
con baja energia de ionizacién tienden a formar cationes facilmente.

Electronegatividad.

La capacidad de un atomo de atraer hacia si los electrones de un enlace covalente se denomina
electronegatividad. Los atomos con electronegatividad alta tienen mas tendencia a atraer
electrones que aquellos con electronegatividad baja. Como es de esperarse, la electronegatividad
se relaciona con la afinidad electrénica y la energia de ionizacién. De esta manera, un atomo con
afinidad electrénica y energia de ionizacién altas posee electronegatividad alta. Por el contrario,
un atomo con baja energia de ionizacién y baja afinidad electrénica tiene electronegatividad baja.



