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A los alumnos ingresantes a la especialidad Química de la EPET Nº14. 



Nos  dirigimos  a  ustedes  en  calidad  de  Jefas  del  Dpto.  de  Química  de  la  EPET  Nº14,  a  fin  de  presentarles  el  siguiente  cuadernillo  de  teórico   –  práctico  de  contenidos  de  Química  de  tercer  año  perteneciente  al  ciclo  básico  de  todas  las  escuelas técnicas de Neuquén.  Este  cuadernillo  tiene  como  objetivo  lograr  que  todos  los  alumnos  comiencen  el  primer año del ciclo superior con los contenidos mínimos necesarios para transitar  con  éxito  las  asignaturas  teóricas  correlativas  a  química  de  tercer  año:  Qca.  Gral  y  Qca. Inorgánica.  Es  por  ello  que  se  ha  diseñado  el  siguiente  cuadernillo  a  fin  de  que  puedas  resolverlo antes del comienzo del ciclo lectivo 2011.  La  manera  en  que  los  docentes  de  las  asignaturas  antes  mencionadas  trabajarán en clases con este apunte será la siguiente:  •  Primera  semana:  cuatro encuentros de  dos horas cátedras  cada  uno a  fin  de  consultar  sobre  los  contenidos  del  apunte  y  los  ejercicios  que  resolviste. No se prevén clases explicativas.  •  Segunda  semana:  actividades  de  auto  –  evaluación  a  fin  de  que  puedas  apreciar  por  tu  cuenta  el  grado  de  comprensión  de  los  contenidos  revisados.  •



  Tercera semana: evaluación integral escrita e individual. 



Todo este proceso contribuirá a tu posterior desempeño y se verá reflejado en  tu  primer nota trimestral.  Esperamos  que  puedan  resolverlo  con  éxito  para  alcanzar  el  objetivo  propuesto. 



Lic. Berenice Crisóstomo 



Prof. Silvina Moyano  2
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PARTE A MATERIA – ESTADOS DE LA MATERIA – SISTEMAS MATERIALES



La  química  es  la  ciencia  que  estudia  la  composición  de  la  materia,  las  transformaciones  que  a  la  misma  le  suceden y las variaciones de energía que acompañan a estos cambios. 



MATERIA ‐ ENERGÍA  Durante  mucho  tiempo  se  consideró  que  el  mundo  estaba  formado  por  dos  entidades  diferentes:  materia  y  energía.   



Materia:  es  todo  aquello  que  constituye  a  los  cuerpos, ocupa  un  lugar  en  el  espacio,  tiene  masa 



y está dotado de peso.   



Energía:  definida  generalmente  como  la  capacidad  para  realizar  trabajo,  se  diferencia  de  la 



materia en que no ocupa lugar, no puede adquirir distintas formas y no posee peso.  A  partir  de  la  década  de  los  cuarenta,  los  científicos  comprendieron  que  la  materia  se  puede  convertir  en  energía. La cantidad de energía que se puede obtener a partir de una determinada muestra de materia, está  determinada por la famosa ecuación:  E = mc2  perteneciente  a  la  “Teoría  de  la  Relatividad”  de  Albert  Einstein,  la  que  sugiere  que  ambas  cosas  son  manifestaciones  de  una  misma  realidad,  es  decir,  una  se  puede  convertir  en  la  otra.  Cuando  quemamos  un  trozo de leña el calor irradiado no es más que la materia que constituía la leña convertida en energía.  ENERGÍA 



MATERIA 



Dos palabras que suelen usarse como sinónimo son masa y peso.  Masa: es la cantidad de materia que posee un cuerpo.    Peso: es la fuerza con  la que un cuerpo es atraído por el centro de gravedad de la tierra   



Como  la  distancia  que  existe  entre  los  distintos  puntos  de  la  superficie  terrestre  y  el  centro  de  gravedad  no  siempre es igual, los valores de la fuerza de atracción hacia la tierra varían ligeramente de un sitio a otro.  De todo esto se deduce que:  Masa es una magnitud constante, mientras que Peso es variable.  La unidad de masa en el Sistema Internacional de Pesas y Medidas es el kilogramo (Kg). 



  Propiedades de la materia 



•



Si queremos describir o caracterizar a la materia, podemos recurrir a dos tipos de propiedades:   



Propiedades Extensivas: son aquellas que dependen del tamaño de la muestra considerada. 



 



Propiedades Intensivas: son aquellas que no varían con el tamaño de la muestra considerada. 
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La  masa,  el  volumen,  el  peso,  el  calor,  la  superficie,  son  ejemplos  de  propiedades  extensivas.  El  punto  de  fusión, el punto de ebullición, la densidad, la temperatura, el brillo, el color, el olor, el sabor, etc. son algunos  ejemplos  de  propiedades  intensivas.  De  los  dos  tipos  de  propiedades,  las  que  caracterizan  a  la  materia  son  las  propiedades  intensivas,  ya  que  el  valor  de  las  mismas  es  independiente  de  la  cantidad  de  materia  considerada. 



  Sistemas Materiales 



•



Otros conceptos que debemos conocer antes de continuar son:       



• • •



Cuerpo: es una porción limitada de materia.  Sustancia: es la clase de materia que constituye a los cuerpos.  Sistema Material : Porción del Universo que se aísla para su estudio. 



Sus  límites  pueden  ser  reales  o  imaginarios.  Por  ejemplo  en  una  botella  de  gaseosa  completamente  llena,  si  el  sistema  a  estudiar  es  el  contenido  de  la  misma,  el  límite  será  la  pared  interna  del  envase;  pero  también  podemos  estudiar  un  pequeño  cubo  imaginario dentro del contenido de la botella, cuyos límites sean imaginarios.  Clasificación de los Sistemas Materiales  Los  sistemas  materiales  pueden  clasificarse  en:  homogéneos,  heterogéneos  e  inhomogéneos.  Para  poder  realizar esta clasificación podemos utilizar dos criterios diferentes:   



Tener  en  cuenta  las  propiedades  intensivas:  son  sistemas  materiales  homogéneos  aquellos  en  los  que  todas  las  propiedades  intensivas  son  iguales  en  cualquier  punto  de  su  masa;  y  sistemas  materiales heterogéneos aquellos en los que al menos una de sus propiedades intensivas varía. 



 



Simplemente mirarlos: pero no solo hay que mirarlos a nivel macroscópico (ojo humano), sino  que  además hay que hacerlo con el microscopio óptico e inclusive con el ultramicroscopio. 



Sistema homogéneo   es  aquel   que  en  todos  los  puntos  de  su  masa  posee  iguales  valores  de  cada  una de sus  propiedades intensivas. 



Por  ejemplo,  si  observamos  agua  o  una  mezcla  de  agua  con  algo  de  azúcar  disuelto  o  agua  y  alcohol;  encontraremos “una sola cosa”, “una masa uniforme”, es decir veremos continuidad. 



Sistema heterogéneo  es  aquel   que  en  distintos  puntos  de  su  masa  posee  diferentes  valores  de  sus   propiedades  intensivas,  debido  a  que  esta  formado  por   más  de  una  porción  homogénea,  cada una de las cuales se llama fase.



En  el  caso  de  los  sistemas  heterogéneos  observaremos  discontinuidad,  existiendo  entre  una  “parte”  y  “las  otras”, una superficie de separación denominada normalmente: superficie de discontinuidad  o interfase.  Son ejemplo de sistemas heterogéneos: aceite flotando en agua (dos fases líquidas: agua y aceite), trozos de  hierro y trozos de cinc (dos fases sólidas).  Cada  una  de  las  partes  que  constituyen  un  sistema  heterogéneo  se  denomina  fases  y  suelen  ser  definidas  como:     



Fase es cada uno de los sistemas homogéneo que constituyen un sistema heterogéneo.  Componentes: son las sustancias que constituyen cada una de las fases del sistema material. 
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En  función  de  lo  visto,  los  sistemas  homogéneos  están  formados  por  una  sola  fase  (monofásicos)  mientras  que los sistemas heterogéneos presentan dos o más fases. 



Ejemplo:  Consideremos el sistema material formado por: agua líquida, hielo y vapor de agua.  ¿Qué tipo de sistema es?  Solución:  1) Si observamos el sistema vemos tres fases: líquido, sólido y gaseoso  heterogéneo (trifásico) 2) Las tres fases mencionadas están formadas por la misma sustancia: agua.  Por lo tanto, el sistema material puede describirse como:  heterogéneo  – trifásico  – un componente 



Sistema inhomogéneo   es  aquel   en  que  los  valores  de  las  propiedades  intensivas  varían  en   forma gradual. 



Un ejemplo de sistema inhomogéneo es la atmosfera, puesto que, la presión varia gradualmente con la  altura. 



Clasificación de sistemas homogéneos  Existen dos tipos principales de sistemas homogéneos:   



Soluciones:  una  solución  es  un  sistema  homogéneo,  fraccionable  por  métodos  físicos,  constituidos por dos o más componentes y de composición variable. 



 



Sustancias  Puras:  son  aquellos  sistemas  homogéneos  formados  por  un  solo  componente,  y  se  pueden  definir  como:  un  sistema  homogéneo  NO  fraccionable,  de  composición  definida  y  propiedades físicas invariables. 



Al usar el término sustancia se hace referencia a único material puro. Por consiguiente, una sustancia puede  ser  simple o compuesta. Entonces,  para el cromo o  el dibromo (Br2) en  donde  todos sus  átomos  son iguales,  se trata de sustancias simples. Una sustancia  compuesta, como el agua (H2O), está integrada por átomos de                        elementos específicos  el enlazados con otros  y   sola, que   presentan una porción Sea  determina una  sustancia simple  o  compuesta,   hecho  de unos que  se   presente sin  ninguna   otra   que  ladefinida.   acompañe,   que  dicha sustancia es pura.  Si  en  el  sistema  material  hay  dos  o  más  sustancias  (simples  y/o  compuestas)  distribuidas  mutuamente  al  azar, se trata de una mezcla 



Mezclas   son  aquellos  sistemas   materiales   formados   por   dos  o  más  sustancias  distintas,  distribuidas al  azar  una en el  seno de la otra. 



•



 



                    Mezclas Homogéneas: sistemas homogéneos formados por dos componentes (soluciones). Se caracterizan  por  estar  formadas  por  una  sola  fase.  Si  mezclamos  agua  (fase  liquida)  con  sal  (fase  sólida)  y  agitamos  bien  la  mezcla,  la  sal  se  disuelve  en  la  fase  liquida.  Como  resultado  no  podemos  distinguir dónde está la sal  y el agua. 
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•



Mezclas  Heterogéneas:  sistemas  heterogéneos  formados  por  dos  o  más  componentes.  Se  caracterizan  por  la  distinción  que  puede  hacerse  a  simple  vista  de  sus  componentes,  o  bien  con  ayuda  de  un  microscopio.  Por  ejemplo,  si  se  observa  un  trozo  de  queso  Roquefort,  se  pueden  distinguir varios componentes por la diferencia de color.  Los componentes de una mezcla heterogénea pueden separarse en general por  medio de filtración,  tamizado,  centrifugación,  decantación,  etc.  Otros  ejemplos  son:  aceite  y  agua,  tierra  y  agua,  CO2  (burbujas) en agua. 



En  la  naturaleza  lo  más  frecuente  es  encontrar  sistemas  de  varios  componentes  (algunos  como  sistemas  homogéneos  y  otros  heterogéneos).  Para  analizar  un  componente  del  sistema,  es  necesario  separarlo  y  purificarlo  para  luego  identificarlo.  Para  la  separación  de  las  fases  de  un  sistema  heterogéneo  se  aplican  métodos  físicos. 



 



Filtración:  es  un  método  que  consiste  en  pasar  la  mezcla  a  separar  por  un  filtro,  quedando  retenido  el  sólido  y  pasando  el  líquido a través del filtro. 



 



Tamización: es  un método  muy parecido  a la filtración pero  el  tamaño  de  los poros del tamiz es  mayor.  Permite separar  sólidos grandes de líquidos  o dos sólidos de diferente tamaño.



 



Decantación:  es  un  método  que  se  basa  en  la  distinta  sedimentación  de  las  sustancias  según  la  densidad. Sirve para separar mezclas de sólidos y líquidos o de dos líquidos de distinta densidad. 



   



Centrifugación: es una decantación acelerada. Sirve para separar líquidos o mezclas de densidades muy  parecidas que tardarían mucho en ser aisladas por decantación. 
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Imantación:  es  un  método  físico  magnético  que  permite  separar  material  ferromagnético de otros mezclados con el. 



Para  la  separación  de  los  componentes  de  un  sistema  homogéneo  también  se  utilizan  métodos  físicos.  Métodos de fraccionamiento:   



Destilación:  es  un  método  que  transforma  un  líquido  de  una  solución  en  gas,  por  medio  del  calor.  Luego,  ese  gas  es  enfriado  para  transformarse  nuevamente  en  líquido,  el  cual  es  recibido  en  otro  recipiente  llamado  colector.  Para  poder  usar  éste  método  es  necesario  que  por  lo  menos  uno  de  los                  componentes sea  evaporable. a separar    pueden  ser  de  un  líquido  y  un  sólido disueltode  en la el solución o de dos líquidos  de puntoLas  de soluciones ebullición diferente.



 



Cristalización: es la obtención de un sólido en forma cristalina. 



En  el  caso  de  una  sustancia  compuesta  se  pueden  separar  los  elementos  que  la  forman  por  métodos  químicos; por ejemplo la electrólisis. Esta es la disociación de una sustancia por acción de la electricidad. 



 



•



Estados de agregación – Propiedades 
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Propiedades 



Sólido 



Propia  Forma  Volumen  Fuerzas  predominantes entre las 



Propio  De atracción 



 partículas  Ordenamiento de las  partículas  Comportamiento de las  partículas 



Muy  juntas  Vibran en  posiciones fijas Energía cinética: del  movimiento  Nula  Compresibilidad   Nula  Expansibilidad   Nula  Fluidez  Nula 



Estados de  Agregación  Líquido 



Del recipiente que la  contiene  Propio  Equilibrio entre las  fuerzas de atracción y de  repulsión  Ligeramente separadas  Comienzan a moverse  Pequeña  Pequeña  Escasa  Poca (fluye lentamente) 



Gaseoso 



Del recipiente que la  contiene  Variable  De repulsión 



Muy separadas  Se mueven a gran  velocidad  Grande  Grande  Grande  Alta (fluye rápidamente) 



  Cambios de estado 



•



Por acción del calor o del frío, los diferentes estados pueden transformarse entre ellos y cada transformación  tiene un nombre particular 
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EJERCICIOS DE APLICACION 



1.  Lee  con  atención  los  siguientes  sistemas  materiales  y  coloca  en  el  paréntesis  la  letra  de  la  derecha  que 



corresponde.    Salmuera con cristales de sal    Agua con trozos de hielo    Agua con nafta en reposo    Agua  pura    Un litro de salmuera líquida    Granito  • • • • • •



(  )  (  )  (  )  (  )  (  )  (  ) 



A: sistema homogéneo  B: sistema heterogéneo 



2.  Dibuje un sistema material formado por: trozos de hielo, agua salada y alfileres. 



a‐  En dicho esquema escribe el nombre de los distintos componentes  b‐  Clasifica el sistema material  3.  Lee  cuidadosamente  cada  una  de  las  cuestiones  siguientes  e  indica:  tipo  de  sistema,  cantidad  de  fases  y 



componentes.  a)  b)  c)  d)  e) 



Gotas de naftas dispersas en agua____________________________________  Una muestra de cobre es____________________________________________   Agua de mar filtrada (agua salada)____________________________________  Una muestra pura de hielo  __________________________________________  Polvo de carbón disperso en agua y alcohol forman_______________________ 



4.  Da un ejemplo de sistemas materiales formados por: 



a) Dos fases y tres componentes 



b) Tres fases y un componente 



5.  Expresa los significados de los siguientes términos y ejemplifica: fase‐sustancia‐solución‐mezcla‐ 6.  Indica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:  a)  b)  c)  d)  e) 



La materia no ocupa espacio y puede ser percibida por los sentidos.  Cuerpo es la calidad de la materia.  Sistema material es una porción de materia que se aisla para ser estudiada.  En las sustancias puras las propiedades intensivas son constantes.  Densidad,  color,  punto  de  ebullición,  calor  específico  y  punto  de  fusión  son  ejemplos  de  propiedades intensivas. 



7.  Lee con atención las siguientes afirmaciones e indica cuales son verdaderas y cuales son falsas:  a)  b)  c)  d)  e) 



En los sistemas homogéneos existen superficies de discontinuidad.  Todos los sistemas heterogéneos son polifásicos.  Existen sistemas heterogéneos formados por un solo componente.  Todos los sistemas heterogéneos tienen una fase dispersa de tamaño menor a 0,001 μm.  Los  sistemas  homogéneos  pueden  ser  separados  generando  tanto  sistemas  heterogéneos  como fases existan previamente. 



8.  Indica verdadero o falso. JTR.  a)  b)  c) 



Todos los sistemas homogéneos son monofásicos.  Los sistemas homogéneos pueden estar formados por uno o varios componentes.  Los sistemas homogéneos se fraccionan en sustancias puras por métodos físicos. 
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d) 



En  una  sustancia  pura  compuesta,  los  elementos  constituyentes  no  mantienen  sus  propiedades y se encuentran siempre en la misma proporción.  e)  Los compuestos pueden descomponerse en sustancias puras simples por métodos químicos.   f)  Los sistemas heterogéneos y las soluciones son de composición variable.  g)  Las sustancias puras son de composición variable.        9.  Indicaa) sistemas homogéneos  líquidos. formados por:    Dos componentes  



b)  c)  d) 



Tres componentes gaseosos.  Un componente sólido.  Dos componentes sólidos. 



10.  Se somete a destilación un sistema homogéneo líquido “A” y se recogen varias muestras del producto. 



Como se denomina el sistema si:  a)  Las propiedades intensivas del sistema inicial y las muestras son iguales.  b)  Las propiedades de la muestra principal y de los productos son diferentes.                11.  Dadasa) las afirmaciones, selecciona la incorrecta:   siguientes El gas nitrógeno  es una sustancia  pura  simple. 



b)  c) 



En una mezcla hay diferentes clases de sustancias.  Una solución puede estar compuesta por un solo componente en dos estados de agregación  diferentes.  d)  Un sistema heterogéneo puede contener más componentes que fases.  e)  Todas las sustancias puras compuestas están formadas por más de un elemento.  12.  En relación a un sistema material que presenta a simple vista una sola fase, es correcto decir que:  a)  b) 



Puede corresponder a una dispersión coloidal.  Debe estar constituido por una sola sustancia. 



c) d)  e) 



            Puede dos  de o más fases visto químico. al microscopio. Puede presentar contener más  un elemento   a, c y d son correctas. 



 



13.  Dado los siguientes sistemas materiales: 



I)  Oxigeno molecular  II)  Un trozo de hielo  III)  Un trozo de hielo suspendido en agua  IV)  Cloruro de sodio disuelto en agua  Indica las definiciones que correspondan a cada uno de ellos:  a)  Sistema homogéneo fraccionable.              b) Sistema presenta no variaciones de las propiedades intensivas en algún punto de su masa.  c)  Sistema que homogéneo  fraccionable.   d)  Sustancia que no puede descomponerse por ningún método conocido.  14.  Dadas las siguientes afirmaciones indica cual es verdadera y cual es falsa:  a)  b)  c)  d) 



Existen sistemas heterogéneos formados por un solo componente.  El  sistema  formado  por  agua  y  sal  en  concentración  menor  que  la  de  saturación  es  un  sistema homogéneo.  Un sistema heterogéneo puede estar formado por una sola fase.  Para  diferenciar  un  sistema  homogéneo  de  uno  heterogéneo,  se  utiliza  como  criterio  la  observación macroscópica. 
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15.  Relaciona los elementos de las tres columnas y marca la opción donde están correctamente 



relacionadas: 



3. 



Agua potable  Agua pura  Aire filtrado 



I: sustancia pura  II: solución  III: suspensión 



4. 



Oxígeno molecular 



IV: mezcla 



1.  2. 



a) 2‐II‐A 



b) 4‐II‐B  c) 3‐I‐B 



d) 1‐II‐A 



A: homogéneo  B: heterogéneo 



e) 3‐III‐B 



16.  Cuando una sustancia pasa de estado líquido a estado sólido ¿Qué sucede?  a)  b)  c)  d) 



aumentan las fuerzas de atracción entre sus moléculas  aumenta la velocidad media de las moléculas  aumenta la separación media entre las moléculas  ninguna de las opciones anteriores es correcta. 



17.  Un sistema formado por vapor de agua, dos litros de agua líquida y ocho gramos de carbón en polvo está  a) b) c) d)



  constituido por:  3 fases y 2 componente



2 fases y 2 componentes 3 fases y 3 componentes 1 fase y 2 componentes
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PARTE B MODELOS ATOMICOS



 



Historia de la teoría atómica 



Científico 



Leucipo Siglo V a.C



Descubrimientos experimentales



Modelo atómico 



El concepto de átomo, propuesto por los filósofos griegos, no se generó por medio de la experimentación sino como una necesidad filosófica que explicara la realidad.



La materia no podía dividirse indefinidamente, por lo que debía existir una unidad o bloque indivisible e indestructible que al combinarse de diferentes formas creara todos los cuerpos macroscópicos que nos rodean.



Demócrito



Estudió el papel del aire en las reacciones de combustión y el intercambio de los gases durante el proceso de respiración.



1773



Postuló su enunciado: "La materia no  se crea ni se destruye, simplemente se  transforma." ; demostrado más tarde por los experimentos del químico inglés John Dalton



Antoine – Laurent Lavoisier   Durante el siglo XVIII y principios del XIX algunos científicos habían investigado distintos aspectos de las reacciones químicas. Midiendo la masa de los reactivos y productos de una reacción obtuvieron las llamadas leyes clásicas de la Química.



1804 



Las sustancias están compuestas por minúscul as partículas esféricas, indivisibles e inmutables, iguales entre sí en cada elemento químico, pero diferente de un elemento a otro.  



John Dalton  
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Realizó por primera vez un  experimento utilizando un tubo de descarga que contenía hidrógeno. Observó la formación de rayos que denominó rayos canales. 



1886



El análisis de dichos rayos permitió deducir que estaban constituidos por partículas con carga eléctrica positiva, a las que llamó protones.



Goldstein



1897 



Junto con MiIlikan (1909), demostró que dentro de los átomos hay unas partículas diminutas, con carga eléctrica negativa, a las que se llamó electrones . 



De este descubrimiento dedujo que el átomo debía de ser una esfera de materia cargada positivamente, en cuyo interior estaban incrustados los electrones.  (Modelo atómico  de Thomson ) 



Demostró que los átomos no eran macizos, como se creía, sino que están vacíos en su mayor parte y en su centro hay un diminuto núcleo. 



Dedujo que el átomo debía estar formado por una corteza  con los electrones girando alrededor de un núcleo central cargado positivamente.   (Modelo atómico de  Rutherford .) 



J.J. Thomson



1911 



E. Rutherford



Espectros atómicos discontinuos Propuso un nuevo modelo atómico, originados por la radiación emitida según el cual los electrones giran por los átomos excitados de los alrededor del núcleo en unos niveles bien definidos.   elementos en estado gaseoso.  (Modelo atómico  de Bohr .) 



1913 



Niels Bohr



   



Modelo atómico de Thomson 



Thomson expuso lo que se considera el primer modelo atómico.      El átomo es una esfera sólida cargada uniformemente de electricidad positiva, dentro    la  cual  están  incrustados  los  electrones  negativos.  El  átomo  es  eléctricamente  de neutro  porque  las  cargas  negativas  de  los  electrones  equivalen  a  las  positivas  de  la  esfera.  El modelo de Thomson es estático porque en él no había ninguna partícula en  movimiento. 



Experiencia de Rutherford: Dispersión de  partículas α  



Alrededor del año 1910 H. Geiger y E. Mardsen, por indicación de Rutherford, llevaron a cabo un interesante  experimento.  Bombardearon  una  lámina  muy  delgada  de  oro  con  partículas  α  (partículas  cargadas  positivamente provenientes de un material radiactivo). La mayoría de las partículas α atravesaban la delgada  lámina  de oro  sin  desviarse,  pero  algunas  eran  desviadas  de  su  trayectoria  recta.  Aquellas que se desviaban,  lo hacían en ángulos aun muy grandes y algunas de ellas incluso eran rechazadas hacia su punto de origen. 
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¿Podríamos explicar estos hechos mediante el modelo atómico de Thomson? 



 



Los resultados obtenidos de esta experiencia y su interpretación fueron los siguientes:  1)  La mayoría de las  partículas α  atravesaron la lámina sin sufrir  desviación alguna. 



Esto  permitió  deducir  que  los  átomos  tienen  granes  espacios  vacíos,  por  lo  cual  las  partículas  alfa  no  encuentran ningún obstáculo en su trayectoria.  2)   Algunas  partículas α sufrieron  pequeñas desviaciones, de menos de 90º.  Estas desviaciones hicieron suponer que en el átomo hay una pequeña zona con  carga eléctrica positiva  que repele a las partículas alfa también positivas.  3)  Muy  escasas  partículas alfa rebotaron sobre la lámina de oro. 



Este hecho llevo a Rutherford a sugerir que la masa del átomo esta concentrada en el centro del mismo.  Así,  surgió  la  idea  de  que  el  átomo  cuenta  con  un  núcleo  central,  donde  están  agrupadas  las  cargas  positivas y la mayor parte de la masa.  La  experiencia  de  Rutherford  hizo  descartar  el  modelo  de  Thomson  y  permitió  deducir  como  están  distribuidas las cargas eléctricas y la masa del átomo.   



Modelo atómico de Rutherford 



  El  átomo  está  formado  por  un  núcleo  central,  con  carga  eléctrica  positiva,  rodeado  por  electrones  negativos.  •  El  núcleo  es  muy  pequeño  con  relación  al  diámetro  total  del  átomo,  pero  contiene  la  mayor  parte  de  la  masa atómica. Esto indica que el átomo tiene grandes espacios vacíos, sin partículas materiales.  Los  electrones  giran  alrededor  del  núcleo  sin  chocar  con  él,  a  distancias  variables  pero  sin  exceder  un  •  cierto diámetro.  El número  de  electrones es  el  suficiente  para compensar  la  carga positiva del  núcleo,  de  manera tal  que  •  •



          en conjunto, resulta neutro. Losátomo,  electrones  tienen una  masa  despreciable con relación a la masa total del átomo.    el



•



Este modelo se suele comparar con el sistema solar, de modo que el núcleo representa al Sol y los electrones  a los planetas.  ¿Cuáles son los problemas que presenta el modelo Rutherford?  La deducción  de que el átomo posee un núcleo positivo y que a su alrededor están  los  electrones,  plantea  un  problema:  si  los  electrones  estuvieran  en  reposo,  serian  atraídos  por  el  núcleo  por  tener  cargas  opuestas  y  caerían  en  él.  Por  esto,  Rutherford  supuso  que  los  electrones  giraban  alrededor  del  núcleo  para  contrarrestar  la  atracción  nuclear.  Esta  suposición  presenta  una  nueva  dificultad:  toda  carga  eléctrica  en  movimiento  irradia  energía  en  forma  de  ondas  electromagnéticas.  Esta  pérdida  de  energía  produciría  una  reducción  en  la  velocidad  del  electrón,  lo  cual  le  restaría  capacidad  para  resistir  a  la  atracción  del  núcleo. De esta forma el electrón se acercaría al núcleo hasta caer en él, al cabo de  cierto tiempo.  http://slidepdf.com/reader/full/guia-de-revision-quimica-2011
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  Espectros atómicos 



•



En  el  siglo  XVII,  Isaac  Newton  demostró  que  la  luz  blanca  visible  procedente  del  sol  puede  descomponerse  en  sus  diferentes  colores  mediante  un  prisma.  El  espectro  que  se  obtiene  es  continuo;  contiene  todas  las  longitudes  de  onda  desde  el  rojo  al  violeta,  es  decir,  entre  unos  400  y  700  nm  (1  nm ‐ nanómetro‐ = 10‐9 m).  En  cambio  la  luz  emitida  por  un  gas  incandescente  no  es  blanca  sino  coloreada  y  el  espectro  que  se  obtiene  al  hacerla  pasar  a  través de  un  prisma  es  bastante  diferente.  Es  un  espectro  discontinuo  que  consta  de  líneas  o  rayas  emitidas  a  longitudes  de  onda  específicas.  Cada  elemento  (es  decir  cada  tipo  de  átomos)  posee un espectro característico que puede utilizarse para identificarlo. Por ejemplo, en el del sodio, hay dos  líneas intensas en la región amarilla a 589 nm y 589,6 nm.  Uno  de  los  espectros  atómicos  más  sencillos,  y  que  más  importancia  tuvo  desde  un  punto  de  vista  teórico,  es  el  del  hidrógeno.  Cuando  los  átomos  de  gas  hidrógeno  absorben  energía  por  medio  de  una  descarga de alto voltaje, emiten radiaciones que dan lugar a 5 líneas en la región visible del espectro: 



El  modelo  atómico  de  Rutherford  no  podía  explicar  estas  emisiones  discretas  de  radiación  por  los  átomos.  Además,  como  se  mencionó  anteriormente,  presentaba  el  inconveniente  de  ser  inestable:  Según  la  física  clásica  una  carga  en  movimiento  emite  continuamente  energía  por  lo  que  los  electrones  radiarían  energía continuamente hasta "caer" en el núcleo, con lo que el átomo se destruiría. 



Interpretación  de los niveles espectroscópicos: Modelo atómico de Bohr  En  1913  el  físico  danés  Niels  Bohr  propuso  un  modelo  atómico  que  pudiera  explicar  los  espectros  discontinuos de algunos elementos, basándose en la teoría cuántica. Esta teoría fue dada a conocer por Max  Planck  en  1900,  y  sostiene  que  la  energía  se  transmite  en  forma  discontinua,  en  unidades  discretas  o  “paquetes” llamados “cuantos de energía”.  El  modelo  de  Bohr  interpreta  el  modelo  discontinuo  del  hidrógeno.  En  él  se  admite  que  los  electrones  pueden  girar  alrededor  del  núcleo  sin  modificar  su  energía,  la  cual  se  absorbe  o  emite  por  medio  de  “cuantos”.    Los electrones no poseen cualquier cantidad de energía  sino valores determinados (cuantos). 



•



  Los  electrones  sólo  pueden  girar  alrededor  del  núcleo  en  determinadas  orbitas  circulares,  denominadas  niveles o estados de energía 



•



  Mientras  los  electrones  se  encuentran  en  dichos  niveles  no  emiten  energía,  por  lo  cual  se  denominan  niveles o estados estacionarios. 



•



  Cuando el electrón gira en la orbita más próxima al núcleo se encuentra en su estado más estable. 



•



  Cuando  un  electrón  salta  de  un  nivel  a  otro  inferior  pierde  un  cuanto  de  energía,  emitiendo  una  radiación luminosa característica. Por el contrario, cuando salta a un nivel superior absorbe un cuanto de  energía que recibe del exterior (calor, luz, electricidad). 



•
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  Los electrones sólo pueden variar de energía pasando de un nivel a otro en forma brusca e instantánea y  no por una transición gradual, porque ello se debe a la emisión o absorción de un cuanto de energía 



•



  Los  niveles  de  energía  se  identifican  con  números  naturales,  denominados  números  cuánticos  principales  (n).  Al  nivel  de  menor  energía  (el  más  próximo  al  núcleo)  se  le  asigna  el  número  de  1, 



•



siguiendo con el 2 para el siguiente y así  sucesivamente hasta el 7.    El  número  de  electrones  para  cada  capa  no  puede  ser  superior  a  2  x  n2.  Así   para  el  primer  nivel  resulta  como máximo 2 electrones, para el segundo nivel, 8 electrones, etc. 



•



  La  diferencia  de  energía  entre  los  niveles  va  siendo  cada  vez  menor  a  medida  que  se  aleja  del  núcleo.  Por, lo tanto los niveles están más próximos entre sí  a medida que  aumenta el valor de n. 



•



 



El descubrimiento del neutrón 



En  1920,  Rutherford  supuso  que  en  el  núcleo  atómico,  además  de  protones,  existía  otra  partícula  sin  carga  eléctrica  que  por  esta  causa  era  difícil de descubrir.  Esto  fue  confirmando  por  James  Chadwick,  en  1932,  al  comprobar  la  existencia  de  la  partícula  eléctricamente  neutra  y  con  una  masa  aproximadamente igual a la del protón, que fue denominada neutrón. 



 



Modelo atómico moderno 



Actualmente,  para  explicar  el  comportamiento  de  los  electrones  de  los  átomos,  se  utiliza  la  mecánica  ondulatoria.  En  1924,  De Broglie  sostuvo  que  las  partículas  muy  pequeñas,  que  se  desplazan  a  alta  velocidad  tienen  la  propiedad  de  comportarse  en  ocasiones  como  corpúsculos  materiales  y  en  ocasiones  como  ondas.  Este  comportamiento se conoce como dualidad onda  – partícula. 
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Principio de incertidumbre de Heisenberg  Para  localizarse  un  electrón  debe  utilizarse  luz  de  longitud  de  onda  similar  a  la  longitud  de  onda  asociada  al  electrón,  lo  que  producirá  una  perturbación  que  modificará  el  momento  del  electrón  en  una  cantidad  desconocida. La  imposibilidad de  determinar  simultáneamente la posición y el  momento de una  partícula  se  conoce como principio de incertidumbre.                        Entonces, como de resulta imposible determinar trayectoria del  electrón del .átomo, es mejor  buscar  la  probabilidad     que el   electrón se  encuentrela en  una determinada   zonadentro  de átomo Para  tener  una  imagen  física  del  movimiento  electrónico  suele  representarse  una  región  del  espacio  cuya  superficie  externa  presenta  un  valor  de  probabilidad  constante.  En  el  volumen  determinado  por  esta  superficie, la probabilidad de encontrar al electrón en movimiento es del 99%. 



Es conveniente aclarar que en la actualidad se habla del electrón, no tanto como partícula sino como una  nube de carga negativa que ocupa un espacio alrededor del núcleo.  A  partir  de  esta  interpretación  se  estableció  el  concepto  de  orbital  atómico  como  la  zona  alrededor  del  núcleo donde existe la mayor probabilidad de encontrar al electrón.  “Un orbital  atómico es el  espacio alrededor  del  núcleo en el  que hay  mayor   probabilidad  de encontrar   al  electrón.”  



Es decir, se sabe que hay una alta probabilidad de encontrar al electrón dentro del orbital, aunque no se  conoce su exacta localización.  El calculo para determinar la probabilidad de establecer la posición del electrón es un problema matemático  muy  complejo,  que  se  resuelve  aplicando  los  principios  de  la  mecánica  ondulatoria  y  en  vista  de  lo  propuesto  por  De  Broglie  y  Heisenberg,  Schrödinger  formuló  una  ecuación  denominada  “ecuación de onda  de Schrödinger” para describir matemáticamente la ecuación de onda del electrón.                            Para describir aproximadamente hay que tener en cuenta cuatro datos: los cuatro números cuánticos, que  se describen a continuación.   



El  número  cuántico  principal   “n”,  describe  el  nivel  de  energía  principal  que  el  electrón  ocupa.  Los  distintos  niveles  se  indican  con  números  enteros:  1,2,3,4,5...El  valor  n  =  1  representa  al  nivel  de  menor  energía  y  es  el  que  más  cerca  del  núcleo  se  encuentra.  En  el  pasado,  estos  niveles  de  energía  se  consideraban  como  “capas  electrónicas”  y  se  designaban  como  capa  K,  L,  M,  N,  O,  P,  Q.  La  correspondencia entre ambas notaciones es: 



“n”  1, 2,  3,  4,  5,  6,  7  Capa  K, L, M, N, O, P, Q  



Los  niveles  de  energía  sucesivos  se  encuentran  a  distancias  cada  vez  mayores  del  núcleo,  por  ejemplo  la  capa  L  o  nivel  n:2  tiene  un  radio  mayor que la capa K o nivel n:1. 



2 



“La cantidad  de electrones que  puede alojar  cada nivel  de energía se calcula como 2n ”  



Donde  n es el número cuántico principal de la capa correspondiente.  Para n =1 



2.12 = 2 electrones 



Para n =2 



2.22 = 8 electrones 



Para n =3 



2.32 = 18 electrones 
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Cada nivel principal  está formado por  uno  o varios subniveles, cada uno  de los  cuales está indicado por  el  número  cuántico  secundario  “l” .  Para  nombrar  cada  uno  de  los  subniveles  se  utilizan  tanto  números  como letras:  “l”: 0,  1,  2,  3  subnivel: s,  p,  d,  f    



 



 



 



 



 



   



     



 



 



El  número de subniveles en cualquier  nivel  es igual  a su número cuántico  principal  



 



“n”  



“l”  



nombre del  subnivel  



1 



0  



1s 



2 



0, 1 



2s 2p 



3 



0, 1, 2 



3s 3p 3d  



4 



0, 1, 2, 3 



4s 4p 4d  4f  



El  número  cuántico  “l”  indica  también  la  forma  del  orbital  que  ocupa  el  electrón.  Así   todos  los  orbitales  “s”  son esféricos, todos los orbitales “p” son bilobulados. Las formas de los orbitales “d” y “f” escapan al alcance  de este curso.   



Para todos los subniveles “s” hay un solo orbital cuya forma es esférica. 



 



Para todos los subniveles “p” hay tres orbitales bilobulados orientados en los tres ejes del  espacio (px, py, pz). 



•



•
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Para todos los subniveles “d” hay cinco orbitales. 



 



Para todos los subniveles “f”  hay siete orbitales. 



•



•



 



En  cada  uno  de  los subniveles  existe  una  determinada  cantidad  de  orbitales,  cuya  orientación  espacial  se indica a través del número cuántico magnético “m” .  El número cuántico magnético adopta valores de ±1. 



 



“Finalmente, en cada orbital   pueden alojarse como máximo dos electrones”     



 



El  número  cuántico de  giro  o  spin  “s”   indica  el  sentido  de  rotación  del  electrón  sobre  su  mismo  eje.  Puede tener valores de ±1/2.  Dos  electrones  que  giran  en  el  mismo  sentido,  generan  campos  magnéticos  del  mismo  signo,  por  lo  tanto  se repelen, es decir: 



 



Para que dos electrones se encuentren en el  mismo orbital  deben tener  spines opuestos 



Resumiendo:  A cada electrón del átomo se le puede adjudicar cuatro números cuánticos:  n, l, m y s. Tres de ellos (n, l y m) definen el orbital en el que se encuentra y  el cuarto (s), indica el sentido de giro del electrón.    Sin embargo, hay una limitación con respecto a los valores   que se pueden asignar a estos números cuánticos.  Esto  se manifiesta en el “Principio de exclusión de Pauli” , que establece que: 



“En un átomo no pueden existir dos electrones con los cuatro números cuánticos iguales”. 



En  el  siguiente  cuadro  se  resume  lo  mencionado  en  relación  con  la  distribución  electrónica  y  el número  máximo de electrones posibles por nivel y subnivel.   
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‐



‐



Valores de  l  



Subnivel  



Nº  de  orbitales 



Nº  de e   por   subnivel  



Nº  de e   por   nivel  



n = 1 



0 



s 



uno 



2 



2 



n = 2 



0  1 



s  p 



uno  tres 



2  6 



8 



n = 3 



0  1  2 



s  p  d 



uno  tres  cinco 



2  6  10 



18 



n = 4



0  1  2  3 



s  p  d  f  



uno  tres  cinco  siete 



2  6  10  14 



Nivel   Principal  



 



32



 



  los elementos  Configuración electrónica de Los  electrones  de un  átomo  no  se  distribuyen  al  azar  alrededor  del  núcleo.  El  llenado  de  los  orbitales  e  cumple  a  partir  de  los  niveles  y  subniveles  en  orden  de  energías  crecientes,  de  acuerdo  a  diversas  reglas  precisas:  



          Los van ocupando los niveles de menor a mayor valor energético, es decir, siempre que les  sea electrones posible, estarán  en   el nivel y en el subnivel más cercano al núcleo.    Principio de exclusión de   Pauli.    Regla  de  Hund:  cuando  un  subnivel  tiene  varios  orbitales  (p,  d,  f),  los  electrones  no  se  aparean  hasta  que por lo menos no haya uno en cada uno de ellos. 



 



Un método que se emplea muy a menudo, consiste en simbolizar cada orbital con un recuadro  (casilla  cuántica)  y  cada  electrón  con  una  flecha  (  ).  Los  electrones  con  spines  opuestos  se  representan  con  flechas de sentido contrario.  La  configuración  electrónica  de  cada  elemento  se  representa  abreviadamente  indicando  los  subniveles  ocupados por sus electrones y como supraíndice se coloca el número de electrones en cada nivel.  electrones



1 s 



1 



nivel 



Ejemplo:  Hidrogeno:  1s1  Helio:  1s2      



2 1 Litio:  1s 2 2s 2 6 2  Nitrógeno:  1s  2s   2p   3s Magnesio:  1s2 2s2 2p6 3s2  3p6 



subnivel



Los exponentes  señalan el número de electrones  en  el  subnivel.                      La suma  de electrones . todos los exponentes indica la cantidad total de
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A  medida  que  n  aumenta,  los  espacios  entre  los  niveles sucesivos  se  hacen  más  pequeños.  Como  consecuencia  se  comienza  a  observar  un  traslape  entre  los  subniveles.  Debemos  señalar  que  el  subnivel  4s      de  energía menor  que   corresponde  a  un  estado el  3d;  lo  mismo  sucede  con  el  5s  con  respecto  al  4d.  Como  los  orbitales  se  llenan  de  acuerdo  con  estados  de  energía  creciente,  estas  alteraciones  deben  ser  tenidas  en  cuenta para escribir correctamente la configuración electrónica.   



Si tomamos como ejemplo el átomo de boro B 510 1s2



 



2s2



su configuración electrónica es:



2p1



Diagrama de niveles de energía 



Orden de distribución de los electrones  en un átomo



Qué información obtenemos con esta notación Por lo tanto la configuración electrónica del potasio es 1s12s22p6 3s2 3p6 4s1 en lugar de 1s12s22p6 3s2 3p6 3d1.   



 



 



  Número atómico – Número  másico 



•



Para que el átomo sea eléctricamente neutro, el número de protones y de electrones, tienen que ser iguales.   



Número  atómico  (Z):  es  el  número  de  protones  del  átomo.  Este  número  coincide  con  el  número  de 



electrones del átomo neutro.  nº atómico (Z) = nº de protones   



Como el núcleo no está formado solo por protones sino también por neutrones, podemos definir:  Número másico (A): es la suma del número de protones y de neutrones del núcleo.  nº másico (A) = nº atómico (Z) + nº de neutrones  (N)      como  subíndice y  supraíndice  respectivamente  a  la  izquierda  del  símbolo  Estos  dos  números  se  indican   químico del elemento. 
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Isótopos:  son  átomos  de  un  mismo  elemento  que  presentan  el  mismo número  atómico  pero  distinto  número másico; por lo tanto, se diferencian en el número de neutrones. 



Iones:  Cuando  una  átomo  se  combina  con  otros  puede,  en  ciertas  circunstancias,  ganar  o  peder  uno  o  más  electrones  frente  a  los  otros  átomos,  con  lo  cual  deja  de  ser  eléctricamente neutro  y  se  convierte  en  una  partícula cargada, denominada ion. 



  Formación de  un catión  Tomamos  como  ejemplo  un  átomo  de  litio  neutro,  el  cual  posee  3  electrones  y  3  protones.  Cuando  este  átomo  cede  un  electrón  sigue  teniendo  3  protones,  es  decir,  sigue  perteneciendo  al  elemento  litio,  pero  ahora  posee  2  electrones,  debido  a  ello  adquiere  una  carga     1+  y  se  convierte en  un  ion  positivo  o  catión.  Tanto el átomo de Li como el ion Li+ se representan a continuación    de manara simplificada y esquemática.  El símbolo que representa al ion formado es el mismo del elemento correspondiente y se agrega, en la  parte  superior  derecha,  un  signo  +,  2+  o  3+  según  se  trate  de  catión  con  una,  dos  o  tres  cargas  positivas,  respectivamente.  •



e



 



 Li



Li + 



Algunos  cationes  de  otros  elementos  pueden  presentarse  con  cargas  mayores  a  1+,  por  ejemplo:  Ca+2,  Al+3,  donde se indican que poseen  dos o tres electrones menos  que el correspondiente átomo neutro.   
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  Formación de un anión  Cuando  un  átomo  neutro,  por  ejemplo  el  fluor,  (9  protones,  9  electrones),  recibe  un  electrón,  queda  con    9 protones y 10 electrones; adquiere por lo tanto una carga 1‐ y se convierte en un ion negativo o anión.  La formula del anión se escribe de forma similar a la del catión, pero indicando las cargas negativas. Tanto el  átomo de F, como el anión F‐ se representan a continuación de manera simplificada y esquemática.  •



 



e‐



F 



‐



F Los  aniones  de  ciertos elementos  pueden presentarse con cargas  mayores a  1‐, por ejemplo  O2‐ y N3‐,  donde  se indica que poseen dos o tres electrones de más respecto del correspondiente átomo neutro.  Es  conveniente  aclarar  que  no  solo  existen  iones  monoatómicos  sino  que  también  existen  iones  positivos  e  iones  negativos  constituidos  por  más  de  un  átomo,  denominados  poliatómicos  (poli  =  muchos).  Entre  ellos  están por ejemplo, el catión  amonio de formula NH4+ y el anión carbonato, de formula CO32‐
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EJERCICIOS DE APLICACIÓN 



1.  En cuanto a la experiencia de Rutherford:  a )   ¿Que  hubiera  significado  el  hecho  de  que  la  mayoría  de  las  partículas  alfa  no  hubiesen  atravesado  la  lámina de oro?..........................................................................................................................................   b )   ¿Por qué se supone que el núcleo es pequeño y con carga positiva?......................................................  ................................................................................................................................................................... ..................................................................................................................................................................   2.  En cuanto al modelo  de Rutherford:  a )   ¿Cuales son las diferencias fundamentales que presenta con relación al modelo de  Thomson?................................................................................................................................................. b ) 



  .................................................................................................................................................................. ¿Qué inconveniente presenta respecto a los electrones?.......................................................................  …………………………………………………………………………………………………………………………………………………………… 



3.  Complete la siguiente tabla, teniendo en cuenta que si un átomo exhibe cargas positivas (Catión) se debe  a que ha perdido electrones y si exhibe cargas negativas es porque ha ganado electrones (Anión):  Elemento 



Z 



N 



Li  Ca 



3  20 



4 



Pb 



F He+ U  ‐



Ag 



12  207  18  6  19  4  238  235 



 



92  92  20  47 



Nº de electrones 



Tipo de partícula  (Átomo  – Anión  – Catión) 



40 



6  17  4  9 



A 



82  18  2 



18  61 



+2



Fe Mg+2 Br‐ Cl 



26     



30  12  45  18 



24  80 



10  17 



4.  ¿Cuáles son las principales características de los:  a)  electrones?:...............................................................................................................................................   ..................................................................................................................................................................   b)  protones?:................................................................................................................................................. ..................................................................................................................................................................  
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5.  Observa el siguiente cuadro y responde: JUSTIFICAR  a)  A y B ¿son isótopos entre sí?  b)  Ay D ¿son isótopos entre sí?  c)  ¿Cuál es el numero másico de A y B?  d)  ¿Cuál es el número atómico de C y D?  Átomo A  Átomo B 



Átomo C 



Átomo D 



Número de protones 



10 



11 



11 



10 



Número de neutrones 



11 



10 



11 



10 



Número de electrones 



10 



11 



11 



10 



............................................................................................................................................................................... ............................................................................................................................................................................... ............................................................................................................................................................................... ............................................................................................................................................................................... ............................................................................................................................................................................... ...............................................................................................................................................................................   6.  Indicar la afirmación correcta:  a)  Todos los electrones de un átomo poseen igual energía.  b)  Todos los electrones de un átomo tienen igual spin.  c)  El número de protones y de neutrones de un átomo determina su peso atómico.  d)  En todos los átomos el número de protones es igual al de neutrones.  e)  El número de neutrones de un átomo siempre corresponde a su número atómico.  7.  De acuerdo al modelo de Bohr, indique la afirmación correcta:  a)  El nivel fundamental es el de mayor energía  b)  Cuando el electrón se mueve en una órbita, emite energía.  c)  Para pasar del nivel n = 1 al n = 2, la energía debe duplicarse.  d)  Para pasar de n = 3 a n = 2, la energía aumenta.  e)  Existe una serie de niveles de energía permitidos y orbitas circulares.  8.  Señale la afirmación correcta:  a)  La masa de un neutrón es de 1840 veces menor que la del electrón.  b)  Los neutrones se desvían al ser sometidos a un campo eléctrico.  c)  Todos los átomos de un mismo elemento tienen igual número de protones y de electrones.  d)  Los neutrones tienen carga igual a la de los protones.  e)  Todas son correctas.  9.  El spin nos indica:  a)  Orientación espacial del orbital.  b)  Movimientos rotativos del electrón alrededor del núcleo.  c)  La forma del orbital en el que se aloja el electrón.  d)  El movimiento rotatorio del electrón sobre si mismo.  e)  El subnivel energético a que pertenece el electrón.  10.  De los postulados enunciados por Bohr, sigue considerándose correcto que:  a)  Existen niveles de energía cuantizados en el átomo y que los saltos de energía se pueden efectuar  solo entre dos de éstos niveles.  b)  El electrón se puede mover en ciertas órbitas en las que su energía está cuantizada.  c)  El electrón se encuentra a una distancia fija del núcleo atómico. 
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d)  El electrón irradia energía luminosa siempre que se mueve.  11.  Indique la opción incorrecta:  a)  Electrones con giros opuestos se consideran apareados.  b)  Los orbitales 2px y 2py tienen la misma energía.  c)  El tercer nivel energético puede alojar 18 electrones.  d)  El orbital 4s tiene menos energía que los orbitales 3d.    e) El spin de un electrón está asociado a la velocidad de giro del mismo. 



12.  Señale la opción correcta:  a)  Según el principio de incertidumbre, no es posible conocer simultáneamente la velocidad y la  posición del electrón.  b)  Se conocen como niveles excitados, aquellos en los que existen 8 electrones.  c)  El nivel relajado o fundamental es el de mayor energía.  d)  Orbita es la zona donde se encuentra un electrón.  e)  Ninguna es correcta.  13.  El número cuántico n indica:    a) El subnivel donde se encuentra el electrón.  b)  Su movimiento de traslación.  c)  El nivel de energía.  d)  La forma del orbital.  e)  Ninguna es correcta.  14.  El número máximo de electrones que puede encontrarse en los subniveles s, p, d y f  es respectivamente:  a)  1‐3‐5‐7  b)  2‐4‐8‐10  c)  2‐4‐8‐12  d)  2‐5‐7‐9    e) 2‐6‐10‐14  15.  La cantidad de orbitales correspondientes a n=3 es:  a)  4  b)  16  c)  18  d)  32  e)  9  16.  Un electrón salta del nivel 5 al nivel 2:  a)  Indica si emitirá o absorberá energía.  b)  Si se repite este salto del nivel 6 al nivel 3, el intercambio de energía será el mismo? 



17.  Un  átomo  neutro  de  A:  22,  tiene  10  electrones.  Por  lo  tanto,  el  número  de  neutrones,  protones  y  electrones será:  a)  22‐22‐22  b)  12‐10‐10  c)  10‐22‐12  d)  22‐12‐10  e)  12‐22‐10  18.  Indica la opción correcta:  a)  Si un átomo tiene Z = 8, la suma de protones más electrones es 15.  b)  Un átomo con A = 15 y Z = 6, tiene 9 protones y 6 neutrones.  c)  Un átomo con 12 neutrones y 5 electrones tiene Z = 7 y A = 15.  d)  En el nivel energético n = 3, se pueden alojar 9 electrones. 
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e)  Ninguna es correcta.  19.  Convertir en verdaderas las afirmaciones que consideres falsas:  a)  El átomo de K (Z = 19) tiene 10 orbitales completos.  b)  El átomo de Na (Z = 11) posee 3 subniveles s.  c)  Dos electrones con el mismo n, el mismo l, el mismo s, pero distinto m, son isoenergéticos.  d)  Una configuración electrónica con n = 2, completo, pertenece a un átomo de Z = 10.    e) Electrones con spines apareados tienen el mismo sentido de rotación. 



20.  Para el Cl (cloro), cuyo número másico es 35 y número atómico es 17, la cantidad de electrones en orden  creciente de energía es:  a )   2‐2‐8‐5  b )   2‐8‐5‐2  c )   2‐6‐2‐7  d )   2‐2‐6‐2‐5  e )   2‐8‐7 
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PARTE C: TABLA PERIODICA 



A  mediados  del  siglo  XIX  las  propiedades  físicas  y  químicas  de  los  elementos  conocidos  hasta  entonces,  constituían  un  cúmulo  de  datos  sin  mayor  correlación  entre  si.  A  pesar  de  que  fueron  muchos  los  intentos  realizados  a  fin  de  clasificar  los  elementos  de  acuerdo  con  dichas  propiedades,  los  resultados  fueron  desalentadores.  Recién  en  1869  se  logró  una  clasificación  exitosa,  gracias  a  la  labor  de  dos  investigadores,  quienes,  trabajando  independientemente,  llegaron  a  resultados análogos. Ellos fueron Mendeleiev en Rusia y  Meyer  en  Alemania.  La  tabla  de  clasificación  de  los  elementos  elaborada  por  el  primero  es  muy  similar  a  la  utilizada  actualmente.  Los  elementos,  fueron  ordenados de acuerdo a sus pesos atómicos crecientes. Formaban un listado en el cual aparecían, con cierta  regularidad,  elementos  con  propiedades  físicas  y  químicas  semejantes  (períodos).  Si  estos  PERIODOS  son  ubicados  uno  debajo  del  otro,  todos  los  elementos  con  propiedades  similares  quedan  agrupados  en  columnas o FAMILIAS , que se denominan también GRUPOS  Mendeleiev  llegó  a  sacrificar  el  orden  de  acuerdo  al  peso  atómico,  cuando  la  similitud  en  las  propiedades  lo  requería.  Por  ejemplo,  el  271  I  y  el  128Te,  de  acuerdo  a  sus  pesos  atómicos  debían  figurar  en  ese orden. Sin embargo, colocó antes el Te, pues por sus propiedades le correspondía la sexta columna y al I,  por  el  mismo  motivo,  la  séptima.  Con  gran  intuición,  Mendeleiev  fue  encolumnando  los  elementos  con  propiedades  similares  en  un  mismo  grupo,  dejando  lugares  vacíos  en  su  clasificación,  con  la  convicción  de  que esos lugares correspondían a elementos aún no descubiertos.  En  base  a  su  ordenamiento  predijo  las  propiedades  de  los  elementos  faltantes.  Estas  predicciones  fueron  sorprendentemente  correctas.  Cuando  se  descubrieron  esos  elementos,  se  comprobó  que  sus  propiedades  no  diferían  significativamente de  las  que había anticipado,  lo  cual  confirmó la validez y  utilidad  de su clasificación.  El descubrimiento de los gases nobles agregó un nuevo grupo, no previsto por Mendeleiev. Los gases nobles  constituyen el grupo 0, ubicado en el extremo derecho de la Tabla.  Con  posterioridad,  para  facilitar  la  ubicación  de  un  determinado  elemento,  se  le  dio  un  número  de  orden, comenzando por el de menor peso atómico, el hidrógeno, al cual corresponde el número uno. A estos  números se los denominó NÚMEROS ATOMICO que al principio no se les asignó mayor importancia. Cuando  Rutherford  propuso  que  las  cargas  positivas  (protones)  existentes  en  los  átomos  se  encontraban  concentradas en un núcleo pequeño, se comprobó que su masa representaba aproximadamente la mitad del  peso atómico del átomo y que su número era igual al de electrones.  Se  observó  que  el  número  de  cargas  positivas  coincidía  en  la  mayoría  de  los  casos  con  el  número  atómico  asignado en la Tabla Periódica. El ordenamiento de los elementos por sus números atómicos es casi idéntico  al  que  resultaría  de ubicarlos según sus pesos atómicos crecientes, con unas  pocas excepciones (Ar y K,  Co y  Ni, Te y I, Th y Pa, Pu y Am) 
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En 1913 Moseley enunció la ley periódica:  Las propiedades de los elementos  son funciones periódicas de sus números atómicos. 



  Llegamos así   a  la  conclusión  de  aquellos  elementos  que  pertenecen  a  un  mismo  grupo  presentan  propiedades  químicas semejantes porque poseen configuraciones electrónicas externas similares.  La  actual  Tabla  Periódica,  denominada  larga,  posee  18 columnas o grupos  identificados  con  número  romanos y letras A y B.  •  Los elementos que van del grupo IA a VIIA y el grupo 0 se denominan REPRESENTATIVOS.  •  Los elementos de los grupos IB a VIIB y VIII (formado por una tríada) se denominan de TRANSICION.  •  Debajo  de  la  Tabla  existen  dos  filas  de  elementos,  llamados  de  TRANSICION INTERNA ubicados  allí   por  un  problema  de  espacio,  ya  que  la  primera  fila,  del  cerio  (Ce)  al  lutecio  (Lu)  debería  ubicarse  a  continuación  del  lantano  (La)  y  por  ello  se  denominan  LANTANIDOS  o  tierras  raras.  La  segunda  fila,  desde  el  torio  (Th)  hasta  el  laurencio  (Lw)  debería  ir  a  continuación  del  actinio  (Ac)  y  por  ello  se  denominan ACTINIDOS. 



Las  hileras  horizontales  o  períodos  se  enumeran  con  números  arábigos.  El  H  y  el  He  constituyen  el  primer período; desde el litio (Li) al neón (Ne), el segundo y así  sucesivamente.  Existe  una  perfecta  correlación  entre  la  ley  periódica  y  la  estructura  electrónica  de  los  átomos.  Si  tomamos  los  elementos  de  cualquier  grupo  (columnas  verticales),  por  ejemplo  el  IA  o  grupo  de  los  metales  alcalinos, vemos que su estructura electrónica en el último nivel es para:  el Li  = 2s1  el Rb = 5s1  1  el Na = 3s el Cs = 6s1  el K  =  4s1  el Fr = 7s1  En el grupo VII A o de los halógenos, el último nivel es para:  el F  = 2s2 2p5  el I  = 5s2 5p5  2



5 



        el el CI Br == 3s 4s2 3p 4p5 



2



5 



el  At = 6s  6p



Es  decir,  todos  los  elementos  de  un  mismo  grupo  poseen  la  misma  configuración  electrónica  en  su  último  nivel  de  energía.  Podemos  decir  que:  “la cantidad de electrones que posee un átomo en su último  nivel de energía coincide con el grupo que ocupa el elemento correspondiente en la tabla periódica.” (Esto  se cumple muy bien para los elementos representativos).  Todos  los  elementos  pertenecientes  a  un  determinado  período  (filas  horizontales)  poseen  igual  número  de  niveles  de  energía  y  dicho  número  es  igual  al  del  período.  Podemos  decir  que:  “el último nivel  de energía coincide con el período en el que se ubica el elemento en la tabla periódica.”      Por ejemplo: los  elementos  del  primer  período  (H  y  He)  poseen  un  solo  nivel  de  energía;  los  elementos  del   periodo, del Na al Ar, poseen tres niveles de energía.  tercer La tabla periódica posee en total: SIETE PERIODOS. 



La tabla periódica puede ser dividida en bloques de acuerdo a los orbitales que se van llenando (s, p,  d,  f).  Los  elementos  de  los  bloques  s  y  p  son  los  que  llamamos  representativos.  Los  del  bloque  d  son  los  de  transición y los del bloque f  son los de transición interna. 
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PROPIEDADES PERIODICAS



Como  has  observado,  las  configuraciones  electrónicas  de  los  elementos  muestran  una  variación  periódica  al  aumentar  el  número  atómico.  En  consecuencia,  los  elementos  también  presentan  variaciones  periódicas  en  cuanto  a  su  comportamiento  tanto  físico  como  químico.  Recordaremos  algunas  de  esas  propiedades que son de importancia para comprender el comportamiento químico de los elementos. 



ENERGIA DE IONIZACIÓN : Esta  se  refiere  a  la  energía  necesaria  para  “quitar”   un  electrón  de  un  átomo  neutro,  gaseoso  y  en  su  estado  fundamental.  El  átomo  se  convierte  en  un  ion  monopositivo  (es  decir  con  una  sola  carga). 



Na+ (g) 



Na (g) 



+ 



1 e 



EI = 495,4kJ 



En  la  tabla periódica  esta energía aumenta  de  izquierda  (grupo  1)  a derecha  (grupo  17),  y disminuye  de  arriba  hacia  abajo.  Esto  significa  que  es  más  fácil  arrancar  un  electrón  a  un  elemento  del  grupo  1  o  del  2  que a uno del grupo 16 o 17 a fin de convertirlos en iones de carga positiva (o CATIONES). 



AFINIDAD ELECTRONICA :   Es  la  energía  que  se  libera  cuando  un  átomo  neutro,  gaseoso  y  en  su  estado  fundamental,  capta  un  electrón  para  transformarse  en  anión,  o  convertirse  en  un  ion  mononegativo.  Cl (g) 



+ 



1e 



Cl‐(g) 



AE = ‐ 349,8 kJ 



En  la  tabla  periódica  esta  energía  aumenta  también  (en  valor  absoluto)  de  izquierda  a  derecha,  lo  que  es  razonable  pues  si  un  elemento  tiene  energía  de  ionización  grande  (hay  que  agregar  mucha  energía  para convertirlo en catión) es porque tiene gran afinidad electrónica (o sea que libera mucha energía cuando  capta un electrón para transformarse en anión). 



Electronegatividad y clasificación periódica La electronegatividad de los elementos es una propiedad que resulta de la estructura de sus átomos.  Permite explicar  por  qué se forman y cómo se forman las distintas sustancias.  Podemos  decir,  en  forma  elemental,  que  la  electronegatividad  de  un  elemento  es  una  medida  de  la  tendencia que tienen los átomos de dicho elemento  para atraer  electrones.  El siguiente cuadro muestra los valores que presenta esta propiedad para los distintos elementos químicos 
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De acuerdo con los valores que observas en dicho cuadro, los elementos pueden clasificarse en:  I:  Gases  nobles  o  inertes:  son  los  que  ocupan  el  grupo  18  u  VIIIA  de  la  tabla.  Poseen  una estructura  electrónica  estable.  Por  esta  razón  no  tienden  a  atraer  electrones,  por  lo  tanto  en  la  tabla  anterior  no  se  indica el valor de electronegatividad.  La  estructura  electrónica  de  los  gases  nobles  es  estable  pues,  exceptuando  al  helio,  todos  poseen  ocho  electrones  en  su  último  nivel  de  energía.  El  helio  alcanza  esa  estructura  estable  con  sólo  dos  electrones  en      su último nivel.  Decimos  que  son  químicamente  estables  o  inertes  pues  no  se  combinan  fácilmente  con  átomos  de otros elementos; esto es, no ganan ni pierden electrones con facilidad. 



II: Los no metales: llamados  también  elementos electronegativos.  Se  los  denomina  así   porque  sus  átomos  tienden  a  ganar  electrones  al  combinarse  con  otros  elementos.  Los  no  metales  se  encuentran  a  la  derecha  de  la  tabla  y  hacia  arriba,  separados  de  los  metales  por  una  línea  “en  escalera”  que  comienza  con  el  boro  y  termina en el astato. Corresponde incluir entre los no metales al hidrógeno, si bien se encuentra en el grupo  IA por tener un solo electrón.  III: Los metales: también  pueden  llamarse  elementos  electropositivos  (o,  mejor,  poco  electronegativos).  Se  caracterizan porque al  constituir  las diversas sustancias sus átomos tienden a perder electrones.        Los metales tienen,  en  ductilidad general,  propiedades muy  características:  brillo  metálico,  conductividad térmica  y  eléctrica,  maleabilidad,  etc.) 



EJERCICIOS DE APLICACIÓN  1)  Dados los siguientes elementos químicos realiza las actividades que se plantean a continuación:  Li (Z=3);  Sc (Z=21); Pd (Z=46); P (Z=15); Ne (Z=10); Ce (Z=58); Sb (Z=51); F(Z=9); Cs(Z=55) y Ca  (Z=20).  



1:1) escribe la configuración electrónica.  1:2)  indica  si  son  representativos,  de  transición  o  de  transición  interna  (esto  es  lo  mismo  que  decir  si  pertenecen al  bloque s, p, d o f).  2)  Selecciona los elementos representativos del ejercicio anterior y luego:  2:1)  Indica al configuración electrónica correspondiente al último nivel de energía (Configuración electrónica  externa o C.E.E)  2:2)  Sin  mirar  en  la  tabla  periódica  indica  a  qué  grupo  y  periodo  pertenecen.  Ubícalos  en  el  esquema  de  la  tabla que está debajo del ejercicio nº3.  2:3) Clasifícalos en metales, no metales y gases nobles.  2:4)  Usando la  tabla  de valores  de  electronegatividad  indica  cuál  de  todos  los elementos  de  este punto  es  el  más electronegativo y cuál es el más electropositivo. ¿Qué significado tiene esta propiedad? 
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3)  Dando el siguiente  esquema de la Tabla Periódica en forma genérica, en la que las letras no representan  los símbolos de los elementos, encuadre la letra V si la proposición es verdadera y la F si es falsa:  1 



2 



2 



A 



B 



3 



D 



4 



E 



5 



F 



6 



G 



7 



U 



3 



4 



5 



6 



7 



8 



9 



10  11  12  13  14  15  16  17  18 



1  C P  Z 



W



X 



 



 



Y



 



T



J



L



Q 



K 



M 



R 



N 



S 



 



H



I 



a) A y B son elementos no metálicos  b  N y E son elementos representativos  c) Z pertenece al quinto período  d) La electronegatividad de L es menor que la de N  e) C es un elemento del  grupo  13  f) Los elementos A, D, E, F y G pertenecen al primer período  g) Los átomos del elemento L tienen menor afinidad electrónica que los de A. h) El P.I. de F es menor que el de B 



V V V V V V V V



F  ‐ F  ‐ F  ‐ F  ‐ F  ‐ F  ‐ F  ‐ F  ‐



                        4) Utilizando  Siel   son mismo esquema de  tabla anterior  la lea una  de siguientes afirmaciones.   verdaderas   encuadre   laperiódica   letra  V.  Sidel   sonejercicio   falsas  encuadre   F  cada y  coloque en las el  espacio   en  blanco la o las palabras que transformarían en verdadera la proposición falsa modificando solamente el o los  términos subrayados: 



a) Los elementos, L, M y N son gases nobles 



V  – F



‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐



b) La electronegatividad de Z es mayor que la de M 



V  – F



‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐



c) Los electrones del nivel más externo de C son dos 



V  – F



‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐



d) J es un metal 



V  – F



‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐



e) C posee tres electrones en el último nivel ocupado  V  – F g) W no conduce la corriente eléctrica en estado sólido  V  – F h) La electronegatividad de L es mayor que la de K 



V  – F



 j) H e I son no metales 



V  – F



‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐ ‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐ ‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐ ‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐‐



5) Marca con una cruz la respuesta correcta para cada oración            5 En misma la tabla periódica, los   elementos de un mismo período se caracterizan porque poseen:  a):1)  masa  atómica;   la
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b)  un mismo número de niveles;  c)  igual cantidad de isótopos;  d)  el mismo número de electrones.   



5:2)  Los  elementos  de  un  grupo  de  la  tabla  periódica  tienen  propiedades  químicas  y  físicas  similares  ya  que  tienen:  a) b)   c)  d) 



  igua l cantidad de electrones en el último nivel de energía;  el mismo  número de niveles;  la misma cantidad de protones;  la misma masa atómica. 



5:3) Un elemento ubicado en el segundo grupo y tercer período tendrá:  a)  tres electrones finales y don niveles  b)  dos electrones finales y dos niveles  c)  dos electrones finales y tres niveles  d)  tres electrones finales y tres niveles.   2  



 



 



 



 



 



 



 



4



 



        5 Un elemento configuración electrónica a):4)  tercer  grupocuya   y tercer  período de  la tabla;  externa es 3s 3p se ubica en:   el b)  el tercer grupo y sexto período de la tabla;  c)  el cuarto período y decimosexto grupo de la tabla;  d)  el decimosexto grupo y tercer período de la tabla; 



5:5) Los elementos de transición son aquellos cuya configuración electrónica termina en el subnivel:  a)  s  b)  s y p  c)  d  d)  f   5:6) Un elemento ubicado en el grupo I  y en el período 4 tiene una configuración electrónica externa:  a)  4s1  b)  4s2 4p1  c)  4d1  d)  1s4  5:7) En la tabla periódica actual:   



a)  Se muestra claramente la dependencia entre las propiedades químicas y la masa del elemento.  b)  Los elementos de un mismo grupo poseen propiedades físicas y químicas idénticas.        c) tantos  grupos como niveles energéticos se conocen.  d)   Existen Los elementos se encuentran  ordenados por orden creciente de número atómico.  e)  Ninguna es correcta. 



5:8) Los elementos cuyo último electrón ha ingresado en un orbital “d” corresponden a:  a)  Elementos representativos.  b)  Elementos de transición.  c)  Halógenos.  d)  Elementos de transición interna.  e)  Gases nobles. 
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5:9)  El elemento de menor potencial de ionización de los dados a continuación es:  a)  Na  b)  K  c)  S  d)  Be e)  Mg  5:10) Un elemento con Z = 15 pertenece en la tabla periódica a:  a)  Grupo 13, período 3.  b)  Grupo 16, período 3.  c)  Grupo 3, período 5.  d)  Grupo 15, período 3. e)  Ninguna es correcta.  5:11) Si la configuración electrónica de un átomo neutro es 1s2 2s2 2p6 3s2 podemos afirmar que:  a)  Pertenece al período 2 de la tabla.  b)  En su último nivel energético posee un electrón desapareado.        c) un metal alcalino. d)   Es Posee  alta afinidad  electrónica.  e)  Ninguna es correcta. 



5:12) Un elemento “T” tiene sus cuatro últimos electrones en el subnivel 5p; podemos afirmar entonces:  a)  Pertenece al período 4.  b)  Pertenece al período 5, grupo 14.  c)  Pertenece al período 5, grupo 16.  d)  Pertenece al período 4, grupo 14  e)  Ninguna de las opciones anteriores es correcta.  2  



 



 



 



        la distribución electrónica de tabla un elemento es  1s  2s Pertenece  al período  2 de la  periódica.



2 



6



2 



 



5:13)a)Si 2p 3s , podemos afirmar que:    b)  En su último nivel energético posee un orbital desapareado.  c)  Es un buen conductor de la electricidad.  d)  Posee alta afinidad electrónica.  e)  Ninguna es correcta.  5:14) La configuración electrónica de un elemento A termina en  2p5, podemos afirmar que:  a)  Pertenece al período 5 de la tabla periódica.  b)  Los tres orbitales del subnivel “p” tienen 2 electrones apareados y un electrón sin aparear.  c)  La especie A++ posee 11 electrones.  ++ 



d) e)  



 



      La especie  al A  grupo posee Pertenece  5 13 de protones. la tabla periódica.   



5:15) En relación con los elementos del período 1 de la tabla periódica señale la opción correcta:   



a)  b)  c)  d)  e) 



Están ordenados (izquierda a derecha) en orden creciente de número de electrones.  Los elementos ubicados a la derecha son los más electropositivos  Son metales alcalinos.  En su configuración electrónica el último orbital es “s”.  Todas las afirmaciones son correctas. 
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PARTE D: UNIONES QUÍMICAS U



 



  ¿Qué es el enlace o unión química?  El enlace químico es el proceso por el cual se unen átomos del mismo o  distinto elemento  uímico  ara formar moléculas de sustancias sim les ¿Por qué se enlazan los átomos?  Los átomos se enlazan para buscar el estado más estable posible  ¿Cómo es el estado más estable de los átomos?  Cuando  se  forma  un  enlace  químico,  los  átomos  reciben,  ceden  o  comparten  electrones  de  tal  forma,  que  el  nivel  de  energía  más  externo  (último  nivel)  contenga  ocho  electrones.  De  esta  forma  adquiere  la  estructura  electrónica  del  gas  inerte  más  cercano  en  la  tabla  periódica. A esto se lo denomina regla del octeto.  Esta  regla  no  es  general.  Existen  muchas  excepciones,  pero  se  cumple  bastante  bien  en  la  mayoría  de  los  elementos representativos.  Para  representar  las  uniones  químicas  es  frecuente  representar  los  átomos  de  los  elementos  representativos  a  través  de     su  estructura  de  Lewis. Esta  consiste  en  destacar,  utilizando  puntos  o  cruces,  los        electrones del último nivel de un átomo colocándoselos alrededor del símbolo del elemento.  Esta simbología debe cumplir también la regla de Hund, y por lo tanto los electrones se agruparan de a pares  si se encuentran en un mismo orbital, y se escribirán separadamente si están en distintos orbitales.  El  siguiente  ejemplo  te  ayudará  a  comprender  mejor  las  estructuras  de  Lewis,  si  no  tuviste  oportunidad  de  aprenderla durante el cursado de química:  Ejemplo:  Sodio (Na)  C.E.E= 3s1   



  por lo tanto  su estructura de Lewis es:  Na  •



o 



 



••



2 Nitrógeno (N)  C.E.E=2s    2p3  o 



por lo tanto su  e. de Lewis es:   N    •



•



 



•



Clases de uniones químicas:  Los distintos tipos de uniones o enlaces químicos que analizaremos a continuación permiten explicar  por qué  y cómo se unen los átomos para originarlas distintas sustancias.  Existen tres tipos fundamentales de uniones químicas:  a)  Unión  iónica:  se  forma  cuando  se  unen  un  metal  con  un  no  metal,  es  decir  cuando  los  átomos  pertenecen a elementos con bastante diferencia en sus electronegatividades.  b)  Unión  covalente:  se  produce  cuando  se  unen  dos  átomos  de  un  mismo  o  de  distintos  elementos  no  metálicos,  es  decir  elementos  con  electronegatividades  elevadas.  Existe  una variante  particular  de  la  unión covalente, llamada unión covalente coordinada o dativa, que será descripta por separado.  c)  Unión metálica: explica cómo están unidos entre sí  los átomos de un mismo o distinto metale. 
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Por ejemplo:  •  Un clavo de hierro o un trozo de bronce (aleación de cobre y estaño) presenta unión de tipo metálica.  •  El compuesto constituido por cloro y sodio (cloruro de sodio) está formado mediante unión iónica.  • Los  dos  átomos  de  hidrógeno  que  forman  la  molécula  de  H2  y  los  átomos  de  azufre  e  hidrógeno  que  constituyen en compuesto llamado sulfuro de hidrógeno están unidos por uniones covalentes.   



UNION IONICA  Ya se ha dicho que, la unión iónica es aquella característica entre metales y no metales.  Consideraremos al compuesto  constituido por sodio y  cloro. Se trata de  una  de  las  sustancias más comunes:  la llamada sal de cocina o cloruro de sodio.   



  La configuración  electrónica del sodio es: 1s2 2s2 2p6 3s1  •  La configuración  electrónica del cloro es: 1s2 2s2 2p6 3s23p5  •



El  gas  noble  más  próximo  al  sodio  en  la  clasificación  periódica  es  el  neón.  La  estructura  electrónica  de  sus  2



2



6



átomos es 1s  2s  2p  ( por niveles 2 .8 )  Para  el  cloro  el  gas  noble  más  próximo  es  el  Argón  cuya  conf iguración  electrónica  es  La  estructura  electrónica de  sus átomos es: 1s2 2s2 2p6 3s23p6 Es  evidente  que  ambos  átomos  puedan  adquirir  simultáneamente  la  estructura  electrónica  estable,  característica de los gases nobles, si el átomo de sodio cede un electrón al átomo de cloro.   



Na:  1s2 2s2 2p6 3s1  Por niveles:  2  8  1 



Cl:  1s2 2s2 2p6 3s23p5  2  8  7  le cede un electrón 



 



Pero  el  átomo  de  sodio,  al  perder  un  electrón,  ya  no  es  un  átomo  neutro  sino que  se  transforma  en  un  ion.  Este  ion  está  cargado  positivamente  pues  su  núcleo  sigue  teniendo  11  protones,  pero  en  su  nube  electrónica existen ahora solamente 10 electrones.  11 protones: + + + + + + + + + + +    10 electrones: ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ ‐ Queda,  por  lo  tanto,  una  carga  positiva  no  compensada.  Por  eso  decimos  que  se  ha  formado  un  ion  Na+ (ion sodio). Como los iones positivos son Ilamados cationes, también podemos decir que se ha  formado un catión sodio (catión Na+).  El átomo de cloro, al captar un electrón, se transforma en un ion con una carga  negativa  (ion  Cl  ‐).  Efectivamente,  el  ion  formado  tiene  ahora  18  electrones  pero  su  núcleo  no  ha  sido  afectado  y  continúa con 17 protones. El ion formado (Cl  ‐) se denomina ion cloruro o  anión cloruro, ya que  los iones negativos se Ilaman aniones. 



La sustancia resultante, cloruro de sodio, está constituida por aniones cloruro y cationes sodio dispuestos  alternadamente formando una red cristalina. 
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La  atracción  entre  iones  de  carga  contraria  es  la  que  hace  posible  la  existencia  de  los  cristales  de  cloruro de sodio ya que los cuerpos cargados con cargas de igual signo se repelen, los cargados con cargas de  distinto signo se atraen.  La unión iónica se produce, decimos, por atracción electrostática entre aniones y cationes.  



¿Cómo se representan las sustancias  cuyos enlaces son iónicos?    1)  Formula de Lewis o fórmula electrónica:   



En  esta  fórmula  el  símbolo  Na  representa  al  núcleo  del  átomo  de  sodio  y  a  los  niveles  de  energía  internos  y  completos,  (1s2  2s2  2p6).  El  signo  positivo  corresponde  a  la  carga  positiva  no  compensada  que  le            ha quedado al átomo de Del  mismo   modo,   elsodio.   símbolo  Cl  representa  al  núcleo  y  a  los  niveles  de  energía  completos  que  tiene  el  átomo  de  cloro.  El  ion  Cl  –  posee,  además,  los  siete  electrones  del  último  nivel  del  átomo  de  cloro  y  el  electrón  adicional  que  le  fue  cedido  por  el  átomo  de  sodio.  Sólo  por  conveniencia  para  diferenciarlo,  representamos a este electrón en forma diferente. En realidad no difiere en absoluto de los restantes. 



      2)  La  fórmula empírica  llamada  también  fórmula  global o fórmula  mínima  de  la  sustancia es  NaCI.  En  ella  indicamos  primero  al  átomo  del  elemento  más  electropositivo  (el  Na)  de  acuerdo  con  las reglas  actuales  de  nomenclatura.  En  este  tipo  de  sustancias existen  iones y  no  moléculas. Un  ion Na+  no  está  unido a  un  único  ion Cl ‐. Pero en un cristal cualquiera de cloruro de sodio (sal común) en promedio por cada ion Na+  existe un  ion Cl ‐. Esto es lo que representamos con la fórmula mínima NaCI.  Por eso decimos que las sustancias iónicas se representan por fórmulas mínimas.  En  cambio  para  las  sustancias  constituidas  por  moléculas  (como  el  agua,  por  ejemplo),  hablamos  de  fórmulas  moleculares.  En  ambos  casos  podemos  referirnos  a  ellas  como  fórmulas  empíricas  o  globales.  Es  frecuente llamarlas también fórmulas brutas.  La  fórmula  mínima  simboliza  la  composición  del  cloruro  de  sodio  de  acuerdo  con  la  proporción  de  átomos  de  cloro  y  de  sodio  existentes  en  ella,  con  los  menores  subíndices  posibles.  En  este  caso  existe  un 



átomo  de  sodio  por  cada  átomo  de  cloro.  Deberíamos  escribir  Na1Cl1,  sin  embargo  cuando  el  subíndice  es  uno no se lo indica en la fórmula y por eso escribimos NaCl. 
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UNION COVALENTE  La  unión  covalente  se  produce  habitualmente  entre  dos  átomos  de  un  mismo  o  de  distintos  no  metales. Comencemos analizando la molécula de Cl2. Se trata de una molécula diatómica, o sea, formada por  dos átomos.  Como el cloro es un no metal, sus átomos no pierden fácilmente electrones. Ambos átomos de cloro tienden  a captarlos.  Cada  átomo  de  cloro  tiene  siete  electrones  en  su  último  nivel  de  energía.  Por  lo  tanto  su  estructura de Lewis es:  http://www.kalip edia.com/kalipediam edia/cienciasnatura les/media/200 709/24/fisicay qui mica/200709 24klpcnafyq_55 .Ges.SCO.png



Si  dichos  átomos  se  aproximan  hasta  que  sus  nubes  electrónicas  (orbitales)  se  superpongan,  se  tiene  una  molécula de cloro (o dicloro):  οο  οο 



•• 



Cl  ο • Cl •• 



οο 



•• 



Así   se  forma  la  unión  covalente.  Observa  que  en  este  caso  no  hay  transferencia  de  electrones.  Los  dos  átomos comparten el par de electrones.  Por lo tanto:    La unión covalente se produce cuando dos átomos comparten uno o varios pares de  electrones 



En  el  caso  que  estamos  considerando  ahora,  cada  uno  de  los  electrones  que  constituyen  el  par  compartido  proviene  de  un  átomo  distinto,  esto  es,  cada  átomo  de  cloro  aporta  un  electrón  al  para  de  electrones compartido.  La  fórmula empírica o global  de  esta  sustancia  cloro  es:  Cl2.  En  este  caso  también  su  fórmula  molecular,  ya  que representa a una molécula de dicha sustancia.  Fórmula  desarrollada:  para  las  sustancias  constituidas  por  uniones  covalentes  es  usual  escribir  también  la  fórmula desarrollada que consiste en representar cada unión covalente o par de electrones compartidos por  un segmento o guión:  Ejemplo: para Cl2  sería:  Cl  Cl 



Enlaces dobles y triples: En el ejemplo  anterior el enlaces covalente está constituido por un solo par de  electrones compartidos. A eso le llamamos enlace sencillo o simple.  Existen también uniones dobles y triples donde dos átomos pueden compartir dos o tres pares de electrones  respectivamente.  La  molécula  de  oxígeno  gaseoso  O2  es  un  ejemplo  del  doble  enlaces  pues  ambos  átomos  comparten  dos  pares de electrones: 



La molécula de nitrógeno gaseoso N2 es un típico ejemplo de enlace triple pues ambos átomos de nitrógeno  comparten tres pares de electrones para completar su octeto 
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Union covalente polar y no polar  En  los  ejemplos  citados,  el  enlace  covalente  se  establece  entre  átomos  iguales,  de  idéntica  electronegatividad.  Los  electrones  compartidos  son  igualmente  atraídos  por  ambos  átomos,  razón  por  la  cual  se mueven en  zonas equidistantes de ambos  núcleos.  Es decir, los electrones  son  atraídos con la  misma  fuerza.  Si  se  determina  el  punto  de  la  molécula  que  corresponde  a  la  resultante  de  las  cargas  negativas  de                          todos los  electrones, o si se  deter mina el “centro de  gravedad” de  las de cargas negativas de  la  contenidas molécula,  en se   comprueba   que  éste  coincide   con  el   “centro   de  gravedad”   o  resultante   las  cargas   positivas los núcleos.   La  molécula  en  conjunto,  no  presenta  polos  eléctricos  separados,  ya  que  los  que  podríamos  considerar  polos  positivo  y  negativo  coinciden  en  un  mismo  punto.  A  éste  tipo  de  enlace  lo  llamaremos  enlace “covalente puro, no polar o apolar”. Es decir, los electrones en este tipo de enlace no están cerca de  ninguno de los dos polos de la molécula. Conclusión: 



“En un enlace covalente no polar, la densidad electrónica es simétrica con respecto a los dos núcleos”  Si  el  enlace se  realiza  entre dos átomos distintos  cuyas  electronegatividades  no difieren  lo  suficiente  como para establecer una unión de tipo iónico, se produce una unión covalente de características especiales,                                yaacia que electrones no  son  igualmente por  los El par electrónico más atraído h   ellos   núcleo   del  elemento   de  mayor  compartidos electronegatividad   y dos esoátomos.   determina   la  aparición   dees   un   dipolo.   Es  decir,  los  centros  de  las  cargas  negativas  y  positivas  no  coinciden  y  habrá  una  región  de  la  molécula  que  resultará  negativa  con  respecto  a  otra.  Este  tipo  de  enlace  se  denomina  “covalente   polar   o  electroc ovalente” .  Ejemplo:  en  la  unión  del  cloro  e  hidrógeno  para  formar  cloruro  de  hidrógeno,  el  par  de  electrones  que  determina  el  enlace  covalente  está  desplazado  hacia  el  núcleo  del  cloro  que  es  más  electronegativo  que  el  hidrógeno.  Ello  produce  un  polo  positivo  que  se  encuentra  alrededor  del  hidrógeno  y  un  polo  negativo  próximo al núcleo del cloro. Esto se indica así: 



 



La molécula de agua   es otro ejemplo de enlace covalente polar: 



    Las uniones covalentes,  constituidas  por  pares  de  electrones  compartidos,  implican  una  cierta  penetración  de las  nubes electrónicas de los átomos correspondientes.  Esta idea  esta representada por los modelos moleculares que ilustra la siguiente figura. 
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Es  evidente  que  en  compuestos  entre  no  metales  pueden  existir  dudas  acerca  de  que  elemento  debe  escribirse  primero  en  la  fórmula  empírica.     Hemos  señalado que  en  general  es  el  elemento  menos  electronegativo (o más electropositivo).   



Unión covalente dativa o coordinada:    Esta unión se produce por un par de electrones compartido y, en este aspecto, no hay diferencia con  una  unión  covalente  común.  Pero  los  electrones  compartidos  provienen,  en  este  caso,  de  uno  solo  de  los  átomos.  Tomemos como  ejemplo  el  dióxido     de  azufre:  dos  de  los electrones  del  azufre  se  unen  a  un  átomo  de oxígeno por medio de un enlace covalente doble, con lo cual el azufre alcanza el octeto. Para unirse con el  otro  átomo  de  oxígeno,  el  azufre  presta  ambos  electrones  para  que  el  oxígeno  pueda  alcanzar  el  octeto  también.  Por eso el átomo de azufre es llamado  átomo dador, mientras que el átomo de oxigeno  recibe el  nombre de aceptor o receptor. 



Podemos decir, por consiguiente, que la unión coordinada o dativa es aquélla en la cual dos átomos  comparten  un  par  de  electrones  que  proviene  de  uno  solo  de  ellos.  Como  ya  hemos  visto,  es  un  caso  particular de unión covalente. 
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EJERCICIOS DE APLICACIÓN  1)  Representa  usando  la  estructura  de  Lewis  los  dos  primeros  elementos  de  cada  grupo  de  elementos  representativos ¿Qué conclusión sacas de esta representación?  2)  Dadas las  configuraciones electrónicas de los átomos de los elementos A, B, C y D  A: 1s2  2s2 2p6  B: 1s2  2s2 2p6 3s2 3p5 C. 1s2  2s2 2p6 3s1 D. 1s2  2s2 2p6 3s2   



Indiquen  si  las  siguientes  oraciones  relativas  a  dichas  configuraciones  electrónicas  son  verdaderas  o  falsas y  justifiquen todas    sus respuestas: a)  Los elementos A y B no pueden formar ninguna unión entre ellos.  b)  El elemento A es un gas inerte.  c)  Entre C y D se produce un enlace iónico: D cede un electrón y C lo recibe.  d)  El elemento C puede convertirse en anión  al adquirir la configuración electrónica de A.  e) Entre B y C puede formarse un compuesto iónico de fórmula mínima C B.  f)  El elemento D es más electronegativo que el elemento B. 



3)  Indica  la  fórmula  empírica  (o  global)  y  la  fórmula  electrónica  o  de  Lewis  de  los  siguientes  compuestos  iónicos:   



a)  b)  c) d)  e)  f)  g)  h)  



sodio con oxígeno (óxido de sodio)  estroncio con azufre (sulfuro de estroncio)  litio con oxígeno (óxido de litio)  potasio con oxígeno (óxido de potasio)  bario con cloro (cloruro de bario)  berilio con bromo (bromuro de berilio)  potasio con bromo (bromuro de potasio)  aluminio con fluor (fluoruro de alumnio) 



4)   Representa las estructuras electrónicas y desarrolladas para los siguientes compuestos covalentes:  a)  b)  c)  d) e)  f)  g)  h)  i)   j)  k) 



Tricloruro de fósforo:  PCl3  Tetrabromuro de carbono:  CBr4  Amoníaco: NH3  Bromo Br2  Fluoruro de hidrógeno:  HF  Sulfuro de hidrógeno: H2S  Metano CH4  Ioduro de hidrógeno: HI  dióxido de carbono (CO2)  trióxido de dinitrógeno (N2O3)  trióxido de difósforo (P2O3) 



l)  oxígeno gaseoso (O2) 
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5)  Teniendo en cuenta la unión covalente coordinada o dativa representa  las fórmulas electrónicas y  desarrolladas para los siguientes compuestos:   



a) Pentóxido de difósforo: (P2O5 )  b) Trióxido de diodo: (I2O3)  c)  Pentóxido de dinitrógeno ((N2O5)      d) dicloro (Cl2O7)  Trióxido dede  dibromo (Br2 O3)  e) Heptóxido



  6)  Marca la opción correcta en cada caso. 



6:1)  La regla del octeto afirma que la mayoría de los átomos tienen la tendencia a:  a)  ganar 8 electrones  b)  perder 8 electrones  c)  formar 8 enlaces  d)  completar 8 electrones en su último nivel de energía            6:2 )  El  neón es  probable un  gas  que posee 8 electrones  en  último  nivel  de  energía.  Por  lo  tanto  si  se  mezcla  con  oxígeno,  lo más  es que:   a)  reaccione formando un óxido  b)  no reaccione  c)  se una con enlace iónico  d)  le ceda seis electrones. 



6.3)  El  calcio  pertenece  al grupo  II  de  la  tabla  periódica.  En consecuencia  lo  más  probable  cuando se enlace  es que:  a)  gane dos electrones  b)  comparta dos electrones  c) pierda dos electrones  d)   gane seis electrones.  6.4)  La molécula de Cl2 está formada por un enlace:  a)  iónico  b)  covalente doble  c)  covalente dativo  d)  covalente sencillo.  6:5) Los elementos A, B y  C poseen  como números  atómicos, Z,  Z+1,  Z+2 respectivamente. Si el elemento B  es un gas inerte y A con C forman un compuesto, se puede asegurar que el enlace de dicho compuesto es:  a)  metálico  b)  covalente  c)  covalente coordinado  d)  iónico  6:6) Si un átomo de litio (Z = 3) pierde un electrón, su configuración electrónica queda:  a)  1s1  b)  1s2  c)  1s2 2s2  d)  1s1 2s2  6:7) La configuración 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 corresponde a:  Datos: Z  ( Cl: 17, K: 19, Ca: 20)   
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a)  Ca  b)  Ca++  c)  Cl+  d)  K++  e) b y c son correctas                ++ químicas: +++ 6:8) Todas species I.  las siguientes series de eNa,  Mg , Al  , Si 



II.  III. 



N, O=, F‐, Na  F, Ne, Na, Mg 



Indique la opción que señala las series ordenadas por orden creciente de números de protones:  a)  Solo I y III.  b)  Solo III  c)  I, II y III.  d)  Solo I. e)  Ninguna.  6:9) La configuración electrónica 1s2 2s2 2p6 puede describir a:  a)  El elemento Ne.  b)  Los iones F‐ y Na +  c)  El ión Ca +2  d)  Las especies señaladas en a y b.  e)  Ninguna es correcta.    6:10) Indica la opción correcta:  a)  Un enlace covalente doble ocurre entre dos átomos que comparten dos electrones.  b)  Un enlace iónico se forma por transferencia de electrones de un átomo a otro.  c)  d)  e) 



    Un enlace covalente apolar se presenta en aquellas moléculas con una distribución asimétrica de  cargas.   Todos los átomos se rodean de 8 electrones cuando participan en un enlace químico.  Ninguna es correcta. 



6:11) De las siguientes especies, todas son isoelectrónicas menos una. Indica cual es:  a)  Anión divalente oxígeno.  b)  Anión monovalente flúor.  c)  Átomo de neón.  d)  Átomo de sodio.  e)  Catión trivalente aluminio  6:12) Con respecto a los compuestos iónicos indica la opción incorrecta:  a)  Tienen puntos de fusión medianos a elevados.  b)  No son conductores cuando se encuentran sólidos.  c)  Las uniones se forman al compartir electrones.  d)  Conducen la corriente eléctrica cuando se los funde.  e)  La mayoría de las sales pertenecen a éste grupo.  6:13) Con respecto a los diversos enlaces interatómicos, indica la opción correcta:  a)  La unión iónica se forma cuando dos átomos comparten electrones.  b)  La unión covalente puede ser múltiple.  c) La unión iónica se produce entre dos elementos de alta electronegatividad.  d)   Las uniones iónicas se producen al unirse dos metales entre sí.  e)  Una unión covalente polar se obtiene cuando se unen dos átomos del mismo elemento. 
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6:14) Indica   la opción correcta con respecto a los enlaces covalentes dativos:  a)  Se denominan también enlaces electrocovalentes.  b)  Existen en todas las moléculas polares.  c)  Los dos electrones del enlace son aportados por el mismo átomo.  d)  Tienen mayor fuerza que en un enlace covalente.  e)  Ninguna es correcta.  6:15) Para que entre dos átomos se establezca un enlace covalente no polar, es condición que ambos  átomos:  a)  Posean diferentes potenciales de ionización.  b)  Posean igual electronegatividad.  c)  Pertenezcan a diferentes períodos de la tabla periódica.  d)  Tengan diferentes números de electrones de valencia.  e)  Pertenezcan a diferentes grupos de la tabla periódica.   
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