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EL ATOMO

2'Simbolo Aomo

Electron

NUumero atomico (2)
Nucleo

(protones + neutrones)

~ . Z =p" =e (neutro)
=P Z=p #e (i6n)

NUumero masico (A) .
A=p +n

IsGtopos

Al Z
> Isotopol _ ) o o ) o _
Mismo numero atomico Y distinto nUmero masico: mismo

A22|3(’)t0p02 numero de protones y diferente nimero de neutrones
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NUMEROS CUANTICOS

Indica tamafio y energia del orbital.
NUumero cuantico Esta relacionado con la distancia

principal (n) n=123, promedio entre el nucleo y el
electrén. Capa.
NUumero cuantico del Indica la forma de los orbitales.

momento angular (I) Subcapa.
Numel,ro_ cuantico m, =-1,-(1-1),--,0, -, (I-1),] Descrlbg la orientacion del orbital en
magnético (m,) el espacio.
. R Describe el campo magnético que
NUmero cuantico de _ .
. L. m.= +1/2, -1/2 genera un electron cuando rota sobre
espin electronico (m,) s P
si mismo.
Nombre de los orbitales Nomenclatura
| o|l1|2|3|4a|5s n°e

n | Orbital

Orbital S p d f g
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NUumeros cuanticos y orbitales

p=l  I=0  m=0 Orbital ls n=3 =0
=1
n=2 =0 m=0 Orbital 2=
I= m=1  Orbital 2p,
m =0 Orbital 2p. =2
my=1 Orbital 2p,
3s 3p
)\*”
i Vil : P
_ A ,
P | .
s subshell ¥ Py

dya_y2 dz2

z
Pz

Orbital 35
Orbital 3p,
Ovbital 3p,
Orbital 3p,
Orbital 3d
Orbital 3,
Orbital 3d,,
Orbital 3d - .,
Orbital 3.
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CONFIGURACION ELECTRONICA

Distribucion de los electrones en los orbitales atdémicos:

1. El orden de llenado de los orbitales se hace en orden creciente de energia.

1s<25<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5Ss<4d<Sp<b6s<4f<bSd<b6p<7s<5f<b6d<T7p

2. Dos electrones en un atomo no pueden tener los cuatro niumeros cuanticos
iguales: Principio de exclusion de Pauli

n: define un nivel energético y en cada nivel caben 2n? electrones.
Ny |I: definen el tipo de orbital y en cada orbital caben 2(21+1) electrones.

N, I y m: define la orientacion del orbital en el espacio y en cada orientacion
caben 2 electrones.

N, I, my s: se define un electrén porqgue soélo hay un electrén con esos
cuatro numeros cuanticos.
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3. Proceso Aufbau: orden de llenado de los orbitales

atomicos. Los electrones entran en los niveles mas > L 3 3
bajos de energia. 2 2p
x
35 3p 3d
4. Regla de Hund: en los orbitales degenerados se = @ g
alcanza el estado de menor energia cuando el numero de 2 - Y, =® 20 it
electrones con el mismo spin es el maximo posible. 5 P = - | i
Regla de maxima multiplicidad. . 2
G5 Gp 6
Multiplicidad: FA i
Ts Tp
T
P=2S+1 S = sumatorio mg

Orden de llenado
5. Regla de Madelung: cuando dos orbitales tienen el de los orbitales
mismo valor para n + |, es mas estable el de menor
valor de n.
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Distribucion en la tabla peridodica

1| 2 3(4|5]|6[7 (&8[9 [10[11[12[13[14 [15[16 |17 |18
1A [ 118 B | IVE | VB | VIB [VIIB ViIB IB [ IB [IA[IVA| WA [WIA [WILA LA
1
[0’ P’
1 F
1 52 Pp° Pt Pt P |He
X
4 [n - 1] d 5 [ B 7 B g | 10
2 Be / \[B1CIN|O|F |Ne
1z 1 2 8 4 5 6 47 48 43 o0 13|14 [ashae | s
E pmg| 4 o d d"dd7d d”dT d A si (B s |0 |ar
T 20 | 2z2]2a]2a s [ae [ 27|28 [ 2030 [ 3t | 22 [ 23] 24 | 35 | 26
= ol K |Ca Sc| Ti | V|Cr |Mn|Fe |[Co| Mi |[Cu|Zn|Ga|Ge |As|5e | Br | Kr
ift = IEAE: 39 [ a0 [ 41 | 42 [a3 [@a [ a5 | a6 [a7 [ a8 |49 | 50 |51 [ s2 | 53 [ 54
Rb | 5r ¥ | Zr |Nb|Mo | Tc [Ru|[Rh|Pd [Ag|Cd|In |5n [5b|Te | | |Xe
55 | &G 57 FE|FF | T4 | TS | e | VT | YR | 7O [ BOP | BY | B2 | 83 | A4 | 85 | 86
Cs |Ba La |Hf |[Ta| W (Re [Os| Ir | Pt [Au Hg | Tl Pb | Bi | Po | At |Rn
87 | 88 89 [ 104 [ 105 [ 106 [107 [108 [ 100 [ 110 [1aa [ vz [193 [ vva [ 128 [ 116 [112 |18
Fr | Ra Ac| Rf |Db | 5a |Bh [ Hs | Mt [UunjUuu{UublUut|Uugupluh{UusJuo

n-2)fY

(1 f2 f3 f4 §5 g5 f7 f8 3 fI0 fM 12 13 glad
s Lantanidos J) 58 [ 59 [60 [61 62636 [65]66 [67 [68 [6a[70] 7

Ce [ Pr|Nd[Pm|5m| Eu|Gd [Th| Dy|[Ho| Er |[Tm|Yb| Lu
91 92 93 | 94 o5 a5 = GE | 99 | 1D | 10F | 10Z | 103

Pa| U |Np|Pu|lAm|{Cm|Bk | Cf | Es |Fm |Md | Mo| Lr

.. a0
% % Actinidos i Th
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PROPIEDADES PERIODICAS

. , . ar
Radio atémico 2 ;
U w83 Be 12 B mle miw mle mir 2l =
] & L] L s | e ™ [
M2 e | Mg e W s s M| P MO 5 M| A wWo| A W
® e @ e [} @ e  ®
K 21 | @2 197 Ga 136 Ge 122 | A W00 S 119 | B k4| & dur
@9 @ | & 0| 06| e o
Fh | S TEY n BF . OSn 140 | %k OMD . Te 142 | | A Na 1m
e & @ o 0o/ o8|e @
Cs M5 | R B2 W am | Fb 18k | B 150 Po 36R | M M0 | Re 180
. & ® | e | @ | e | @ [ ®
Radio idnico i e B e =
Q o Q ¢ @
152 g0 | 111 21 | G2 140 | 54 136
Na M2 | Mg Moo | S il B
| . .
Q Q@ <« Qo Anién: aumenta
186 95 | 160 85 | 104 190 | 89 181 y ) !
EECER I A AL Cation: disminuye
QQ |0 9 o Q
| 237 s | 197 es | uy 202 | s 187 |
T T o | i
Qe eQoQ
24 148 | 215 143 | 185 @y | 83 F19 |
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—>
Energia de lonizacion :
Sistema
periddico
Energia necesaria para arrancar un electrén de un
atomo en estado gaseoso:
X (@) - X" (9) +e
© 40¢
3 35 I&\\ Tercera
L=
E‘ 25 | Seqgunda
fopezze [
215F
B0 b,
C;u £ EHanam- |
100 2(B) 3(Al) 4(Ga) 5(In) 6(TI)

<l <l <...
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Afinidad electronica

, ; Sistema
Energia que se desprende cuando un atomo en periédico

estado gaseoso acepta un electron:

X (@) +e — X (9)

Electronegatividad

Capacidad de un atomo para atraer los electrones compartidos en un enlace quimico.
Cuanto mayor es su valor mayor es su capacidad para atraer electrones hacia si.

A Below 1.0 [ 2.0-2.4

H =
d | 2A 10-14 2529 7 T
| L | Be [l1s-19 B 3040 BB
| Kol s 20 25
3 Mo Mg Al

=

D9 12 3B 4B SB 6B B ——SB—— 1B 2B 1S
K Ca S | Tl V |Cr Mn| Fe|Col Nl Cu|Zn| Ga
OB | 10 ) 13 | ES |16 | 16| ES50 | 18| 1B BB ISR LS
s Rb St Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag | Cd In
“los | 10|12 | 14 L ne 18| 1o NIMNEINEEEN 19 | 1.7 | 1.7 |
Cs Ba ([La* Hf Ta W Re [Os|Ir | Pt Au Hg T
07 |09 | i fl 13 | 15| 17| 19 Soiiaeioaael 19| 18

Fr Ra | Act | *Lanthanides: 1.1-1.3
07 | 08 | LT | *Actinides: 1.2-1.5

Period
e

-
L -

=¥
-
AT -
22[22 Ry Bl

=

(1]

-
-
I
[-]

=
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Afinidad electr6nica > /\ /\

Energia de ionizacién

g S| |8
& L8l |E

M
bY o —~ c ot
£ = tﬂiﬂﬂ = ] & ©
g PV > 2 =
i /.—1-"’. Ml ~
i C:-:I@E‘ gl |'E
e o =
5 <

Radio atémico
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Enlace i6nico, covalente y metalico

P.F. y P.E. elevados
Transferencia de e-. . Solubles en agua
. . Red de iones .
L - Atomos de diferente . . Duros pero fragiles
Ionico L Cristales i6nicos en , .
electronegatividad. estado s6lido Solo conducen la corriente
NacCl, K,O eléctrica fundidos o
disueltos
P.F. y P.E. bajos
Moléculas Gases o solldo§ y liquidos
muy volatiles
i O,, H,O .
Comparticion de e. Atomos No conducen la corriente
Covalente de electronegatividad eléctrica
similar. .
Red de atomos PF y P.E. bajos
. Solidos muy duros
Cristales covalentes .
. . No conducen la corriente
C (diamante y grafito) R
eléctrica
Sélidos
Los e~ de valencia se Dureza variable
Metalico mueven entre la red de Red de cationes Ductiles y maleables
cationes. Ag, Fe Buenos conductores del
calor y la corriente
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ESTRUCTURAS DE LEWIS

1. Colocar en posicion adyacente los simbolos de los
atomos de la molécula.
2. Contar el numero total de electrones de valencia

que tienen que aparecer en la molécula. Hay que A0 A
considerar los iones. l
3. Representar cada enlace covalente formado por dos N° de e~ de valencia:
electrones con una linea. Ix2)+(®Bx1)=8e
4. Distribuir los electrones de valencia restantes H ©
alrededor de cada atomo como pares libres de tal l
forma que cada atomo cumpla de regla del octeto. H—O—H

Regla del octeto
, , H—O—H
El ndmero de electrones alrededor de cada atomo -
enlazado mediante enlace covalente debe ser ocho.
Configuracién de gas noble



ucdm

Universidad Carlos lll de Madrid , .
1.2. Enlace Quimico
GEOMETRIA MOLECULAR
Teoria de repulsion de los pares de electrones de la
capa de valencia
H
La geometria de una molécula adopta la forma que minimiza la H l|\| H
repulsidon electrostatica entre los pares de electrones de la capa de .o
valencia: los pares de electrones lo mas alejados posible.
1. Se dibuja la estructura de Lewis: atomo central l
2. Contar el numero de pares de _elec_:trones alrededor del atomo 3 pares enlazantes
central (pares enlazantes y solitarios) S
. . L . 1 par solitario
3. Disponer la molécula de forma que los pares solitarios estén lo

mas alejados posible entre ellos y de los pares enlazantes (Tabla). l

Los enlaces multiples se tratan como enlaces sencillos.

Varios 4tomos centrales: cada atomo de forma independiente.

/ N(I/// H
H

H

Piramidal triangular



ucdm | Universidad Carlos lll de Madrid ..
1.2. Enlace Quimico

Tipo de Orientacion de Angulos

especie los pares de e- de enlace Sz Modelo
AX, Lineal 180° BeF,
AX3 Trigonal plana 120° BF,
AX4 Tetraédrica 109,5° CH,
- idal 90°
AXs Blpl_raml a 1200 PE,
trigonal
180°
AX Octaédrica 90° SE
° 180° 6
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1.2. Enlace Quimico

Distribucién Pares de  Notacion Geometria Angulos Eiemblo
e libres RPECV molecular de enlace jemp
Lineal - .
Lineal 0 AX, i 180° BeF,
Tri | Trigonal X
rigona 0 AX, | plana X—A[ 1200 BF,
plana X
Tri | Angular .
rigona 1 AX,E X—A 120° SO,
plana y
Tetraédrica X
Tetraédrica 0 AX, /L,_..\ 109,5° CH,
\\\ /
~X
Piramidal
, . - A
Tetraéedrica 1 AXE trigonal \<D\ 109,5° NH;
X
Angular A .
L yus H\TNX
Tetraédrica 2 AX,E, \\ 109,5° H,O
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Enlace Quimico

> Angulos
Flic Distribucion FEES €2 | NEEEEn Geometria molecular de Ejemplo
de e- e libres RPECV enlace
Bipiramidal X
iDi ' trigonal RS X 90°
5 Blpl_ramldal 0 AX, g @[ﬁ PF.
trigonal \[: Vs 120°
Tetraédrica g
L : irregular 90°
5 Blpl_ramldal 1 AX,E g ! -:-.J«'”ff'\ i SF,
trigonal (balancin) Ly\ 120
X
Formade T "
5 Bipiramidal 2 AX,E, e s 90° CIF,
trigonal |\\_
15
Lineal X
Bipiramidal » | o
X
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FEITEE Distribuciéon PEIES O | NSO Geometria molecular Anglélos
de e- e libres RPECV
enlace
Octaédrica ]1
- //;_ » X
6 Octaédrica 0] AXg \:“g > A 90° SFg
\\ 1/ >
X
Piramidal -
Cua- W -
6 Octaédrica 1 AXGE drangular \:“f;xb\ 90° ClF5
Plana
o cuadrada  Xe=— (=X
6 Octaedrica 2 AX,E, Q= =y 90° XeF,
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POLARIDAD

De enlace 5 5+

-

Covalente apolar
Los e~ compartidos
por igual

Covalente polar
Los e~ compartidos
desigualmente

De la molécula

i
[ i
1 |
=
- . = = e __|'_:'___\- ..h' L -

“a-F o
o=C=0 {:|""r 7

¥ H »

Moléculas apolares

I6nico
Transferencia de e-

+a/
.1--_':":.[1
.

il

Moléculas polares



