AN XUNTA DE GALICIA I_:'I_.tht._]'f-i_-lI_'|1_.;|_+-'|!.I-Z_.:Iti-._.2|
:*: CONSELLERIA DE EDUCACION daformacion a distancia

E ORDENACION UNIVERSITARIA FONDO SOCIL VAR T arante me
E iy e Py www.iessanclemente. net

ESTRUTURA ATOMICA E CLASIFICACION PERIODICA
DOS ELEMENTOS

Indice

1.- Estrutura do atomo. Particulas atomicas.
2.- Numero atdmico e numero masico. Isotopos.
3.- Estrutura da codia. Modelo de Bohr.
4.- Estrutura da codia. Modelo mecanico-cuantico.
4.1. Numeros cuanticos e orbitais atomicos.
4.2. Configuracion electronica.
5.- Tipos de elemento segundo a configuracion.
6.- A Taboa Periddica
6.1. Primeiras clasificacions periodicas.
6.2. Sistema periodico de Mendeleiev.
6.3. A tdboa periddica actual
7.- Propiedades periddicas.
7.1. Tamafo dos atomos: Radios atomico e iénico.
7.2. Enerxia de ionizacion.
7.3. Afinidade electronica.
7.4. Electronegatividade e caracter metalico.



M XUNTA DE GALICIA F'I.'.tt.'.f-:-m.:. educativa
-*: CONSELLERIA DE EDUCACION daformacion a distancia
ot e T FEE = = q
B e P00 A0cil www.iessanclemente net
IES San Clemente N

1.- Estrutura do atomo. Particulas atdmicas

A idea de que a materia est4 formada por atomos non € actual, pois xa, na
antiga Grecia, Demacrito defendia esta idea, que foi recuperada no séc. XIX por un
cientifico inglés, Dalton, quen postulou:

1. Toda a materia est4 formada por particulas indivisibles chamadas atomos.

2. Os atomos dun elemento son iguais entre si e distintos dos doutros
elementos.

3. Cando os elementos se combinan entre si para formar compostos, fano
nunha relacion de nimero de atomos sinxela.

Hoxe en dia sabemos que o punto 1 non se cumpre, porque cofiecemos a
existencia de particulas nos atomos, como os electréns ou os protons. Os electrons
foron descubertos ao estudar os raios catddicos, pois viuse que estes estaban
constituidos sempre polas mesmas particulas, ainda que se cambiase o gas do tubo,
polo que estas particulas —que presentaban carga negativa- tifian que estar en tddolos
atomos da materia. Como a materia é neutra, se nos atomos hai particulas negativas
(electrons) tamén ten que haber particulas positivas. Estas particulas positivas foron
descubertas nos raios anddicos e recibiron o0 nome de protons .

Se nos atomos hai particulas, cal é a forma dos &tomos?. Thomson aventurou
gque os atomos debian ser esferas cunha estrutura como a do pudin, cos electréns
facendo o “papel” das froitas no pudin.

Sen embargo unha experiencia realizada por Lord Rutherford®, quen
bombardeou pans de ouro con particulas alfa (a), permitiu concluir dias cousas:

1) Que os atomos estan formados por unha parte central, chamada nucleo,
na que se concentra a sla masa e a sUa carga positiva, e unha parte
exterior, chamada codia, na que esté a carga negativa.

2) A codia é moito maior que o nucleo, pois o raio do atomo € unhas cen
mil veces maior que o raio do ndcleo.

Lord Rutherford chegou a conclusion de que os atomos son esferas, cos
proténs no nucleo e os electréns na codia xirando e n érbitas circulares arredor
do ndcleo, de xeito que a atraccion electrostatica estd equilibrada pola forza
centrifuga.

Posteriormente descubriuse a existencia doutra particula atbmica, o neutrén ,
sen carga eléctrica. Actualmente cofiécense varias decenas de particulas atomicas

' Na FAQ 91 desta quincena podes cofiecer algo mais sobre a experiencia de Lord Rutherford.
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(quarks, neutrinos...) pero bastan tres para comprender o comportamento da
materia . Estas tres particulas , que reciben o nome de fundamentais , son: electron,
protén e neutrén.

O protdn estad no nucleo, ten carga eléctrica positiva de valor unidade (e=
1,6:10™ C) e masa aproximadamente igual & unidade de masa atémica (1 uma= 1/N,
g= 1/6,02-10* g= 1,66-10** g).

O neutr6n tamén esta no nadcleo, non ten carga eléctrica e a sta masa €
aproximadamente igual @ masa do protoén.

O electrén esta na codia, ten carga eléctrica negativa de valor unidade (¢ dicir,
na natureza non hai corpos con carga menor que a do electrén ou proton) e a sta
masa é practicamente desprezable comparada coa do protdn ou neutron, pois € unha
1850 veces menor.

Normalmente o nimero de protdns no ndcleo é igual ao niumero de electréns
na codia, polo que os atomos —e polo tanto a materia- son neutros. Se un atomo perde
electréns queda con carga positiva, recibindo o nome de catién ; se un atomo gafa
electréns adquire carga negativa, recibindo o nome de aniéon. En xeral, ion é todo
atomo ou grupo de atomos con carga eléctrica

2.- NUmero atdmico e nimero masico. Isétopos.

O numero atomico (Z) indica o numero de protons que hai no nucleo dun
atomo e, polo tanto, o numero de electrons que hai na stia codia se € neutro.

Z=n° p'=n° e (se é neutro)

O ndmero masico ou numero de masa (A) indica o numero de proténs e
neutréns que hai no nucleo dun atomo.

A=n°p +n°n

Para representar un atomo utilizaremos o simbolo do elemento quimico
correspondente, antepondelle como subindice o nimero atémico e como superindice o

nimerode masa: #X Ex.: 2C, "0, XcCl

Cos datos anteriores podemos cofiecer que particulas forman un &tomo
calquera. Se consideramos o ultimo exemplo, Z= 17 e A= 35, isto significa que este
atomo de cloro ten 17 protons, 17 electrons (€ neutro) e entre protdéns e neutrons 35
particulas; como protdéns son 17, os neutrons seran 35-17= 18. O numero de neutrons
sempre sera: n°n=A-Z.
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O numero atdomico é caracteristico de cada elemento (na Taboa Periddica os
elementos estan ordenados segundo o seu numero atémico), polo que habitualmente

se prescinde de sinalalo e os &tomos represéntanse simplemente como “X. Os i6ns

poden indicarse do mesmo xeito: “F~, *Ca™. As particulas que forman cada ién

poden calcularse de xeito analogo, pero tendo en conta que un ion ten carga negativa
cando gafia electrons e positiva cando os perde. Asi o i6n fluoruro (Z= 9, como podes
ver na Taboa Periddica), terd 9 protons, 10 electréns (gafiou 1 electron) e 10 neutrons
(19-9). O i6n calcico (Z= 20), tera 20 protons, 18 electréns (perdeu 2 electrons) e 20
neutrons (40-20).

Dun elemento pode haber na natureza varios atomos d istintos, por ter
distinto niumero de neutréns , e reciben o nome de is6topos . Asi do hidréxeno hai 3
isétopos: protio, deuterio e tritio.

Particulas dos is6topos do Protio | Deuterio | Tritio
hidroxeno 'H 2H SH
Codia: |Electrons (e) 1 1 1
Protons (p") 1 1 1
Ndcleo: -
Neutrons (n= Z-A) 0 1 2

Os is6topos dun elemento tefien distintas propiedades fisicas, pero as mesmas
propiedades quimicas, porque, como veremos despois, estas dependen do niumero de
electrons e todos tefien o mesmo ndmero.

A existencia de is6topos obriga a calcular a masa atomica dos elementos como
media das masas dos distintos is6topos, segundo a sua abundancia. No caso do
hidréxeno, por cada tritio hai uns 150 deuterios e un millébn de protios. A masa atdmica
do hidréxeno sera:

_10°0+1502+103

M H
4 10° +150+1

=1,008 uma

3.- Estrutura da codia. Modelo de Bohr.

Xa vimos en que consistia a idea de Lord Rutherford sobre a estrutura do
atomo e a sua codia. A validez desta teoria pronto se puxo en dubida, porque se sabia
que as particulas cargadas ao xirar emiten enerxia en forma de radiacion
electromagnética, polo tanto, os electrons deberian emitir enerxia, e esta perda de
enerxia inevitablemente conduciria aos electréns a "caer" sobre o ndcleo. Isto ia en
contra da estabilidade observada dos atomos.
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O cofiecemento do espectro do hidroxeno® e a teoria cuantica de Plank,
conducen a formulacion por parte de Bohr, en 1913 dunha nova teoria atbmica, que se
basea nos seguintes Postulados:

1. Os electrons s6 poden xirar arredor do nudcleo en certas Orbitas
circulares permitidas, nas que a forza electrostatica esta equilibrada pola
forza centrifuga, e nas que se cumpre que m-v-r =n-h/2m onde “m” é a
masa do electrén, “v’ a sta velocidade, “r” o radio da 6rbita, “h” a constante

de Plank e “n” =1, 2, 3, 4... € un nUmero cuantico.
2. Os electréns ao xirar nestas 6rbitas non emiten enerxia.

3. Cando un atomo recibe enerxia os electrons pasan a un nivel superior
(estado excitado). Posteriormente, cando o electrén volve a sua orbita, o
atomo emite radiacién, de enerxia igual a diferencia de enerxia entre
ambolos dous niveis.

Deste xeito, Bohr foi capaz de calcular os radios das oOrbitas en que pode estar
o electron do hidroxeno, a enerxia que ten o electrén nesas orbitas e xustificar o valor
da frecuencia das raias do espectro do hidroxeno: cando un electron que saltou a
niveis de maior enerxia (estado excitado) volve a niveis de menor enerxia emite unha
radiacion dunha frecuencia determinada que aparece como unha raia concreta no
espectro de emision, de xeito que  AE= h-v onde AE é a diferencia de enerxia entre
as duas orbitas e “v” a frecuencia da radiacion emitida; & sta vez, cando se iluminan
atomos de hidroxeno con luz branca (radiacion electromagnética continua) os
electrons absorben radiaciéns deste espectro continuo para producir saltos a niveis
superiores (estado excitado). Se descompofiemos a radiacion electromagnética
despois de pasar polos atomos de hidréxeno vemos que faltan unha serie de lifias
resultando o que se denomina un espectro de absorcion. Loxicamente as lifias do
espectro de emisidn son as que faltan no de absorcion pois a enerxia que desprende
ao baixar dun nivel a outro é a mesma que precisa para subir:  AE= h-wv.

Podes ver unha simulacién de salto electrénico en:
http://centros5.pntic.mec.es/ies.victoria.kent/Rincon-C/Simulaci/atomphoton/index.html

4.- Estrutura da codia. Modelo mecano-cuantico.

A mellora das técnicas espectroscopicas fixo ver que algunha das lifilas en
realidade se desdobraban en duas, ou mais préximas, o que supofia uns saltos
electronicos que o modelo de Bohr non podia explicar. Ademais duas novas teorias
daban e entender que a Fisica clasica non servia para explicar o comportamento das
particulas atbmicas:

’Na FAQ92 podes comprender mellor que son os espectros atémicos.
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A teoria da dualidade onda-corpusculo de De Broglie (1924), unificou as
duas teorias existentes sobre a luz, a que consideraba & luz como unha onda e a
corpuscular e xeneralizou: calquera particula en movemento leva asociada unha
onda de lonxitude de onda: A= h/p= h/(m-v) onde “v’ é a sUa velocidade, “m” a
sla masa e “p”, polo tanto, a sta cantidade de movemento.

Asi, os electrons, de masa moi pequena, tefien unha onda asociada apreciable
de forma que, esta dobre condicion de onda e corpusculo ocasionou un problema
sobre a posicién do electrén, xa que non ten demasiado sentido falar da posicion
dunha onda. Heisenberg , no seu Principio de incerteza (1927), dictaminou que é
imposible cofiecer simultaneamente a posicién e a ca  ntidade de movemento
dunha particula . Asi,sendo Ax a incerteza na posicién e Ap a incerteza na cantidade
de movemento, os limites da precision vefien dados por: Ax-Ap 2 h/2Tr

Deste xeito, a idea de 6rbita perfectamente definida, debe ser substituida pola
idea de orbital que sera a zona do espacio, arredor do nacleo atémico, onde
existirh a maxima probabilidade de encontrar un ele ctron . O orbital, pois, non ten
limites perfectamente definidos.

O modelo atémico actual, chamado mecano cuantico ou mecano ondulatorio,
parte da idea de que o electrbn se comporta como unha onda, e debe o0 seu
desenvolvemento a Schrodinger , quen en 1926 propuxo unha ecuacién para describir
sistemas cun electron. A solucion desa ecuacion esta condicionada polos valores duns
nameros, chamados nimeros cuanticos , polo que os postulados basicos desta teoria
serian:

» Os electrons s6 poden existir en determinados niveis enerxéticos.

e O cambio de nivel enerxético producese por absorcién ou emision dun fotén de
enerxia de xeito que a frecuencia do fotdn esta relacionada coa diferencia de
enerxia entre os dous niveis por: AE= h-.

« Os niveis enerxéticos permitidos para un electron vefien determinados polos
valores de catro numeros cuanticos.

4.1. NUumeros cuanticos e orbitais atdmicos.

Cada electrén vén determinado por catro nUmeros cuénticos: n, |, m (oum) e s
(ou my): os tres primeiros determinan un orbital, e o cuarto "ms" serve para identificar a
cada un dos dous electréns que poden entrar neste.

Determinan un orbital

Numero cuantico principal, n:  Indica a capa ou nivel enerxético no que esta o
electron ou, polo tanto, a distancia 6 nucleo. Pode valer: 1, 2, 3, 4,..., «

NUmero cuantico secundario ou azimutal, I: Indica a subcapa ou subnivel
enerxético no que estd o electron, determinando o contorno xeométrico xeral do
orbital. Nunha capa dada, a enerxia das distintas subcapas aumenta lixeiramente co
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valor de I. En funcion do nimero cuantico principal, pode valer: 0, 1, 2, 3, 4,..., (n-1) ,
se ben a cada valor asignaselle unha letra, respectivamente: s, p, d, f, g ...

NUmero cuantico magnético, m |: Da as orientacions dos orbitais. En funcion
do nimero cuantico secundario, pode valer: 0, £1, +2, £3,..., £(I-2), £(I-1), #

Determinan un electron

Xunto cos tres anteriores o Numero cuantico de spin, m . Describe o
comportamento dun electron en movemento nun orbital, pois exposto a un campo
magnético o electréon pode alifiarse co campo ou contra deste, polo que toma dous
valores: +%2 ou -%2

Orbitais posibles

Dando valores aos ndmeros cuanticos atopamonos cos posibles orbitais dun
atomo e co nimero maximo de electréns que poden entrar neles:

n | I | m | Nome orbital | N°electréns* |Representacion _ Os orbitais atémicos
> tefien distintas formas; asi,
110]0 1s 2 1s os orbitais "s" son esféricos;
21010 2s 2 2s° z
(11| 2p | P Orbital s I %
0 2p, 2
+1 2p, 2 2p° -~ | =
3 0 3s 2 3s® v Sa
1]-1 3p« 2
0 3p, 2 I
6 non obstante o resto dos
+ . o -
1 3py ___________ 2 ___________ 3 b tipos de orbitais posluen
2 |-2 3dyy 2 direccibns concretas no
1 3d,, 2 espazo; por exemplo cada
g un dos orbitais "p" alifiase
0 3dz 2 sobre cada un dos tres
+1 3d,, 2 eixes de coordenadas.
+2 3dy2.y2 2 3d%° z
e . Orbitaisp | =
*Segundo o Principio de Exclusion de Pauli, que veremos despois. i .
1
1

ot
Unha vision en tres dimensiéns dos distintos y l-‘*
orbitais atobmicos pode verse en: |

http://micro.magnet.fsu.edu/electromag/java/atomicorbitals/
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4.2. Configuracion electrénica.

E a distribucion dos electrons dun atomo polos orbitais do mesmo . Os
electréns vanse situando nos distintos orbitais seguindo os
seguintes principios:

1) Principio de minima enerxia (aufbau) : "Os
electréons colécanse seguindo o criterio de minima enerxia, é
dicir, énchense primeiro 0s niveis con menor enerxia € non
se enchen niveis superiores ata que non estean completos
0s niveis inferiores".

A orde enerxética dos orbitais depende do valor dos
ndmeros cuanticos “n” e “I”, sendo menor canto menor sexa o
valor de (n+l) e se hai dous orbitais en que a suma (n+l) d4 o
mesmo, ten menos enerxia o orbital que ten menor “n”. Todo
isto queda representado na figura da marxe. Seguindo as
frechas tes a orde en gque se enchen os orbitais: 1s, 2s, 2p,
3s, 3p, 4s, 3d...

2) Principio de méaxima multiplicidade (Regra de Hu nd): "Cando un nivel
electronico tefia varios orbitais coa mesma enerxia, 0s electrons vanse colocando
desapareados nese nivel electrénico”. Non se coloca un segundo electron nun dos
devanditos orbitais ata que todos os orbitais da mesma

enerxia estan semiocupados. E D j

_ Supoﬁamos un ezlemegto ccz)n 6 electrons, a sta 1s 2s 20, 2p, 2p,
configuracién sera 1s%, 2s%, 2p°. Os dous Uultimos
electréns, os “p”, poderan colocarse apareados na mesma
orientacion -p, na figura da dereita arriba- ou E j
desapareados, un en p, € outro en p, COMO se mostra 1s 2s 2p, 2p, 2p,
abaixo na mesma figura. Segundo esta Regra,

colocaranse como se indica abaixo. Se tivese un electrén mais, este colocariase en p,,
e se houbese outro méis, este xa estaria apareado.

3) Principio de exclusion de Pauli : "Non pode haber dous electréns cos catro
nameros cuanticos iguais”. Este principio xustifica que non haxa mais de 2 electréns
en cada orientacién dun orbital, como aplicamos na Taboa da paxina anterior.

Exercicio 1 : Obte-las configuracions electrénicas dos seguintes atomos: H, He,
Be, C, Ne, Na, P, Ar, Fe, Ga, Br, Kr.

Solucién: Localizamos os elementos na Taboa Periddica e anotamos 0 seu
namero atomico (Z). O numero atémico indicanos cantos electrons ten cada
atomo do elemento indicado. S6 temos que ir trazando liflas como as da figura
da péxina anterior, recordar o numero maximo de electrons que poden entrar en
cada orbital (en s: 2, en p: 6, en d:10, en f: 14) e levar a conta dos electrons que
asignamos. Despois pofiemos por orde de capas. O resultado é:

H: 18t
,He: 15
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4Be: 1s°, 25°.

¢C: 1s?, 2s%, 2p°.

1Ne: 1s?, 2s?, 2p°.

uNa: 1s?, 2s?, 2p°, 3st.

1sP: 1s?, 287, 2p°, 3s?, 3p°.

18Ar: 1%, 2s? 2p°®, 3s?, 3p°.

ssFe: 187, 28, 2p°, 3s?, 3p°, 4s?, 3d°= 1s?, 25%, 2p°, 3s?, 3p°, 3d°, 4s°.

s1Ga: 1s?, 252, 2p°, 3s?, 3p°, 4s?, 3d'°, 4p'= 1s?, 2s?, 2p°®, 3s?, 3p°, 3d™°, 4s?, 4p*.
asBr: 1%, 252, 2p®, 3s?, 3p°, 4s?, 3d"°, 4p°= 1s?, 257, 2p°, 3s?, 3p°®, 3d°, 4s?, 4p°.
as6Kr: 15%, 25%, 2p®, 3s?, 3p°, 4s?, 3d™°, 4p°= 1s?, 25%, 2p°, 3s?, 3p°®, 3d™, 4s?, 4p°.

Como estas vendo, a configuracién electrénica
empeza a ser un pouco encerellada e ainda estamos pola
terceira parte da Taboa Periddica. Vamos a simplificala.
Para iso imos a ter en conta a configuracion dos Gases
Nobres, que che sublifiei no exemplo anterior e que
coloquei na ilustracion & marxe. A configuracion de cada
gas nobre queda por riba dunha lifia horizontal que pasa
por debaixo de ns?, np® e logo vai paralela as frechas azuis.
Cando queira dar a configuracion de calquera &atomo,
trazarei as frechas azuis ata contar os electrons do atomo,
logo trazarei unha horizontal por debaixo do Gltimo p°® cheo
e unha paralela &s frechas azuis (como na figura) e
escribirei, entre corchetes, o simbolo do gas nobre
correspondente e despois, por orde de
capa, os orbitais marcados féra dese
gas nobre.

Imos a facer desa maneira a configuracion do ,Ru. A
esquerda tes a conta dos 44 electrons do mesmo e trazada a lifia
que corresponde 6 Ultimo p°, o 4p°®, polo tanto, o Kr. Fora desa lifia
esgén marcados 4d® e 5s% entdn a configuracion do Ru é: [Kr], 4d®,
5s°.

Exercicio 2: Da a configuracion simplificada dos &tomos do exercicio anterior e
tamén dos seguintes &tomos: s;Te, s4Xe, s53Ce, 70AU, gsRN € ogCH.

Solucién: (Non tefias en conta as cantidades indicadas en vermello, que seran
utilizadas despois)

H: 1sh. (1 e na Ultima capa)
,He: 1s?. (2 e na Ultima capa)
«Be: [He], 252 (2 e na ultima capa)
¢C: [He], 2s%, 2p°. (4 e na Ultima capa)
1Ne: [He], 2s?, 2p°. (8 e  na Gltima capa)
1uNa: [Ne], 3s'. (1 e na dltima capa)
1sP: [Ne], 3s?, 3p°. (5 e na Ultima capa)
18Ar: [Ne], 3s?, 3p°. (8 e na Ultima capa)
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ssFe: [Ar], 3d°, 452 (2 e na Gltima capa)
s1Ga: [Ar], 3d", 4s?, 4p'. (3 e na ultima capa)
3sBr: [Ar], 3d™, 4s?, 4p°. (7 e na Ultima capa)
36Kr: [Ar], 3d™, 4s?, 4p°. (8 e na Ultima capa)
soTe: [Kr], 4d'°, 5s?, 5p”. (6 e na ultima capa)
saXe: [Kr], 4d™, 5s?, 5p°. (8 e na Gltima capa)
ssCe: [Xe], 4f%, 6s°. (2 e na Gltima capa)
20AU: [Xe], 44, 5d° 652, (2 e na Ultima capa)
ssRN: [Xe], 4f*, 5d°,6s2, 6p°. (8 e na Ultima capa)
osCF: [Rn], 5, 752, (2 e na Gltima capa)

5.- Tipos de elemento segundo a configuracion.

Conforme resolvin o exercicio anterior fun contando os electrons que tifian na
dltima capa os atomos dos distintos elementos, onde estan representados, como
podes comprobar, elementos de tdédalas filas da Taboa Periddica e dos grupos mais
representativos. Se te fixas nos resultados, veras que o niumero méaximo posible é 8 e
gue este numero corresponde aos Gases Nobres (agas o He que ten 2)

O numero de electréns na ultima capa, electrons que tamén se chaman
electrons de valencia , permite clasificar os elementos quimicos, como metais, hon
metais e gases nobres . (A realidade non é tan simple e, como podes ver na Taboa
Periddica do Apéndice, uns cantos elementos denominados metaloides, tefien
caracteristicas de metais e non metais).

Os gases nobres son os elementos que tefien a Ultima capa chea con 8
electréns (agas o helio con 2). Son moi estables, pois non reaccionan con ninguén, e
esa estabilidade considérase que se debe a ter a Ultima capa chea. Os demais
elementos quereran gafar, perder ou compartir electréns, para ter a sta estructura.

Metais son o0s elementos que tefien poucos
electréns na ultima capa (1, 2 ou 3) e tenden a perdelos

para conseguir a estructura do gas nobre anterior. ? — +e
Asi o sLi: 1s? 2s' cando perde o electrén mais ‘.@ ,-L. L
externo (2s') convértese no ion Li* que ten dous electréns -L ’ I+€

na ultima capa, como o He o gas nobre anterior

Non metais son os que tefien moitos electrons na ultima capa (4 a 7) e tenden
a gafar e[ectrons para conseguir a estructura do gas . P
nobre seguinte. N 6 go O
2 2 5 "m“"'e_'““
Por exemplo o oF: 1s%, 2s% 2p° seganaun & _ © e
electron convértese no ion F que ten oito electréns na  ° . Lo — T
ultima capa, como o Ne o gas nobre que lle sigue. '

10
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Asi pois, a configuracion electronica dos atomos dun elemento permitenos
predicir o comportamento quimico dese elemento.

Exercicio 3: Que tipo de elementos seran o Cae o I?

Solucién: Buscamos na Taboa Periédica os seus numeros atomicos,
obtemos as suUas configuracions electronicas e fixamonos nos electréns de
valencia:

oCa: [Ar], 48> = 2 e de valencia = sera un metal que tende a perdelos
actuando como Ca*.

ssl: [Kr], 40, 5% 5p° = 7 e de valencia = serd un non metal que tende a
gafiar un para ter 8 como os gases nobres, actuando como 1™,

Exercicio 4: Se descubrises 0 elemento quimico de nimero atbmico 116, que
comportamento quimico lle sup6s?

17X: [Rn], 5, 6d'°,7s%, 7p* = 6 e na lltima capa ou de valencia = sera un

non metal que tende a gafiar dous para ter 8 como 0s gases nobres, actuando
-2

como X,

6.- A Taboa Periddica

Os elementos quimicos estan clasificados nunha taboa que se chama Téboa
Periodica dos Elementos.

6.1. Primeiras clasificacions periodicas.

Cando a principios do século XIX se mediron as masas atomicas dunha grande
cantidade de elementos, observouse que certas propiedades variaban periodicamente
en relacién 4 sia masa. Dese xeito, houbo diversos intentos de agrupar os elementos,
todos eles usando a masa atémica como criterio de ordenacioén. P. ex.:

e Triadas de Débereiner (1829): Formaba trios de elementos nos que a masa do
elemento intermedio era a media aritmética da masa dos outros dous. Asi
sinalou as seguintes triadas:

Cl,Brel;Li,NaeK;Ca,SreBa; S, SeeTe..

* Anel de Chancourtois (1862). Colocaba os elementos en espiral, de forma que
0s que tifian parecidas propiedades quedasen uns enriba doutros.

6.2. Clasificacion de Mendeleiev.

A clasificacion de Mendeleiev (1869) é a mais cofiecida e elaborada de todas
as primeiras clasificaciéns periodicas. Clasificou os 63 elementos cofiecidos ata enton,
utilizando tamén o criterio de masa atdmica, xa que ata bastantes anos despois non se
definiu o0 concepto de nimero atémico, posto que non se descubriran os protons.

A sla taboa periddica deixaba espazos baleiros, que el considerou
correspondian a elementos que ainda non se descubriran. Asi, predixo as propiedades

11
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dalguns destes, tales como o xermanio (Ge), ao que Mendeleiev chamou ekasilicio.
Cando ainda en vida de Mendeleiev se descubriu o Ge que tifla as propiedades
previstas por este, a sta clasificacion periddica adquiriu gran prestixio.

Un dos inconvenientes que posuia a taboa de Mendeleiev era que alguns
elementos tifia que colocalos sen seguir a orde da masa atdmica, para que coincidisen
as propiedades. Asi, por exemplo, colocou o telurio (Te) antes que o iodo (I) a pesar
de que a masa atémica deste era menor que a daquel. El atribuiuno a que as masas
atdmicas estaban mal medidas, sen embargo hoxe sabemos que as masas atomicas
estaban ben medidas e que o problema era o criterio de clasificacion segundo a masa.

6.3. A Tadboa Peri6dica actual

En 1913 Moseley ordenou os elementos da taboa peridédica usando como
criterio de clasificacibn o nimero atémico. A partir de entén a clasificacion periddica
dos elementos seguiu ese criterio, pois nos atomos o niumero de protons é igual ao de
electréns e existe, como vimos, unha relacion directa entre a configuracion electrénica
dun atomo e a sua reactividade quimica e, polo tanto, a slUa posicion na taboa
periddica, xa que se queren agrupar os elementos con propiedades semellantes.

Esta taboa esta formada por 7 filas horizontais, chamadas periodos , e 16
columnas verticais chamadas grupos . En realidade hai 18 columnas verticais, pero
tres columnas, as encabezadas por Fe, Co e Ni, considéranse como unha columna
Unica (grupo VIII). Tamén hai duas filas na parte inferior, as que corresponden as
familias dos lantanidos e actinidos, que deberian ir perpendiculares a taboa, sobre o
La e Ac —ou Lu e Lr segundo a téboa-, respectivamente, (0 que seria incomodo de
facer e manipular) e por iso hai un salto no valor de Z despois de Ba e Ra.

la IF] lla IVa Va Vla Viia 0
1 | 1st i G R U P O S i G.
2 |25 |28 |Mb IVb Vb Vib Vib Vil b Wb| N|O| N |2 F|N
3 | 3s' | Mg 3p' | M | E | 3p*]|3p° | 3p°
4 | 4s' | 48® | 3d* | 3d® | 3d® 3d® 3d” | Ni | 3d° ap* | 4p° | T | A | 4p°
5 | 5s' | 55% | 4d' | 4d® | 4d® 4d® 4d’ 4d° 5pt | 5p° | 5p° | | S
6 |65 |65 |5d" | M |5d°| E |5d°| T |5d"| A |5d°| I T | s | ep®|e6p'|6p®|6p°
7 | 7st | 7% | ed! 6d° 6d° 6d’ 6d° S
- P E R i O D O S —
4f* 4f* a4f" Tb | 4f*° 4
5 5f* Pu | 5f 5f*° 54

Tameén pode considerarse dividida en catro bloques:

- Bloque "s": A esquerda da taboa, formado polos grupos la e lla.

- Bloque "p": A dereita da taboa, formado polos grupos llla a Vllae o 0.

- Blogue "d": No centro da tdboa, formado polos grupos llib a llb.

- Blogue "f": Na parte inferior da taboa, formado polos lantanidos e actinidos.

Como podes ver no esquema anterior, nun periodo estdn os elementos que
enchen orbitais dunha mesma capa, de xeito que o numero do periodo coincide co
namero da capa mais externa. Debido o desigual nUmero de elementos que hai en
cada periodo, o 1° recibe o home de “moi curto”, o 2° e 3° de “curtos”, os dous

12
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seguintes de “longos” e os dous ultimos de “moi longos” (parecen iguais aos
anteriores, pero son maiores porgue neles hai que incluir aos lantanidos e actinidos).

Nun grupo estan os elementos que tefien a mesma configuracion electrénica
externa e, polo tanto, as mesmas propiedades quimicas. Os grupos reciben nomes
propios: la Alcalinos

lla Alcalino-térreos

llla Térreos

IVa Carbonoideos

Va Nitroxenoideos

Via Anfixenos

Vila Haloxenos

0 Gases nobres

llib allb Elementos de transicion

Cofiecendo a posicion dun elemento na Taboa Periddica podemos deducir a
sta configuracion electrénica, e viceversa, tendo en conta que a configuracion
electronica estara formada polo gas nobre anterior e a continuacion os orbitais “s” e “p”
da capa de igual nimero que o periodo, os “d” da capa anterior e os “f” de dldas capas
antes.

Exemplo : A) D& a configuracion electrénica dos &tomos dos elementos F, Ni,
Tl e Pu a partir da sta posicion na Taboa Periodica (pintados en cor rosa no esquema
anetrior). B) Indica a posicion na Taboa Periddica dos elementos de configuracion
electronica [Ne], 3s?> e [Xe], 4f°, 6s°.

Solucion :
A) G.N. anterior Periodo Orbitais Config. elect.
F: He 2 s, p [He], 2s?, 2p°
Ni: Ar 4 s, d [Ar], 3d®, 4s?
TI: Xe 6 s, f,d,p [Xe], 4f*, 5d"°, 657 6p’
Pu: Rn 7 s, f [Rn], 5f°, 7s?

B) Periodo: 3° (3s); Ultimo orbital que enche: s> = Alcalino-térreo
Periodo: 6° (6s); Ultimo orbital que enche: 4f° = Lantanido

7.- Propiedades periddicas.

Hai unha serie de propiedades nos elementos que varian de xeito periddico ao
ir aumentando o niumero atémico. Imos estudar algunhas delas.

Tamafio do atomo:
- Raio atémico:
- Raio iénico.
Enerxia de ionizacion.
Afinidade electronica.

13
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Electronegatividade.
Caracter metalico.

7.1. Tamano dos atomos.
Raio atébmico

Definese como a metade da distancia dos nucleos de dous atomos iguais que
estan enlazados entre si. Segundo sexa o tipo de enlace polo que estan unidos, falase
de raio covalente e de raio metalico, é dicir, o raio dun mesmo atomo depende do tipo
de enlace que forme, e mesmo do tipo de rede cristalina que formen os metais.

Nun periodo diminde cara & dereita, pois ao ir cara ese lado vanse enchendo
orbitais da mesma capa, polo que o raio deberia ser 0 mesmo, sen embargo o
aumento de carga no nucleo e na codia fara que os electréns estean mais fortemente
atraidos e o raio diminuira. Nun grupo, aumenta ao descender por el, pois ao aumentar
0 numero atémico, aumentan as capas que se enchen de electrons e o tamafio do
atomo aumenta.

Raio i6nico

E o raio que ten un atomo cando perdeu ou gafiou electrons, adquirindo a
estrutura electrénica do gas nobre mais préximo.

Os catibns son menores que 0s 4&tomos neutros porgque 0S Mesmos protons
atraen a menos electrons. Canto maior sexa a carga, menor serd o ion; asi, nun
mesmo periodo, os ions dos metais alcalinotérreos serdn menores que o0s dos
alcalinos correspondentes, dado que perden mais electréns.

Os anions son maiores que 0S 4tomos neutros porque 0S mMesmos protons
tefien que atraer a mais electréns. Canto maior sexa a carga, maior serd o ion; asi,
nun mesmo periodo, os ibns dos anfixenos seran maiores que os dos haldxenos
correspondentes, dado que ganan mais electrons.

En xeral, entre os idns con igual numero de electréns (isoelectrénicos), ten
maior radio o de menor niumero atémico, pois a forza atractiva do nucleo é menor ao
ser menor a sla carga.

Exemplo: Ordene segundo o raio as seguintes especies: Li*, F, Be*?, N3,
Solucion: Comezaremos vendo cantos electrons e protons forman cada

especie.
aLi* oF .Be*? N3 Segundo isto, consideraremos,
o 3 9 4 7 por un lado, Li* e Be*?, que tefien 2 e
- polo que son 0s pequenos, e, por outro
e 2 10 2 10 lado, F e N3, con 10 e.

No 1° caso, o Be*? ten os seus e atraidos por mais p*, logo € menor. No 2°
caso, o F é quen ten os seus e” atraidos por mais p*, logo é o menor.

Asi pois Be"* < Li* <F < N?,

14
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7.2. Enerxia de ionizacion (El).

E a enerxia necesaria para extraer un electron dun atomo neutro, non excitado,
en estado gasoso, e formar un cation. Tamén se lle chama potencial de ionizacion. E
sempre positiva (proceso endotérmico). Falase de primeira enerxia de ionizacion (El,),

segunda enerxia de ionizacion (El,)... segundo se trate do primeiro, segundo,...
electron extraido.

X(g) +El - X'(g) +e

A enerxia de ionizacion diminde cara abaixo nos grupos porque o electrén a
extraer estd nunha capa mais externa e “apantallado” polos electréns internos, polo
que a atraccién do nucleo é menor. Aumenta cara a dereita nos periodos, pois ao ir
cara ese lado vanse enchendo orbitais da mesma capa, é dicir, mais ou menos a
mesma distancia do ndcleo, sen embargo o aumento de carga no nucleo e na codia
fard que os electrons estean mais fortemente atraidos e a enerxia para arrancalos
sera maior. A enerxia de ionizacién dos gases nobres ao igual que a 22 enerxia de
ionizacion dos metais alcalinos € moi grande, pois se debe extraer un electron a
atomos con configuracion electronica moi estable.

3000

J mol™

¥ 2000 —|

1000 —

Energia de ionizagao

v

Numero atomico, £

7.3. Afinidade electrénica (AE)

E a enerxia liberada cando un atomo gasoso captura un electrén e forma un
anion. E dificil de medir e adoéitase facer por métodos indirectos. Pode ser positiva ou
negativa ainda que adoita ser exotérmica (AH< 0). Ao igual que coa enerxia de
ionizacién, falamos de primeira, segunda... afinidade electronica.

X(@) +1e - X (g) + AE

15
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A enerxia desprendida aumenta ao desprazarnos cara & dereita pola Taboa
Periédica, porque ai estan os elementos que tenden a gafiar electrons para conseguir
a estructura de gas nobre. DiminGe ao descender por un grupo, porque ao aumentar o
namero de capas electronicas, o novo electron estard mais lonxe do nudcleo e
apantallado por mais electréns, polo que haberd menos tendencia a captalo e
desprenderase menos enerxia.

Adoita ser positiva en gases nobres e metais alcalinotérreos. A segunda e
posteriores afinidades electronicas tamén adoitan ser positivas, porque se trata de
introducir un electrén a un anién, o que loxicamente esta impedido por repulsion
electrostatica.

7.4. Electronegatividade e caracter metalico.

Son conceptos opostos (a maior electronegatividade menor caracter metalico e
viceversa).

A electronegatividade mide a tendencia dun atomo a atraer os electréns dos
4tomos aos que estd enlazado. E un compendio entre enerxia de ionizacién e
afinidade electrénica: uns valores elevados destas dias sup6n unha gran tendencia a
adquirir electréns e polo tanto alta electronegatividade. A electronegatividade aumenta
cara a arriba nos grupos pois os electrons son mais atraidos polo nucleo a menores
distancias e cara a dereita nos periodos xa que hai maior apetencia de electrons.
Pauling estableceu unha escala de electronegatividades entre 0,7 (Fr) e 4 (F):

Grupo 1 2 3 4 5 6 7 8 9 1011 12 13 14 15 16 17 18

Periodo

1 l He

2 Li Be Ne
1,015

3 NaMg Al Ar
0,91,2 1,5

4 K Ca Sc Ti V Cr Mn Ga Kr
08101,3151,61,6 1,5 1,6

5 Rb Sr'Y Zr Nb Xe
08101,2141,6

6 Cs Ba , Hf Ta
0,7 0,9 1,31,5

7 Fr Ra ** Rf Db Sg Bh Hs Mt Ds Rg Uub Uut Uug Uup Uuh Uus Uuo

0,7 0,9
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Ainda que os elementos da Taboa Periddica se dividen tradicionalmente en
metais, non-metais e gases nobres, non existe unha barreira clara entre as duas
primeiras clases, existindo uns elementos chamados semimetais con caracteristicas
intermedias (representados en moitas Taboas como unha escaleira que comeza no
boro), porque a maior ou menor tendencia a perder ou capturar electrons é gradual ao
longo da taboa.

Deste tema, estes son alguns enlaces interesantes:
www.puc.cl/sw_educ/qdall06/CAP2/
www.educaplus.org/sp2002/
http://tablaplus.awardspace.com/Tabla.html
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