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TEMA 1: ESTRUCTURA ATOMICA DE LA MATERIA

1. Estructura del atomo.

El &tomo estd constituido por dos partes principales: el nucleo y la corteza.

En el nucleo se concentran casi toda la masa y las particulas llamadas
nucleones, que son los protones (con carga positiva) y los neutrones (sin
carga eléctrica). El ntcleo concentra el 99,9% de la masa total del &tomo.

El ndcleo se mantiene unido gracias a la fuerza nuclear fuerte con la que
protones y neutrones se atraen.

Rodeando al nicleo se encuentra la corteza o nube electrénica, donde
se mueven los electrones, particulas con carga negativa y masa mucho
menor que la de los nucleones (0,1% de su masa). La nube electrénica
ocupa practicamente todo el volumen del dtomo.

Primera imagen real de
un dtomo de hidrégeno.

Los electrones, con carga negativa, estdn en continuo movimiento, pero se mantienen ligados al
nucleo, de carga positiva, gracias a la fuerza electromagnética atractiva que se establece entre
las particulas de distinta carga.

Masa (kg) Masa (u) Carga (C) Carga (e)
Protén 1,673 x 10%’ 1,0073 +1,6 x 10° +1
Neutrén 1,675 x 10%’ 1,0087 0 0
Electron 9,109 x 103! 0,0005 -1,6 x 10?° -1

Z= numero atémico= n? de protones.
A= nimero masico=n2 de protones + n2 de neutrones.

Estudiando el nicleo mas a fondo, se ha podido saber que los protones y neutrones por su parte,
estan constituidos por quarks.

2. Primeros modelos atémicos.

Desde hace siglos, el ser humano ha tratado de entender de qué estd compuesta la materia. En
la antigua Grecia, fildsofos como Leucipo y Demdcrito ya pensaban que toda sustancia estaba
formada por pequefias particulas indivisibles llamadas atomos. No obstante, sus ideas eran solo
suposiciones, ya que no se basaban en experimentos cientificos.

Con el avance de la ciencia, especialmente entre los siglos XVIIl y XIX, comenzaron a desarrollarse
teorias atémicas fundamentadas en observaciones experimentales.

Modelo atdmico de Dalton (1808)

John Dalton retomé las ideas de los filésofos griegos y formuld la primera teoria atdmica
moderna. Afirmé que toda la materia estd constituida por dtomos, particulas diminutas e
indivisibles, idénticas entre si para un mismo elemento, pero diferentes de las de otros
elementos. Segun él, los compuestos se forman cuando los atomos se combinan en proporciones
fijas y sencillas.
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Sin embargo, este modelo no explicaba la existencia de particulas mas pequefias ni las cargas
eléctricas.

Modelo atémico de Thomson (1898)

Después del descubrimiento del electrdn, J. J. Thomson propuso que
el dtomo era una esfera con carga positiva en la que estaban
incrustados los electrones, como si fueran “pasas” en un pastel.

Este modelo no podia justificar la estabilidad del dtomo ni la
disposicidn real de las cargas.

Modelo atémico de Rutherford (1911)

A partir de su famoso experimento con |ldminas de oro, Ernest Rutherford e >~ o

concluyd que casi toda la masa del atomo se concentra en una region 7/ =/ N
muy pequena y densa: el nucleo, con carga positiva. Los electrones | 3
girarian a su alrededor en el espacio vacio. | a .

Sin embargo, segun la fisica clasica, esos electrones deberian perder
energia y acabar cayendo sobre el nucleo, por lo que el atomo no podria  \ /
ser estable.

Estos primeros modelos sentaron las bases para teorias mas precisas, como el modelo de Bohr
y los posteriores modelos cudnticos, que describen con mayor exactitud cdmo se comportan y
organizan los electrones dentro del &tomo.

Modelo atémico de Bohr (1913)

El fisico Niels Bohr mejoré el modelo de Rutherford al introducir ideas de la teoria cuantica.
Propuso que los electrones no se mueven de forma desordenada alrededor del nicleo, sino que
giran en orbitas circulares bien definidas, Ilamadas niveles de energia.

Segun Bohr:

- Los electrones pueden permanecer en una érbita sin perder energia.

- Cuando un electrén salta de una 6rbita a otra, emite o absorbe energia en forma de
radiacion.

- Cada ¢rbita tiene una energia fija y determinada.

Modelo atémico actual o modelo cuantico (siglo XX)

Con el desarrollo de la mecanica cudntica en el siglo XX, cientificos como Schrédinger, Heisenberg
y De Broglie propusieron un nuevo modelo mas completo y realista.

En este modelo:

- Los electrones no tienen una trayectoria fija como en el modelo de Bohr.

- Enlugar de drbitas, se habla de nubes electrdnicas o orbitales, que representan zonas
del espacio donde es mas probable encontrar un electrén.

- La energia de los electrones estd cuantizada, pero su posicion exacta no puede
determinarse, solo la probabilidad de que se encuentren en una regién concreta
(principio de indeterminacion de Heisenberg).
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Este modelo explica con gran precision la estructura de los atomos, su comportamiento quimico
y las propiedades periddicas de los elementos.
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JOHN DALTON, 1803 J.J THOMSON, 1904 ERNEST RUTHERFORD, 1911 NIELS BOHR, 1913 ERWIN SCHRODINGER, 1926

2.1.Modelo atémico de Bohr.

En 1913, Niels Bohr logré un gran avance al conseguir explicar el espectro del hidrégeno, algo
gue los modelos anteriores no habian podido justificar. Su éxito se debid a que incorporé al
modelo de Rutherford las ideas de la teoria cuantica propuesta por Max Planck en el afio 1900.

Planck, al estudiar la luz emitida por los cuerpos al calentarse, descubrid que la energia no se
puede dividirindefinidamente, sino que se transmite en pequefias cantidades discretas Ilamadas
cuantos. Esto significaba que un cuerpo solo puede emitir o absorber energia en multiplos
enteros de esos cuantos.

Pocos afios después, en 1905, Albert Einstein amplié esta idea para explicar el efecto
fotoeléctrico, un fendmeno en el que una superficie metdlica limpia, al ser iluminada, emite
electrones. Einstein propuso que la luz estd compuesta por particulas de energia llamadas
fotones, y que la energia de cada fotén depende de su frecuencia segun la ecuacion:

E=hv

Donde E es la energia del fotdn, h es la constante de Planck (6,626 x 10-34 julios por segundo (J:s)) y v representa la
frecuencia de la radiacion.

Por ejemplo, un fotén de luz azul posee mas energia que un fotén de luz roja, ya que su
frecuencia es mayor.

A partir de este principio, Bohr propuso que el atomo también se encuentra cuantizado, es decir,
gue solo puede tener ciertos valores de energia determinados. Esto significa que los electrones
no pueden girar a cualquier distancia del nucleo, sino Unicamente en drbitas concretas y
permitidas. Las demas oérbitas, donde la energia no coincide con los valores permitidos, estan
prohibidas.

Cuando un electrén desciende de una drbita con mas energia a otra de menor energia, la
diferencia energética se libera en forma de fotén. La frecuencia de ese fotdn estd relacionada
con la energia emitida mediante la ecuacion de Planck (E = hv).

Gracias a esta idea, se pudo comprender por qué en el espectro de un &tomo aparecen lineas de
luz con frecuencias concreta s, en lugar de un espectro continuo. En el modelo de Rutherford,
esto no se podia explicar, ya que en teoria los electrones podian ocupar cualquier 6rbita
alrededor del nucleo.
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Espectro electromagnético.

Longitud de onda (A) en metros.

TIAVAVAVA VA NZANI%

10 102 10" 100 109 10° 107 10€ 10 10+ 10° 102 10' 1 10 102 10° 104 108
8 | Infrarrojo ~Radar D
Rayos fls -
Gamma Bayos X s |32 < OndasdeRadio >
g 58 g Térmico I ST
35 3 Microondas >

£ n

400nm § 500nm | 600nm i700nm
Azul erd Rojo

a) Postulados de Bohr.

Para explicar la estructura del &tomo de hidrégeno y su espectro, Niels Bohr formulé tres ideas
fundamentales conocidas como postulados de Bohr:

- Los electrones se mueven en drbitas fijas y estables.

Los electrones giran alrededor del nicleo describiendo drbitas circulares determinadas,
Ilamadas niveles de energia, sin emitir energia mientras permanecen en ellas.

Esto solucionaba el problema del modelo de Rutherford, que no podia explicar por qué el 4tomo
no colapsaba si los electrones estaban en movimiento.

- Solo se permiten ciertas drbitas cuantizadas

No todas las érbitas son posibles: los electrones solo pueden ocupar aquellas en las que su
momento angular cumple la condicién:

h
mvr =n_—
2T

donde m es la masa del electrdn, v su velocidad, r el radio de la érbita, h la constante de Planck
y nun nimero entero (1, 2, 3...) que corresponde a un nivel de energia distinto y determinado.

- Emision y absorcion de energia en forma de fotones.
Cuando un electrén salta de una drbita a otra, el &tomo absorbe o emite energia.

- Si el electron pasa de una 6rbita

A A A E==——=0 Energia emitida: B3 — F;
inferior a otra superior, absorbe
energia.

- Si desciende de una orbita de
mayor energia a otra de menor,
emite un fotdn cuya energia es

igual a la diferencia entre ambos

Energia emitida: Ex — F;

Rl
= ————— Energia absorbida: Bz - E;

Transiciones electronicas
en el atomo de Bihr

niveles:
E= hv= Emayor — Emenor

Esto explica las lineas espectrales observadas en el hidrogeno: cada salto electréonico produce
una radiacion con una frecuencia especifica.



BachiQuimica Quimica Bachillerato

A partir de estos tres postulados, Bohr consiguié calcular matematicamente tanto el radio de las
Orbitas electrdonicas como las energias permitidas para el electrén en el atomo de hidrégeno.

Demostré que el radio de cada drbita depende del nimero cudntico n, de manera que el electrén
mas cercano al nucleo (n = 1) tiene el menor radio y energia, mientras que las orbitas mas
alejadas (n =2, 3, 4...) presentan radios y energias mayores.

La primera 6rbita (n = 1) tiene un radio de aproximadamente 0,529 x 10™° m, conocido como
radio de Bohr.

3. Modelo mecanocuantico de Schrédinger.

Pero la cosa no termind ahi. Los cientificos siguieron estudiando los espectros con equipos mas
precisos y haciendo nuevos experimentos. Cada vez que analizaban una linea, aparecian mas
lineas nuevas.

Resulté que la estructura cuantica del atomo era mucho mas complicada de lo que pensaban.
Para poder describir bien a cada electrén, se necesitan cuatro nimeros cuanticos: (n, I, m, s).

Asi nacio el modelo mecano-cuantico de Schrodinger.

Hubo que volver a replantear cdmo entendiamos el &tomo, esta vez desde la fisica cudntica.
Ademas, se descubrid que el electrédn no solo se comporta como una particula, sino también
como una onda: se mueve como una onda cuando viaja, pero actla como particula cuando choca
con la materia.

El modelo de Erwin Schrodinger, aunque se centrd en el &tomo de hidrégeno, se basé en esos
cuatro nimeros cuanticos. Lo mds importante es que descarté la idea de las érbitas de Bohry
las reemplazd por los orbitales, que son zonas donde es muy probable encontrar un electrén.
Los fisicos se dieron cuenta de que el simple hecho de medir ya afectaba al electrén, asi que solo
podian hablar de probabilidades.

Relacidn entre los numeros cuanticos y los orbitales

Los cuatro nimeros cuanticos que se obtienen de los espectros son los que permiten describir
los orbitales atémicos, es decir, las regiones donde se puede hallar cada electrén dentro del
atomo.

Simbolo Nombre Valores posibles Significado
n Principal 1,2,3,4,5, ... Nivel de energia o
capa
I Secundario Valor entre Oy n-1 Numero de

subniveles en cada
nivel de energiay
tipo de orbital.

m Magnético Valores entre +ly -l | Numero de orbitales
en un nivel de
energia
S Espin +1/2,-1/2 Momento magnético

intrinseco del
electron.
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En cada orbital, solo caben dos electrones, cada uno con dos valores de espin opuestos (+1/2, -
1/2).

1 Tipo de orbital Posibles valores de | Numero maximo de
m (nimero de electrones que cabe
orientaciones en cada orbital

posibles)

0 S 0 2 electrones

1 p -1,0,1 6 electrones

2 d -2,-1,0,1,2 10 electrones

3 f -3,-2,-1,0,1,2,3 14 electrones

Dependiendo del tipo de orbital que sea (s,p,d,f), tiene una forma

geométrica diferente. )
2p, 2p,
7%\ C
¥ | \l y
\l,/

Al tener diferentes formas, cada orbital también tiene
diferentes energias.

Las energias aumentan asi:

f>d>p>s

Orbitales atoémicos y energia. Regla n+l

La energia de un electrén funciona como un trabajo en equipo: el protagonista principal es el
numero cuantico n, apoyado en segundo plano por el nimero cudntico I.

Para ordenar los orbitales atdmicos de menor a mayor energia sin complicaciones, el método
mas practico y fiable es la regla empirica n+l. Esta regla se resume en dos pasos:

- Norma general: La energia del orbital aumenta a medida que crece el valor numérico de

la suma n+l.
- Desempate: Si dos orbitales distintos suman exactamente lo mismo, el que tenga el valor

de n mas pequefio serd el de menor energia.
Aplicando esto, la secuencia energética de los orbitales queda de este modo:

1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<55<4d<5p<6s
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Principio de exclusiéon de Pauli. Configuracidon electrénica de los elementos. Principio de
maxima multiplicidad.

La forma en que los electrones se "acomodan" en los distintos orbitales de un dtomo es lo que
conocemos como su configuracién electrdnica.

Para organizar este mapa, debemos seguir la secuencia de energia que vimos antes, pero
respetando la siguiente regla:

- El Principio de Exclusién de Pauli: Imagina que cada orbital es una habitacién en la que
solo caben dos electrones como maximo. Ademds, para poder convivir ahi, deben tener
espines opuestos (es decir, estar apareados). Es imposible que en un mismo atomo
existan dos electrones con exactamente los mismos nimeros cuanticos.

A la hora de escribir esta configuracién correctamente en el papel, el proceso se resume en dos
sencillos pasos:

1. Distribuye por energia: Ve repartiendo los electrones siguiendo el orden de la regla n+l
(de los orbitales de menor energia a los de mayor) y recordando el limite del Principio
de Pauli.

2. Ordena por nivel (n): Una vez que tienes todos los electrones repartidos, reorganiza la
secuencia final agrupando los orbitales segln su nivel principal (el nimero n), de menor
a mayor, para que quede perfectamente estructurada.

Por ejemplo, el hierro (Z=26): 1s? 2s* 2p® 3s? 3p°® 4s? 3d°®
é¢Qué ocurre cuando hay varios orbitales con la misma energia?
Aqui es donde entra en juego la Regla de Hund de la maxima multiplicidad.

Cuando nos encontramos con un conjunto de orbitales idénticos que tienen la misma energia
(por ejemplo, los cinco orbitales 3d), la regla nos dice que la configuracién mas estable es aquella
gue tiene el mayor niumero de electrones desapareados con el mismo espin.

Es decir, los electrones tienden a no emparejarse si tienen otros orbitales de la misma energia
disponibles:

Aplicandolo al ejemplo de los orbitales 3d: Como hay 5 orbitales 3d disponibles, los primeros 5
electrones que lleguen se colocaran de uno en uno, ocupando cada uno su propio orbital y con
el espin paralelo (mirando hacia el mismo lado). 3d

Solo cuando todos esos orbitales tengan ya un

electrén, el sexto electron que llegue empezara a

formar pareja con el primero (con el espin opuesto, l l T T T T
para cumplir a su vez con la regla de Pauli).

El nicleo atémico

Para entender el &tomo al completo, debemos dividirlo en dos grandes zonas de estudio:

- Lacorteza: La parte mas externa, especialmente la capa de valencia, es la protagonista
de las reacciones quimicas y determina cdmo se comporta un elemento.
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- El'ndcleo: El corazdn del atomo. Su estudio comenzo a finales del siglo XIX con el
descubrimiento de la radiactividad.

é¢Qué hay dentro del nucleo?

Aungue el ntcleo ocupa un espacio minusculo (su didmetro es unas 100.000 veces menor que
el del 4tomo entero), concentra toda la carga positiva y practicamente toda la masa. Esta
formado por nucleones, que se dividen en dos tipos:

1. Protones: Particulas con carga eléctrica positiva.

2. Neutrones: Descubiertos por James Chadwick en 1932. Tienen una masa casi idéntica a
la del protdn, pero carecen de carga eléctrica.

¢Como se mantiene unido? Protones: @ © @ @ O @
Neutrones: Q Q@ Q9P Q@
Al igual que los electrones, los nucleones se ERNGE S i Atomo neutro

organizan en complejas capas de energia. Para
evitar que los protones se repelan entre si (ya oS s
que tienen la misma carga), interviene la /" Carbono ™, e
interaccion nuclear fuerte: unas fuerzas Lo

inmensas, pero de muy corto alcance, que

&

mantienen el nucleo fuertemente W .

cohesionado. : S—
; p2 ,—O‘ ® Orbitas

EI DNI del 4tomo: Zy A @......- O Nube

Para identificar la composicidén exacta de cualquier ntcleo, utilizamos dos valores
fundamentales:

- Ndmero atémico (Z): Es el nimero total de protones. Este nimero es clave porque
define de qué elemento quimico estamos hablando.

- Numero madsico (A): Es la suma total de nucleones (protones + neutrones, es decir, A =
Z + N). Define la masa aproximada del 4tomo.

Si se trata de un atomo, tiene el mismo nimero de protones que de electrones, manteniendo
una carga neutra, sin embargo, si tenemos cationes o aniones, la cosa cambia, tendremos que

calcular el nimero de protones, electrones y neutrones gracias al nimero atémico y al nimero
masico.

A menudo encontramos atomos del mismo elemento (mismo nimero Z) pero que tienen una
cantidad diferente de neutrones (distinto nimero A). A estos dtomos “hermanos" se les llama
isdtopos.

A
X
donde X es el simbolo del elemento.

Por ejemplo, para referirnos al isétopo del carbono que tiene 6 protones y 8 neutrones (masa
total 14), utilizariamos la expresion:

14
6C



