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                                           ESTRUCTURA DE LA MATERIA. S.P.   Química  2Bach 


TEMA 1   ESTRUCTURA DE LA MATERIA. SISTEMA PERIÓDICO.

1. MODELOS ATÓMICOS

El comportamiento eléctrico de la materia, la emisión de radiación discontinua por los elementos en estado gaseoso, la ordenación periódica y la unión de los átomos para formar las distintas sustancias, son algunos de los hechos que evidencian la existencia de una estructura interna de los átomos. 

Por la dificultad que plantea estudiar una cosa tan minúscula como el átomo, su concepto ha ido evolucionando  a lo largo de la historia, desde el concepto de partícula indivisible hasta los orbitales atómicos y la teoría mecánico-cuántica.

Modelo de Thomson

Concibe el átomo como una masa esférica fluida cargada positivamente en cuyo seno se hayan distribuidos los electrones. 

Pero este modelo era incapaz de explica fenómenos como la electricidad estática, corriente eléctrica, formación de rayos canales y los espectros de los gases.

Modelo de Rutherford.

La experiencia de Rutherford (1909) consistía en lanzar un haz de partículas alfa (iones positivos de helio), contra una delgada lámina de oro. Estas eran desviadas por las cargas de los átomos de oro, estas partículas eran detectadas mediante una placa de sulfuro de cinc. Observo que la mayoría de partículas alfa atravesaban la lámina de oro sin sufrir desviaciones y un reducido número de partículas sufrían desviaciones notables llegando, en algunos casos, al retroceso. 
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Rutherford para explicar los resultados de su experiencia propuso que: 

a) el átomo está constituido por un núcleo cargado positivamente que contienen la mayor parte de la masa del átomo. 

b) los electrones cargados negativamente (en igual número que las cargas positivas) giran alrededor del núcleo, como lo hacen los planetas alrededor del Sol.

La existencia de partículas pesadas y sin carga en el núcleo fue postulada por Rutherford, y descubierta en 1932 por Chadwick. 

Este modelo interpretaba el comportamiento eléctrico de la materia y la ordenación periódica de los elementos. Pero es un modelo “autodestructivo”, ya que el e- al girar alrededor del núcleo emite energía ininterrumpidamente, llevándole a perder velocidad y precipitarse sobre el núcleo. Además este modelo no explica el carácter discontinuo de los espectros atómicos.

Max Planck llega a la conclusión de que la energía no puede ser intercambiada de manera continua sino en forma de unidades llamadas CUANTOS.  La energía que posee un cuanto, 
E = h·ν, es proporcional a la frecuencia de la radiación  ν, en donde h es la cte de Planck y vale 6,626.10-34 J.s. 
La energía, al igual que la materia o la electricidad no es una magnitud CONTINUA, sino que está formada por múltiplos enteros de cantidades elementales: CUANTOS. 

Albert Einstein, en 1905, extendió estas ideas al comportamiento de la luz e introdujo la idea corpuscular de FOTÓN o cuanto de luz. 

Modelo de Bohr

Niels Bohr, en 1913, aplicó estas primeras ideas de la teoría cuántica para explicar los espectros de emisión y absorción del H. Dado que las modificaciones introducidas fueron anteriores al pleno desarrollo de las ideas cuánticas, se le considera un modelo pre-cuántico. A partir de las ideas del modelo de Rutherford, Bohr introduce cuatro postulados:

I. El electrón se mueve alrededor del núcleo según órbitas circulares de acuerdo con las leyes clásicas de atracción eléctrica.

II. Las orbitas permitidas son aquellas en la que el momento angular  L es múltiplo entero de h/2π.     L·m = mvr  = n(h/2π)     n: se le llamó NUMERO CUANTICO PRINCIPAL y define los niveles de energía; sus valores son n = 1, 2,3…. Las energías de las orbitas y sus radios están cuantizados.

III. El electrón en una de estas órbitas no emite energía electromagnética.

IV. El electrón cuando pasa de una órbita a otra de menor energía emite cuantos de energía. 
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Este modelo describe el estado de un electrón especificando la órbita (idea clásica) y estas orbitas quedan caracterizadas por un número cuántico que nos determina la energía (idea cuántica).

Este modelo era capaz de explicar solo el átomo de hidrogeno pero no los demás como el de helio.
Modelo atómico Mecánico-Cuántico

Tras los estudios de otros científicos en el s.XX de establece el modelo  mecanico-cuantico del átomo basado en los estudios de:

· Einstein por sus estudios sobre el efecto fotoeléctrico

· De Broglie que descubrió el  comportamiento ondulatorio de la materia, así pues se establece el electrón como una onda estacionaria de materia.

· Heisenberg por su principio de incertidumbre por el cual el electrón tiene un doble comportamiento ondulatorio-corpuscular.

· Davison y Germer por establecer la naturaleza probabilística de la materia.

Así pues Schrödinger aplicando los estudios anteriores establece el significado probabilístico del átomo definidos mediante ecuaciones de onda. Los electrones de un átomo se describen mediante funciones representadas por la letra ψ,  a cada ecuación de onda le corresponde un orbital y ψ2  en un punto del espacio representa la probabilidad de encontrar un electrón de una determinada energía en ese punto.

De este modo, se define el modelo atómico como un núcleo positivo  y cerca de el zonas donde es probable encontrar el electrón, llamadas orbitales atómicos. Una forma conveniente de  imaginar el átomo es un núcleo y cerca de él una nube electrónica en movimiento, llamada densidad electrónica, en zonas donde esta densidad electrónica sea alta habrá mucha probabilidad de encontrar el electrón.

ESTRUCTURA ATÓMICA y NÚMEROS CUÁNTICOS

Como consecuencia de la resolución de las funciones de onda ψ aparecen unos números enteros representados por n ,l, m1  y ms, que definen características de un orbital y de los electrones que lo habitan.

Numero cuántico principal n:

· Determina la energía y el tamaño del orbital.

· Al aumentar n aumenta el tamaño del orbital y por lo tanto hay mayor probabilidad     de encontrar el electrón en esa zona.

· Los electrones con el mismo “n” ocupan la misma capa o nivel.

· Adopta valores: n=1,2,3,4.......Capas: K, L, M,N…..
Numero cuántico secundario l:

· Determina la forma del orbital 

· La presencia del electrón cerca del núcleo disminuye a medida que aumenta l, ya que disminuye su poder de penetración 

· Los electrones con igual l pertenecen a la misma subcapa 

· Toma valores desde cero hasta n-1

· Se designan por las letras s, p, d, f, g,...correspondientes a los valores de l = ,1,2,3,4,....
Numero cuántico magnético m

· Esta asociado a las distintas orientaciones del orbital con respecto a una dirección definida.

· Adopta valores desde – l a +l

Numero cuántico de spin ms

· Define las propiedades magnéticas del electrón

· Solo toma valores  ½  y - ½   

Un nivel de energía se describe mediante el número cuántico principal (n).

Un subnivel de energía se describe mediante dos números cuánticos (n, l)

Un orbital se define con tres números cuánticos (n,l,m).
Un electrón se define con los cuatro números cuánticos(n, l, m, ms)

La descripción del átomo en la mecánica cuántica:

· No se habla de trayectoria del electrón. Esta está totalmente indeterminada. 

· La posición del electrón se conoce en términos probabilísticas.

· Los modelos de probabilidad ponen de manifiesto que el átomo no tienen límites definidos.

· Proporciona zonas donde es probable encontrar el electrón. No proporciona orbitas.

· Justifica la cuantización de la energía por el comportamiento ondulatorio del electrón además del corpuscular.

A continuación presentamos los estados diferentes que puede tener un electrón en los cuatro primeros niveles energéticos, el número de orbitales y la denominación que reciben.

nivel 

l 
   designación 

ml


nº orbitales

  1
   
0

s


0


1s (1)


  2
   
0

s


0


2s (1)

   

1

p


+1,0,-1


2p (3)

  3
   
0

s


0


3s (1)


   
1

p


+1,0-1


3p (3)


   
2

d


+2,+1,0,-1,-2

3d (5)

  4
   
0

s


0


4s (1)


   
1

p


+1,0,-1


4p (3)


   
2

d


+2,+1,0,-1,-2

4d (5)


   
3

f


+3,+2,+1,0,-1,-2,-3
4f  (7)

El Principio de exclusión de Pauli establece que en un átomo no pueden existir dos electrones con los cuatro números cuánticos iguales.

La Regla de Hund indica que cuando se está llenando un orbital, los electrones permanecen desapareados mientras sea posible y mantienen sus spines paralelos.
Representación de los orbitales

Un modo de visualizar un orbital es conocer la forma espacial de la densidad electrónica,     definiendo así zonas donde la probabilidad de encontrar el electrón es del 90%.

· Orbitales s: tienen forma esférica y no estan dirigidos espacialmente, se observa que la probabilidad de encontrar el electrón disminuye al alejarnos del núcleo.

· Orbitales p: son tres orbitales dirigidos en las direcciones de los ejes cartesianos (px  , py  , pz  ) compuestos de dos zonas idénticas y opuestas separadas por el núcleo.
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2. ESTRUCTURA ELECTRONICA Y SISTEMA PERIODICO

2.1. Configuración electrónica.

Cuando se hace referencia a átomos polielectrónicos, aunque los electrones ocupan orbitales semejantes a los del átomo de hidrógeno, existen pequeñas diferencias energéticas debidas a las nuevas interacciones entre el núcleo y los electrones, y entre los propios electrones. Estas nuevas interacciones entre los electrones de un mismo átomo hacen que la energía de los orbitales de un mismo nivel se ordene: Es < Ep < Ed < Ef,  pero pueden producirse anomalías en el ordenamiento en los siguientes niveles de energía.

* El estado fundamental de los átomos es el de mínima energía y se especifica indicando el número de e- en cada estado o subnivel (n, l). Esta ordenación de los orbitales ocupados por los e- de un átomo se le llama configuración electrónica del elemento correspondiente en estado fundamental.

Se utiliza una notación en la que se distingue el nivel de energía del orbital ocupado, el tipo de orbital y el número de electrones existentes en el subnivel: si hay x electrones en el estado (n,l)    nlx

* La capacidad de los orbitales viene dada por el principio de exclusión de Pauli: dos electrones en un átomo no pueden ocupar el mismo estado cuántico, es decir, no pueden tener los mismos cuatro números cuánticos.

* Si se encuentran dos o más electrones en un mismo nivel de energía, el estado fundamental o estado de mínima energía se consigue cuando los electrones ocupan orbitales diferentes y tienen el mismo espin. (Regla de HUND)

Diagrama de Moeller para recordar el orden de ocupación de los orbitales por los electrones:
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 Las configuraciones electrónicas pueden expresarse mediante la utilización de celdas, para indicar los orbitales atómicos (n, l, ml)

   1s
          2s
         2p
             3s                  3p

           3d

 □      □      □□□        □     □□□        □□□□□

en las que pueden existir hasta 2 e- con espines contrarios, antiparalelos, lo que se indica   ↑↓

Nota sobre configuraciones:

 Una configuración electrónica se puede representar por:

notación s p d f condensada   1s2 2s2 2p2

diagrama de orbitales (representación por celdas)

configuración de gas noble (configuración interna) y los e- más externos: p.e.  Sc: [Ar]3d1 4s2 

 ¿Por qué se llenan antes los 4s que los 3d? En una configuración electrónica lo que se minimiza es la energía total    (Et = Energía orbital - Energía de repulsión). La energía orbital del 4s es superior a la del 3d. Sin embargo la energía de repulsión es mayor para el 4s (debido a su mayor poder penetrante) que para el 3d. Por lo tanto la energía total para el 4s es menor que para el 3d. Por ejemplo “la configuración [Ar] 4s1 es más estable que [Ar] 3d1 a pesar de que la energía (orbital) del 4s es mayor que la del 3d”.  

 Podemos escribir de dos formas la configuración electrónica de los átomos: por ejemplo para el Sc     a) Sc: [Ar]3d1 4s2          b) [Ar]4s2 3d1. 

Los dos métodos se utilizan habitualmente. El b) refleja mejor el orden en que se llenan los orbitales  y el a) representa mejor el orden en que los electrones se pierden en la ionización. 

La regla de Hund se corresponde perfectamente con las propiedades magnéticas que exhibe la materia. 

Paramagnéticas (atraídas por un imán): e-  desapareados. 

Diamagnéticas (no atraídas por un imán): e- apareados.

Experimentalmente se ha comprobado que la configuración electrónica del Cr es: 1s2 2s22p6 3s23p63d5 4s1   Y la del Cu es: 1s2  2s 22p6 3s23p63d10 4s1.  Son excepciones respecto a las estructuras previstas, debida a que no solo las configuraciones  s o p correspondientes a los o semicompleto (d5) también presenta una cierta estabilidad superior a las configuraciones (d4) o (d9). Lo mismo puede decirse de los subniveles f. 

2.2. INTERPRETACIÓN ELECTRONICA DEL SISTEMA PERIODICO.

El nuevo modelo permite justificar la estructura de la tabla periódica a partir de las configuraciones electrónicas. Esto supone:

1. Interpretar las semejanzas entre los elementos de un mismo grupo.

2. Justificar la longitud de los periodos.

3. Interpretar la variación de las propiedades periódicas, tanto a lo largo de un grupo como de un periodo.

Los elementos del mismo grupo presentan propiedades semejantes debido a que presentan en la última capa la misma configuración electrónica.

Ley periódica: “las propiedades semejantes se repiten periódicamente cuando los elementos se organizan en orden creciente de su numero atómico”.

Grupo 1 
alcalinos

ns1

Grupo 2 
alcalinotérreos
ns2

Grupo 13 
térreos 

ns2 np1   

Grupo 14   
del carbono  

ns2 np2

Grupo 15 
del nitrógeno  

ns2  np3  

Grupo 16 
calcógenos 

ns2 np4 

Grupo 17 
halógenos  

ns2 np5

Grupo 18
gases nobles 

ns2 np6

Transición o transición externa 
ns2 np6 (n-1)d10

Transición interna o tierras raras 
ns2 np6 (n-1)d10  (n-2)f14  (lantánidos 4f ; actínidos 5f)

Clasificación de los elementos de acuerdo a su configuración electrónica:  

representativos  s p 

transición  d,     

transición interna  f,  

gases nobles ns2 np6 o ns2.

El tipo de ión que forma cada grupo y la valencia habitual de cada grupo

Grupo   
  
I         II     
III         IV     
 V
VI       VII

Valencia 
  
1         2
3
4
 3
 2         1 

Tipo de ión 

+1     +2        
+3 
+4
-3
-2         -1

Valencia, capacidad de combinación de un átomo con otro átomo.

Tipo de  ión, pérdida o ganancia de e- en función de conseguir la estructura de gas noble.

3. VARIACIÓN PERIODICA DE ALGUNAS PROPIEDADES

3.1. Radios atómicos Y COVALENTES

Como los átomos no tienen contornos definidos, el radio atómico o covalente (en un enlace covalente) es la mitad de la distancia entre los núcleos contiguos en moléculas de átomos iguales, (por supuesto, cuando los átomos enlazados no son idénticos, los cálculos son más complejos)

Para poder interpretar los diferentes tamaños atómicos, es lógico admitir que el radio atómico depende del número de niveles ocupados, y de la carga nuclear efectiva (Zef) experimentada por los electrones más externos, ya que los electrones más internos apantallan a los más externos, reduciéndose la atracción del núcleo sobre éstos. A la diferencia entre la carga nuclear real y la efectiva se la denomina CONSTANTE DE APANTALLAMIENTO o también EFECTO DE PANTALLA.

Variación del radio atómico: 

En un grupo, al aumentar n aumentan los niveles energéticos, por lo que el tamaño de los átomos se hace mayor.

En un período, el número de niveles ocupados es el mismo y la carga nuclear efectiva aumenta por lo que los e- de la capa de valencia están más atraídos por el núcleo, el radio disminuye.

RADIOS IÓNICOS

 Radio de un catión: al eliminar un electrón  de un átomo se forma un ión positivo, aumenta la carga nuclear por lo que los electrones estarán más atraídos por el núcleo y el catión tendrá menor tamaño que el átomo neutro.

Radio de un anión: disminuirá la carga nuclear efectiva, los electrones estarán menos fuertemente unidos a la núcleo. El tamaño del anión es mayor que el del átomo neutro. Los e- ganados se sitúan en el últimi nivel; la carga nuclear es la misma pero la repulsión entre e- hace que el radio iónico sea mayor que el radio atómico.

La variación periódica de los radios iónicos es la misma que la de los radios atómicos.

Ordenar los iones de cada uno de los apartados según radios iónicos crecientes: 
a) Na+ y K+;  b) O2- y F-;  c) Mg2+ y Al3+;  d) Pb2+ y Pb4+;  e) Ca2+ y Se2-

Sol: 

a) K+  > Na+


b) O2- > F-      ambos son isoelectrónicos tienen la configuración del Ne, pero la carga nuclear efectiva del  fluoruro es mayor que la del oxido por lo que los e- de valencia estarán mas atraídos y disminuirá el radio. 

c) Mg2+ > Al3+    configuraciones isoelectrónicas. Ídem anterior.

d) Pb2+ > Pb4+    

e) Ca2+ < Se2-   el Ca2+ tienen la estructura del Ar y el Se2- la del Kr 

Nota: Solo se pueden comparar radios iónicos de átomos isoelectrónicos. El radio disminuye al aumentar la carga neta positiva, y aumenta con la carga negativa neta .

3.2. Energías de ionización

Es la mínima energía necesaria para extraer un electrón en un átomo o ión, cuando se encuentra en su estado fundamental y aislado. Estos procesos son endotérmicos y pueden representarse:


M(g) + 1ª EI   (  M+(g) + e-

M+(g) + 2ª EI  (  M2+(g) + e-

Los valores experimentales de la energía de ionización (o potenciales de ionización) se pueden obtener de forma sencilla a partir de la información que proporcionan los espectros atómicos. También se pueden determinar, solo para átomos en estado gaseoso, a partir del impacto de electrones sobre los átomos de un elemento dentro de un tubo de descarga.

La variación periódica de la EI (1ª EI) depende:

a) De la carga del núcleo Z : Si Z ↑  EI ↓
b) Del radio: si radio ↑  EI↓
c) Posible estabilidad/desestabilidad de la estructura electrónica del catión formado.

Las EI están relacionadas con la estabilidad relativa de los cationes de un elemento, y con la estabilidad de ciertas configuraciones electrónicas: LOS GASES NOBLES; SUBNIVEL LLENO O SEMILLENO

A partir de la interacción eléctrica entre cargas, podemos justificar que la E I dependerá del radio atómico y de la carga nuclear efectiva.

A partir de una gráfica de EI en función de Z, podemos deducir:

En un grupo, al aumentar Z aumenta el radio atómico y el efecto de pantalla, lo electrones son retenidos con menos fuerza por el núcleo, luego la Energía de ionización disminuye.
En un período, al aumentar Z aumenta la carga nuclear, disminuye el radio, por lo que el electrón a separar quedará más fuertemente unido, luego la Energía de ionización aumenta.

Los máximos corresponden a los gases nobles, sus configuraciones son muy estables.

Entre máximo y máximo aparecen máximos relativos (Zn, Cd, Mg,..) que corresponden a estructuras de subniveles completos. 

En los períodos se observan algunas discontinuidades   

Be-B; Mg-Al; N-O . La configuración electrónica del N presenta capas  semillenas (p3) que son estructuras con cierta estabilidad por lo tanto eliminar un electrón de la ultima capa cuesta más energía que eliminar un electrón  al elemento siguiente que en este caso es el oxígeno (mayor repulsión entre las parejas de e-). En el caso del Be y B, era de esperar que la primera energía de ionización del B fuera mayor que la del  Be, pero esto no sucede así porque  hace falta más energía para eliminar un electrón del orbital de baja energía 2s del Be que del orbital 2p del B 

3.3. Afinidad electrónica o electroafinidad

Energía liberada cuando se le incorpora un e-, a un átomo que se encuentra en su estado fundamental y aislado, para convertirse en un ión negativo.  X(g) + 1e- (  X-(g)  +  1ª AE

Es la energía que se desprende o absorbe cuando un mol de átomos gaseosos ganan un mol de electrones y se convierten en iones negativos.
1°EA: X + 1e ( X - + EA

2°EA: X + 1e ( X2- + EA

La primera EA pude ser exotérmica en algunos halogenos, pero en sucesivas afinidades son endotérmicas y va en aumento la energía.

En átomos pequeños el núcleo atrae fácilmente a los electrones, pero pude ser repelido por los otros electrones, habiendo una mal convivencia.

En átomos grandes hay mayor rechazo a captar electrones, debido a que hay menor atracción nuclear y hay una mayor repulsión entre los electrones.

La EA aumenta de izquierda a derecha en el periodo y de abajo a arriba en el grupo

Los halogenos y los anfígenos son los de mayor EA, debido a su tendencia a aceptar electrones.

3.4. eLECTRONEGATIVIDAD

Cuando dos átomos se enlazan para formar moléculas lo hacen compartiendo electrones para adoptar estructuras electrónicas más estables. Si el enlace se establece entre átomos que tienen EI y AE diferentes, los electrones compartidos no estarán en el centro geométrico, sino más desplazados hacia el elemento de mayor EI y AE

La Electronegatividad mide la mayor o menor atracción que un átomo ejerce sobre el par de electrones de un enlace con otro átomo. Dentro de un enlace, la densidad electrónica estará más desplazada hacia el elemento más electronegativo.

Las EN elevadas concuerdan lógicamente con las mayores EI. Pauling, considerando las energías de enlace de un átomo con otros, construyó una escala de EN asignando al flúor el valor máximo. Un orden clásico de EN   F>O>Cl, N>Br>I, S>C, H>P, As> metales

La electronegatividad de un átomo en un compuesto puede variar por la presencia de otros elementos electronegativos (EFECTO INDUCTIVO).

Así en los compuestos  Na – O – H       Cl—O—H, la EN del oxígeno en su enlace con el hidrógeno es mayor en el segundo caso (por la presencia del Cl, más EN que el Na)

La electronegatividad varía periódicamente de modo semejante a como lo hace la EI, aumentando a medida que aumenta Z en un periodo, ya que al aumentar el número de electrones del mismo nivel de energía, aumenta la carga nuclear efectiva.

En un grupo disminuye a medida que aumenta Z, ya que si aumenta el número de niveles intermedios, los electrones más internos ejercen sobre los externos un mayor efecto de pantalla.

3.5. Carácter  metalico

La variación del carácter metálico en el sistema periódico: los átomos pierden fácilmente electrones (presentando un mayor carácter metálico) en un grupo a medida que aumenta Z. El carácter metálico en un período disminuye a medida que aumenta Z. El poder reductor (asociado a la perdida de e-) y el estado de oxidación como propiedades periódicas se estudiarán en el tema de redox.

CUESTIONES PAU

Cuestión 1

Un átomo X tiene la siguiente configuración electrónica: 1s2  2s22p6  3s23p6 5s1. ¿Cuáles de las siguientes frases son correctas?: (Razonar la respuesta)

a) X se encuentra en su estado fundamental

b) X pertenece al grupo de metales alcalinos

c) X pertenece al 5º período del sistema periódico

d) Si el electrón pasara desde el orbital 5s al 6s, se emitirá energía luminosa que daría lugar a una línea en el espectro de emisión.

Cuestión 2

Clasificar en orden creciente de radios los siguientes iones (justificarlo): O2-; Na+; F-; Mg2+

Datos: Números atómicos: O = 8; Na = 11; F = 9; Mg = 12

Cuestión 3

1. La configuración electrónica del cromo, en su estado fundamental, es 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3d5. Justificar la "aparente" anomalía existente en dicha configuración.

2. ¿Cuál es el máximo número de electrones que puede haber en un mismo átomo con n = 3? ¿Qué principio determina este número?

Cuestión 4

Dados los siguientes conjuntos de números cuánticos para el electrón en el átomo de hidrógeno, indique las combinaciones que no sean posibles, explicando en cada caso el motivo:

a)  2, 2, 1, +1/2
 b) 4, 0, 2, -1/2
c)  1, 0, 0, +1/2
d)  3, -1, 0, -1/2

Cuestión 5

Para los elementos Plata y Selenio, cuyos números atómicos respectivos son 47 y 34, indique:

1. Su situación en la tabla periódica (grupo y periodo).

2. Los números cuánticos de los electrones desapareados.

3. El estado de oxidación más probable en sus iones monoatómicos.

Cuestión 6

Los elementos A, B, C y D tienen números atómicos 10, 15, 17 y 20.

1. Escribe la configuración electrónica de A, C- y D2+ e indica el grupo al que pertenecen cada uno de estos elementos. 

2. De los cuatro elementos (neutros) indica, razonando la respuesta, cuál tiene mayor energía de ionización y cuál mayor radio atómico. 

CUESTIÓN 7

JUNIO 01

Los elementos a, b, c y d tienen los siguientes números atómicos: 11, 15, 16 y 25. responder : 

1. Indica el ión más estable que puede formar cada uno de los elementos anteriores. 

2. Escribe la estequiometría que presentarán los compuestos más estables que formen a con c y b. Lo mismo d y b con c. 


Cuestión 8

JUNIO 02

Ordena, razonando la respuesta, los siguientes elementos: Na, Al, Si, Mg, P y Cl según:

1. Su carácter metálico.       2. Su electronegatividad


Cuestión 9

SEPT 02

Contestar para cada uno de los siguientes elementos del SP: A (Z=30), B (Z=35) y C (Z=1)

1. Sus configuraciones electrónicas. 

2. Sus valencias iónicas. 

3. Para las siguientes combinaciones entre ellos, determine cuáles son posibles y qué tipo de enlace forman: (A con B),    (B con B) y (C con B). 

Cuestión 10

JUNIO 03

a) Ordenar razonablemente los elementos A, B y C cuyos números atómicos son 3, 11 y 19 respectivamente, por orden creciente de su energía de ionización. 

b) Ordenar razonablemente los elementos D, E y F cuyos números atómicos son 4, 6 y 9 respectivamente, por orden creciente de su radio atómico. 


Cuestión 11

SEPT 03

Los elementos A, B, C y D tienen números atómicos 10, 15, 17 y 20.

a) Escribe la configuración electrónica de A, C- y D2+ e indica el grupo al que pertenece cada uno de estos elementos.

b) De los cuatro elementos (neutros) indica, razonando la respuesta, cuál tiene mayor energía de ionización y cuál mayor radio atómico. 


Cuestión 12

JUNIO 04

a. Ordenar los siguientes elementos según el tamaño creciente de sus átomos, justificando la respuesta:  F, Mg, Ne, K, Cl, P

b. Ordenar las siguientes especies químicas de mayor a menor tamaño, justificando las respuestas: Na+, F-, Mg2+, O2-, N3-, Al3+

DATOS: Números atómicos: N=7; O=8; F=9; Ne=10; Na=11; Mg=12; Al=13; P=15; Cl=17; K=19  

CUESTIÓN 13

SEPT 04

a) Agrupar las siguientes configuraciones electrónicas en parejas que puedan representar elementos con propiedades químicas similares 

1s2 2s2
       1s2 2s22p3
     1s2 2s22p6 3s2          1s2 2s22p6 3s1
      1s22s22p63s23p3         1s2 2s1

b) Indicar, justificando la respuesta, si las siguientes proposiciones son verdaderas o falsas.

1. Los elementos de un mismo grupo tienen el mismo numero atómico

2. Los elementos del mismo periodo tienen fórmulas análogas para sus correspondientes compuestos

3. El numero atómico coincide con el numero de protones del núcleo, pero no siempre coincide con el numero de electrones de un átomo neutro

4. El volumen del ión oxido O2- , es superior que el del átomo de neón 

Cuestión  14

JUNIO 05

Los elementos A, B, C y D tienen números atómicos 12, 14, 17 y 37, respectivamente

a) Escribir la configuración electrónica de  A2+,  B,  C-  y  D

b) Indicar, justificando la respuesta, si las siguientes proposiciones referidas a los elementos A, B, C y D, son verdaderas o falsas.

· El elemento que tiene el radio atómico más pequeño es el B

· El elemento D es el que tiene mayor energía de ionización I1

· El elemento C es el que tiene mayor afinidad electrónica.

· Cuando se combinan C y D se forma un compuesto molecular.
CUESTIÓN 15

SEPT 05

La configuración electrónica de un elemento A es: 1s2 2s22p6 3s23p63d10 4s24p64d10 5s25p5. Explicar razonadamente, ¿cuáles de las siguientes afirmaciones son correctas?

1. El Sb (Z = 51) tiene una energía de ionización menor que el átomo A?

2. El Sn (Z = 50) tiene un radio atómico mayor que el átomo A.

3. La energía de ionización del Cl (Z = 17) es mayor que la del átomo A?

4. De la combinación del elemento A con el elemento de Z = 35 se obtienen compuestos fundamentalmente iónicos?

5. El elemento A es más electronegativo que el elemento de Z = 17?

CUESTIÓN 16

JUNIO 06

Responda justificando la respuesta a las siguientes cuestiones:

a) Si la configuración electrónica de la capa de valencia de un elemento es 4s23d104p3, indique a qué periodo y a qué familia pertenece dicho elemento. ¿Qué estado de oxidación negativo puede tener? 
b) ¿Cuál o cuáles de las siguientes combinaciones son conjuntos válidos de números cuánticos, para un electrón de un átomo de carbono en su estado fundamental? Razone la respuesta e indiqué por qué no son válidas el resto de combinaciones.

	          n            l            ml             ms

	b1      1           0             1               ½

	b2      2           0             0             - ½

	b3      2           2           - 1             - ½

	b4      3           1           - 1               ½


CUESTIÓN 17

SEPT 06

a) Explique cuales son las tendencias generales en las variaciones del tamaño atómico y de la primera energía de ionización en un período y en un grupo o familia de la tabla periódica. b) Ordene los siguientes elementos según el tamaño creciente de sus átomos, justificando la respuesta: Si, Ne, F, Mg, S, K. 
c) Ordene los siguientes elementos según el valor creciente de su primera energía de ionización, justificando las posibles anomalías, en su caso: Al, Ne, P, Mg, S, K. 

DATOS: Números atómicos.- F: 9, Ne: 10, Mg: 12, Al: 13, Si: 14, S: 16, K: 19.

CUESTION 18

JUNIO 07
Sean dos elementos A y B cuyos números atómicos son: Z(A) = 28; Z(B) = 35. Conteste a las siguientes cuestiones:

a) Escriba la configuración electrónica del estado fundamental de ambos elementos. b) ¿Qué elemento espera que tenga un valor de su primera energía de ionización más elevado? Razone la respuesta 
c) ¿Qué elemento tiene los átomos más pequeños? Razone la respuesta. 
d) En caso de que los elementos A y B se pudieran combinar para formar un compuesto estable y neutro, ¿cuál es la fórmula que cree más probable para este compuesto? 
CUESTION 19

SEP 07
Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:

a) Considere los siguientes elementos químicos: Ne, F, Na, Mg y O, ordene los elementos químicos por orden creciente de su primera energía de ionización.
b) Indique el ión más probable que formarían los elementos anteriormente citados. 
c) Ordene las especies iónicas del apartado anterior por orden creciente de sus correspondientes radios iónicos. 
DATOS: Números atómicos (Z): O (Z = 8); F (Z = 9); Ne (Z = 10); Na (Z = 11); Mg (Z = 12)

CUESTION 20
 
JUNIO 08
a) Escriba la configuración electrónica de cada una de las siguientes especies en estado fundamental: Cl, P3-, Al3+. 

b) Ordene los elementos químicos P, Na, Si, Mg, S, Ar, Al, Cl, según su primera energía de ionización, razonando la respuesta. 

Datos: Números atômicos: P(15), Na(11), Si(14), Mg(12), S(16), Ar(18), Al(13), Cl(17).

CUESTION 21

SEPT 08
Considere los elementos con números atómicos 4, 11, 17 y 33. Razone y justifique cada uno de los siguientes apartados:

a) Escriba la configuración electrónica, señalando los electrones de la capa de valencia. 
b) Indique a qué grupo del sistema periódico pertenece cada elemento y si es o no metal. 
c) Ordene de menor a mayor los elementos según su electronegatividad.
d) ¿Qué estado de oxidación será el más frecuente para cada elemento? 
CUESTION 22 

SEPT 09
Considere los elementos X, Y, Z, cuyos números atómicos son 20, 35 y 37, respectivamente. Responda razonadamente a las siguientes cuestiones.

a) Ordene los elementos X, Y, Z, en orden creciente de su energía de ionización. 
b) Indique el ión más probable que formará cada uno de los elementos anteriores. 
c) Indique la fórmula empírica más probable del compuesto formado por el elemento X (Z = 20) y el elemento Y (Z = 35). 
CUESTION  23

JUNIO 10

Considere los elementos A, B y C de números atómicos 10, 11 y 12, respectivamente, y responda razonadamente las siguientes cuestiones:

a) Asigne los valores siguientes, correspondientes a la primera energía de ionización, a cada uno de los tres elementos del enunciado: 496 kJ/mol, 738 kJ/mol, 2070 kJ/mol. 
b) Indique el ión más probable que formarán los elementos B y C, y justifique cuál de ellos tendrá mayor radio iónico
CUESTION 24

SEPT 10

Considere los elementos con número atómico 4, 11, 16 y 17, y responda, razonadamente, a las siguientes cuestiones: 
a) Nombre cada uno de estos elementos, escriba su configuración electrónica y especifique el número de electrones de la capa de valencia.

b) Indique a qué periodo y grupo del sistema periódico pertenece cada elemento y si es o no un metal.

c) Justifique cual es el elemento más electronegativo y cuál el de menor electronegatividad.

d) Explique cuál es el ión más estable formado por cada uno de ellos.

CUESTION 25

JUNIO 11
a) Explique razonadamente, justificando la respuesta, si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones:

a1) La segunda energía de ionización del helio es más elevada que la primera. 

a2) El radio del ión sodio, Na+, es mayor que el radio del ión potasio, K+. 

b) Utilice el modelo de estructuras de Lewis para deducir el tipo de enlace nitrógeno-nitrógeno presente en:

b1) N2H4   
b2) N2F2 .
CUESTION 26

SEPT 11
Responda razonadamente a las siguientes cuestiones:
a) Asigne los valores de los radios atómicos 74, 112 y 160 (en picómetros)  a los elementos cuyos números atómicos (Z) son 4, 8 y 12.

b) Relacione los valores de la primera energía de ionización 496, 1680 y 2080 (en kJ/mol) con los elementos cuyos números atómicos (Z) son 9, 10 y 11
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