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ESTRUCTURA ATÓMICA. MODELOS ATÓMICOS

MODELO DE DALTON MODELO DE THOMSON

MODELO DE RUTHERFORD 



MODELO DE BOHR
Postulados

1º O electrón só xira ao redor do núcleo en certas órbitas. O espazo que rodea as
órbitas está cuantizado: hai zonas permitidas e zonas non permitidas.

2º Só son posibles as órbitas nas que o momento angular do electrón (L = m·r·v) n é
múltiplo de h/2π

m·r· v= n·h/2π m = masa do electrón
v = velocidade do electrón
r = radio da órbita
h = constante de Planck
n = número cuántico principal, toma valores: 1,2,3 ...que
indica a órbita na que se atopa.

3º Cada órbita caracterízase por un certo valor de enerxía, cando un electrón pasa dunha órbita a outra absorbe ou 
emite enerxía en forma de fotóns.

|ΔE| = h·f = h·c/λ



MECÁNICA CUÁNTICA

A principios do século XX a mecánica cuántica triunfa onde a mecánica clásica fracasara e orixina un modelo atómico 
que permite explicar a ordenación periódica dos elementos e o enlace químico. 

● Hipótese de De Broglie: 

A luz compórtase como unha onda (Planck) A luz compórtase como un corpo (Einstein)

E = h·f E = m·c2

h· f= m·c2

(f = c/λ)

c/λ· f= m·c2

λ = 
�

�.�
λ = 

�

�.�

Toda a partícula en movemento leva asociada 
unha onda cunha lonxitude inversamente 

proporcional ao momento lineal desa partícula.



● Principio de incerteza de Heisenberg: 

É imposible determinar con exactitude e simultaneamente a posición  e a velocidade dun electrón.

Como a determinación simultánea e exacta da posición e da velocidade é indispensable para describir unha
traxectoria, este principio demostra que é imposible coñecer a traxectoria dun electrón. Polo tanto, débese de falar
de probabilidade de atopar o electrón nunha determinada zona. Desta forma, orixínase o concepto de orbital.

Un orbital atómico é unha rexión do espazo arredor do núcleo na que existe gran probabilidade de encontrar un 
electrón cunha enerxía determinada.

Δx·Δp≥h/4π

O concepto de orbital contradí o de orbitas do modelo de Bohr.



NÚMEROS CUÁNTICOS

● n: número cuántico principal, toma valores 1,2,3 ....
Canto maior sexa n maior será o nivel enerxético, o volume do orbital e polo tanto a distancia  media do 
electrón ao núcleo. 

● l: número cuántico secundario, toma valores 0,1,2, .... n-1
Relacionado co tipo e forma do orbital.

OrbitalNúmero cuántico l

s0

P1

d2

f3
● m: número cuántico magnético, toma valores -l ...0... +l
Relacionado coa orientación dos orbitais no espazo.

● s: número cuántico spin, toma valores -1/2 ou +1/2.
Relacionado co xiro do electrón.

Un orbital queda definido cos tres primeiro números cuánticos (n, l, m).
Para identificar un electrón precisamos os catro número cuánticos (n, l, m s)

Cada electrón dun átomo represéntase polos catro números cuánticos.



Exercicios
Páx 102- exercicios 5,6,7,8,9
Páx 72 (libro novo) 



● Principio de exclusión de Pauli: nun átomo calquera non pode haber dous
electróns cos catro números cuánticos iguais.

Como un orbital queda definido polos número cuánticos (n, l, m), dous electróns que se atopan no mesmo 
orbital deben de diferenciarse no número cuántico spin (+1/2 ou -1/2), polo tanto nun orbital poden existir 
como máximo dous electróns.

Nº máximo de 
electróns

Total de 
orbitais

Valor mValor lTipo de orbital

S

P

d

f

Completar a táboa



CONFIGURACIÓNS ELECTRÓNICAS. ENERXÍA DOS ORBITAIS ATÓMICOS

Diagrama de Moeller

A configuración electrónica dun átomo é a representación dos seus electróns 
nos distintos orbitais.

Irregularidades, prodúcense nalgúns elementos de transición ou de transición 
interna, debido ao aumento de estabilidade que se consegue cando os orbitais 
d están cheos (d10) ou semicheos (d5).

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 2s1 3d51s2 2s2 2p6 3s2 3p6 2s2 3d4Cr (24)

Configuración simplificada

Mg (Z=12): 1s2 2s2 2p6 3s2 Mg (Z=12): [Ne]3s2

Nas configuracións dos ions monoatómicas hai que ter en conta a cantidade 
de electróns que gaña ou perde.



●1s2 2s2 2p2 Estado fundamental

● 1s2 2s2 3p1 Estado excitado

●1s2 2s2 2d2 3s1 Configuración imposible

Exercicios 
Páxina 103 exercicio 16 e 17
Páxina 73



● Principio de máxima multiplicidade de Hund, cando os electróns ocupan orbitais
de igual enerxía (dexenerados), fano de xeito que ocupen o maior número de
orbitais posibles. Isto débese a que ao situarse os electróns en rexións distintas as
repulsións entre eles son menores.

N (Z=7): 1s2 2s2 2p3 N (Z=7): 1s2 2s2 2px
1 2py

1 2pz
1

Electróns desapareados

Páxina 102 exercicios 11, 12, 15
Páxina 72



O SISTEMA PERIÓDICO



SISTEMA PERIÓDICO



A táboa periódica actual está ordenada por orde crecente de número atómico.

●18 grupos (columnas) formados por elementos de propiedades químicas semellantes, debido a que teñen
idéntica configuración electrónica externa.

●7 períodos (filas) os elementos teñen os electróns máis externos na mesma capa, polo tanto os elementos que
están no mesmo período teñen o mesmo número de capas electrónicas.

O electrón que diferencia un elemento do anterior na táboa periódica denomínase electrón diferenciador.

Na actualidade coñécense 118 elementos, dos cales 90 son naturais e 28 sintéticos.



Segundo o orbital no que se atope o electrón
diferenciador pódense clasificar os elementos en:

●Elementos representativos teñen o electrón
diferenciador en orbitais s ou p.

Conf electrónica do último nivelNomeGrupo

ns1Alcalinos1

ns2Alcalinotérreos2

ns2np1Térreos13

ns2np2Carbonoideos14

ns2np3Nitroxenoideos15

ns2np4Anfíxenos16

ns2np5Halóxenos17

ns2np6Gases nobles18

● Elementos de transición teñen o electrón diferenciador no orbital d.

●Elementos de transición interna teñen o electrón diferenciador no orbital f.

Os gases nobres teñen unha estrutura
electrónica especialmente estable que
se debe a ter a última capa completa
(ns2np6 ). Excepto o helio que só ten
dous electróns. Todos os elementos
tenderán a adquirir configuración
electrónica de gas nobre, gañando ou
cedendo electróns.

Exercicio. Escribir a configuración electrónica dos seguintes átomos X (Z=35 ); Y (Z=38 );  T (Z=18). Indicar a súa posición no 
sistema periódico, electróns de valencia e ións máis estable que poden formar.



O sistema periódico tamén permite clasificar os elementos en metais e non metais.

Non metais

Metais

Semimetais



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ RAIO ATÓMICO  

O raio atómico pode definirse como a distancia dende o núcleo ata a parte máis externa da nube de electróns. Como a
nube de electróns non ten un límite fixo calcúlanse distancias intermoleculares e a partir delas obtéñense os raios
atómicos.

Variación do raio atómico

● Dentro do grupo a raio aumenta ao descender no grupo debido a que ao aumentan o número de capas electrónicas.

● Dentro do período diminúe ao desprazarnos cara a dereita, segundo aumenta o número atómico, posto que todos os
elementos teñen o mesmo número de capas, os electróns que se van engadindo ocupan orbitais próximos aos
anteriores, como tamén aumenta o número de protóns do núcleo, os electróns vense atraídos con máis forza
diminuíndo o tamaño. Aumenta a carga do núcleo e a carga nuclear efectiva sobre o electrón externo, manténdose
constante o número de capas electrónicas, polo que diminúe o raio.

Aumenta

֍VOLUME ATÓMICO  

Está directamente relacionado co raio atómico, polo tanto a maior raio atómico maior 
volume atómico.



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ RAIO IÓNICO  

Os catións teñen menor raio que os átomos neutros dos que proceden, esta diminución débese a que ao formarse
o catión pérdense electróns polo que a repulsión diminúe, mentres que a carga nuclear é a mesma, producindo a
diminución do átomo. (Mesmo número de protóns, pero menos electróns)

Os anións teñen maior tamaño respecto dos átomos neutros dos que proceden, debido a que a carga efectiva do
núcleo non varía, pero ao aumentar o número de electróns aumenta a repulsión entre eles, polo que aumenta o
tamaño. (Mesmo número de protóns, pero máis electróns)

Especies isoelectrónicas, son aquelas que teñen o mesmo número de electróns, só difiren na carga do núcleo,
canto maior sexa a carga nuclear máis atraerá a nube electrónica e menos será o raio.

Exercicio
Ordenar, de forma razoada, as seguintes especies de menor a maior raio, O2-; Mg2+ ; F-;Na+ e Ne.   

Páxina 103 exercicios 19, 22
Páxina 73



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ ENERXÍA (POTENCIAL) DE IONIZACIÓN

É a enerxía mínima necesaria para arrancar o electrón de valencia dun átomo en estado fundamental e gasoso.

X(g) → X+ (g) + e-

Canto menor sexa a enerxía de ionización dun átomo, máis fácil será que perda electróns para formar ións
positivos.

Variación da enerxía de ionización

● Diminúe ao descender no grupo, debido a que ao aumentar o tamaño dos átomos, polo tanto os electróns
periféricos están cada vez máis afastados e polo tanto menos atraídos.

● Aumenta ao desprazarnos cara á dereita no período, posto que aumenta a carga nuclear efectiva, polo que os
electróns están atraídos con máis forza e son máis difíciles de arrincar.

Aumenta

Os elementos de máis a esquerda do sistema periódico teñen tendencia a perder
electróns para adquirir configuración de gas nobre, mentres que os de máis a dereita
teñen tendencia a gañar electróns para conseguir a configuración de gas nobre, este
feito tamén explica a variación da enerxía de ionización no período.



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ ENERXÍA DE IONIZACIÓN 

A enerxía de ionización toma tantos valores como electróns ten o átomo, polo que se fala de 1ª, 2ª, 3ª ... enerxía de
ionización segundo se trate do 1º, 2º, 3º ... electrón que se arrinque, sendo este sempre o máis externo.
Analizando as sucesivas enerxías de ionización dun átomo, obsérvase que aumentan co aumento da carga positiva, xa
que os electróns están cada vez máis atraídos e serán mais difíciles de arrincar.

Para razoar
As tres primeiras enerxías de ionización do magnesio son: 1ª 738 kJ/mol, 2ª 1450 kJ/mol e 3ª 7730 kJ/mol. Razoar a
que se debe que aumente tanto a terceira enerxía de ionización respecto ás outras.

Páxina 103 exercicios 25, (páxina 73)

● Considera a familia dos elementos alcalinos. a) Cal é a configuración electrónica máis externa común para eses 
elementos? b) Tendo en conta como varían periodicamente as súas propiedades, xustifica cal dos elementos: cesio 
ou sodio, debe presentar maior tamaño atómico. c) A cal destes elementos será máis fácil arrincarlle o seu 
electrón máis externo?. Xustifique as respostas.



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍AFINIDADE ELECTRÓNICA  

É a enerxía liberada por un átomo en estado fundamental e gasoso cando gaña un electrón e se convirte nun anión.

X(g) +e- → X- (g) 

Ollo co signo!!
A tendencia de atraer electróns é propia de elementos co nivel externo case completo, os non metais, polo que
para estes o seu valor será moi negativo, mentres que para os metais será pequeno ou incluso positivo (precísase
enerxía para que forme un anión). No caso dos gases nobres o seu valor sería moi positivo, pois ao ser moi
estables non presentan ningunha tendencia a gañar electróns.

Variación da afinidade electrónica

●Diminúe ao descender no grupo, debido a que aumentan o número de capas, polo 
tanto o tamaño do átomo, co que o núcleo ten menos tendencia a atraer un electrón.

● Aumenta cara a dereita no período (excepto gases nobres), debido a que ao ir
cara a dereita aumenta a carga nuclear efectiva, ademais están máis próximos a
acadar a configuración dun gas nobre, polo que a tendencia a gañar un electrón é
maior.

Aumenta



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ ELECTRONEGATIVIDADE  

Variación da electronegatividade

● Nun grupo diminúe ao baixar, debido a que aumenta o raio e polo tanto a tendencia 
do núcleo a atraer o electrón.

● No período aumenta ao desprazarse cara a dereita, debido a que diminúe o raio e
aumenta a carga nuclear efectiva, polo tanto a atracción polo electrón é maior.

Aumenta

É a tendencia que ten un átomo a atraer cara a si os electróns dos enlace.

Esta propiedade está directamente relacionada coa afinidade electrónica e coa enerxía de ionización. Un elemento
moi electronegativo ten gran tendencia a reter os seus electróns, por isto debe de ter unha enerxía de ionización e
afinidade electrónica alta; é dicir, será necesario darlle gran cantidade de enerxía para arrincarlle un electrón e debe
tender a estabilizarse perdendo moita enerxía, cando capte un electrón.

Páxina 104 exercicios 30, 31; 34, 35 páxina 74

Nesta regra non se ten en conta os gases nobres.



VARIACIÓN DAS PROPIEDADES PERIÓDICAS

֍ CARÁCTER METÁLICO E PODER REDUTOR  

Aumenta

Os metais caracterízanse por ter pouca atracción sobre os electróns externos, polo tanto terán valores baixos de
enerxía de ionización, afinidade electrónica e electronegatividade. Como teñen tendencia a formar catións
compórtanse como axentes redutores.

Os non metais caracterízanse por atraer fortemente os electróns externos, polo tanto terán valores altos de enerxía
de ionización, afinidade electrónica e electronegatividade. Como teñen tendencia a formar anións compórtanse
como axentes oxidantes.

Debe de considerarse aparte os gases nobres, posto que teñen un elevado potencial de ionización, pero baixa
afinidade electrónica e electronegatividade.

● Para as seguintes configuracións correspondentes a átomos neutros: A=1s22s22p3; B= 1s22s22p5

C= 1s22s22p6; D= 1s22s22p63s1; E= 1s22s22p63s2. a) Ordénaas de forma que aumente gradualmente 
o primeiro potencial de ionización, indicando a configuración electrónica de cada átomo ionizado.
b) Indica cal é o elemento que ten o segundo potencial de ionización máis elevado e escribe a 
configuración electrónica do átomo dobremente ionizado. c) Indica que elemento ten maior 
afinidade electrónica. d) Indica cal é o elemento máis electronegativo. e) Indica os elementos que 
presentan carácter metálico e ordénaos de maior a menor. 




