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13N Estructura atdmica de la materia

AS TELLEIRAS

1. EVOLUCION HISTORICA SOBRE LA ESTRUCTURA DE LA
MATERIA.

Fueron los griegos los primeros en profundizar ercamocimiento de la
estructura intima de la materieeucipo de Miletoy Demacrito de Abderapostularon
quela materia no es indefinidamente divisible, es da@ne que haber una particula
altima e indivisible y constituyente basico de latenia. A esta particula la llamaron
atomo.La palabratomosignificaindivisible Estas ideasal ser rechazadas pelaton
y Aristételes, permanecieron en el olvido durante casi veinteosigl

Pero, a principio del siglo XIX, la idea de atonsretomada con fuerza gracias
al quimico ingléslohn Dalton quién actualiza la vieja teoria atébmica griega, pero
dandole un caracter cientificdalton afirma queada elemento quimico se compone
de particulas diminutas e indivisibles llamad#emos siendo la minima cantidad de
materia que puede intervenir en una reaccion @ainfiambién afiade que elemento
guimico tiene todos sus atomos iguales en masapigutades, en tanto que elementos
diferentes poseen también atomos diferentes en ynpsgpiedadesPor ejemplo, todos
los étognos daluminio son iguales entre si pero son distintos de losstkioo de los
delitio.

Dalton consideraba afitomo como la particula material mas elementadta
idea se mantuvo hasta que, a finales del siglo XX¥erimentos demostraron que
dentro del atomo existian mas particulas, es decé@tomo es divisible. EI eminente
fisico britanicoJ.J. Thomsonobservé que cuando se produce una descarga aiéetri
un tubo de vidrio que contiene un gas a muy bagasifpn, se produce una radiacion
denominadaayos catddicosconstituida por particulage muy poca masanuy inferior
a la del menor de los atomosl de hidrogeno y couna pequefa carga eléctrica (la
menor que se habia observado nunda)estas particulas se las llaralectrones Al
observarse que se desviaban hacia placas eléatntamositivas se dedujo que eran
particulasnegativas Por ser el electron de menor masa que la de wWealgtomo, se
llegd a la conclusion de quientro del atomo habia electroness decirel atomo es
divisible, echando por tierra la indivisibilidad atomiade Dalton.

presion

>

Alto A bomba
Voltaje de vacio

Magnético

! Este postulado se considera actualmente false existen a&tomos de un mismo elemento distintos
entre si, son los llamados is6topos que veremdsnaente.
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En 1899,Thomson propone su modelo atémico, que se fundamenta en las
siguientes consideraciones

1. La materia es eléctricamente neutra; en consecaefanto a los electrones,
debe existir alguna sustancia cargada positivamente

2.Los electrones pueden ser separados del atomaidang ocurre con la carga
positiva.

Basandose en estas idddsomson imagind el atomo comana esfera sélida
compuesta de materia positiva, en cuyo interioeselavaban el suficiente nimero de
electrones capaces de mantener la neutralidad red@atiel atomo.

Electron

Materia
positiva

O

El &tomo para Dalton es una Modelo atdbmico de Thomson
pequefia esfera sélida

Este modelo atomico estétitavo que ser abandonado al poco tiempa que
no explico satisfactoriamente observaciones pasesj como fue laxperiencia de
Rutherford.

El hallazgo de la particula fundamental de caegativa, el electron, estimul6 a
los fisicos de la época a laisqueda de la particula con carga elemental pasiti
encontrandose poco después en un experimento mrecig@a al utilizado para
descubrir al electron. A esta pequefia particuléipase le denomin@roton, tenia la
misma carga del electrén (aunque de signo positipeyo con mucha mayor masa
(1840 veces mayor).

Por lo tanto,a principios del siglo XX ya se conocia la exisiende los
electrones y protones dentro del atorhm obstante, quedaba por resolver importantes
cuestiones comgqué papel desempefan estas particulas en lo&t8ny,coOmo estan
situadas en su interior ?.

En 1911, Ernest Rutherford inici6 la respuesta a tales preguntas con el
descubrimiento del ndcleo atomicGiertos elementos radiactivos emiten un tipo de
radiacion denominadaiayos a, que sonhaces de pequefias particulas positivas
Rutherford llevo a cabo un experimento consistentebembardear una lamina muy
fina de oro mediante estas particulagmitidas a gran velocidad (200000 km/s) por un
elemento radiactivagolocado en un blogue de plomo al cual se le habdaticado un
orificio con el fin de que saliese un fino haz detigulasa.
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Observando el impacto que producian dichas parikwdobre una pantalla
luminiscente colocada detras de la ldmina de, emllegd a los siguientes resultados

1. La mayoria de las particulag atravesaba la lamina sin sufrir desviacion.
Como si dicha lamina estuviese vacia de materia gxistieran en ella obstaculos que
impidieran la propagacion de dichas particulas.

2. Algunas (una de cada 10000) particulaseran desviadas en un angulo
superior a 10°.

3. Muy pocas rebotaban al chocar contra la lamina de, @s decir, el angulo
desviacion era superior a 90°.

Lamina de ao

Sustancia radioactiva en interior
de un bloque deplomo

Rendija

| Pantalla de deteccién

Los resultados parecian indicar dagamina de oro es como si estuviese hueca
Rutherford dio a estos hechos la explicacién que se muestla fegura. Imaginé que
el atomo esta hueco en su mayor parte y que laacpogitiva y practicamente toda la
masa del atomo esta en una zona central diminlgacaal llamoénucleo.

Particulasa

Y Y | B | W\‘

Atomos de la
lamina de oro
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Concretamentejas particulas @ se habrian comportado de este modo al
atravesar la lamina metalica

1. La mayoria de ellas no se desviaban por tener &yetttoria suficientemente
alejada de cualquier nucleo.

2. Algunas particulagr eran desviadas cierto angulo por haber pasadoaee
algun ndcleo, ya que aquellas estan cargadas pasitente igual que éste.

3. Muy pocas rebotaban por choque directo con algitieul

Si el atomo fuese tal como lo habia descfilmmson,no se observarian estas
desviaciones pues la carga positiva estaria regartiniformemente sobre el atomo.
Rutherford también supusque dentro del nucleo, junto a los protones, hatiia
clase de particulas denominadasutrones sin carga eléctrica, aunque de masa igual
a la de los protonesSe imponia pues la necesidad de desarrollar uvawnegodeloque
se ajustase a los nuevos resultados experimentales.

Fue Rutherford quién describi6 este nuevo modelo cuyos aspectos
fundamentales son los siguientes:

1. La mayor parte de la masa del atomo y toda suaagsitiva se encuentran
confinadas en una zona central y muy pequefia llamadlea En esta regién se hallan
los protonesy neutrones

2. Fuera del nucleo estan |ladectrones en igual nUmero de protones que tenga
el ndcleo, girando estos electrones en Orbitasutines alrededor del ndcleo. A esa
region se le denominzorteza electronica

El fisico danésNiels Bohr supuso que los electrones sélo podian girar en
determinadas o6rbitas alrededor del nucleo.

Corteza Nucleo

electrénica

Rutherford afirmé queel nucleo tiene un diametro cien mil veces mas @@gu
gue el atomo enterdConviene darse cuenta de la gran cantidad de vacie ello
supone Para hacerse una ides, el tamafio del nucleo fuese de un garbanzo, si lo
pusiésemos en el centro del estadio Santiago Betnald tamafio del atomo envolveria
a este estadio
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Las principales criticasal modelo deRutherford surgen por una parte por lo
que predecida teoria electromagnética clasica, que establegize toda carga
acelerada pierde energi&l electron es una particula que gira alredegbndcleo, por
lo que tiene unaceleracion centripetaPor lo tanto, la energia de los electrones
tendria que disminuir y en consecuenos electrones caerian paulatinamente sobre el
nacleo, lo cual implicaria que el &omo no serigabke, es decir, no podria existir
ningun atomo y, por consiguiente, ningun elemenfmao.

Por una razon similar, este modalm permite dar una explicacion satisfactoria
a los espectros en forma de lineas discretagn el caso del elemento mas sencillo, el
hidrogeno. Si bien es cierto que existian reglapieoas sencillas que describian la
longitud de onda de cada linea. Sin embargo nosecta una deduccioén valida de esta
férmula a partir de los postulados de la fisicaick

ESPECTROS ATOMICOS
La luz es una clase de onda electromagnética y, por tardosiste en una

propagaciéon de energia a través del espacio medianibraciones de un campo
magnético y un campo eléctrico perpendiculareseesitr

Las ondas vienen caracterizadas por los sigui@ate@snetros:

Longitud de onda,A, es ladistancia entre dos puntos que estan en el mismo
estado de vibraciarSe suele medir en nm o An

Frecuencia, v, es elnimero de veces que la onda vibra en un segudelonide
-1«
ens 0 Hz.

Periodo, T, esel tiempo que tarda la onda en efectuar una vikaciEs la
inversa de la frecuenci&e mide en s.

Velocidad de propagaciqgrv, esla distancia que avanza la onda en la unidad
de tiempo Siempre se cumple que:

v=Alv
Newton, en el siglo XVII, descubrié queuando un haz de rayos de luz natural

(luz blanca) pasa a través de un prisma Opticoa &&t descompone en otros colores
mas simplesEl prisma separa los colores simples que complaniez blanca.
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Este fendmeno se debe a da® distintas radiaciones que componen cualquier
luz compleja no se propagan con idéntica velocidbdtravesar medios transparentes
y, como consecuencisg desviaran con diferente angude difraccion, lo que acarrea la
separacion de las diferentes luces simples, o mom@icas, que componen la luz
simple. Entre las radiaciones que componen lalarzch, la rojaX = 656nm) es la que
menos se desvia y la violeta £ 397nm) la que masSi se recogen en una pantalla o
placa fotografica las radiaciones que salen debpra se obtendran en ella unas rayas
o bandas de diferentes colores, originando lo geiedlsnominael espectro de la luz
visible Un espectroscopies un dispositivo que se basa en este fenOmeescpmpone
sobre una pantalla o placa fotografica cualquiez knmpleja inicial en las radiaciones
monocromaticas que contenga la luz compleja inicial

Podemos distinguir las siguiente clase de espectros

1. Espectros de emisiérse denominan asi a Igsoducidos por radiaciones
emitidas por cuerpos incandescentéseden ser:

a) Continuos Si contienen todos los colores del espectro visi@lgo,
anaranjado, amarillo, verde, azul, afil y violetat ejemplo, el espectro emitido por el
filamento incandescente de una bombilen generalestos espectros proceden de
sélidos y liquidos incandescentes

b) Discontinuos Si solamente contienen algunos colores del espetsible
por ejemplo, el espectro emitido por el vapor dercmeéo o por el hidrogenoEn
generalproceden de gases y vapores incandescgmnpegden ser de:
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i) Bandas si la franja coloreada es suficientemente andP@ceden de gases y
vapores en forma molecular.

i) Rayas si la franja coloreada se reduce a una lin€aoceden de gases y
vapores en forma atomica.

En realidad)os espectros de bandas estan constituidos porsena de rayas
muy proximas entre gpudiéndose resolver la banda si la dispersi@rase.

2. Espectros de absorcioson los que se obtienen por la absorcién parcial de
las radiaciones emitidas por un foco luminoso cumBdtas atraviesan una sustancia
en estado gaseosga que segun l&ey de Kirchhoff todo gas o vapor, absorbe, a
cualquier temperatura las mismas radiaciones queca&saz de emitir si estuviese
incandescente

Como en el caso de los espectros de emis@subdividen en espectros de
absorcién continuos y discontinudsn generallos sélidos y los liquidos dan lugar a la
absorcion continua de amplias zonas del espectiblei Los gases y vapores originan,
sobre un fondo continuo, una serie de rayas oscprasiucidas por la absorcién
parcial que el gas realiza sobre el conjunto deiaatbnes que emite el foco luminoso

El estudio de los espectros conduce a las sig@ieatsecuencias

1. Cada elemento quimico, convenientemente excitaghiite euna serie de
radiaciones caracteristicas de él y que sirven, gmsiguiente, para identificarlo

2. La presencia de tales radiaciones es independidatgue el elemento esté
solo, mezclado o combinado con otros elementostayas espectrales son siempre las
mismas y ningun otro elemento las puede emitir

3. La intensidad de las radiaciones emitidas, y pontéa de las rayas
espectrales, depende del numero de atomos excjitadodo que el mayor o menor
colorido de la placa nos permitira estimar la contracion de dicho elemento en una
muestra
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El hecho de que cada elemento posea su propio tesparacteristico nos hace
suponer que las longitudes de onda de las radiasoemitidas por él estan
relacionadas entre si mediante alguna expresiérematica que, de algin modo, nos
indica que en el atomo sdlo son posibles cierttades energéticoBalmer, en 1886,
unaférmula que predecia perfectamente la posiciéraddiheas para el hidrégeno

1 1 1
27 REEF _FJ
1 2
donde A es la longitud de onda de la radiacion emitidlala constante de Rydberg
109677 crit y n; y n, dos nimeros enteros positivos tal que>m;. Como se apuntaba

en algun parrafo anterior, a principios del sigh, Xo se conocia una deduccion valida
de la expresion dBalmer a partir de los postulados de la fisica clasica

El fisico danésNiels Bohr, en 1913, perfeccion6é el modelo Beitherford
aplicando la teoria cuantica delanck al atomo de hidrogenel mas sencillo de todos,
constituido por un proton en el nucleo, alreded®rcdal gira un electron. Ladeas de
Bohr (que no demostrd) incluyen que:

1. Dentro del atomo, al electron solo le estan permwhasi ciertas Orbitas
circulares con valores de energia determinados ifasbestacionarias). Mientras gire
en una Orbita permitida, no emite ni absorbe erergh contra de lo que propugnaba
la fisica clasicaDe este modquedaba salvada la cuestion de las 6rbitas inestaiié|
modelo deRutherford .

2. El electron se mueve normalmente por la orbita espondiente al nivel de
menor energia, es decir, la mas cercana al nudkawo, si recibe una cantidad precisa
de energia, puede ser promocionado y alcanzar ub#adde energia superior. Se
requiere que la luz que provoque ese proceso tenga caracteristicas muy definidas
(frecuencia).

Cuando un electron salta desde una Orbita supesiama inferior, emite luz
cuyas caracteristicas son idénticas a la que prévea promociéon a una Orbita
superior. De este modo, se explicaba el hecho de euelectron no podria jamas
precipitarse sobre el nlcleo, por que nunca poddarcarse a él mas alla de la érbita
mas cercana permitida
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La primera critica al modelo dBdhr parte dela base de que sus postulados
son una mezcla de mecanica clasica y mecanica icaamiuy incompatibles entre si.
Los avances en espectroscopia mostraron que algimess de los espectros atbmicos
que se creian que eran unicas eran, en realidad,admas lineas que correspondian a
energias muy similare&l modelo deBdhr no lo daba explicado

Muchas dificultades que existian a la hora de d#se& mundo atébmico, no se
solucionaron hasta qu&Verner Heisenberg y Erwin Schrodinger, de forma
independiente, crearon una doctrina, que ampliadstyucturada poMax Born y
Jean-Paul Dirag entre otros, se conoce con el nombrenéeanica cuanticajue tiene
como bases:la dualidad corpusculo-onday el principio de incertidumbre de
Heisenberg(que por su complejidad es objeto de estudio &9 e bachillerato)

Como consecuencia de esta teodhmovimiento de un electron no puede
determinarse a unas Orbitas sencillas conocidagsfu que si asi fuera, podriamos
determinar exactamente su posicion y velocidad ada dnstante, lo que estaria la
teoria demuestra como imposible. Ya no se puedarhdé 6rbitas conocidas.

Imaginemos que fuese posible fotografiar al electtél &tomo de hidrégeno en
un momento dado. Como un electrén se mueve a gilacidad y con una trayectoria
desconocida, una segunda fotografia, al cabo déracedn de segundo muy pequefia,
cogera al electrén en una segunda posicion. SiEonen, por ejemplo, un millon de
fotografias, el resultado seria al parecido al de una nube engle cada punto
representaria una posicion posible del electrba zona que ocupa dicha nube es lo
gue se entiende por orbital y en el centro estatialcleo atbmicoPor consiguiente,
todo lo que podemos llegar a afirmar es que etréle@s muy probable que se halle en
cierta region del espacio. ASthrddinger defineorbital atbmico comoaquella region
del espacio atdmico, con una forma determinadalaegue es muy probable que se
encuentre el electrérLos orbitales pueden ser de forma diferente:

1. Losorbitales s tienen formaesférica Pueden albergar un maximo de dos
electronesExisten en todos los niveles energéticos

@@@@

1s 2s

2. Los orbitales p, tienen forma dedoble |6bulg con tres orientaciones
distintas Pueden albergar un maximo de seis electrones (dosgwa orientacion). No
existen en el primer nivel energético.
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Px Py Pz

3. Losorbitales d, cuatro de ellos tienen forma de 4 I6bulos formad@® entre
si, y el quinto es un doble I6bulo con un anillo edncentro que lo rodeaPueden
albergar un maximo de diez electrones (dos por aaentacion). No existen en los
dos primeros niveles energéticd$o los veremos graficamente, por su complejidid a
hora de dibujarlos.

4. Los orbitales f, tienensiete orientaciones distintaf?ueden albergar un
maximo de catorce electrones (dos por cada oriedtgc No existen en los tres
primeros niveles energéticodlo los veremos graficamente, por su complejiddd a
hora de dibujarlos.

En la siguiente figura se representan los orbitatedos dos primeros niveles
energeéticos: 1s, 2s y 2p:

> Orbital 2p

Orbital 2s

Orbital 1s
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2. 1ISOTOPOS. NUMERO ATOMICO (Z). NUMERO MASICO (A).

Dado que la masa del electron es 1840 veces meedagnasa del proton o la
del neutron, podemos afirmar glaemasa del nicleo es practicamente igual a la masa
del atomo.

En la segunda década del presente siglo se obgaelds atomos de un mismo
elemento podian tener masas diferentesdiferencia en las masas se debia a que la
masa de los atomos neutros de un mismo elementguayoseian igual numero de
protones (y por tanto de electrones), podian taliferente nimero de neutrones

Se definenis6toposcomo losatomos de un mismo elemento con el mismo
namero de protones pero diferente nimero de neesron

El nimero atdmico Zexpresa ehimero de protones que hay en el ndcleo de un
atomo e indica el nimero de orden que ocupa ditdémmento en la tabla periddica

El nimero masico Aexpresa lasuma de protones y neutrones que hay en el
ndcleo de un atomo

La relacion entre el nUmero atbmico, nimero masico y numeroedgrones de
un &tomo viene dado por :

A=Z+N

En general, para representaisgéitopo de un elementg ¥saremos la siguiente
notacion

7 X

Por ejemplo, ehidrogenotiene tres isétoposprotio, deuterioy tritio, cuyas
caracteristicas son las siguientes :

Notacion IsGtopo n° de protones n° de electron@s de neutrones
H Protio 1 1 0
2H Deuterio 1 1 1
3H Tritio 1 1 2
® e
8
. " v
Protio Deuterio Tritio

El oxigenoesta formado por la mezcla de los is6top@e, JO y O, sin
embargo ebkodioesta formado por atomos iguales, es decir, ndf@st@do por mezcla
de isétopos. Todos sus atomos son del fipia.



Hsttura atbmica de la materia 12

3. LOS NUMEROS CUANTICOS.

Los electrones se van a mover alrededor del niatedertos orbitales, a cada
uno de los cuales le corresponde una enegias orbitales han de estar definidos por
unos numeros denominados cuantic8®n los siguientes :

1. Namero cuantico principal n: representa elolumen efectivo y la energia del
orbital. Puede tomar cualquier valor entero positivo= 1, 2, 3, .... También se le
puede asignar una letra segun la siguientes serie:

Valor de n 1 2 3 4 5 6 7
Letra K L M N O P Q
2. Numero cuantico secundario :| Determina laforma del orbital Toma
valores que van =0, ....., n - 1Segun el valor de | pueden los orbitales pueden ser
Valor de | Tipo de orbital

0 S

1 p

2 d

3 f

3. Numero cuantico magnético m Determina laorientacién del orbital en el
espacio.Toma valores que van desae= - |, ..., O, ..., +.IEl nimero de orientaciones
de cada orbital en el espacio ®s= 2 | + 1 Asi un_orbital esférico @ = 0) sélo puede
tomar una orientacion, los orbitales p = 1) se presentan en grupos de tres (tres
orientaciones), los_orbitales d = 2) poseen cinco orientaciones distintas y los
orbitales f(I = 3) se presentan en grupos de siete.

Estos nimeros cuanticos definen cada orbital ammicuisiésemos especificar
cada electron entonces precisariamos, ademas,uaricnumero cuantico:

4. Numero cuantico spin s Experimentalmente se ha demostrado que el
electrén posee un movimiento de rotacion sobreisinm movimiento que puede tener
dos sentidasPara caracterizarlo, se define el niUmero cuadtcspin, queuede tomar
dos valores segun el sentido de la rotacion : +y/21/2

Tabla - resumen de los nUmeros cuanticos

N° cuantico Nombre Valores permitidos ¢, Qué representa ?
n Principal 1,23, ....... Tamafio y energia deitaklp
I Secundariq  O,........ ,(n-1) Forma del orbital
m Magnético| -I, ..., 0, ..., +| Orientacion del orbital
S Spin +1/2y-1/2 Sentido de giro del electiion

Los numeros cuanticos en este modelo tienen urifisggo distinto al que
tenian en el modelo de Béhr — Sommerfeld.
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4. CONFIGURACION ELECTRONICA.
Los electrones ocupan los orbitales segun lasesites reglas:

1. Los atomos neutros tienen tantos electrones codioarsu niimero atdémico Z
(tantos electrones como protones tenga el nucleo).

2. Cada electron que entra a formar parte de un atotrende a ocupar el
orbital de menor contenido energétjiceste contenido energético aumenta con el
ndamero cuéntico principah, y, aumenta también, aunque en menor grado, con el
namero cuantico secundario o azimutapor lo que, a veces, un orbital A de nimero
cuantico principal mayor que otro B puede teneranemergia que el B. Para saber en
que orden ha de llenarse los orbitales acudireindisgrama deMoeller.

3. Principio de exclusion de Pauli En un atomo no pueden existir dos
electrones con los cuatro numeros cuanticos igudtsse principio limita el nimero
maximo de electrones que puede existir por orbitaé como maximo

4. Regla de maxima multiplicidad de Hund Cuando los electrones ocupan
subniveles, tienden a extenderse en ellos al maxicopando el mayor nimero de
orbitales.

En la corteza electrénica los electrones se alapadenadamente en distintas
capas o nivelescada uno de las cuales poseen unas subcapas deasorbitales

Capa o nivel Orbitales que alberga

s
S, P
s, p,d
s, p,d,f
s, p, d, f (y otro$)
S, p, d (y otros)
s, p (y otros)

\lmo'l_-bwml—\
QO|o|oZ|IZ|Ir|R

2 Son orbitales con los que nos se va a trabajkr practica.
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En la figura se muestran lasatro primeras capas de la corteza un atomo con
sus respectivos orbitales

n=4,N

Cada orbital puede alojar un numero maximo deteadode electrone€n la
siguiente tabla se indica el nUmero maximo de mres que pueden albergar las
distintas clases de orbitales:

Orbital Numero maximo de electrones que contien

La configuracion electronica es unaexpresion que nos indica como se
distribuyen los electrones de un atomo en las elifess capas y orbitales
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Si(Z=14): 138 2¢ 2p° 3¢ 3¢ Cl(Z=17): 12 28 2¢° 3¢ 3p°

N N

K(Z=19):1¢ 2¢ 2p° 3¢ 3p° 4¢ Mn (Z=25): 1§ 25 2p° 3¢ 3p° 4¢ 3

5. ELECTRONES DE VALENCIA. ESTRUCTURA DE LEWIS.

Los electrones de valencide un atomo soaquellos que ocupan la capa mas
externa La notacion de Lewises unsistema de representacion que se usa para
simbolizar a los electrones de valencia de un atalroun elemento representativo,
mediante una serie de puntos o de cruégsmplos:

K:1s? 2¢ 2 3¢ 3p° 4 K ® Ca:1d 2¢ 2p° 3¢ 3¢ 4¢ Cag

B: 1€2¢2p" p° p° °B3 C:1€2¢2p' p' p° 90
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° °

P1g2d293¢3p p'pt QP o s1é2¢2P3¢3p’ pipt @S
— ° — °
o0 o0

F:16 2€ 2 p? p? pt SFe Ar1s 28208 3¢3p? p’ p° QAT o
— o0 ——  ee®

Nota: La capa de valencia aparece subrayada.
6. CONCEPTO DE ION.

La maxima estabilidad de un atomo se consigue cuagste adquiere la
configuracion electrénica de un gas noble (su aunficion electrénica termina erf,p
excepto para el He, 9 Por ello, cuando tiene la oportunidad de haceddtomo
capta o expulsa electrones a fin de conseguir distabilidad.

lon es laparticula que resulta cuando un atomo (o0 conjulgcatomos) capta o
expulsa electrones con objeto de adquirir la camfagion de gas noblé8 electrones
en la Ultima capa, salvo algunas excepciones).

Los iones, por tanto, no son eléctricamente neuBiosn atomaaptaelectrones
queda cargadonegativamentepor el contrario si losedequeda cargadpositivamente
Existen dos tipos de iones:

6.1. CATIONES

Son iones cargados positivamerigemplos:

Na (Z = 11)15282p°3s" — Na': 15 2¢ 2p°.

Ca(Z=20):1252p° 35 3p° 45 — Ca'": 1§25 2p° 3¢ 3p°.

6.2. ANIONES.

Son iones cargados negativamerigmplos:

F(Z=9):15252p - F: 15 2§ 2p°.

P (Z=15):1¢ 25 2p° 35 3p° - P*7: 1 28 2p° 3¢ 3p°.

Nétese que tanto el Naomo el F tienen la estructura electronica del Ne, no

obstante, son especies diferentes pues tienentdistiimero de protones y neutrones en
el nicleo. Lo mismo se podria decir del'Cg el del B



