	ATOMO

Menor cantidad de un elemento químico que conserva las propiedades químicas de dicho elemento.

Los átomos son eléctricamente neutros.
	NUCLEO

Situado en el centro del átomo.

Se encuentra casi toda la masa.

Se encuentra la carga positiva.
	PROTON 

Partícula subatómica con carga eléctrica positiva.

 Su masa es de 1 u.m.a.

NEUTRON 

Partícula subatómica sin carga eléctrica.

Su masa es de 1 u.m.a.

	
	CORTEZA

Rodea al núcleo y delimita al átomo.

Su masa es despreciable
	ELECTRON 

Partícula subatómica con carga eléctrica negativa.

Su masa es despreciable.

Giran alrededor del núcleo.


	NUMERO ATOMICO (Z)
	Es el número de protones que tiene un átomo.

Indica el lugar que ocupa en la tabla periódica.
Determina las propiedades químicas del átomo.

Dos átomos se distinguen en el número de protones pero no en el número de neutrones.

	NUMERO MASICO (A)
	Es el número de protones y neutrones de un átomo.

	ISOTOPOS
	Son los átomos de un mismo elemento que poseen el mismo número de protones y distinto número de neutrones.
Dicho de otra forma, son los átomos con el mismo número atómico y con distinto número másico.

	IONES
	Son los átomos con carga eléctrica.
Ocurre cuando un átomo gana o pierde electrones.

Cationes: átomos con carga eléctrica positiva (los átomos iniciales han perdido electrones)

Aniones: átomos con carga eléctrica negativa (los átomos iniciales han ganado electrones)


	UNIDAD DE MASA ATÓMICA (U.M.A.)
	Es la doceava parte de la masa del átomo del Carbono 12.

	MASA ATÓMICA
	Es la masa de un átomo de un elemento expresada en u.m.a.

	MASA MOLECULAR
	Es la masa de una molécula de una sustancia expresada en u.m.a.
Es la suma de las masas atómicas de los átomos que componen la molécula.

	MOL
	Cantidad de sustancia que contiene el mismo número de partículas (átomos o moléculas) como átomos hay en 12 g de Carbono 12.

	NUMERO DE AVOGADRO (NA)
	Es al número de átomos que hay en 12 g de Carbono12.
Su valor es NA=6’023 · 1023 partículas/mol.

	MASA MOLAR
	Es la masa de un mol de sustancia.
Su masa es la masa atómica o molecular expresada en gramos.

	GASES IDEALES
	Son los gases cuyas partículas carecen de masa y sus partículas no interaccionan entre sí.

Son los gases que a bajas presiones y a altas temperaturas obedecen a tres leyes.
Estas tres leyes relacionan las tres variables a las que está sometido un gas: presión, volumen y temperatura.

Ley I: A temperatura constante P·V=cte

Ley II: A presión constante V/T=cte.

Ley III: A volumen constante P/T=cte

Ecuación de estado: P·V=n·R·T

Hipótesis de Avogadro: Volúmenes iguales de gases diferentes, medidos a la misma presión y temperatura, contienen el mismo número de moléculas.


	Modelo atómico actual:

Modelo mecano-cuántico
	Principio de dualidad onda-corpúsculo: “A un electrón se le puede considerar como una onda o como un corpúsculo”

Principio de incertidumbre: “Es imposible determinar simultáneamente y con precisión la posición y la velocidad de un electrón”

	
	A partir de estos dos principios se formula una ecuación de ondas que describe el comportamiento y la energía del electrón.

Cada solución depende de tres números (números cuánticos) y son los que describen a los orbitales.

	Orbital
	Orbital: es la región del espacio próxima al núcleo en la que es muy probable encontrar al electrón.

	Números cuánticos
	Número cuántico principal (n)

Toma los valores 1, 2, 3,…,
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Representa el nivel energético y el tamaño de los orbitales. Cuanto mayor es n, mayor es la energía y el tamaño de los orbitales.

Número cuántico secundario (l)

Para cada “n”, “l” puede tomar los valores 0, 1, 2,…,n-1.

Representa el subnivel energético y la forma del orbital.
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Número cuántico magnético (m)

Para cada “l”, “m” puede tomar los valores –l,…,0,…,l.

Representa la orientación del orbital en el espacio e indica el número de orbitales dentro de un subnivel.

Número cuántico spin (s)

Puede tomar los valores ½ y -½.

Representa el giro del electrón sobre sí mismo.

	Estructura electrónica
	Estructura electrónica: es la distribución de los electrones de un átomo de un elemento en los distintos orbitales.

	Principios
	Principio de exclusión de Pauli: “En un mismo átomo no puede haber dos electrones con los 4 valores de los nº cuánticos iguales”

                                                  Conclusión: En cada orbital sólo puede haber dos electrones con valores de spin contrarios.

Principio de construcción: “Los electrones van ocupando sucesivamente los orbitales en orden creciente de energía” (Diagrama)

Principio de máxima multiplicidad de Hund: “Cuando en un subnivel existen varios orbitales, éstos son primeramente semiocupados con un electrón manteniendo sus spines paralelos, y el emparejamiento de electrones empieza cuando todos los orbitales están semiocupados.


Electrones de valencia: son los electrones situados en el último nivel y son los responsables de las propiedades químicas y del tipo de enlace.

Sistema periódico: Los elementos conocidos se ordenan en la Tabla Periódica por orden creciente de su número atómico.

	Grupo o familia (columna): los elementos de cada grupo presentan una configuración electrónica idéntica en su último nivel.

Existen 18 grupos que se numeran del 1 al 18, según el criterio de la IUPAC.

Se pueden considerar 16 familias divididas en dos series y se representan con números romanos seguidos de la letra A o B.

	Periodo (fila)
Los elementos de  cada periodo tienen en su configuración electrónica el mismo nº cuántico principal mayor

Hay 7 periodos.

1º, 2º y 3º cortos.

4º y 5º medios.

6º y 7º largos.
	Elementos representativos

Corresponden al grupo A.

Tienen completos todos sus niveles excepto el último.

Los electrones de valencia se encuentran en el subnivel s.

El número de electrones de valencia coincide con el número romano.
	Elementos de transición

Corresponden al grupo B.

Tienen incompletos sus niveles internos y externos.

Los electrones de valencia se encuentran en el subnivel d.
	Elementos representativos

Corresponden al grupo A.

Tienen completas todas sus capas excepto la última.

Los electrones de valencia se encuentran en el subnivel p.

El número de electrones de valencia coincide con el número romano.
	Gases nobles (última columna)

Corresponden al grupo A.

Tienen completas todas sus capas.

Los electrones de valencia se encuentran en el subnivel p.

El número de electrones de valencia coincide con el número romano.


	Elementos de transición interna

Corresponden al grupo B.

Tienen incompletos sus niveles internos y externos.

Los electrones de valencia se encuentran en el subnivel f.


Partiendo del Boro, se observa una línea quebrada que divide a la tabla periódica en dos partes.

En la parte izquierda se encuentran los metales (el hidrógeno es un no metal).

En la parte derecha se encuentran los no metales.

Los elementos fronterizos se llaman metaloides (tienen un carácter intermedio entre metálico y no metálico).
El estado fundamental de un átomo es aquél en el que el átomo posee la menor energía posible.
	Radio atómico: es la mitad de la distancia entre dos núcleos de dos átomos de un mismo elemento unidos entre sí.
	

	Radio iónico: es el radio que tiene un átomo cuando ha perdido o ganado electrones, convirtiéndose así en un ión.
	

	Energía de ionización: es la energía mínima necesaria que hay que suministrar a un átomo neutro en estado gaseoso y en su estado fundamental para extraerle (arrancarle) un electrón.
	

	Afinidad electrónica: es la energía que desprende un átomo neutro en estado gaseoso y en su estado fundamental cuando capta un electrón.
	

	Electronegatividad: es la capacidad que tiene un átomo de un elemento dado a atraer hacia sí el par (o pares) de electrones compartidos de un enlace covalente con otro átomo.
	


	Notación química
	Tiene por objeto facilitar la escritura de los elementos, la de las moléculas de las sustancias y de las transformaciones químicas.

	Símbolos
	Se utilizan para representar los elementos mediante su primera o sus dos primeras letras iniciales o por sus iniciales en latín.

	Fórmulas
	Se utilizan para representar las moléculas de las sustancias que están compuestas por varios átomos.

Cada fórmula viene expresada por los símbolos de los elementos que componen la molécula acompañados por unos subíndices, que son números naturales, y representan el número de átomos de cada elemento que forman la molécula.

La fórmula empírica de un compuesto es la fórmula que nos indica la proporción en los que se encuentran los átomos que la componen.

La fórmula molecular de un compuesto es la formula que indica el verdadero número de átomos que forman la molécula.

Una transformación química es un proceso por el cual los enlaces de las sustancias iniciales, llamadas reactivos, sufren una transformación y se reorganizan de distinta manera para formar otras sustancias llamadas productos.

Una transformación química se representa esquemáticamente mediante una ecuación química.
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 donde A, B, C y D son las sustancias de la reacción y a, b, c y d son los llamados coeficientes estequiométricos que son los que sirven para ajustar la reacción.


	¿Por qué se unen los átomos?
	Los átomos se unen para buscar una mayor estabilidad consiguiendo así un estado de mínima energía.

Se consigue que la energía de la molécula formada es menor que la suma de las energías de los átomos aislados.

La formación de enlaces conlleva un desprendimiento de energía.

	Enlace químico
	Es la unión entre átomos o moléculas originando estructuras más estables que los átomos o moléculas de partida, así como las interacciones que mantienen unidos a los átomos que forman la molécula.

Las interacciones son de tipo eléctrico debido a las atracciones y repulsiones entre el núcleo y la corteza de los átomos que forman la molécula.

	Nivel de valencia
	Es el nivel más externo en la configuración electrónica de los átomos y juega un papel decisivo en el enlace químico.

	Regla del octeto
	Los gases nobles presentan la configuración electrónica más estable, pues su nivel de valencia está completo (tienen 8 electrones en el último nivel). Por esto, los gases nobles no se unen con otros átomos.

Los demás elementos tienen incompleto el nivel de valencia y tienden a la configuración electrónica del gas noble más cercano, consiguiendo una mejor configuración electrónica de los átomos que forman la molécula, bien:

Cediendo o captando electrones, es decir, transfiriéndose electrones de un átomo a otro, formándose así iones positivos o negativos que se atraen por fuerzas electrostáticas (ENLACE IÓNICO)
Compartiendo pares de electrones (ENLACE COVALENTE)


	Enlace iónico
	Se forma cuando un elemento metálico (poseen muy pocos electrones en su nivel externo, muy electropositivo y tiende a ceder electrones, está en la parte izquierda de la tabla periódica) se une con un elemento no metálico (tienen completo su nivel externo, muy electronegativo y tiende a aceptar electrones, está en la parte derecha de la tabla periódica).

Se produce una transferencia de electrones desde el átomo más electropositivo hacia el átomo más electronegativo, formándose así dos iones, uno positivo y otro negativo, quedándose unidos por atracción eléctrica.

Los compuestos iónicos no forman una verdadera molécula sino que forman una red tridimensional llamada cristal iónico.

	Propiedades
	Puntos de fusión y de ebullición: medios y altos.

Dureza: Duros pero quebradizos o frágiles.

Conductividad eléctrica: en estado sólido son aislantes, pero fundidos conducen la corriente eléctrica.

Solubilidad: son solubles en líquidos polares (agua) pero insolubles en líquidos apolares. Cuando se disuelven en agua conducen la corriente eléctrica porque los iones del cristal iónico quedan libres.


	Enlace covalente
	Se forma entre elementos no metálicos y también entre el hidrógeno y los no metales y se produce una compartición de tantos pares de electrones hasta conseguir la estructura de gas noble.

Enlace covalente múltiple: cuando comparten más de un par de electrones.

El enlace covalente se representa mediante los diagramas de Lewis.

Enlace covalente polar: se produce cuando dos átomos de electronegatividades diferentes se unen y los electrones compartidos se desplazan hacia el átomo más electronegativo. De esta forma se crea lo que se llama un dipolo eléctrico, un polo con carga positiva y otro con carga negativa.

Enlace covalente apolar: se produce cuando los pares de electrones son compartidos de forma equilibrada y no se crean polos eléctricos. Esto es debido a que los átomos tienen electronegatividades similares.

Los compuestos covalentes se pueden presentar como sustancias moleculares (agua) o cristales covalentes (diamante).

	Propiedades
	
	Sustancias covalentes
	Cristales covalentes

	
	Puntos de fusión y ebullición
	Bajos
	Altísimos

	
	Dureza
	Blandos y frágiles
	Son muy duros

	
	Conductividad eléctrica
	Malos conductores de la electricidad y del calor
	Malos conductores de la electricidad y del calor. Se utilizan como aislantes

	
	Solubilidad
	Algunos son solubles en disolventes polares y otros en apolares
	Son insolubles tanto en disolventes polares como apolares


	Disolución
	· Disolución es una mezcla homogénea de dos o más sustancias puras llamadas componentes.

· Mezcla homogénea es aquella en las que las sustancias de la mezcla no se pueden distinguir ni siquiera con el microscopio y todas sus partes tienen las mismas propiedades.

· Las disoluciones pueden presentarse en los tres estados físicos de la materia.

	Componentes de una disolución
	· Fase dispersante o disolvente: es la componente que mantiene su estado físico en la disolución y generalmente es la que se encuentra en mayor proporción.

· Fase dispersa o soluto: es la componente que no mantiene su estado físico en la disolución y generalmente se encuentra en menor proporción.

· Cuando ambas componentes mantengan su estado físico, el disolvente es la sustancia que se encuentra en mayor proporción.


	Solubilidad
	· Solubilidad de una sustancia en un disolvente determinado se define como la máxima cantidad de esa sustancia que se puede disolver en una determinada cantidad de disolvente a una temperatura determinada.

· Disolución saturada es aquella en la que la proporción de soluto y disolvente coincide con la solubilidad.

· Disolución sobresaturada es aquella en la que la proporción de soluto disuelto es mayor que la de la solubilidad.

	Factores que afectan a la solubilidad
	· Naturaleza del soluto: de manera que para un determinado disolvente, hay sustancias muy solubles y otras muy poco solubles o insolubles.

· Naturaleza del disolvente: de manera que hay sustancias que son muy solubles para un determinado disolvente mientras que para otros son muy poco solubles o insolubles.

· Temperatura: por regla general, la solubilidad de los sólidos en los líquidos aumenta con la temperatura, pero la solubilidad de los gases en los líquidos disminuye al aumentar la temperatura.

· En general, se cumple un axioma de la química: “lo semejante disuelve a lo semejante”. Los disolventes polares(agua) disuelven a las sustancias polares y los disolventes apolares(éter) disuelven a las sustancias apolares.


	Concentración
	· Es la cantidad de soluto contenida en una cantidad dada de disolvente o disolución.

	Porcentaje en masa
	Es la masa de soluto, expresada en gramos, contenida en 100 gramos de disolución.
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	Gramos por litro
	Es la masa de soluto, expresada en gramos, contenida en 1 litro de disolución.
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	Molaridad
	Es la cantidad de soluto, expresada en moles, contenida en 1 litro de disolución. Se utiliza el símbolo M.
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	Molalidad
	Es la cantidad de soluto, expresada en moles, contenida en 1 kilogramo de disolvente. Se utiliza el símbolo m.
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	Fracción molar
	La fracción molar de una componente de una disolución es el número de moles de dicha componente dividido entre la suma de moles de todas las componentes.
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	Concepto de ácido y base según Brönsted-Lowry


· Hay una definición de ácido y base donde se utiliza el agua como disolvente.

· Ácido es toda sustancia que en disolución acuosa da lugar a iones H+.

· Base es toda sustancia que en disolución acuosa da lugar a iones OH-.

· NOTA: los iones H+ no exiten libres como tales y en disoluciones acuosas se forman los iones H3O+.

· El concepto de ácido y base según Brönsted-Lowry se puede aplicar a cualquier disolvente.

· Ácido es toda sustancias capaz de ceder protones (los iones hidrógeno H+ son protones)

· Base es toda sustancia capaz de aceptar protones.

· Para que una sustancia pueda actuar como ácido, tiene que estar en presencia de otra que actúe como base y aceptar los protones cedidos por el ácido y viceversa.

· En las disoluciones acuosas el agua desempeña un doble papel: actúa como base frente a los ácidos y como ácido frente a las bases. Este tipo de sustancias que se pueden comportar como ácidos o como bases se llaman anfóteras.

· Cuando un ácido cede un protón, el resto de la molécula puede volver a aceptar el protón, es decir se ha convertido en una base, y recibe el nombre de base conjugada del ácido.

· La mayor parte de los ácidos tienen como fórmula AH ó HA, donde A es un elemento.

· Cuando una base acepta un protón, se convierte en un ácido puesto que puede volver a ceder el protón, que recibe el nombre de ácido conjugado de la base.

· La mayor parte de las bases tienen como fórmula BOH, donde B es un elemento de la tabla periódica, O es el oxígeno y H es el hidrógeno.

· Por esto, no cabe hablar de ácidos y bases como entes aislados y se habla de par ácido-base conjugado.

· En general, se tiene que 
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 donde:

· A- es la base conjugada del ácido HA y BH+ es el ácido conjugado de la base B.

NOTA: A los iones H3O+  se les llama iones hidronio y a los iones OH- se les llama iones hidróxido.

	El equilibrio de disociación del agua. Concepto de pH


· El agua se comporta frente a ella misma como ácido y como base según la reacción 
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, es decir, se disocia en iones hidronio (H3O+) y en iones hidróxido (OH-).

· Se llama producto iónico del agua a la constante 
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 y a 25º C el producto iónico del agua vale 10-14.

· Se define el 
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· En agua pura se cumple que la concentración iones hidronio es igual a la concentración de iones hidróxido (pues por cada ion hidronio se forma un ion hidróxido) y por tanto 
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· En disoluciones neutras se cumple que 
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· Si añadimos un ácido a una disolución estamos añadiendo iones hidronio y por tanto la concentración de iones hidróxido tiene que disminuir para que el producto iónico del agua se mantenga constante. Por tanto, en disoluciones ácidas se tiene que 
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· Si añadimos una base a una disolución estamos añadiendo iones hidróxido y por tanto la concentración de iones hidronio tiene que disminuir para que el producto iónico del agua se mantenga constante. Por tanto, en disoluciones básicas se tiene que 
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	Disoluciones ácidas
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	Disoluciones neutras
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	Disoluciones básicas
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	Concepto electrónico de oxidación-reducción: oxidante y reductor


· La definición clásica es la siguiente:

· Oxidación es la reacción química en la que una sustancia gana oxígeno. El compuesto que gana el oxígeno se dice que se ha oxidado. A esta sustancia se le llama agente reductor.

· Reducción es la reacción química en la que una sustancia pierde oxígeno. El compuesto que pierde el oxígeno se dice que se ha reducido (cuando un compuesto pierde oxígeno se reducía su peso). A esta sustancia se la llama agente oxidante.

· El agente oxidante se reduce mediante la reducción y el agente reductor se oxida mediante la oxidación.

· En la definición, desde el punto de vista electrónico, se considera que una reacción es de oxidación-reducción cuando hay una transferencia de electrones:

· Oxidación es la reacción química en la que una sustancia pierde electrones. Cuando una sustancia pierde electrones se dice que se oxida. La sustancia que pierde electrones se llama reductor.

· Reducción es la reacción química en la que una sustancia gana electrones. Cuando una sustancia gana electrones se dice que se reduce. La sustancia que gana electrones se llama oxidante.

· No se puede hablar de procesos de oxidación o reducción aislados, porque si una sustancia pierde electrones, otra debe ganarlos y por tanto se habla de reacciones oxidación reducción o reacciones redox. En ellas hay una transferencia de electrones desde la sustancia que se oxida a la que se reduce.

· El oxidante es la especie química (ion, átomo o molécula) que provoca la oxidación de otra y por lo tanto tiene que ganar los electrones que pierde esta sustancia y se reduce.

· El reductor es una especie química que provoca la reducción de otra y por lo tanto tiene que ceder los electrones y se oxida.
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