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Naturalesa elèctrica de la matèria
Segons la teoria atómica de Dalton,la matèria és discontinua i 
està formada per partícules indivisibles anomenades àtoms.

Aquesta manera de concebre l’àtom començà a ser discutida quan, a mitjans segle XIX es 
va investigar la conductivitat elèctrica dels gasos.

Experiments Raigs catòdics

THOMSON  va constatar que els raigs catòdics estaven 
constituïts per partícules negatives la naturalesa de les 
quals era independent del gas que es tanqués en el tub. 
Aquestes partícules eren els electrons.

L’existència d’una partícula 
subatòmica de càrrega 
negativa va conduir els 
científics a plantejar la 
recerca d’una partícula 
subatòmica de càrrega 
positiva. La seva existència 
era necessària , atés que la 
matèria és neutra.

Raigs 
 canals

Les partícules dels raigs 
canals amb una massa més 
petita corresponien a 
l’element més lleuger, 
l’hidrogen.  
Per aquest motiu es va 
considerar que el nucli 
d’hidrogen havia de 
constituir una altra 
partícula fonamental de 
l’àtom : el protó.



El model atòmic de Thomson explicava la naturalesa dels 
raigs catòdics i dels raigs canals. 
* Els raigs catòdics estan constituïts pels electrons, que 
formen part dels àtoms de qualsevol element. 
* Els raigs canals estan constituïts, al seu torn, per la resta 
positiva que roman en desprendre’s un electró de l’àtom.

ESTRUCTURA DE L’ÀTOM
El model atòmic proposat per Thomson va tenir 
una vida molt curta, però fou de gran importància, 
ja que va constituir l’inici de l’estudi aprofundit de 
l’àtom.

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%c3%b3micos%20.NET/Modelos/
MAtomicos.aspx

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/MAtomicos.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/MAtomicos.aspx


Primers models atòmics ( I )

• El model de Thomson
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Primers models atòmics ( II )

•  El model de Rutherford
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http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%c3%b3micos%20.NET/Modelos/
MAtomicos.aspx

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/MAtomicos.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/MAtomicos.aspx


     Experiència de 
Rutherford

EXPERIMENTS

MASSA ATÒMICA 
Rutherford va observar que la suma de les masses dels 
electrons i dels protons que formen un àtom era molt 
inferior a la massa total de l’àtom o massa atòmica. 
Rutherford va postular l’existència d’una partícula 
subatòmica amb les característiques següents : 
- no tenia càrrega elèctrica 
- posseïa una massa aproximadament igual a la del 
protó 
- estava situada en el nucli. 
Chadwick (1932) va detectar aquesta nova partícula : 
neutró

video



Elements químics i isòtops El nombre atòmic , Z , d’un element químic representa la 
càrrega nuclear positiva dels seus àtoms, és a dir, el nombre 
de protons continguts en el nucli.

ELEMENT QUÍMIC : es caracteritza pel seu nombre de protons o nombre atòmic. 
NOMBRE DE MASSA :és el nombre de nucleons que conté el seu nucli  
  ( Z + N)  A = Z + N 
ISÒTOPS : diverses formes d’un mateix element que difereixen en el seu nombre de massa, 
pel fet que posseixen diferent nombre de neutrons. Posseixen el mateix nombre atòmic 
però diferent nombre  màssic.

1. Com que l’àtom és neutre ,el nombre de protons i el d’electrons han 
de ser iguals, però es va veure que la massa dels protons més la 
massa dels electrons era més petita que la massa de l’àtom. 
Rutherford sugereix que en el nucli hi hauria d’haver també partícules 
sense càrrega ( neutrons )
2. Si els electrons giren al voltant del nucli, han de tenir una 
acceleració normal, i segons les lleis clàssiques de 
l’electromagnetisme,una càrrega accelerada ha d’emetre 
energia en forma de radiació electromagnètica. Els electrons es 
precipitarien sobre el nucli. 

El model de Rutherford presentava dues dificultats: 



Origens de la teoria  
dels quanta

MAXWELL elabora la teoria de l’electromagnetisme. Segons 
aquesta teoria la llum és una ona electromagnètica amb les 
següents característiques :

ONA: pertorbació que es propaga per l’espai.
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L’ espectre electromagnètic
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Espectros atòmics ( I )

• Espectres d’emisió

Prisma
Tub amb 
hidrogen

Espectre d’emisió de l’ hidrogen



Espectres atòmics 
Espectre : és la descomposició d’una ona composta en ones 
simples.

Espectre d’emissió : és la radiació emesa 
per un element ,en estat gasós, quan se li 
comunica prou energia. 
Els elements en estat gasós només 
emeten radiació en algunes freqüències 
determinades ( discontinu )

Teoria dels quanta de Planck Segons la teoria clàssica de l’electromagnetisme, l’energia d’una 
ona depèn només de la seva amplitud. Quan es va aplicar aquesta 
teoria a la radiació emesa per un cos, a una temperatura 
determinada, els resultats van diferir clarament dels 
experimentals

Planck va proposar una teoria que explicava els resultats experimentals: la teoria dels quanta:

Els cossos emeten o absorbeixen l’energia en 
forma de paquets o quàntums d’energia

E = h . ν h = 6,62x10-34 J.s  ( constant de Planck )

A l’any 1905 EINSTEIN , per explicar l’efecte fotoelèctric , va utilitzar les 
idees de Planck i va proposar que la llum consistia en petits corpúscles 
que es mouen a la velocitat de la llum  ( FOTONS )

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/Experiencias/ExperienciaBohrFotoelectrico.aspx
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L’espectre d’emissió  
de l’àtom de hidrogen

S’obté quan els electrons amb un excés d’energia retornen als nivells 
de menor energia. 

En efectuar aquesta transició, emeten un fotó, que provoca 
l’aparició d’una línia en l’espectre. 

La sèrie espectral consisteix en 
un conjunt de línies d’aspecte 
molt semblant que, en disminuir 
la longitud d’ona , es van apropar 
entre elles alhora que es redueix 
la seva intensitat.

R = 1,097x107 m-1 ( constant de Rydberg )

El conjunt de línies de l’espectre de l’hidrogen es correspon amb les 
diferències d’energia entre nivells previstes per Bohr. Aquesta va ser la 
confirmació experimental del model atòmic de Bohr.

Lyman ( n=1 )          ULTRAVIOLAT 
Balmer ( n=2 )        VISIBLE 
Paschen ( n=3 )      INFRAROIG 
Brackett ( n=4 )    INFRAROIG 
Pfund ( n=5 )           INFRAROIG

ESPECTRE 
D’EMISSIÓ

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/Experiencias/ExperienciaBohrEspectros.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/Experiencias/ExperienciaBohrEspectros.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/Experiencias/ExperienciaBohrEspectros.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/Experiencias/ExperienciaBohrEspectros.aspx


MODEL ATÒMIC DE BOHR Des de l’aparició del model de Rutherford va quedar clar que l’àtom 
està format per un nucli i una escorça electrònica. 

Bohr aplica a l’àtom d’hidrogen les noves idees sobre la quantització 
de l’energia. Elabora un model basat en els postulats següents :

1r Postulat :  Els electrons giren al voltant del nucli en òrbites estacionàries , sense emetre 
enegia. (Així quedava esquivada la qüestió de les òrbites de Rutherford) 

2n Postulat : Sols són possibles les òrbites en les quals el moment angular de l’electró ( mvr ) sigui 
un múltiple natural de h/2π . 
   me.v.r  = n . h/2π  
3r Postulat : Quan un electró passa d’una òrbita superior a una òrbita inferior, la diferència 
d’energies entre ambdues òrbites s’emet en forma de radiació electromagnètica. 
   E2 - E1 = h . ν

La teoria de Bohr va resultar convincent a l’hora de justificar les freqüències de 
les ratlles de l’espectre d’hidrogen. Alguns detalls de l’espectre van haver de ser 
explicats per un “afegit”aportat per Sommerfeld, que va considerar que les 
òrbites circulars postulades per Bohr no eren les úniques possibles,sinó que 
podien existir d’el.líptiques. 
El model de Bohr només podia explicar l’espectre de l’àtom d’hidrogen, però i la 
resta d’elements?. 
La moderna mecànica ondulatoria o quàntica no admet que es pugui considerar 
l’electró com una partícula puntual, la velocitat i posició del qual es poden conèixer 
exactament, tal com deia Bohr.

Limitacions del model de Bohr



Model atòmic de Böhr ( I )

•  Els electrons giren al voltant del nucli en òrbites circulars d’energía fixa.
•  En aquestes òrbites, els electrons es mouen sense perdre energia.
•  Només són permeses determinades òrbites: aquelles l’energia de les quales prengui 

uns determinats valors restringits.
• Les òrbites permeses es denominen  nivells d’energia i es representen per n
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http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/MAtomicos.aspx




Mecànica quàntica aplicada a l’àtom Les dificultats que presentava el model atòmic de Bohr 
no es van resoldre fins que va apareixer  la mecànica 
quàntica. Té com a punt de partida la hipòtesi de Broglie 
i el principi d’incertesa de Heisenberg.

El 1924 de Broglie va proposar que les partícules materials 
tenen propietats ondulatòries i que, per aquest motiu, tota 
partícula en moviment té associada una ona. 

  λ = h / mv

Principi d’incertesa En 1927 Heisenberg va establir que és impossible mesurar 
exactament i simultàniament la posició i la quantitat de 
moviment d’una partícula. 

 Δ x. Δ p  ≥  h / 2π

Aquestes equacions recullen el caràcter ondulatori dels electrons i 
la imposssibilitat de predir-ne les trajectòries exactes. D’aquesta 
manera ,estableixen el concepte d’orbital ,en contraposició a les 
òrbites exactes del model de Bohr.

ORBITAL :  la regió o volum de l’espai de l’àtom on la 
probabilitat de trobar un electró amb una energia 
determinada és molt gran.

MODEL ATÒMIC 
ACTUAL

Dualitat ona- partícula

http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/ModSchrodinger.aspx
http://rabfis15.uco.es/Modelos%20At%C3%B3micos%20.NET/Modelos/ModSchrodinger.aspx
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Nombres quàntics En resoldre les equacions de la mecànica quàntica per a un àtom 
apareixen , com a conseqüència matemàtica, els nombres quàntics, 
que descriuen el comportament dels electrons en aquest  àtom.

nombre quàntic magnètic ( m ) : descriu 
l’orientació de l’orbital en l’espai i explica el 
desdoblament de les línies espectrals en 
aplicar-hi un camp magnètic extern. Pren el 
valors compresos entre  + l  i - l  ( 2l +1 ) 
 l = 1     m = -1 , m = 0 , m = 1

nombre quàntic principal ( n ) : designa el nivell 
d’energia. Pot assumir qualsevol valor enter : 
1,2,..El primer nivell és el de menys energia.

nombre quàntic secundari ( l ) : determina la 
forma de l’orbital i l’energia dins de cada nivell. 
Pren els valors compresos entre  0  i  n-1. 
 n = 1      l = 0  
 n = 2       l = 0 ,  l = 1



nombre quàntic de spin ( s ) : significa “gir”. Es diu sovint 
que representa el sentit de gir de l’electró sobre si 
mateix ( tot i que no té sentit que l’electró giri sobre si 
mateix ) es manté aquesta explicació perquè proporciona 
els mateixos resultats que els observats.



n l m s
1s 1 0 0 ±1/2
2s 2 0 0 ±1/2
2p 2 1 –1,0,1 ±1/2
3s 3 0 0 ±1/2
3p 3 1 –1,0,1 ±1/2
3d 3 2 –2, –1,0,1,2 ±1/2
4s 4 0 0 ±1/2
4p 4 1 –1,0,1 ±1/2
4d 4 2 –2, –1,0,1,2 ±1/2
4f 4 3 –3,–2, –1,0,1,2,3 ±1/2





NIVELLS ENEGÈTICS CONFIGURACIÓ ELECTRÒNICA

* Principi d’exclusió de Pauli

En un mateix àtom, no hi pot haver dos 
electrons amb els quatre nombres 
quàntics iguals.

* Principi de l’aufbau
Els electrons ocupen sempre l’orbital  
disponible de menor energia.

* Regla de Hund
Els electrons es mantenen 
desaparellats mentre sigui possible.

http://web.educastur.princast.es/proyectos/
fisquiweb/atomo/hotel.htm

http://web.educastur.princast.es/proyectos/fisquiweb/atomo/hotel.htm
http://web.educastur.princast.es/proyectos/fisquiweb/atomo/hotel.htm
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https://youtu.be/aXqXxmdr3ck

https://youtu.be/aXqXxmdr3ck






























TAULA PERIÒDICA







PROPIETATS PERIÒDIQUES

    Radi atòmic Es la meitat de la distància que separa els nuclis de 
dos àtoms que estan units.

















Potencial d’ionització És l’energia necessària per arrencar un electró 
d’aquest àtom en estat gasós.

X(g)             X+
(g)  +  e-P.I.











Afinitat electrònica És l’energia que es desprèn quan un àtom en esta 
gasós capta un electró.

X(g) + e-                        X-
(g)

Electronegativitat

És una mesura de l’atracció d’un àtom sobre el parell 
d’electrons mitjançant els quals està enllaçat amb un 
altre àtom.
























