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Estructura

TABLA PERIÓDICA 

• Capas electrónicas 

• Electrones de valencia

• Aniones y cationes

• Propiedades periódicas
‐ Carga nuclear efectiva
‐ Radio atómico
‐ Energía de ionización 
‐ Afinidad electrónica
‐ Electronegatividad

• Metales, no metales y metaloides

• Tendencias en familias de elementos

Jöns Jacob von Berzelius (1779 – 1848, sueco)

Se dedicó a determinar la constitución elemental 
exacta de distintos compuestos.
Mediante cientos de análisis, proporcionó tantos 
ejemplos de la ley de las proporciones definidas 
que el mundo de la química no podría dudar más 
de su validez.

Uno de sus mayores logros fue el de determinar pesos 
atómicos. La primera tabla de pesos atómicos de Berzelius, 
publicada en 1828, puede confrontarse favorablemente con los 
valores aceptados hoy día, excepto en dos o tres elementos.

Encontró que los pesos atómicos de los distintos elementos no 
son números enteros ni múltiplos enteros del peso atómico del 
hidrógeno. 

Durante el siglo siguiente se publicaron cada vez mejores 
tablas de pesos atómicos, que confirmaron este hallazgo.

Estructura
Símbolos químicos:
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Símbolos químicos:

Dalton

Berzelius vio que los círculos eran 
superfluos y que bastaban las 
iniciales solas. 
Sugirió que cada elemento tuviese 
un símbolo válido tanto para 
representar el elemento en
general como para un átomo del 
elemento, y que éste consistiese en 
principio en la inicial del nombre 
latino del elemento. 
Si dos o más elementos poseían la 
misma inicial, podía añadirse una 
de las letras siguientes del nombre. 
Así se constituyeron los símbolos
químicos de los elementos, y hoy 
día hay consenso sobre ellos y son 
aceptados internacionalmente.

Estructura

Hacia 1830 se conocían 55 elementos diferentes.

Variaban extensamente en sus propiedades y parecía 
existir poco orden entre ellos. 

¿Por qué había tantos? ¿cuántos más quedaban 
todavía por descubrir? ¿Diez? ¿Cien? ¿Mil? ¿Un 
número infinito?

Parecía importante buscar un orden en el conjunto 
de los elementos ya conocidos. 

Quizá de esta manera podría encontrarse alguna 
razón que explicase su número, y justificar la 
variación de las propiedades que poseían.

EstructuraPeriodicidad
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Johann Wolfgang Dóbereiner (1780-1849, alemán ) 

Fue el primero en captar un atisbo de orden en los 
elementos químicos.
En 1829 observó que el elemento bromo parecía tener 
propiedades que estaban justo a mitad de camino entre 
las del cloro y las del yodo, estos 3 elementos no sólo mostraban un 
orden progresivo en propiedades como color y reactividad, sino que 
el peso atómico del bromo parecía estar justo a medio camino entre 
los del cloro y el yodo. ¿Sería una coincidencia?

Cloro

Bromo

Yodo

Buscó otras infructuosamente.

Cinco sextas partes de los elementos 
conocidos no pudieron colocarse en 
ninguna tríada. Esto hizo que los 
químicos decidieran que los hallazgos 
de Dóbereiner eran mera coincidencia.

EstructuraPeriodicidad

John Alexander Reina 
Newlands 
(1837-98, inglés )

Ordenó los elementos conocidos 
según sus pesos atómicos 
crecientes, y observó que este 
orden coincidía con el de las 
propiedades, al menos 
parcialmente.

Llamó a este ordenamiento
la ley de las octavas

Alexandre Emile Beguyer de Chancourtois
(1820-86, francés)
Ordenó los elementos según su peso atómico 
creciente y los distribuyó en un gráfico cilíndrico. 

Los elementos semejantes se acomodaban en 
columnas verticales. 

Publicó su trabajo, pero no su gráfico, y sus estudios
pasaron inadvertidos

1864

1862

EstructuraPeriodicidad
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Julius Lothar Meyer (1830-95, alemán)

Se centró en los volúmenes atómicos, en lugar de en los 
pesos atómicos. 
Al graficarlos en función de los pesos atómicos, se obtenían 
una serie de ondas que alcanzaban valores máximos en los 
metales alcalinos: sodio, potasio, rubidio y cesio y que se 
correspondían con el incremento en sus propiedades.

1870 Cada descenso y subida
correspondería a un período 
en la tabla de elementos.
El segundo y tercer periodos 
comprendían siete elementos 
cada uno, y repetían la ley de 
las octavas de Newlands. 
Sin embargo, las dos ondas 
siguientes comprendían más 
de siete elementos, y esto 
demostraba claramente que 
Newlands había cometido un 
error.

EstructuraPeriodicidad

Dimitri Ivanovich Mendeleiev (1834-1907, ruso)
Había descubierto también el cambio en la longitud de los 
períodos de los elementos, pasando luego a demostrar las 
consecuencias de manera particularmente espectacular.

1869 1 año antes que Meyer

Estaba escribiendo su tesis en 
Alemania en la época en que se celebró el 
Congreso de Karlsruhe. 
Comenzó a estudiar la lista de elementos según 
su peso atómico creciente.
Incluyó en su análisis el punto de vista de la 
valencia.

Descubrió que era necesario dejar huecos. 
En lugar de considerarlo como imperfecciones 
de la tabla, los tomó como representantes de 
elementos todavía no descubiertos.

EstructuraPeriodicidad
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Tabla Periódica Actual

? ? ?

En 1871Mendeleiev se fijó de modo 
especial en tres huecos y predijo varias 
propiedades de tales elementos, 
estimando que la predicción debía hacerse 
a partir de las propiedades de los 
elementos situados encima y debajo de los 
huecos de la tabla.

El mundo de la química seguía siendo 
escéptico, y quizá hubiese continuado 
siéndolo si sus audaces predicciones no se 
hubiesen verificado de modo espectacular.

Paul Emile Lecoq de 
Boisbaudran

(1838-1912, francés)

Descubre el Galio
en 1875.

Lars Fredrick Nilson
(1840-1999, sueco)

Descubre el Escandio
en 1879.

Clemens Alexander 
Winkler

(1838-1904, alemán)

Descubre el Germanio
en 1886.

Después de esto nadie volvió a dudar de la validez de la tabla Periódica.

EstructuraPeriodicidad

EstructuraPeriodicidad

Forma larga de la Tabla Periódica

En general se encuentra en desuso

Lantánidos y actínidos se suelen 
representar en un bloque separado 
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Períodos = filas
Grupos (o familias) = columnas

Estructura

Configuraciones electrónicas de los elementos en el estado fundamental

EstructuraElectrones de valencia

Electrones de valencia
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Estructura

Electrones de valencia:

Son los electrones en el nivel electrónico más externo de un átomo (en el nivel 
con mayor valor de n).

Estos electrones son los que participan en los enlaces químicos 

Elementos Representativos:

Grupo Configuración # de e‐ de valencia

1A ns1 1

2A ns2 2

3A ns2np1 3

4A ns2np2 4

5A ns2np3 5

6A ns2np4 6

7A ns2np5 7

8A ns2np6 8

Electrones de valencia

Estructura

¿A qué grupo de la tabla periódica pertenece el átomo con la configuración 
de la capa de valencia ns2np4?

Ejercicio

El total de electrones de valencia es de 6 (4 electrones p y 2 electrones s) por lo 
que pertenece al grupo 6A o grupo 16

Si n = 4, ¿qué elemento es?

n=4

6A

Electrones de valencia
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EstructuraAniones y cationes

Regresando a los iones ...

Catión (X+): se forma cuando un átomo en su estado basal pierde un electrón. 
El más favorable (el catión de menor energía) es el que se forma al perder al 
electrón más externo. 

Anión (X‐): se forma cuando un átomo en su estado basal gana un electrón. El 
más favorable (el anión de menor energía) es en el que este electrón extra 
ocupa el nivel y subnivel de menor energía que esté disponible. 

Ejemplos:

Na (Z=11): 1s2 2s2 2p6 3s1 (11 e-) Na+: 1s2 2s2 2p6 (10 e-)
[Ne] 3s1 [Ne] 

Mg (Z=12): 1s2 2s2 2p6 3s2 (12 e-) Mg2+: 1s2 2s2 2p6 (10 e-)
[Ne] 3s2 [Ne] 

F (Z=9): 1s2 2s2 2p5 (9 e-) F-: 1s2 2s2 2p6 (10 e-)
[He] 2s2 2p5 [Ne] 

O (Z=8): 1s2 2s2 2p4 (8 e-) O2-: 1s2 2s2 2p6 (10 e-)
[He] 2s2 2p4 [Ne] 

Cationes y aniones más comunes de los elementos representativos:

Estructura
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Na+: [Ne]     Mg2+: [Ne]     Al3+: [Ne]
N3-: [Ne]     O2-: [Ne]     F-: [Ne] 

Estos iones son isoelectrónicos
con el Ne (10 e-)

Escriba la estructura electrónica
de Ca2+ y Cl‐. ¿con que elementos 
son isoelectrónicos?

Aniones y cationes
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Estructura
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Para los cationes de los metales de transición, siempre se pierden primero los 
electrones del orbital ns y después los electrones de los orbitales (n –1)d. 
Los metales de transición pueden adquirir varios estados de oxidación.

Escriba la estructura 
electrónica
de Ti3+.

Aniones y cationes

Estructura

Problemario
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Estructura

Problemario

Estructura

Problemario
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EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico:

pm

Es una medida del tamaño 
de los átomos, o también 
de los iones (radio iónico)

Como las nubes 
electrónicas son difusas 
también lo son los radios 
atómicos.

Por eso se han definido 
diferentes convenios para 
dar esta medida.

Los valores dependen del 
convenio utilizado.

Los más comunes son: 
covalente, van der Waals y 
metálico.

EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico:
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EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico:

pm

EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico: En un grupo…

Según aumenta el número de niveles o 
capas electrónicas, también lo hace el 
radio atómico (tamaño)

1s
2s

3s

n=1
n=2

N=3

n=1

n=2

n=3

n=4

n=5

n=6
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EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico: En un periodo o fila…

n del electrón más externo es el mismo, entonces …  ???

Carga nuclear efectiva

efecZ Z 
Constante de apantallamiento

Carga nuclear

EstructuraPropiedades periódicas

Núcleo con 
carga positiva

Electrón en el mismo 
nivel que el de interés

(n = nei)

Electrones más 
internos

(entre el núcleo y el 
electrón de interés)

(n < nei)

Electrón de 

interés (nei)

Carga nuclear efectiva

Electrones más 
externos al de 

interés

(n > nei)
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EstructuraPropiedades periódicas

REGLAS DE SLATER (Aproximación)

J. C. Slater “Atomic shielding constants”, Phys. Rev. 1930, 36, 57-64.

(1) =0 por cada electrón más externo (n > nei) 

(2) =0.35 por cada electrón en la misma capa (n = nei), excepto 
para el orbital 1s. En ese caso =0.30

(3) =0.85 por cada electrón s ó p del nivel inmediato inferior 
(n = nei -1)

(4) =1.00 por cada electrón más interno (n  nei -2)

(5) Si el electrón de interés es d ó f, =1.00 por cada electrón 
más interno (n < nei) 

Carga nuclear efectiva

EstructuraPropiedades periódicas

E. Clementi, D. L. Raimondi “Atomic Screening Constants from SCF functions” 
J. Chem. Phys. 1963, 38, 2686-2689.  

Carga nuclear efectiva

Para los electrones más externos
En los elementos representativos

1 2
2el

q q
F

r


A mayor carga 
nuclear efectiva, 
más fuertemente 
atraído está el 
electrón más 
externo y menor 
es el radio 
atómico
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EstructuraPropiedades periódicas

E. Clementi, D. L. Raimondi “Atomic Screening Constants from SCF functions” 
J. Chem. Phys. 1963, 38, 2686-2689.  

Para los electrones en diferentes 
niveles y subniveles

Carga nuclear efectiva

Relación con la energía de los subniveles (o subcapas)

EstructuraPropiedades periódicas

Radio iónico:

Los cationes son más pequeños que los átomos neutros, 
los aniones son más grandes que el átomo neutro
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EstructuraPropiedades periódicas

Energía de ionización:

Energía mínima necesaria para remover un electrón de un átomo. 
(estado gaseoso y condiciones estándar de presión y temperatura, 
kJ/mol)

La primera energía de ionización se refiere al electrón más externo, la 
segunda al siguiente, y así sucesivamente.

1 1

2
2 2 1

2 3
3 3 2 1

0

0

0

A I A I

A I A I I

A I A I I I



 

 

  

   

    

EstructuraPropiedades periódicas

Energía de ionización:
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EstructuraPropiedades periódicas

Energía de ionización:

Mientras mayor sea la fuerza de atracción entre el núcleo y el electrón 
que se quiere remover, mayor será la energía de ionización (a menor 
radio atómico mayor IE)

Tendencia general
Pero hay excepciones

¿por qué?
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 
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12 2 2 2
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7 1 2 1 2 22

8 1 2 1 2 2 2
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2 2 22

e

e
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O Z
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



 

 

EstructuraPropiedades periódicas

Afinidad electrónica:

La energía absorbida o emitida para para formar un ión negativo a 
partir del átomo neutro (estado gaseoso y condiciones estándar de 
presión y Temperatura, kJ/mol).

H

Convenio:

EA = -H
Si el proceso es exotérmico (H < 0), EA > 0
Si el proceso es endotérmico (H > 0), EA < 0
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EstructuraPropiedades periódicas

Afinidad electrónica:

  12 2 22 2 22 1 229 1 2 12 2 2 22 2 2eF pp p ps s p pZ s s 

Convenio:

EA = H

Estructura

Convenio:

EA = -H

Propiedades periódicas

Afinidad electrónica:

Mientras mayor sea la fuerza de atracción entre el núcleo y el electrón 
adquirido, mayor será la afinidad electrónica, a menor radio atómico 
mayor EA (con el convenio EA= ‐H)

Para la afinidad electrónica hay abundantes 
excepciones a estas tendencias
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EstructuraPropiedades periódicas

Electronegatividad:

Es una medida de la atracción que ejerce un átomo sobre los electrones 
(densidad electrónica) de un enlace.

Hay diferentes formas de calcularla y los valores obtenidos con los diferentes 
métodos no son idénticos.

La electronegatividad no es estrictamente una propiedad atómica.   No se 
refiere a un átomo  aislado sino dentro de una molécula.  Por tanto, puede 
variar ligeramente cuando varía el entorno químico de un mismo átomo en 
distintas moléculas.

Dos átomos con electronegatividades muy diferentes forman un enlace iónico. 
Ejemplo: NaCl

Pares de átomos con diferencias pequeñas de electronegatividad forman 
enlaces covalentes polares, con la densidad electrónica atraída mayormente 
hacia átomo de mayor electronegatividad.   Ejemplo: H2O

Pares de átomos idénticos (igual electronegatividad) forman enlaces covalentes  
no polares, con la densidad electrónica igualmente repartida entre ambos.
Ejemplo: O2

EstructuraPropiedades periódicas

Electronegatividad:

Pauling

Mulliken

Covalente no polar: 
EN < 0.4 

Covalente polar: 
0.4 <EN <1.7

Iónico: EN > 1.7

EN=(EI+AE)/2
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EstructuraPropiedades periódicas

Electronegatividad:

EstructuraPropiedades periódicas

Radio atómico: Disminuye
Carga nuclear efectiva: Aumenta
Energía de Ionización: Aumenta
Afinidad electrónica: Aumenta
Electronegatividad: Aumenta

En un perídodo:

Resumiendo:

Radio atómico: Aumenta
Carga nuclear efectiva: Disminuye
Energía de Ionización: Disminuye
Afinidad electrónica: Disminuye
Electronegatividad: Disminuye

En un grupo:

Las propiedades periódicas son el resultado de la estructura 
electrónica de los átomos de cada elemento 
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EstructuraPropiedades periódicas
Recordando…

EstructuraPropiedades periódicas

METALES:

• La mayoría tiene una apariencia brillante (brillo metálico)

• Son buenos conductores del calor y de la electricidad

• En general son dúctiles (se pueden formar alambres) y maleables (se pueden 
formar láminas)

• Son sólidos a temperatura ambiente (excepto el mercurio, Hg)

• Suelen tener energías de ionización bajas y por eso tienden a formar cationes 
con facilidad. Como resultado en sus reacciones químicas se oxidan (pierden 
electrones)

• Los compuestos de metales con no metales tienden a ser sustancias iónicas.

• Los óxidos metálicos (se forman por la reacción de los metales con oxígeno) 
son básicos: forman hidróxidos en sus reacciones con el agua:

•Los óxidos metálicos reaccionan con los ácidos formando sal y agua: 

     2 2s l acNa O H O NaOH 

      2ac ac acNaOH HCl NaCl H O  

     
2

2 2ac l acO H O OH  Ec. Neta:

Ec. Neta:      2ac ac lOH H H O  
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EstructuraPropiedades periódicas

CARÁCTER  METÁLICO:

EstructuraPropiedades periódicas

Reactividad:
Grupo 1A
Metales alcalinos

Reacción con agua: Reacción con oxígeno:

Li                Na                K Li          Na           K

Aumenta la 
reactividad

ns1 (n  2)
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NO  METALES:

• Varían mucho en su apariencia.

• No son brillantes y en general son malos conductores del calor y de la 
electricidad.

• En condiciones normales 7 no metales existen como moléculas diatómicas. De 
ellos 5 son gaseosos (H2, N2, O2, F2, Cl2), 1 es líquido (Br2) , y 1 es un sólido 
volátil (I2). Si además excluimos a los gases nobles, el resto de los no metales 
son sólidos. 

• Sus afinidades electrónicas son altas por lo que tienden a ganar electrones 
(formar aniones) cuando reaccionan con los metales.

• Los compuestos formados sólo por no metales son en general sustancias 
moleculares (no iónicas).

• La mayoría de los óxidos no metálicos son ácidos: cuando reaccionan con agua 
forman ácidos:

   3 ( ) 2 2 4g l acSO H O H SO  ( lluvia ácida )

EstructuraPropiedades periódicas

Reactividad:
Grupo 7A
Halógenos

ns2 np5 (n  2)

Aumenta la 
reactividad

Cl2 Br2 I2

Tienen altas afinidades electrónicas, por lo que 
tienden a ganar e‐muy fácilmente formando 
aniones halogenuro. 
En general mientras mayor su AE mayor su 
reactividad. Ej:

H (kcal/mol)
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METALOIDES:

• Tienen propiedades intermedias entre los metales y los no metales.

• Pueden tener algunas propiedades metálicas pero carecer de otras. 

Silicio

Tiene brillo metálico pero es quebradizo en 
vez de maleable, no conduce el calor, y la 
electricidad la conduce peor que los metales
(semiconductor).

Estructura

PROBLEMARIO
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PROBLEMARIO

Estructura

PROBLEMARIO


