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Tema 7. Estructura atómica y sistema periódico
 

En cursos anteriores ya has estudiado los aspectos básicos de la estructura atómica, que se 
establecieron entre finales del siglo XIX y principios del XX. En la tabla siguiente se resumen las 
características de las partículas fundamentales. 

Recordarás que el modelo nuclear de Rutherford (1911) proponía que los electrones giraban 
alrededor del núcleo en órbitas circulares. En el núcleo central se encontraban los protones (los 
neutrones no se descubrieron hasta 1932). 

También sabes que la partícula que caracteriza a los elementos químicos es el número de protones 
nucleares, magnitud llamada número atómico

diferente número de neutrones 
iones, positivos o negativos, cuando
 
Sin embargo, debes tener presente que el modelo actual se utiliza porque explica adecuadamente 
las observaciones experimentales, ya que los modelos f
descubriendo nuevos hechos que exigían su modificación. 
 
¿Por qué es estable el núcleo?  
Si te paras a pensar un momento, seguro que te das cuenta de por qué se ha 
planteado la pregunta. Efectivamente, en el núcleo hay pr
positiva, concentrados en un volumen muy pequeño, ya que el radio del 
núcleo viene a ser la diezmilésima del radio del átomo. Por tanto, ¡las fuerzas 
repulsivas deben ser enormes!  
 
Pero la presencia de neutrones en el núcleo estabiliza lo
fuerzas atractivas nucleares, muy intensas pero de corto alcance (teoría del 
campo mesónico de Yukawa). Eso sí, cuando el número de protones va 
siendo muy grande, los núcleos se van 
radiactivos.  
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partícula que caracteriza a los elementos químicos es el número de protones 
número atómico. Hay átomos del mismo elemento que tienen 

diferente número de neutrones -¡los isótopos!- y que tienen diferente número de electrones 
, positivos o negativos, cuando se pierden o ganan electrones-.  

Sin embargo, debes tener presente que el modelo actual se utiliza porque explica adecuadamente 
las observaciones experimentales, ya que los modelos fueron cambiando conforme se iban 
descubriendo nuevos hechos que exigían su modificación.  
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Pero la presencia de neutrones en el núcleo estabiliza los núcleos mediante 
fuerzas atractivas nucleares, muy intensas pero de corto alcance (teoría del 

). Eso sí, cuando el número de protones va 
siendo muy grande, los núcleos se van desestabilizando, convirtiéndose en 
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1. Cuantización de la energía 
 
Ondas  
La energía se puede transferir entre dos puntos por desplazamiento de materia -un choque, por 
ejemplo- o mediante un movimiento ondulatorio, una onda, sin desplazamiento de materia. 
Aunque se estudian en la Física de 2º de Bachillerato, ahora vas a ver dos simulaciones con objeto 
de que reconozcas sus características fundamentales: tipo de onda, amplitud, longitud de onda, 
frecuencia, número de ondas y velocidad.  
 
En la primera puedes ver la propagación de un onda en una cuerda. Deteniendo la onda y 
moviendo las barras deslizadoras puedes determinar la longitud de onda, que es la mínima 
distancia entre dos puntos que se encuentran en el mismo estado de vibración. La frecuencia 
indica la cantidad de ondas que se produce por segundo (su unidad es el hertzio, Hz o s-1), y el 
número de ondas la cantidad de ondas por unidad de longitud (habitualmente, cm-1).  

 
Fíjate en que tanto al producirse un pulso o la onda continua, los puntos de la cuerda vibran 
perpendicularmente a la dirección de movimiento de la onda, pero no avanzan en esa dirección. 
Puedes modificar la amplitud y la frecuencia, y determinar los valores de la longitud de onda, la 
velocidad y el número de ondas.  
 
En la segunda simulación puedes ver cómo se generan ondas en un muelle, diferenciando ondas 
longitudinales (desplazamiento de la onda en la dirección de la vibración) o transversales (en 
direcciones perpendiculares). 
 
Por último, hay un tipo especial de ondas que no necesitan materia para propagarse: son las 
ondas electromagnéticas, originadas por la propagación de un campo eléctrico y otro magnético 
perpendiculares. El caso más conocido es la luz, que se propaga en el vacío a 3 108 m/s, pero hay 
otros tipos de ondas electromagnéticas que te resultarán muy conocidos, como puedes ver en la 
presentación (ondas de radio, microondas, rayos X, etc). 
 
Fotones 

Algunos hechos experimentales descubiertos a partir de la mitad del siglo XIX sugerían que la 
energía radiante -por ejemplo, la luz-, no se transmitía de forma continua, sino que lo hacía en 
paquetes discretos (fotones).  
 
Observando la radiación del cuerpo negro, Planck postuló en 1900 que la energía absorbida o 
emitida por la materia no es continua (no se puede absorber o emitir cualquier cantidad de 
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energía), sino que se transfiere en unidades elementales de energía, 
fotones.  
 

La energía de un fotón es hE =
frecuencia de la energía radiante absorbida o emitida.
  
De acuerdo con la física de las ondas, la energía transferida en forma de radiación viene 
caracterizada por su longitud de onda 
donde υ  es la velocidad de desplazamiento de la onda (en el caso de la radiación 
electromagnética es la velocidad de la luz, c). 
 
Posteriormente, Einstein estudió el 
metales al incidir luz sobre ellos), y le dio una explicación basándose en la cuantización propuesta 
por Planck. Precisamente por eso recibió el premio Nobel en 1921. 

 

1.1 Espectros atómicos 
 
Uno de los avances fundamentales en el cono
el trabajo de los espectroscopistas, que durante la segunda mitad de siglo XIX se dedicaron a 
recoger las impresiones fotográficas que dejaba la radiación (habitualmente luz) emitida por los 
diferentes elementos químicos conocidos. Esos registros se conocen con el nombre de 
Para obtenerlos, se comunicaba una gran cantidad de energía a la sustancia, mediante calor o 
chispa eléctrica, y utilizando un espectroscopio se analizaba y registraba la ra
 
Cuando se calienta sodio o una sal de sodio a la llama, se emite un luz amarillo
intensa. En otros casos, la luz es verde, o de otros colores. Y en otras ocasiones, la radiación 
emitida no es visible por el ojo humano. 
 
También se puede comunicar energía eléctrica utilizando una bobina de Ruhmkorff: si se conectan 
los extremos de un tubo de descarga, en lugar de formarse un arco eléctrico se produce luz de 
colores diferentes según cuál sea el gas que hay en el tubo.
 
La energía de la radiación emitida viene dada por la expresión
energía (J), h es la constante de Planck, 
velocidad de la luz (3 108 m/s).  
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cimiento de la estructura atómica vino originado por 
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De esta ecuación se deduce que la energía de una radiación electromagnética es directamente 
proporcional a la frecuencia e inversamente proporcional a la longitud de onda. La radiación 
infrarroja es de menor frecuencia que la visible, y 
ahí que los rayos X sean más nocivos para la salud que la radiación infrarroja o la luz emitida por 
una bombilla.  

En el caso de la luz, el espectro es continuo, con radiaciones de 
todas las frecuencias. Pero al calentar un elemento gaseoso hasta 
que llega a la incandescencia, se produce una emisión de luz que, al 
hacerla pasar por un prisma, se descompone en forma de un 
espectro discontinuo, que consta de una serie de líneas 
correspondientes a determinadas
 
A este tipo de espectros se les conoce como 
fundamental que cada elemento químico presenta un espectro característico propio, específico y 
diferente de los del resto de elementos, que sirve como "
fácilmente. De esa forma se descubrió el helio, identificando un elemento desconocido al realizar 
el análisis espectral de la radiación solar durante un eclipse de sol en 1868

 

La ecuación de Rydberg  
El espectro más sencillo y estudiado es el del hidrógeno. Las líneas que aparecen en la imagen 
corresponden a la zona visible, y forman la llamada serie de Balmer. Hay otra serie en la zona 
ultravioleta, más energética (serie de Lyman) y
tres más en el infrarrojo (series de Paschen, 
Brackett y Pfund).  
 
Analizando las longitudes de onda de las radiaciones emitidas, Balmer obtuvo en 1885 una 
ecuación puramente experimental que permitía reproducir las líneas correspondientes a las cinco 
series, en la que R es la constante de Rydberg (1,097 10

Para la serie de Lyman, n1=1 y n2

3, 4 ó 5, respectivamente, y n2 es un número entero mayor que n

 

 

2. El modelo de Bohr 
 
En 1913, Bohr aplicó la teoría cuántica de Planck y las leyes 
de la mecánica de Newton al modelo atómico de Rutherford, 
proponiendo que el átomo está cuantizado
electrón no puede girar a cualquier distancia del nú

tener cualquier energía, sino solamente algunas de entre 

todas las posibles.  
 
Este modelo se basa en tres postulados
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2=2,3,4,5,.....Para las de Balmer, Paschen, Brackett y Pfund, n
es un número entero mayor que n1.  

En 1913, Bohr aplicó la teoría cuántica de Planck y las leyes 
de la mecánica de Newton al modelo atómico de Rutherford, 
proponiendo que el átomo está cuantizado; es decir, que el 

electrón no puede girar a cualquier distancia del núcleo ni 

tener cualquier energía, sino solamente algunas de entre 

tres postulados:  
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1. El electrón gira alrededor del núcleo en órbitas circulares estacionarias, en las que el electrón es 
estable y no emite energía.  
 

2. Solamente son posibles las órbitas en las que el momento angular del electrón es un múltiplo 
entero de π2/h . Es decir, π2/nhmvr =  
 

3. Cuando un electrón pasa de una órbita a otra de menor energía, la diferencia energética se 
emite en forma de fotones, de acuerdo con la ecuación de Planck, dando lugar a los espectros de 
emisión.  
 
El primer principio va en contra de la física clásica, ya que las partículas cargadas, como los 
electrones, cuando llevan movimiento acelerado pierden energía, por lo que el electrón debería 
caer sobre el núcleo. Y el segundo no tiene ninguna base física, ya que Bohr lo introdujo para 
ajustar sus cálculos a los resultados experimentales.  
 
Cuando se resuelve el planteamiento matemático del modelo, se obtiene que tanto el radio de 
giro del electrón en las órbitas como sus energías respectivas dependen de un número, n, que 
limita las posiciones y energías del electrón en el átomo. Tiene valores enteros a partir de 1, y se 
llama número cuántico principal.  

2
0nar =  

2
0

n

E
E −=  

donde 0a y 0E son los valores del radio de giro y de la energía del electrón en la primera órbita, 

con n=1 y tienen unos valores de 0,529 angstroms y -13,6 eV respectivamente. 
  
Observa que al aumentar n las órbitas se van haciendo más grandes (con radios a0, 4a0, 9a0,16a0, 
etc).  
 
Cuando un electrón pasa de una órbita en la que tiene más energía (n2) hasta otra de menor 
energía (n1, más interna), emite la energía radiante correspondiente a esa diferencia energética ΔE 
= E2 - E1. Teniendo en cuenta la ecuación de Planck:  
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Éste fue el gran éxito de Bohr: aplicando su método, llegó a obtener la misma ecuación 
experimental a que habían llegado los espectroscopistas, con los mismos valores de la constante R 
y de los números n1 y n2. ¡Pero ahora tenían un significado físico, relacionado con la situación y 
energía de los electrones en el átomo!  
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Como habrás observado, se habla de órbitas y de niveles de energía de forma prácticamente 
indistinta: en un caso se hace referencia a la situación de electrón en el átomo, y en el otro a la 
energía que tiene en cada una de ellas. En la imagen puedes ver el origen de las series espectrales 
del hidrógeno.  
 
 

2.1 Números cuánticos 
 
Al ir mejorando la calidad de los espectroscopios 
utilizados, se observó que algunas de las líneas 
que aparecían en los espectros en realidad 
estaban formadas por dos líneas muy juntas. Es 
decir, donde había una única transición entre 
niveles energéticos, en realidad había dos, lo que 
significa que no había un único nivel energético 
inicial, sino dos de energía muy parecida (A en la 
imagen).  
 
Para explicar este hecho experimental, Sommerfeld completó el modelo de Bohr, proponiendo 
que los electrones podían moverse en órbitas elípticas, además de en circulares. Para ello, tuvo 
que introducir un número relacionado con la excentricidad de la elipse, l o número cuántico 

secundario, que toma valores entre 0 y n-1.  
 
De esta forma, si n=2, puede haber dos órbitas, con l=0 o con l=1: precisamente los dos niveles de 
origen en las transiciones energéticas hasta la órbita con n=1.  
 
Por otra parte, al realizar los espectros bajo la influencia de un campo magnético se observaba 
otro desdoblamiento de líneas en tres, cinco o siete (efecto Zeeman). En consecuencia, el nivel 
energético de origen se desdobla en tres, cinco o siete niveles energéticos donde solamente hay 
uno sin campo magnético.  
 
Es necesario un nuevo número cuántico para dar cabida a este hecho: el número cuántico 

magnético m, que depende del valor de l, y toma valores entre -l y +l pasando por 0. Está 
relacionado con la orientación espacial de las órbitas.  
 
Fíjate en la imagen: la parte A corresponde al espectro de emisión sin campo magnético, mientras 
que la parte derecha se ha realizado con campo magnético. Donde hay tres niveles con la misma 
energía (se llaman degenerados), se desdoblan en tres niveles de energía diferente, que dan lugar 
a tres líneas espectrales. Como las energías de esos niveles son muy parecidas, las tres diferencias 
de energías también lo son, y las tres líneas espectrales están muy juntas en el registro espectral.  
 
Por último, observa en C que todos los niveles se desdoblan en dos. Este hecho está relacionado 
con una propiedad del electrón llamada spin.  
 
Los números cuánticos 

La situación y energía del electrón en el átomo de hidrógeno viene determinada por tres números 
cuánticos:  



Química 2º de Bachillerato 
Tema 7. Estructura atómica y sistema periódico

  
 

 
• n, número cuántico principal

• l, número cuántico secundario

• m, número cuántico magnético

 

 

 

3. Mecánica cuántica ondulatoria
 
A pesar de las sucesivas correcciones del modelo atómico de Bohr, éste se manifestaba 
insuficiente para dar una explicación de todos los fenómenos y experiencias a escala atómica, 
además de no ser aplicable a átomos con más de un electrón. 
 
La necesidad de introducir, de forma un tanto arbitraria, nuevos números cuánticos para poder 
explicar los nuevos hechos experimentales mediante la teoría original de Bohr es consecuencia del 
hecho de que ésta es una aplicación de las ideas cuánticas a la mecánica clásic
principios y leyes de la escala macroscópica se aplican a escala microscópica con algunas 
correcciones, cuando lo que se ha de cambiar es el planteamiento del problema, 
de vista" bajo el cual observar el fenómeno

 
Junto con la ecuación de Planck, dos ideas surgidas después de 1920 dieron origen a un nuevo 
planteamiento para elaborar un modelo de átomo, la 
 

• La dualidad onda-corpúsculo

• El principio de incertidumbre

 

3.1 Hipótesis de De Broglie 
 
En 1923, De Broglie lanzó la hipótesis de que la materia en general también presenta el doble 
comportamiento que presentaba la luz, esa dualidad onda
planteamiento cualitativo, extraordinariame
λ=h/mv, en la que m es la masa de la partícula, 
de onda asociada a su movimiento.
Davidson y Germer en 1927, que observaron que una corriente de electron
fenómeno típicamente ondulatorio. 
 

de electrones que pasa a través de dos rendijas, dando lugar a bandas de interferencia en la 
pantalla en la que inciden los electrones. 
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principal, que toma valores enteros 1, 2, 3, etc. 
secundario, que para cada valor de n toma valores desde 0 hasta n

magnético, que para cada valor de l toma valores 

ondulatoria 

pesar de las sucesivas correcciones del modelo atómico de Bohr, éste se manifestaba 
insuficiente para dar una explicación de todos los fenómenos y experiencias a escala atómica, 
además de no ser aplicable a átomos con más de un electrón.  

introducir, de forma un tanto arbitraria, nuevos números cuánticos para poder 
explicar los nuevos hechos experimentales mediante la teoría original de Bohr es consecuencia del 
hecho de que ésta es una aplicación de las ideas cuánticas a la mecánica clásic
principios y leyes de la escala macroscópica se aplican a escala microscópica con algunas 

lo que se ha de cambiar es el planteamiento del problema, 
de vista" bajo el cual observar el fenómeno.  

on la ecuación de Planck, dos ideas surgidas después de 1920 dieron origen a un nuevo 
planteamiento para elaborar un modelo de átomo, la mecánica cuántica ondulatoria

corpúsculo de De Broglie. 
principio de incertidumbre de Heisenberg.  

 

En 1923, De Broglie lanzó la hipótesis de que la materia en general también presenta el doble 
comportamiento que presentaba la luz, esa dualidad onda-corpúsculo. No se quedó en el 
planteamiento cualitativo, extraordinariamente atrevido, sino que lo reflejó en la expresión

en la que m es la masa de la partícula, v la velocidad con la que se mueve y 
de onda asociada a su movimiento. Esta hipótesis fue comprobada experimentalmente por 
Davidson y Germer en 1927, que observaron que una corriente de electron
fenómeno típicamente ondulatorio.  

Fíjate en las imágenes. A la 
izquierda se ve la 
experiencia de las dos 
rendijas de Young con una 
fuente de luz, de manera 
que interfieren los dos haces 
de luz. A la derecha se 
observa el comportamiento 
ondulatorio de una corriente 

de electrones que pasa a través de dos rendijas, dando lugar a bandas de interferencia en la 
pantalla en la que inciden los electrones.  

, que para cada valor de n toma valores desde 0 hasta n-1. 
, que para cada valor de l toma valores -l, ..., 0, ..., +l. 

pesar de las sucesivas correcciones del modelo atómico de Bohr, éste se manifestaba 
insuficiente para dar una explicación de todos los fenómenos y experiencias a escala atómica, 

introducir, de forma un tanto arbitraria, nuevos números cuánticos para poder 
explicar los nuevos hechos experimentales mediante la teoría original de Bohr es consecuencia del 
hecho de que ésta es una aplicación de las ideas cuánticas a la mecánica clásica. Es decir, los 
principios y leyes de la escala macroscópica se aplican a escala microscópica con algunas 

lo que se ha de cambiar es el planteamiento del problema, un nuevo "punto 

on la ecuación de Planck, dos ideas surgidas después de 1920 dieron origen a un nuevo 
mecánica cuántica ondulatoria:  

En 1923, De Broglie lanzó la hipótesis de que la materia en general también presenta el doble 
corpúsculo. No se quedó en el 

que lo reflejó en la expresión 
la velocidad con la que se mueve y λ la longitud 

Esta hipótesis fue comprobada experimentalmente por 
Davidson y Germer en 1927, que observaron que una corriente de electrones se difractaba, 

de electrones que pasa a través de dos rendijas, dando lugar a bandas de interferencia en la 
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En el caso de un electrón que se mueva a una velocidad que sea la décima parte de la de la luz, su 

onda asociada tiene una λ de 0,242 angstroms, del orden del tamaño de la zona en la que se 
mueve el electrón del átomo de hidrógeno. Solamente tienes que sustituir en la expresión de De 
Broglie los valores de la masa del electrón (9,1 10-31 kg), la constante de Planck (6,62 10-34Js) y la 
velocidad de la luz (3 108 m/s).  
 
La hipótesis de De Broglie y el modelo de Bohr  
Si consideras un electrón que gira en una órbita circular, como proponía 
Bohr, pero tienes en cuenta su naturaleza ondulatoria -la onda asociada a 
su movimiento-, la longitud de la trayectoria circular debe ser un múltiplo 
entero de la longitud de onda para que la órbita sea estable, como 
puedes ver en la imagen.  

υ
λπ

m

h
nnr ==2                            π

υ
2

h
nrm =  

Fíjate en que la conclusión que se alcanza es precisamente el segundo 
postulado de Bohr.  
 

3.2 Principio de incertidumbre de Heisenberg 
 
Enunciado por Heisenberg en 1927, el principio de incertidumbre o de indeterminación afirma 
que no se puede conocer a la vez y con total exactitud la posición de una partícula en movimiento 
y cualquier magnitud relacionada con su velocidad (velocidad, energía cinética ó momento lineal 
mv). El producto de los errores cometidos en el caso de posición y velocidad es de: 

m

h
vx

π4
≥∆∆

 

 
El carácter ondulatorio del electrón viene asociado cualitativamente a la idea de una cierta 
deslocalización que impide situar al electrón en un punto determinado, e introduce un grado de 
indeterminación en el movimiento que puede seguir el electrón, que, en consecuencia, carece de 
una trayectoria absolutamente determinada.  
 
Una forma de interpretar esta indeterminación es que es una consecuencia del mismo proceso de 
medida, que, como toda interacción, perturba aquello que se observa, y que solamente se 

manifiesta en partículas de masa muy pequeña que se mueven a altas velocidades.  
 
De forma simplificada, es imposible "ver" un electrón, porque habría que "iluminarlo", de manera 
que el electrón absorbería la radiación incidente, incrementaría enormemente su energía cinética 
y cambiaría su posición, con lo que no podríamos saber dónde estaba. Naturalmente, este hecho 
es inapreciable en la vida ordinaria (¡tu posición no cambia porque estés expuesto a la luz del sol!).  
 
La consecuencia más importante es que hay que modificar el concepto de órbita del modelo de 
Bohr-Sommerfeld, ya que en una órbita se sabe con total exactitud dónde está el electrón -su 
radio de giro- y la energía que tiene.  
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La mecánica cuántica propone el concepto de orbital, relacionándolo con la zona del espacio en la 
que es muy probable encontrar al electrón, por lo que se habla de "nube" electrónica. Es decir, no 
hay total seguridad sobre su situación, manteniéndose un cierto grado de "incertidumbre".  
 
Al sustituir el valor de la masa del electrón en el principio de incertidumbre, se obtiene que 
∆x∆v≥5,76 10-5. Es decir, un error en la posición del orden de 1 angstrom (10-10 m), que supone 
prácticamente el desconocimiento de la situación del electrón, ya que el tamaño del átomo de 
hidrógeno es de ese orden, lleva a un error en la velocidad de 5,76 105 m/s. Considerando que la 
velocidad media del electrón es del orden de 3 106 m/s (la centésima parte de la velocidad de la 
luz), el error en la velocidad es del orden del 20%.  
 
 

4. Orbitales atómicos 
 
El desarrollo de la mecánica cuántica 
ondulatoria lo realizaron Heisenberg, Dirac y 
Schrödinger hacia 1927. Su planteamiento 
excede con mucho los límites del 
Bachillerato, por lo que solamente vas a ver 
algunas de las ideas de partida, así como las 
conclusiones más importantes necesarias 
para estudiar la estructura electrónica de los 
átomos.  
 

• Se aplica al átomo de hidrógeno, con 
un solo electrón, y se basa en la 
resolución de una ecuación que 
proporciona como resultados las funciones de onda, llamadas funciones orbitales, que 
representan los posibles estados del electrón en el átomo. A la vez, se obtiene la energía 
del electrón en cada una de esos estados. En la imagen puedes ver la ecuación de onda de 

Schrödinger, en la que m es la masa del electrón y h la constante de Planck.  
 
• Las funciones orbitales se suelen llamar orbitales, y son funciones matemáticas 

ondulatorias muy complejas. 
 
• Dependen del valor de tres números, llamados números cuánticos, que tienen 

exactamente los mismos nombres y valores que los obtenidos aplicando el modelo de 
Bohr. Aparecen al resolver la ecuación de onda, no de forma arbitraria como sucede en el 
modelo de Bohr.  

 
• El significado físico lo proporciona el cuadrado de 

Ψ . Para cada punto del espacio, indica la 
probabilidad de que un electrón se encuentre en 
ese punto. Por tanto, se sustituye el concepto de 

trayectoria definida por una partícula por el de 

probabilidad de localizarla en una determinada 

región del espacio. 
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Concepto de orbital o función orbital

Se entiende por orbital la función matemática que de

electrón en un átomo, caracterizados por los valores de los números cuánticos 

tener una idea visual de su significado, también se suele llamar orbital a la 
que es muy probable encontrar un electrón

un 95% o 99% de probabilidad de encontrar al electrón. Dependiendo de cuál sea el orbital, tiene 
formas y tamaños diferentes. 

 

¿Orbitales vacíos? 
Aunque se dice habitualmente que un orbital está vacío, 
situación de un electrón en un átomo queda descrita mediante una función orbital (un orbital): si 
no hay electrón, no hay orbital. Por tanto, no es lo más adecuado representar los or
mediante cajas, vacías o con electrones, pero se utiliza con frecuencia, ya que permite visualizar 
de una forma sencilla la situación de los electrones en los átomos. 
 
4.1 Números cuánticos y orbitales

 

Los orbitales se nombran indicando el 
valor de n y una letra dependiendo del 
valor de l (s si l=0; p si l=1; d si l=2 y 
l=3). En la tabla adjunta se detallan los 
nombres de todos los orbitales posibles 
hasta n=4. En el caso de los orbitales p, 
se indica con un subíndice la orientación, 
x, y ó z (no es necesario que sepas los 
nombres exactos de los orbitales d ó f).
 

Características físicas de los orbitales

Las características de los orbitales en los 
que se encuentran los últimos electrones determinan las propiedades de los átomos y, en 
definitiva, de las sustancias: reactividad, tipo de enlace, geometría molecular, etc. Por esa razón, 
es muy importante que compares y diferencies las características físicas de los orbitales, 
acuerdo con la tabla siguiente. Ten en cuenta que el "tamaño" de 
como el volumen encerrado por 
determinada de encontrar al electrón que se encuentra en ese estado. 
 

En la imagen puedes ver los difere
Los tres orbitales p con igual n tienen la misma energía, y se dice que están 
mismo sucede con los cinco orbitales d y los siete orbitales f.
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o función orbital 

la función matemática que describe cada uno de los 

, caracterizados por los valores de los números cuánticos 

tener una idea visual de su significado, también se suele llamar orbital a la zona del espacio en la 

es muy probable encontrar un electrón. Se delimita por una superficie dentro de la cual hay 
de probabilidad de encontrar al electrón. Dependiendo de cuál sea el orbital, tiene 

bitualmente que un orbital está vacío, la terminología no es correcta

situación de un electrón en un átomo queda descrita mediante una función orbital (un orbital): si 
no hay electrón, no hay orbital. Por tanto, no es lo más adecuado representar los or
mediante cajas, vacías o con electrones, pero se utiliza con frecuencia, ya que permite visualizar 
de una forma sencilla la situación de los electrones en los átomos.  

y orbitales 

Los orbitales se nombran indicando el 
de n y una letra dependiendo del 

si l=2 y f si 
l=3). En la tabla adjunta se detallan los 
nombres de todos los orbitales posibles 
hasta n=4. En el caso de los orbitales p, 
se indica con un subíndice la orientación, 

z (no es necesario que sepas los 
nombres exactos de los orbitales d ó f). 

Características físicas de los orbitales  
Las características de los orbitales en los 
que se encuentran los últimos electrones determinan las propiedades de los átomos y, en 

nitiva, de las sustancias: reactividad, tipo de enlace, geometría molecular, etc. Por esa razón, 
es muy importante que compares y diferencies las características físicas de los orbitales, 

. Ten en cuenta que el "tamaño" de un orbital 
encerrado por la superficie límite dentro de la cual hay una probabilidad 

determinada de encontrar al electrón que se encuentra en ese estado.  

 
puedes ver los diferentes tipos de orbitales para n=2: un orbital s y tres orbitales p.

Los tres orbitales p con igual n tienen la misma energía, y se dice que están 
mismo sucede con los cinco orbitales d y los siete orbitales f.  

scribe cada uno de los posibles estados del 

, caracterizados por los valores de los números cuánticos ),,( mlnΨ . Para 

zona del espacio en la 

. Se delimita por una superficie dentro de la cual hay 
de probabilidad de encontrar al electrón. Dependiendo de cuál sea el orbital, tiene 

la terminología no es correcta. La 
situación de un electrón en un átomo queda descrita mediante una función orbital (un orbital): si 
no hay electrón, no hay orbital. Por tanto, no es lo más adecuado representar los orbitales 
mediante cajas, vacías o con electrones, pero se utiliza con frecuencia, ya que permite visualizar 

que se encuentran los últimos electrones determinan las propiedades de los átomos y, en 
nitiva, de las sustancias: reactividad, tipo de enlace, geometría molecular, etc. Por esa razón, 

es muy importante que compares y diferencies las características físicas de los orbitales, de 
un orbital debes entenderlo 

la superficie límite dentro de la cual hay una probabilidad 

=2: un orbital s y tres orbitales p. 
Los tres orbitales p con igual n tienen la misma energía, y se dice que están degenerados. Lo 
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5. Configuraciones electrónicas
 
El átomo de hidrógeno tiene un único electrón. ¿Qué orbital describirá su situación en el átomo? 
¿Qué sucederá en el caso del helio, que tiene dos electrones? Y al continuar el proceso, pasando 
de un elemento químico al siguiente, que tiene un electrón más, ¿cómo se van modificando 
estructuras electrónicas?  
 
En primer lugar, se sigue el principio de mínima energía

de menor energía, aquél en que los electrones están en los orbitales de menor energía posible. Si 
un átomo absorbe energía, el electrón más externo, que está más débilmente ligado al núcleo, 
pasa a un orbital de mayor energía; se trata de un 
  
El conjunto de orbitales que tienen energías parecidas se llama 
Cada capa se caracteriza por el número cuántico pr
orbitales que la forman.  
 
¿Cuál es la secuencia de energía de los diferentes orbitales? Para 
recordarla, en la imagen de la derecha puedes ver el diagrama de 
Möeller, que indica la secuencia de ocupación de orbitales

que marca la flecha.  
 

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d 

llena el 5s, luego el 4d, etc. Se debe a las interacciones entre todos los electrones que hay en los 
átomos polielectrónicos.  
 
Como verás más adelante, la forma más sencilla de recordar la secuencia ene
tabla periódica, así que no es necesario que uses el diagrama de Möeller. 
 

La diferencia de energía entre capas electrónicas va disminuyendo

muy grande, pero se hace menor de la segunda a la tercera
cuarta, etc. 
 
Además, la energía de los niveles va siendo menor conforme aumenta el número atómico del 

elemento, ya que hay más protones en el núcleo para atraer los electrones (la energía del orbital 
1s del H es de -13.5 eV, mientras que la del mismo orbital del litio es 
diferencias energéticas entre niveles, lo que permite explicar que las transiciones energéticas, y, 
por tanto los espectros, sean diferentes para cada elemento químico. 
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nes electrónicas 

un único electrón. ¿Qué orbital describirá su situación en el átomo? 
¿Qué sucederá en el caso del helio, que tiene dos electrones? Y al continuar el proceso, pasando 
de un elemento químico al siguiente, que tiene un electrón más, ¿cómo se van modificando 

principio de mínima energía. El estado fundamental

de menor energía, aquél en que los electrones están en los orbitales de menor energía posible. Si 
l electrón más externo, que está más débilmente ligado al núcleo, 

pasa a un orbital de mayor energía; se trata de un estado excitado. 

El conjunto de orbitales que tienen energías parecidas se llama capa. 
Cada capa se caracteriza por el número cuántico principal n de los 

¿Cuál es la secuencia de energía de los diferentes orbitales? Para 
recordarla, en la imagen de la derecha puedes ver el diagrama de 

secuencia de ocupación de orbitales, en el orden 

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 4f 5d 6p 7s 5f 6d ....
 
De momento, fíjate en la 
secuencia de niveles de energía
El orbital 4s tiene menor energía 
que el 3d, y por esa razón se 
colocan en él los electrones 
antes que en el 3d. 
 
Alteraciones de ese tipo se 
producen después: tras el 4p se 

llena el 5s, luego el 4d, etc. Se debe a las interacciones entre todos los electrones que hay en los 

Como verás más adelante, la forma más sencilla de recordar la secuencia ene
tabla periódica, así que no es necesario que uses el diagrama de Möeller.  

diferencia de energía entre capas electrónicas va disminuyendo: de la primera a la segunda es 
muy grande, pero se hace menor de la segunda a la tercera, todavía menor

la energía de los niveles va siendo menor conforme aumenta el número atómico del 

, ya que hay más protones en el núcleo para atraer los electrones (la energía del orbital 
mientras que la del mismo orbital del litio es -55 eV. También cambian las 

diferencias energéticas entre niveles, lo que permite explicar que las transiciones energéticas, y, 
por tanto los espectros, sean diferentes para cada elemento químico.  

un único electrón. ¿Qué orbital describirá su situación en el átomo? 
¿Qué sucederá en el caso del helio, que tiene dos electrones? Y al continuar el proceso, pasando 
de un elemento químico al siguiente, que tiene un electrón más, ¿cómo se van modificando las 

estado fundamental de un átomo es el 
de menor energía, aquél en que los electrones están en los orbitales de menor energía posible. Si 

l electrón más externo, que está más débilmente ligado al núcleo, 

.... 

De momento, fíjate en la 
secuencia de niveles de energía. 
El orbital 4s tiene menor energía 
que el 3d, y por esa razón se 
colocan en él los electrones 
antes que en el 3d.  

iones de ese tipo se 
oducen después: tras el 4p se 

llena el 5s, luego el 4d, etc. Se debe a las interacciones entre todos los electrones que hay en los 

Como verás más adelante, la forma más sencilla de recordar la secuencia energética es utilizar la 

: de la primera a la segunda es 
, todavía menor de la tercera a la 

la energía de los niveles va siendo menor conforme aumenta el número atómico del 

, ya que hay más protones en el núcleo para atraer los electrones (la energía del orbital 
55 eV. También cambian las 

diferencias energéticas entre niveles, lo que permite explicar que las transiciones energéticas, y, 
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5.1 Principios de Pauli y de Hund 
 

El número cuántico de spin  
Para describir la situación de los electrones en el átomo hace falta utilizar 
un número cuántico más s, llamado de spin. Está relacionado con una 
propiedad del electrón que puede tener dos valores , +1/2 ó -1/2.  
 
Todavía se piensa que tiene que ver con el giro del electrón sobre sí mismo 
como una peonza (de ahí viene el nombre). En la imagen se ven los dos 
sentidos de giro del electrón, en el sentido de las agujas del reloj o al 
revés, pero no está demostrado que ese hecho realmente se produzca 
(¿se ha "visto" alguna vez un electrón?).  
 
La situación del electrón en el átomo  

Para describir la situación de un electrón en un átomo hay que utilizar cuatro números cuánticos: 
tres referidos al orbital (n, l y m) y uno referido al propio electrón (s).  

 
Como ya has visto, para determinar la situación de todos los electrones de un átomo hay que 
tener en cuenta el principio de mínima energía, relacionado con la energía de los orbitales. 
Además, hay que tener en cuenta otros dos principios, que tienen que ver son el spin de los 
electrones. 
 
Principio de exclusión de Pauli  
En un átomo no puede haber dos electrones con los cuatro números cuánticos iguales. Como un 
orbital que caracterizado por tres números cuánticos y el cuarto es el de spin, en un orbital 
concreto puede haber dos electrones, uno de spin +1/2 y otro de spin -1/2. Un tercer electrón 
tendría spin +1/2 o -1/2, y coincidirían sus cuatro números cuánticos con los de uno de los dos 
electrones anteriores.  
 
Esa es la consecuencia práctica: en un orbital puede haber dos electrones como máximo.  
 
Principio de máxima multiplicidad de Hund  
La multiplicidad es una medida del número de electrones desapareados que hay en un átomo 
(electrones solos en un orbital; es decir, orbitales semillenos). Tiene comprobación experimental 
mediante la medida de las propiedades magnéticas de los átomos. 
  
Los orbitales degenerados de un átomo (los tres orbitales 2p, por ejemplo) en primer lugar se 
semillenan, colocándose un electrón en cada uno de los orbitales px, py y pz, y después se termina 
de llenar cada uno de ellos. De esta forma se alcanza una multiplicidad máxima en cada caso.  
 

Para escribir estructuras electrónicas  

1. Se llenan los orbitales de menor energía posible (principio de mínima energía).  
2. En cada orbital solamente pueden situarse dos electrones (principio de exclusión de Pauli).  
3. Los orbitales degenerados (p, d, f) primero se semillenan y después se terminan de llenar 
(principio de máxima multiplicidad de Hund).  
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5.2 Estructuras electrónicas de los átomos 
 
Escribir la estructura electrónica del litio, que tiene 3 electrones, es muy sencillo. Pero la del cesio, 
que tiene 55, seguro que resulta mucho más complicada de escribir. Para simplificar, cuando los 
orbitales degenerados están llenos, no se detallan (se escribe 2p6). Y cuando hay un solo electrón 
en el orbital no es necesario detallarlo (2s equivale a 2s1).  
 
Si te fijas en las estructuras electrónicas, verás que cuando se pasa de un gas noble al elemento 
siguiente, añadiendo un electrón y un protón, el nuevo electrón tiene un número cuántico 
principal una unidad mayor que el último electrón del gas noble: está situado en la capa siguiente. 
Luego los gases nobles tienen la capa más externa completa (además, fíjate en que el número de 
la capa más externa ocupada coincide con el número cuántico principal).  
 
Pero, y sobre todo, se tiene en cuenta que las propiedades de los elementos dependen de la 
configuración electrónica en la capa más externa. Por tanto, esa es la única que se detalla, y para 

indicar las capas interiores se escribe entre corchetes el símbolo del gas noble que tiene todas 

las capas interiores completas.  
 
De esta forma, la estructura del cesio se escribe [Xe] 6s, ya que el xenon tiene completas las cinco 
primeras capas electrónicas, mientras que el cesio tiene un único electrón en la sexta. Los gases 
nobles, elementos que tienen la capa completa, son He (1ª), Ne (2ª), Ar (3ª), Kr (4ª), Xe (5ª) y Rn 
(6ª).  
 
Estructuras electrónicas teóricas y reales  
Cuando los últimos electrones están en orbitales de tipos d ó f, en algunos casos se dan 
estructuras electrónicas que no coinciden con las que se obtienen aplicando los principios que ya 
conoces. No va a suponer ninguna dificultad, porque solamente vas a trabajar con elementos cuyo 
último electrón está en orbitales de tipo s ó p (elementos llamados representativos).  
 
 

6. El sistema periódico y su evolución 
 
Después de haber establecido la estructura electrónica de los átomos, el paso siguiente es 
relacionarla con las propiedades de los elementos.  
 
La Tabla Periódica es una ordenación bidimensional que refleja esa relación. Es la tabla de datos 
fundamental de la Química, y es muy importante que sepas utilizarla porque, independientemente 
de si conoces o no un elemento, puedes ser capaz de predecir algunas de sus propiedades de 
forma muy sencilla: los iones que formará, el tipo de sustancias a que dará lugar, etc. Son las 
llamadas propiedades periódicas.  
 
¡Cada vez es más difícil encontrar nuevos elementos!  En 2010 se conocían 114 elementos, el 
último de ellos sintetizado en laboratorio en 2009, aunque hay noticias de que se han obtenido 
algunos átomos del elemento 116. Solamente se consigue de vez en cuando en centros de 
investigación que disponen de aceleradores de partículas y tras procesos muy laboriosos (el 
laboratorio de Darmstadt, en Alemania, destaca por haberse descubierto en él los últimos 
elementos). Hasta hay quien dedica una canción a un nuevo elemento: el "Eminemium". 
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Piensa en que en 1250 se conocían apenas 10 elementos y que hubo que esperar hasta 1669 para 
conocer 14. En 1771 se llegó a los 20, y a 62 en 1868. En 1935, en pleno desarrollo de la mecánica 
cuántica ondulatoria, se alcanzaban los 88, y los 109 en 2006. Los últimos elementos se obtienen 
en cantidades muy pequeñas y pueden transcurrir años hasta que se reconocen definitivamente 
como nuevos elementos químicos. 
 
Ordenaciones periódicas  
Con la aplicación de las técnicas experimentales, en el siglo XIX se constató que había elementos 
químicos que tenían propiedades parecidas. De esta forma, comenzaron a proponerse 
ordenaciones de elementos que tenían propiedades similares.  
 
En las triadas de Dobereiner había grupos de tres elementos de 
forma que el de en medio tenía una masa relativa promedio de la 
masa de los otros dos; el caracol telúrico de Chancourtois era un 
cilindro con los elementos ordenados siguiendo una espiral, y los 
elementos con propiedades parecidas estaban en la misma 
vertical; y las octavas de Newlands eran grupos de ocho elementos 
que se colocaban uno encima de otro, y los elementos con 
propiedades parecidas también quedaban uno encima de otro. 
 
En 1869, El alemán Lothar Meyer y el ruso Dimitri Mendeleiev 
establecieron una ordenación de elementos por orden 

creciente de masa atómica, de manera que los elementos que 

estaban en la misma columna tenían propiedades físicas y 

químicas parecidas. Pero fue Mendeleiev el que publicó antes 
sus resultados y el que se ha llevado el reconocimiento 
universal.  
 
En la imagen tienes esa primera ordenación, que es 
relativamente parecida a la tabla periódica que se utiliza en la 
actualidad.  
 
Observa que hay dos elementos, de masas atómicas 68 y 70, 
que se indican con un interrogante. Eran elementos 
desconocidos entonces, pero que se descubrieron pocos años 
después. Observa la tabla y fíjate en la precisión de las 
previsiones de Mendeleiev, basadas en la repetición periódica 
de las propiedades.  
 

 
 
Éste fue su gran éxito y la razón por la que se le considera el padre de la tabla periódica.  
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Sin embargo, la tabla actual es diferente. Propuesta ya en el siglo XX, se debe a Werner y Paneth, 
tiene 18 columnas y 7 filas y los elementos ordenados por orden creciente de número atómico. 
La ordenación resultante difiere poco de la de Mendeleiev: hay tres parejas de elementos en los 
que un elemento está precedido por otro de masa atómica mayor, como es el caso del teluro, de 
masa relativa 127,6 y el iodo, de masa relativa 126,9.  
 
Criterio de ordenación de elementos  

El criterio de ordenación de elementos en la tabla periódica actual es el orden creciente de 

número atómico, de izquierda a derecha y de arriba a abajo de manera que en la misma columna 
(grupo o familia) queden dispuestos los elementos con propiedades químicas parecidas.  

 
Hay tres elementos descubiertos por españoles  
En 1748 Antonio de Ulloa descubrió el platino en Colombia; en 1783 los hermanos Elhúyar aislaron 
el wolframio en Méjico, y en 1801 Antonio José del Rio descubrió en Méjico el vanadio (aunque 
recibió este nombre 30 años después).  
 
 

7. El sistema periódico actual 
 
En primer lugar, es importante que reconozcas la forma y distribución 
de la tabla. Puedes imprimir la tabla siguiente para tenerla a mano 
cuando la necesites, o pulsar sobre ella para verla ampliada con todo 
detalle.  
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Características de la tabla  
• Las columnas se llaman grupos. La tabla actual consta de 18 grupos. Reciben este nombre por 
agrupar elementos de propiedades químicas similares.  
 
• Las filas de la tabla se llaman periodos. Hay 7 periodos. Dentro de cada uno de ellos, los 
elementos están ordenados por número atómico creciente de izquierda a derecha.  
 
• Hay dos filas de 14 elementos fuera de la tabla. En realidad, deberían estar situadas a la derecha 
del bario y el radio, pero se colocan fuera porque la tabla quedaría demasiado alargada, y su 
manejo resultaría incómodo.  

 

Grupos cuyo nombre debes saber  
1. Alcalinos.  
2. Alcalinotérreos.  
17. Halógenos.  
18. Gases nobles.  
 
También es importante que sepas los elementos del segundo periodo: Li, Be, B, C, N, O, F y Ne, ya 
que te permitirán situar al resto de los elementos de sus respectivos grupos.  
 

7.1 Estructuras electrónicas y sistema periódico 
 

Grupos, periodos y configuración electrónica 

Dentro de un mismo grupo todos los elementos tienen la misma configuración electrónica en su 
última capa (conocida como capa de valencia), en la que tienen tantos electrones como el 
número del grupo en que se encuentran. 
  
En los elementos de un mismo periodo el último electrón está situado en la misma capa, que 
corresponde al número de periodo. Puedes comprobarlo utilizando cualquiera de los simuladores 
disponibles.  

 
Zonas de la tabla  
Por último, vas a aprender cómo sabiendo dónde está un elemento en la tabla puedes escribir su 
configuración electrónica, y cómo sabiendo ésta puedes situar al elemento en la tabla.  
 
Utilizando de nuevo el simulador, ve recorriendo los elementos de la tabla en orden creciente de 
número atómico: desde el Hidrógeno al Helio, siguiendo por el Li, Be, B, etc (al terminar un 
periodo, pasas al primer elemento del siguiente). De esa forma, vas añadiendo un electrón cada 
vez que pasas al elemento siguiente (el electrón diferenciador). ¡Fíjate en las estructuras 
electrónicas!  
 
En la imagen siguiente se reflejan las conclusiones que puedes obtener:  
 
1. La zona amarilla es la zona s, porque los elementos situados en ella tienen su último electrón en 
un orbital s, que está precisamente en la capa dada por el periodo (en el Li en la segunda capa, 2s, 
por estar el Li en el segundo periodo; en el K en el 3s, etc). Se indica ns, donde n es el número del 
periodo.  
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2. En la zona verde el último electrón está en un orbital p, caracterizado por el número del 
periodo. Se indica np, donde n es el número del periodo.  
 
3. En la zona azul el último electrón está en un orbital d, caracterizado por el número anterior al 
periodo en el que se encuentra el elemento. Por eso se indica (n-1)d.  
 
4. Finalmente, la zona marrón se indica (n-2)f ya que el último electrón está en un orbital f, pero 
dos unidades inferior al número del periodo.  
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Es importante que utilices el simulador hasta que tengas claras las zonas de la tabla. De todos 
modos, en este curso solamente vas a trabajar de forma general con elementos situados en las 
zonas s y p, llamados elementos representativos.  
 
El hidrógeno y el helio  
Fíjate en que el H tiene un electrón en la capa más externa (estructura 1s), lo mismo que los 
alcalinos (Li: 2s; Na: 3s; K: 4s; etc). Pero también le falta un electrón para completar la capa más 
externa, como le sucede a los halógenos (F, Cl, Br y I). Es decir, está en el grupo 1, pero, teniendo 
en cuenta su estructura electrónica, podría estar en el 17. Por ejemplo, tiene tendencia a perder 
un electrón, formando el ión H+, como los alcalinos, pero forma moléculas biatómicas dando lugar 
a la sustancia gaseosa H2, como los halógenos.  
 
Algo parecido sucede con el helio, que está en el grupo 18 pero podría estar en el 2. Sus 
propiedades son las características de los gases nobles, y no se parece en nada a los 
alcalinotérreos. En ambos casos, los elementos se sitúan en el grupo con el que tienen las 
semejanzas más relevantes.  



Química 2º de Bachillerato 
Tema 7. Estructura atómica y sistema periódico 

  
    ( 156 ) 

 

  

8. Variación de las propiedades de los elementos 
 
El agrupamiento de los elementos según los valores de sus propiedades experimentales fue el 
primer criterio de ordenación: densidad, reactividad, puntos de cambio de estado, fórmula del 
óxido formado, ... . 
 
Vas a analizar solamente algunas propiedades, precisamente las más relevantes a la hora de 
justificar y hacer previsiones sobre la forma de unirse los átomos de los diferentes elementos y 
sobre el tipo de sustancias formadas.  
 
Por ejemplo, el sodio y el cloro son dos elementos extraordinariamente reactivos. ¿Cómo puedes 
justificarlo basándote en sus estructuras electrónicas? ¿Sucede lo mismo con el resto de los 
alcalinos y de los halógenos? Observa en las imágenes cómo se conservan los alcalinos para que 
no reaccionen: litio y sodio sumergidos en un líquido inerte, y el resto en ampollas herméticas. Los 
halógenos se encuentran formando moléculas biatómicas, dado lugar a las sustancias gaseosas 
flúor y cloro, líquida el bromo y sólida el yodo.  
 

 

 

 

La estructura electrónica de los gases nobles  

En química, el término noble indica no reactivo. Los gases nobles son gases inertes, no reactivos. 
Parece ser que tener la capa más externa completa indica estabilidad, situación de energía 
mínima.  
 
En general, los átomos tienen tendencia a adquirir estructura electrónica de gas noble, ganando, 
perdiendo o compartiendo electrones: es la conocida regla del octete (los elementos de los 
periodos 2º y 3º tienen ocho electrones en la última capa). 

 
 

8.1 Radio atómico 
 
¿Pero se puede hablar del radio de los átomos? Ya has visto que no, de acuerdo con el principio de 
indeterminación: siempre hay una cierta probabilidad de que el último electrón de un átomo se 
encuentre fuera de la zona límite del 95%, que es la que se representa habitualmente.  
 
Para disponer de una medida del tamaño de los átomos, se hace la suposición de que cuando se 
unen dos átomos compartiendo electrones (mediante enlace covalente), son dos esferas que 
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quedan superpuestas en parte. Así, cuando se mide la distancia de enlace entre dos átomos de 
hidrógeno en la molécula de hidrógeno, ese valor es el doble del radio atómico.  
 
El radio atómico se define como la mitad de la distancia entre dos 

núcleos del elemento unidos por enlace covalente.  
 
En realidad, un átomo libre es más grande que el mismo átomo unido, 
ya que sus electrones están más "concentrados" en el espacio cuando 
están unidos a otro átomo. Por ejemplo, el radio atómico del hidrógeno 
es de 0,30 angstroms, cuando la distancia a la que es más probable que 
se encuentre el electrón en el átomo de hidrógeno sin enlazar es de 
0,53 angstroms.  
 
Utilizando esté método, el radio atómico del H es de 0,30 angstroms y 
el del Cl de 0,99. Si el método es coherente, la distancia experimental 
de enlace en el HCl debe ser de 0,30 + 0,99 = 1,29 angstroms: la 
coincidencia de valores es prácticamente total, ya que el valor 
experimental es de 1,27 angstroms.  
 
De una forma similar se puede definir el radio de los átomos en los metales, a partir de las 
distancias entre los átomos en las redes metálicas.  

 
Observa la imagen siguiente. ¿Por qué aumenta la 
secuencia de radios atómicos de Li, Na, K, Rb y Cs? Todos 
los elementos alcalinos tienen un electrón en la capa más 
externa, pero en el litio es la segunda, en el sodio la 
tercera, en el potasio la cuarta, y así sucesivamente. 
Como la estructura electrónica es la misma pero en una 
capa cada vez de mayor tamaño (¡aumenta el número 
cuántico principal n!), el átomo va siendo cada vez más 
grande.  
 
¿Y qué sucede en los periodos? Fíjate en 
que el tamaño disminuye al ir de litio a 
flúor, y de sodio a cloro, de potasio a 
bromo, etc. El electrón que diferencia un 
átomo de otro (berilio de litio, magnesio 
de sodio, etc) se coloca en la misma 
capa, y para justificar la disminución 
experimental de tamaño se supone que   
aumenta la carga nuclear efectiva, con 
lo que se produce un efecto de 
contracción de la nube electrónica.  
 
La atracción de los electrones por el núcleo queda determinada por la carga nuclear efectiva. Su 
valor depende de los electrones que hay en las capas internas, completas, y en la última capa.  
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Hay que tener en cuenta que al ir colocándose los electrones en orbitales de la misma capa, 
quedan más atraídos que si se colocasen en una capa más externa; es decir, aumenta la carga 
nuclear efectiva.  

 
Variación del tamaño de los átomos  

Grupos: al bajar en un grupo, la estructura electrónica es la misma pero en una capa más externa, 
por lo que los electrones están menos atraídos y el tamaño es mayor.  
 
Periodos: al ir hacia la derecha, aumenta la carga nuclear efectiva y el tamaño disminuye.  

 
 

8.2 Radio iónico 
 
Hay elementos que forman iones positivos (cationes), perdiendo electrones, mientras que otros 
los ganan, formando iones negativos (aniones). 
 
En ambos casos, varía la relación 
entre protones y electrones; es 
decir, varía la carga nuclear 

efectiva. Por ejemplo, el sodio tiene 
la estructura electrónica 1s2 2s2 2p6 

3s1, con once electrones en total. 
Forma el ión Na+ al perder un 
electrón: la carga nuclear efectiva 
pasa de ser 11p/11e a ser de 
11p/10e, con lo que los electrones 
están más atraídos, quedan más 
cerca del núcleo y el tamaño 
disminuye.  
 
Al formarse un catión siempre se 
produce este efecto de aumento de 
carga nuclear efectiva y disminución 
de tamaño.  
 
En el caso de los elementos alcalinos, al perder el único electrón que tienen en la capa más 
externa queda como última capa ocupada la capa anterior, con lo que el tamaño se hace aún 
menor. Lo mismo sucede con los alcalinotérreos al perder los dos electrones que tienen en su 
última capa.  
 
¿Qué sucede con los aniones? Cuando un átomo gana electrones, la carga nuclear efectiva 
disminuye, con lo que el tamaño siempre aumenta, y más cuantos más electrones gana, como 
puedes ver en la imagen.  
 
 
 
 



Química 2º de Bachillerato 
Tema 7. Estructura atómica y sistema periódico 

  
    ( 159 ) 

 

  

8.3 Energía de ionización 
 
La energía de ionización (EI) es la energía que hay que suministrar a un átomo neutro, gaseoso y 

en estado fundamental para arrancarle el electrón más externo, que está más débilmente 

retenido, y convertirlo en un catión monopositivo gaseoso.  
 
Se puede expresar así: A(g) + EI → A+(g) + e-  
 
La energía de ionización es igual a la energía con que el núcleo atómico mantiene unido al 
electrón: es la energía necesaria para ionizar al átomo.  
 
Al ser la energía de ionización una medida cuantitativa de la energía de unión del electrón en el 
átomo, la variación de esta magnitud ayuda a comprender las diferencias cualitativas entre 
estructuras electrónicas.  
 
La magnitud de la energía de ionización depende de tres factores fundamentales: estructura 
electrónica de la última capa, radio atómico y carga nuclear. El factor determinante es la 
configuración electrónica de la última capa, puesto que cuanto más estable sea, es decir, cuanto 
más se parezca a la de estructura completa, estructura de gas noble, mayor será la energía 
necesaria para arrancar un electrón. 
 
¿Cómo evoluciona esta magnitud en 

la tabla periódica?  

Ya has visto que en los grupos el 
tamaño de los átomos se hace mayor 
conforme se baja en la tabla; por 
tanto, el último electrón está más 
lejos, y será más fácil arrancarlo.  
 
Sin embargo, el tamaño va 
disminuyendo conforme se avanza en 
los periodos, por lo que la energía de 
ionización debe aumentar.  
 
Otra forma de interpretarlo es considerar que los elementos de la parte izquierda de la tabla 
tienen pocos electrones en la capa más externa, por lo que será fácil que los pierdan para 
quedarse con la estructura del gas noble que cierra el periodo anterior: su EI será baja.  
 
Por el contrario, los elementos de la derecha tendrán tendencia a ganar electrones para completar 
esa capa, adquiriendo la estructura del gas noble que cierra el periodo. Por tanto, su EI será alta.  
 
Energías de ionización sucesivas 

Una vez que se ha arrancado un electrón y se ha formado un ión positivo, se puede volver a 
comunicar energía para arrancar un segundo electrón: es la segunda EI. De forma similar se 
pueden medir las EI sucesivas tercera, cuarta, quinta, etc. Fíjate en la secuencia de valores para los 
doce primeros elementos.  
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Las EI sucesivas son cada vez mayores, ya que van quedando menos electrones, con lo que 
aumenta la carga nuclear efectiva. En algunos casos, el aumento es muy significativo: en el litio la 
segunda es unas 14 veces la primera, mientras que la tercera es vez y media la segunda; en el 
berilio, la tercera es unas 9 veces la primera, mientras que la segunda y la cuarta son entre 1,5 y 2 
veces la anterior. Observa en qué momento se produce ese notable incremento de EI en boro, 
carbono, nitrógeno, sodio y magnesio. 
 
¿Cómo se interpretan esos resultados experimentales? Son una prueba del número de electrones 

que tiene cada átomo en la capa más externa: al arrancar un electrón de una capa interior, como 
es apreciablemente más estable hay que comunicar mucha más energía para conseguirlo.  
 
La energía de ionización en los elementos del segundo periodo  

Observa la secuencia de energías de ionización de los elementos del segundo periodo, utilizando 
tanto la tabla como la gráfica anteriores. Verás que sube de Li (520) a Be (899), baja en el B (801), 
aumentando en C (1086) y en N (1400); baja otra vez en O (1314), y aumenta en F (1680) y Ne 
(2080).  
 
Se interpreta como una prueba del principio de máxima multiplicidad de Hund.  
 
 

8.4 Electronegatividad y carácter metálico 
 
La electronegatividad es un concepto químico más que una propiedad de los elementos aunque, 
por supuesto, el valor de dicha magnitud depende de su comportamiento químico.  
 
La electronegatividad (EN) mide la mayor o menor atracción -y, por tanto, desplazamiento- que un 

átomo ejerce sobre el par de electrones de un enlace con otro átomo.  
 
Su valor se realiza a partir de una escala. La escala que más se utiliza es la de Pauling, en la que, de 
forma arbitraria, el F tiene EN 4,0 y el Cs 0,7.  
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Ésta es la propiedad relevante en relación con la capacidad de combinación de los átomos y el tipo 
de enlace que forman.  
 
Fíjate en la imagen para deducir cómo evoluciona la EN. El color rojo indica valores altos de la 
propiedad, y el amarillo valores bajos. El color gris indica que no hay datos: como los gases nobles 
no forman enlaces, no se puede determinar EN para ellos.  

 

 
Variación de la electronegatividad  

La electronegatividad es máxima para los elementos con gran tendencia a captar electrones, 
situados en la parte derecha de la tabla, y mayor cuanto menor es la capa en la que se 
encuentran, debido a su cercanía al núcleo. Es mínima en los elementos con tendencia a perder 

electrones, situados a la izquierda de la tabla, y menor cuanto más grande es la capa en la que 
están los electrones más externos, ya que la atracción nuclear es menor.  

 
Los metales  

Son los elementos que tienen tendencia a perder electrones, formando iones positivos. Ese 
proceso se llama oxidación. Por el contrario, los no metales ganan electrones, reduciéndose.  
 
La mayor parte de los elementos conocidos son metales, y se conocen desde la antigüedad: hierro, 
cobre, oro, plata, etc.  
 
¿Dónde están los metales en la tabla periódica? En la parte izquierda, mientras que los no metales 
se encuentran a la derecha. Los gases nobles no tienen carácter metálico o no metálico.  
 
Los elementos son más reactivos cuanto más metálicos o más no metálicos son, ya que entonces 
tienen más tendencia a transferir electrones, oxidándose en unos casos y reduciéndose en otros.  
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Fíjate en la violencia de la reacción del litio con agua, formándose hidróxido de litio en disolución y 
desprendiéndose hidrógeno según indica la ecuación del proceso  
 

2 Li(s) + 2 H2O → 2 LiOH(aq) + H2(g) 
 

Carácter metálico y electronegatividad  

Los metales son elementos con electronegatividad baja, mientras que los no metales tienen 

electronegatividad alta.  

 
Semimetales  

Hay un conjunto de elementos que tienen electronegatividades intermedias y que presentan 
características tanto de metales como de no metales. Estos elementos se conocen como 
semimetales o metaloides (en rojo en la tabla de la imagen).  
 
El más típico es el silicio, que tiene una conductividad de la corriente eléctrica próxima a la de los 
metales (toda la moderna tecnología electrónica se basa en circuitos integrados de silicio). Aunque 
no hay un consenso generalizado sobre cuáles son los semimetales, en la imagen puedes ver una 
de las clasificaciones más habituales.  
 

 

  
 

8.5 Número de oxidación 
Los átomos tienden a combinarse formando sustancias simples (formadas por átomos iguales) o 
compuestas (en las que hay átomos o iones de elementos diferentes). Esa capacidad de 
combinación ha venido medida tradicionalmente por la valencia, que se indicaba en números 
romanos: valencia II significaba que los átomos del elemento formaban dos enlaces.  
 
Actualmente, se utiliza el número de oxidación. Si en la sustancia hay iones monoatómicos (Fe2+, 
O2-), el número de oxidación es la carga real de cada ión, pudiendo ser positiva o negativa, según 
pierda o gane electrones al formase la sustancia. En el ejemplo anterior, el hierro tiene un número 
de oxidación de +2, mientras que el del oxígeno es -2.  
 
 



Química 2º de Bachillerato 
Tema 7. Estructura atómica y sistema periódico 

  
    ( 163 ) 

 

  

Si no se forman iones, el número de oxidación es la carga que tendría cada uno de los átomos 
unidos si se hubiesen formado iones. Su signo depende de las electronegatividades relativas de los 
átomos unidos: el más electronegativo tiene número de oxidación negativo, porque atrae más a 
los electrones de enlace. Por ejemplo, en el H2O el número de oxidación del H es +1 y el del O es -2 
(aunque no son iones que tengan esa carga).  
 
Números de oxidación más habituales  

El número de oxidación de un elemento en una sustancia depende de la estructura electrónica de 
sus átomos  
 
Fíjate en los alcalinos: como has visto, tienen tendencia perder un electrón, para quedarse con su 
capa más externa completa, formando iones monopositivos. Por tanto su número de oxidación es 
+1. Por la misma razón, en todos los alcalinotérreos es +2.  
 
En los halógenos, el número de oxidación debe ser -1, ya que ganan un electrón para completar su 
capa electrónica más externa. Sin embargo, fíjate en que en cloro, bromo y yodo se indica también 
+1, +3, +5 y +7. Al estudiar el enlace químico sabrás la razón.  
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