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http://www.youtube.com/watch?v=O8uXEhdSwOA



© Grupo ANAYA. S.A. QUÍMICA 2º Bachillerato

La relación de la estructura electrónica de algunos de los elementos y su
posición en la tabla periódica



Bloque Grupo Nombres Config. electrónica

s
1
2

Alcalinos
Alcalino-térreos

n s1

n s2

p

13
14
15
16
17
18

Térreos
Carbonoideos
Nitrogenoideos
Anfígenos
Halógenos
Gases nobles

n s2 p1

n s2 p2

n s2 p3

n s2 p4

n s2 p5

n s2 p6

d 3-12 Elementos de transición n s2(n–1)d1-10

f
El. de transición Interna
(lantánidos  y actínidos)

n s2 (n–1)d1(n–2)f1-14

Los grupos con mayor número de elementos (1, 2, 13,
14, 15, 16, 17 y 18), se conocen como grupos principales,



Consta de 7 filas horizontales. Se numeran de arriba hacia abajo.



 El período se asignará siempre de acuerdo al número cuántico
principal más elevado que presente la distribución electrónica.

 Si en la penúltima capa hay 2 u 8 electrones, el elemento pertenecerá a
la serie A, y el grupo será numéricamente igual a la cantidad de
electrones que se encuentren en la última capa.

 En el caso de tener 1 8 electrones en la penúltima, y 1 ó 2 en la última
capa, pertenecerá a la serie B y el grupo será 1 ó 2 de acuerdo a la
cantidad de electrones presentes en la última.

 En el caso de tener 1 8 electrones en la penúltima y más de 2 en la
última, será la serie A, y el grupo se asignará de acuerdo a la cantidad
de electrones que tenga en la última.

 Si en la penúltima capa tiene más de 8 pero menos de 1 8, pertenecerá
a la serie B; el grupo será igual al número de electrones contenidos en
el último orbital "d" y "s", al grupo 8 pertenecerán los elementos que
contengan 8, 9 ó 10 electrones.



Mendeleev descubrió que, una vez ordenados los elementos químicos
en forma creciente de sus números atómicos, hay una repetición de las
propiedades químicas y físicas, en intervalos iguales. Elementos cuyos
átomos presentan estructuras electrónicas iguales en sus capas
externas, tienen muchas propiedades químicas en común.

Átomos con propiedades físicas y
químicas parecidas

Átomos que coinciden en la estructura
electrónica, aunque tengan diferentes
números de capas, presentan propiedades
similares, a las que se les denomino
propiedades periódicas.



Los elementos de un mismo grupo, tienen propiedades químicas semejantes, ya
que tienen el mismo número de electrones en su capa de valencia (última capa
electrónica) y están distribuidos en orbitales del mismo tipo

Por ejemplo, los elementos del grupo 17

Elemento Configuración
más externa

Configuración electrónica

Flúor

Cloro
Bromo

Yodo

1s2 2s2 2p5

1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p5

1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p5

ns2 np5

Estos hechos sugieren que las propiedades químicas de un elemento están
relacionadas con la configuración electrónica de su capa de valencia



Los elementos que tienen una estructura atómica cuyas últimas capas
presen orbitales completamente llenos, no presentaran reactividad, es
decir no podrán intercambiar electrones, ni cediéndoles o aceptando con
otras especies.



Si un átomo neutro gana o pierde electrones, se convierte en una especie
cargada, denominada ion

Si gana electrones, hay exceso de éstos, el
ion será negativo y se denomina anión

Si pierde electrones, hay defecto de éstos,
el ión será positivo y se denomina catión

Los elementos químicos se pueden clasificar, según su facilidad para
perder o ganar electrones

Metales

No metales

Semimetales

Gases nobles

Tipo de elemento Ejemplo Facilidad para formar iones

Li, Be, Re, Ag

O, F, I, P

Si, Ge

He, Ne, Ar

Forman fácilmente iones positivos

Forman fácilmente iones negativos

Forman con dificultad iones positivos

No forman iones

Así se explican las valencias de los elementos, por lo menos en su
expresión más estable, por que conocemos que pueden cambiar de
acuerdo a las características del elemento con el que se combina.



María del Pilar Rodríguez. Química. Primer año Ciclo Diversificado. Ed. Fundación Salesiana

En el primer grupo, la última capa tiene un electrón en el orbital s, la
valencia que se reconoce a través de sus combinaciones es +1 lo que
significa que presentan una fuerte tendencia a perder el último
electrón; de ser así, la configuración resultante es la del gas noble que
le antecede.



María del Pilar Rodríguez. Química. Primer año Ciclo Diversificado. Ed. Fundación Salesiana

En el caso de tratarse del grupo II, la
situación es parecida, la valencia estable
conocida para ellos es "+2"; por lo tanto la
tendencia es a dar sus electrones que se
encuentran en la última capa, se queda con la
capa anterior completamente llena como el
gas noble que le antecede.



En los grupos ubicados hacia el lado derecho de la tabla, el proceso es
diferente.

Por ejemplo, en el grupo VII, los
halógenos, su valencia principal es -1; es
decir, su naturaleza química lo induce a
ganar 1 electrón.

La configuración del
átomo sin combinarse
contiene 7 electrones
en la última capa, entre
los orbitales s y p; al
ganar un electrón
completa la tercera
pareja de los orbitales
"p".

Aparentemente, el elemento busca la configuración más estable a
través de dos vías alternativas, la pérdida o ganancia de electrones.

María del Pilar Rodríguez. Química. Primer año Ciclo Diversificado. Ed. Fundación Salesiana



karin.fq.uh.cu



Existen variaciones, sobre todo en el caso de los elementos de transición,
sus valencias pueden ser muy diferentes al interactuar químicamente,
pueden dar origen a complejos moleculares que involucran a muchos de
sus electrones; sin embargo, esto no debe causar extrañeza,
considerando la amplitud de las últimas capas de estos elementos, y la
escasa diferencia energética entre sus subniveles; (orbitales d y f).

desmotivaciones.es



organiaprendodonbosco.blogspot.com



Los átomos e iones no tienen un tamaño definido, pues sus orbitales
no ocupan una región del espacio con límites determinados. Sin
embargo, se acepta un tamaño de orbitales que incluya el 90% de la
probabilidad de encontrar al electrón en su interior, y una forma
esférica para todo el átomo.

El radio atómicos, es la mitad de la distancia entre los centros
de dos átomos vecinos o es la distancia promedio entre el
último electrón del nivel más externo y el núcleo

es.wikipedia.org



Los radios de los átomos varían en función de que se encuentren en
estado gaseoso o unidos mediante enlaces iónico, covalente o
metálico

Como el radio atómico se define como: “la mitad de la distancia de dos
átomos iguales que están enlazados entre sí”; se habla de radio
covalente y de radio metálico según sea el tipo de enlace por el que
están unidos.

 Es decir, el radio de un mismo átomo depende del tipo de enlace que
forme, e incluso del tipo de red cristalina que formen los metales.

http://www.youtube.com/watch?v=7VN0HNU12ZQ



A continuación se muestra con el tamaño relativo de los átomos de los elementos
representativos. Los radios están expresados en nm (1 nm = 10-9 m)



 En un grupo: el tamaño atómico aumenta al descender en un grupo

Efecto de contracción: Al descender en el grupo aumenta el número atómico y, por tanto,
la carga nuclear. Los electrones son atraídos con más fuerza y por consiguiente disminuye el
tamaño

Efecto de apantallamiento: Al descender en el grupo, aumentan el número de capas
electrónicas, con lo que el tamaño aumenta.

Este factor prevalece sobre el anterior

 En un período: el tamaño atómico
disminuye al avanzar en un período

 Al aumentar el número de electrones en
la misma capa y aumentar la carga
nuclear (efecto de apantallamiento) los
electrones se acercan más al núcleo



 En iones positivos (cationes): el tamaño del catión es más pequeño que
el del átomo neutro ya que al perder electrones de la capa más externa, los que
quedan son atraídos por el núcleo con más fuerza por la carga positiva del
núcleo.

 En iones negativos (aniones): el tamaño del anión es más grande que el
del átomo neutro. Un ión negativo se forma cuando el átomo gana electrones.
Estos electrones aumentan las fuerzas de repulsión existentes entre ellos.



El potencial de ionización es la energía necesaria para arrancar un electrón de
un elemento químico, encontrándose en su estado fundamental de energía.

www.100ciaquimica.net



La segunda energía de ionización es la energía necesaria para
arrancar el siguiente electrón del ión monopositivo formado:

Ca+ (g) + 2ªEI                 Ca2+ (g) + e-

La energía de ionización disminuye al descender en un grupo ya que la
carga nuclear aumenta y también aumenta el número de capas electrónicas, por lo
que el electrón a separar que está en el nivel energético más externo, sufre menos
la atracción de la carga nuclear (por estar más apantallado) y necesita menos
energía para ser separado del átomo

La primera energía de ionización (EI) es la energía necesaria para
arrancar el electrón más externo de un átomo en estado gaseoso

Ca (g) + EI Ca+ (g) + e-



La energía de ionización crece al avanzar en un período ya que al avanzar en un
período, disminuye el tamaño atómico y aumenta la carga positiva del núcleo. Así, los
electrones al estar atraídos cada vez con más fuerza, cuesta más arrancarlos

Excepciones: las anomalías que se observan tienen que ver con la gran estabilidad que
poseen los átomos con orbitales semiocupados u ocupados, debido a que los electrones son
más difíciles de extraer.

cien
ciasd

ejoseleg.blogsp
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Afinidad electrónica es el cambio de energía que acompaña al proceso
de adición de un electrón a un átomo gaseoso (AE). Los valores de la
afinidad electrónica se consideran, normalmente, para 1 mol de átomos

Esta propiedad es una medida de la variación energética que se produce
al introducir un electrón en la última capa de un átomo. También se le
denomina electroafinidad

w
w

w
.10

0
ciaqu

im
ica.n

et



La mayoría de los átomos neutros, al adicionar un electrón,
desprenden energía, siendo los halógenos los que más
desprenden y los alcalinotérreos los que absorben más
energía

La variación de la afinidad electrónica es similar a la de la
energía de ionización, sin embargo hay algunas excepciones
y la afinidad electrónica de algunos elementos se desconoce

La afinidad electrónica está relacionada con el carácter oxidante de un
elemento. Cuanta mayor energía desprenda un elemento al ganar
un electrón, mayor será su carácter oxidante. Así, los halógenos
tienen un elevado carácter oxidante, al contrario de los alcalinotérreos que
carecen de carácter oxidante

Aplicando el convenio de termodinámica de signos, un ejemplo sería:

F (g) + e F- (g) + 328 KJ / mol se desprende energía AE 0 (AE=- 328 KJ /mol)

Be (g) + e + 240 KJ / mol Be- (g) se absorbe energía AE 0 (AE=+ 240 KJ /mol)





La electronegatividad es la tendencia que tienen los átomos de un
elemento a atraer hacia sí los electrones cuando se combinan con átomos de
otro elemento. Por tanto es una propiedad de los átomos enlazados

Pauling, en 1932, define esta propiedad
como la medida de la tendencia de un
átomo para atraer electrones.



La determinación de la electronegatividad se hace conforme a dos
escalas:

Escala de Mulliken: considera la electronegatividad como una

propiedad de los átomos aislados, su valor es:

Escala de Pauling: se expresa en unidades arbitrarias: al flúor, se
le asigna el valor más alto, por ser el elemento más
electronegativo, tiene un valor de 4 y al cesio, que es el menos
electronegativo se le asigna el valor de 0,7

2
EIAEEN 



prochenuage.blogspot.com



La electronegatividad
aumenta con el número

atómico en un período y
disminuye en un

grupo.

El valor máximo será el
del grupo 17 y el valor
nulo es el de los gases

nobles



31

Metales:
• Pierden fácilmente electrones para formar cationes
• Bajas energías de ionización
• Bajas afinidades electrónicas
• Bajas electronegatividades
• Forman compuestos con los no metales, pero no con los metales

Según el carácter metálico podemos considerar los elementos como:

No Metales:
• Ganan fácilmente electrones para formar aniones
• Elevadas energías de ionización
• Elevadas afinidades electrónicas
• Elevadas electronegatividades
• Forman compuestos con los  metales, y otros con los no metales

Semimetales o metaloides:
• Poseen propiedades intermedias entre los metales y los no metales (Si,
Ge)



depa.fquim.unam.mx
es.123rf.com

recursostic.educacion.es



Los metales reaccionan perdiendo electrones, así cuanto menor sea su
energía de ionización serán más reactivos. La reactividad:

filosofandoenlaeducacion.blogspot.com



Disminuye al avanzar en un período

 Aumenta al descender en el grupo

avidaesfluir.wordpress.com
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 Aumenta al avanzar en un período

 Aumenta al ascender en el grupo

En los gases nobles la reactividad es casi nula o muy baja, debido a
que poseen configuraciones electrónicas muy estables

Los no metales reaccionan ganando electrones, así cuanto mayor sea
su afinidad electrónica serán más reactivos. La reactividad:
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http://www.youtube.com/watch?v=hfun-G9KsqY
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