
ESTRUCTURA DE LA MATERIA

FÍSICA Y QUÍMICA
1º BACHILLERATO



ÁTOMO

NÚMERO ATÓMICO (Z): número de protones.

NÚMERO MÁSICO (A): número de protones y neutrones.

ÁTOMO NEUTRO: igual número de protones que electrones.

ION: átomo con carga eléctrica. Gana o pierde electrones.

CATIÓN: ion con carga eléctrica positiva.

ANIÓN: ion con carga eléctrica negativa.

ISÓTOPOS: átomos del mismo elemento químico que tienen
distinto número másico pero igual número atómico.



PUNTO DE PARTIDA

CLASIFICACIÓN DE LOS ELEMENTOS
TEORÍAS Y MODELOS ATÓMICOS



CLASIFICACIONES DE LOS 
ELEMENTOS QUÍMICOS

A. Lavoisier

1789

•33 elementos: 
metales (formadores 
de sales) y no metales 
(formadores de 
ácidos).

•Desarrollo de leyes de 
combinación química.

J. Berzelius

1814

•Sistema de símbolos 
químicos.

•Clasificación basada 
en el aspecto y 
propiedades físicas.

J. Döbereiner

1829

•Triadas: agrupaciones 
de 3 elementos con 
propiedades 
parecidas.



CLASIFICACIONES DE LOS 
ELEMENTOS QUÍMICOS

A. Béguyer de 
Chancourtois

1862

•Clasificación de los 
elementos químicos 
sobre un tornillo 
telúrico.

J. Newlands

1864

•Ley de las octavas: 
ordenación de 
elementos en orden 
creciente con respecto 
a su peso atómico.

J. Meyer

1865

•Periodicidad en el 
volumen atómico.



1ª TABLA PERIÓDICA

1869

63 elementos en 
orden creciente de 
pesos atómicos.

Dimitri Mendeléiev 
(propiedades 
químicas)

Lothar Meyer 
(propiedades físicas)

Los huecos libres se suponían elementos aún no descubiertos.



PROBLEMAS CON EL SISTEMA

Finales s. XIX

Descubrimiento de la 
estructura interna 
del átomo.

A. Broek: concepto 
de número atómico.



NUEVAS APORTACIONES
H. Moseley

1912

•Espectros de rayos X de 
elementos contiguos.

•Ley de Moseley: los 
elementos se ordenan 
en función de su número 
atómico.

F. Soddy

1913

•Ley de desplazamientos 
radiactivos: los átomos 
pesados son inestables y 
pueden comenzar 
procesos de 
desintegración 
espontánea.

•Concepto de Isótopo.

A. Werner

F. Paneth

•TABLA PERIÓDICA 
ACTUAL: 18 grupos y 7 
periodos.

•Grupo: serie química con 
la misma configuración 
electrónica externa.

•Periodo: agrupación de 
elementos en función de 
su capa más externa.



TABLA PERIÓDICA ACUTAL



TEORÍA ATÓMICA DE DALTON

La materia está compuesta por partículas indivisibles, los 
átomos.

Átomos de un mismo elemento químico son idénticos en 
masa y propiedades.

Los compuestos químicos se forman por la combinación de 
átomos de distintos elementos químicos en una relación 
numérica sencilla.

En las reacciones químicas se producen reordenaciones de 
los átomos: los reactivos se reagrupan formando productos.



MODELO ATÓMICO DE THOMSON
Se inicia con el escubrimiento del electrón

W. Cromes: experimentación con tubos de 
descarga.

Thomson: modificación de los tubos. Los rayos
catódicos tienen carga negativa.

Esfera de carga positiva en la que se incrustan los 
electrones, dando lugar a una partícula neutra: el
átomo es DIVISIBLE.

Millikan: medida de la carga del electrón = -1,6·10-19 C



MODELO ATÓMICO DE RUTHERFORD

Experimento de la lámina de oro



MODELO ATÓMICO DE RUTHERFORD
Modelo del sistema planetario: el átomo es grande y 
está prácticamente vacío, con un núcleo positivo en el
centro que constituye casi toda la masa y a su
alrededor los electrones, de carga negativa, orbitan.

Posteriormente, se descubre el protón: el bombardeo
con partículas alfa de gran energía da lugar a la 
formación de una partícula de carga positiva con 
características similares al núcleo de hidrógeno, 
además del elemento nuevo generado. Se produce la 
primera transmutación.



RADIACIÓN ELECTROMAGNÉTICA
Conjunto de ondas electromagnéticas que se desplazan a la velocidad de la luz.

Características de las ondas electromagnéticas

Longitud de onda (𝜆).

Oscilación.

Frecuencia (f).

Periodo (T).

Velocidad de propagación: 𝑣 = 𝜆𝑓 *en el vacío v=c*



ESPECTRO ELECTROMAGNÉTICO



PLANCK Y LA TEORÍA CUÁNTICA
La materia absorbe y/o emite energía, y genera radiación cuyas longitudes de 
onda dependen de su estructura interna.

Sólidos, líquidos y gases de alta presión: color continuo o espejismo luminoso de 
continuidad.

Gases de bajas presiones: luz emitida formada por líneas, sin bandas continuas o 
luminosidad discontinua.



ESPECTROS ATÓMICOS



MODELO DE BOHR Y 
EL ÁTOMO DE HIDRÓGENO

Existían inconsistencias en el modelo de Rutherford:

Si el electrón gira en órbitas, debe emitir energía en 
el giro, perdiéndola gradualmente y acercándose al 
núcleo.

No explica los espectros atómicos: fenómeno 
ocurrido en la descomposición de la luz emitida por 
sustancias incandescentes.



1er Postulado: cada electrón tiene estados con energía fija y 
determinada.

2º Postulado: el electrón se mueve describiendo órbitas
circulares, que solo son posibles cumpliendo el momento

angular 𝐿 = 𝑚𝑣𝑟 = 𝑛
ℎ

2𝜋

3er Postulado: el electrón puede cambiar de órbita si absorbe o 
emite radiación electromagnética según:

𝐸𝑓𝑜𝑡𝑜𝑛 = 𝐸𝑓𝑖𝑛𝑎𝑙 − 𝐸𝑖𝑛𝑖𝑐𝑖𝑎𝑙 = ℎ𝑓

MODELO DE BOHR Y 
EL ÁTOMO DE HIDRÓGENO



Distribución de energías del átomo



ESPECTROS ATÓMICOS 
Y MODELO DE BOHR

Modelo de Bohr: La energía de los electrones es discreta, 
por tanto, no es continua.

Los niveles de energía de los electrones de un átomo 
depende de su número atómico y de “n”, el nivel de 
energía.

Cuando el electrón está en su menor nivel de energía 
posible, está en estado fundamental (el más estable).

Cuando el electrón no está en su menor nivel de 
energía posible, se encuentra en estado excitado (no es 
estable).



ESPECTROS ATÓMICOS 
Y MODELO DE BOHR

Explicación de los saltos de energía con 
el modelo de Bohr:

Emisión de radiación: cambios del 
electrón de una órbita de mayor 
energía a una de menor energía 
liberando un fotón de luz. △ 𝐸 < 0

Absorción de radiación: cambios del 
electrón de una órbita de menor 
energía a una de mayor energía 
aceptando un fotón de luz. △ 𝐸 > 0



Limitaciones del modelo de Bohr

Este modelo solo se aplicaba al átomo de hidrógeno (e iones 
sencillos de 1 electrón).

En átomos mayores no se podían explicar los espectros 
atómicos.



Limitaciones del modelo de Bohr

Mejora en los métodos espectroscópicos que permite corregir 
el modelo de Bohr.

Sommerfeld: las líneas espectrales se desdoblan en otras 
nuevas, lo que indica la existencia de subniveles energéticos.



Limitaciones del modelo de Bohr
Mejora en los métodos espectroscópicos que permite corregir 
el modelo de Bohr.

Sommerfeld: los electrones pueden seguir órbitas elípticas y 
líneas espectrales de los niveles se desdoblan en otras nuevas, 
lo que indica la existencia de subniveles energéticos.

n=1 n=2 n=3 n=4



Limitaciones del modelo de Bohr
Zeeman: en presencia de un campo magnético, las 
líneas espectrales siguen desdoblándose en otras 
nuevas, determinando la existencia de más subniveles.



Limitaciones del modelo de Bohr

Técnicas más sofisticadas 
permitieron observar el 
desdoblamiento de cada línea 
espectral en dos, y que 
relacionaba el momento de 
giro del electrón sobre sí 
mismo.



MODELO MECANOCUÁNTICO

El movimiento del electrón alrededor del núcleo puede
describirse de manera ondulatoria mediante ecuaciones
similares a una onda estacionaria.

Para estudiar el comportamiento del electrón en el átomo, así
como su energía, se define la función de onda, para relacionar la 
evolución de la posición del electrón en el átomo: ෡𝑯𝝍 = 𝑬𝝍



MODELO MECANOCUÁNTICO

El movimiento del electrón alrededor del núcleo puede
describirse de manera ondulatoria mediante ecuaciones
similares a una onda estacionaria.

Para estudiar el comportamiento del electrón en el átomo, así
como su energía, se define la función de onda, para relacionar la 
evolución de la posición del electrón en el átomo: ෡𝑯𝝍 = 𝑬𝝍

No todas las soluciones son válidas: debemos 
condicionarlas a través del uso de los números 

cuánticos.



NÚMEROS CUÁNTICOS
Número cuántico principal, n: capa o nivel de energía en el que podemos 
encontrar el electrón. Relacionado con el tamaño del orbital. Toma 
valores de 1 a 7.

Número cuántico secundario, l: subcapa o subnivel de energía. Indica el 
tipo de orbital correspondiente al valor de energía. Toma valores desde 
0 hasta n-1.

Número cuántico magnético, ml: orientación espacial que adquiere el 
orbital sobre el que se puede encontrar el electrón. Toma valores desde 
-l hasta +l.

Número cuántico de spin, s o ms: orientación adoptada por el campo 
magnético que crea el electrón al girar sobre sí mismo. Toma valores de 
+1/2 o -1/2.





ORBITALES ATÓMICOS

Zona del espacio donde existe una gran probabilidad de 
encontrar un electrón de un átomo.

Desaparece la idea de órbitas definidas, energías y 
posiciones del electrón determinadas (Bohr).

Electrón: nube difusa de carga que se distribuye 
alrededor del núcleo.



ORBITALES ATÓMICOS: Tipos



ORBITALES ATÓMICOS: Tipos



Principio de exclusión de Pauli

No pueden existir en un átomo dos electrones que 
tengan los cuatro número cuánticos iguales entre sí.

En un mismo orbital solo existen, como máximo, dos 
electrones y con spines opuestos.



Orden energético creciente

Los orbitales se llenan 
con electrones de 
menor a mayor 
energía, siguiendo el 
diagrama de Moeller.



Regla de máxima multiplicidad de 
Hund

Los electrones deben ocupar los orbitales de manera que su 
desapareamiento sea el mayor posible, es decir, ocupando 
el mayor número de orbitales pero con distinto valor de ml.

Los electrones desapareados se colocan con spines 
paralelos.

La configuración electrónica se ordena por los números 
cuánticos, primero “n” y después “l”.



¡EXCEPCIONES!

Para dar mayor estabilidad al átomo, la estructura
electrónica se reorganiza para buscar:

Último orbital lleno.

Orbitales internos llenos.

Orbitales semillenos.

Último orbital semilleno.

Paladio (Z=46)

1s22s22p63s23p63d104s24p64d85s2

1s22s22p63s23p63d104s24p64d10



¡EXCEPCIONES!

Para dar mayor estabilidad al átomo, la estructura 
electrónica se reorganiza para buscar:

El último orbital lleno.

Orbitales internos llenos.

Orbitales semillenos.

El último orbital semilleno.

Plata (Z=47)

1s22s22p63s23p63d104s24p64d95s2

1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s1



¡EXCEPCIONES!

Para dar mayor estabilidad al átomo, la estructura 
electrónica se reorganiza para buscar:

El último orbital lleno.

Orbitales internos llenos.

Orbitales semillenos.

Último orbital semilleno.

Cromo (Z=24)

1s22s22p63s23p63d44s2

1s22s22p63s23p63d54s1



CLASIFICACIÓN PERIÓDICA DE LOS ELEMENTOS

Grupos
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SISTEMA PERIÓDICO Y 
CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA



PROPIEDADES PERIÓDICAS

CARGA NUCLEAR EFECTIVA: carga real que mantiene el átomo
unido, es decir, equivale a la fuerza de atracción real del núcleo 
sobre los electrones externos.

Se representa como Zefec: 𝑍𝑒𝑓𝑒𝑐 = 𝑍 − 𝜎

Z corresponde al número atómico.

𝜎 corresponde a la constante pantalla (o de protección, y es el 
efecto que los electrones internos hacen sobre los externos 
para evitar que la fuerza de atracción del núcleo llegue a 
ellos), cuyo valor es mayor a 0 pero menor a Z.



Carga Nuclear Efectiva

AUMENTA
A

U
M

EN
TA

Aumenta el valor de Z, pero el apantallamiento no

Aunque 
disminuye 
Z, también 
lo hace el 
valor de 



PROPIEDADES PERIÓDICAS

RADIO ATÓMICO: distancia que va desde el núcleo atómico 
hasta el límite de la capa más externa del átomo en estado 
neutro y aislado (evitar distorsión de la nube de electrones), en 
estado vapor (radio atómico «de van der Waals»).

Radio Metálico: mitad de la distancia internuclear en una red 
de átomos metálicos.

Radio Atómico Covalente: mitad de la distancia internuclear
entre átomos enlazados covalentemente en una molécula.

Muy determinado por la atracción de los electrones externos al 
núcleo, es decir, por la carga nuclear efectiva.



Radio Atómico
A

U
M

EN
TA

AUMENTA



PROPIEDADES PERIÓDICAS

RADIO IÓNICO: radio que presenta un catión o un anión, y que 
conlleva un cambio de tamaño con respecto al átomo neutro.

CATIONES (+): radio menor que el del átomo neutro, debido a 
la contracción de la nube de electrones.

ANIONES (-): radio mayor que el del átomo neutro, debido a 
la expansión de la nube de electrones.

IONES ISOELECTRÓNICOS (mismo número de e-): los radios 
son menores con el aumento de Z, es decir, cuanto más
positivos son.



Radio Iónico



PROPIEDADES PERIÓDICAS

ENERGÍA DE IONIZACIÓN: energía mínima para arrancar un 
electrón de un átomo en estado gaseoso cuando se encuentra
en su estado fundamental.

Genera un ion positivo.

Se expresa con respecto a 1 mol de átomos.

Se presenta como Ei: 𝐴(𝑔) + 𝐸𝑖 → 𝐴+(𝑔) + 𝑒−

Pueden existir energías de ionización sucesivas, que son cada
vez mayores.



Energía de Ionización

AUMENTA

A
U

M
EN

TA



PROPIEDADES PERIÓDICAS

AFINIDAD ELECTRÓNICA: energía liberada cuando un átomo
gaseoso en estado fundamental adquiere un electrón libre.

Genera un ion negativo.

Se expresa con respecto a 1 mol de átomos.

Se representa como Ea: 𝐴(𝑔) + 𝑒− → 𝐴−(𝑔) + 𝐸𝑎

Existen afinidades electrónicas sucesivas con aporte
energético debido a las repulsiones electrostáticas de los 
electrones ya captados.



Afinidad Electrónica
AUMENTA

A
U

M
EN

TA



PROPIEDADES PERIÓDICAS

ELECTRONEGATIVIDAD: capacidad que posee el átomo para 
atraer el par electrónico del enlace compartido con otro.

Se refiere a átomos que se enlazan.

Son expresiones comparativas con la capacidad de 
formación de enlace, siendo la más empleada la escala de 
Pauling.



Electronegatividad
AUMENTA

A
U

M
EN

TA



RESUMEN DE PROPIEDADES



RESUMEN DE PROPIEDADES
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↑ZefMayor carga nuclear efectiva = electrones externos más atraídos 
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↑Tamaño, Carácter metálico
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