
TEMA 1.  DESARROLLO DE LA TABLA PERIÓDICA. ESTRUCTURA ELECTRÓNICA DE LOS ÁTOMOS 

Origen de la Tabla Periódica. Se conocen 118 elementos según la tabla periódica actual. Hasta la nonagésima segunda 
posición son naturales (se han formado naturalmente en nuestro Universo, supernovas y estrellas masivas), salvo 
tecnecio y prometio que junto con el resto son elementos artificiales (generados en los laboratorios). 

En los comienzos, se fueron conociendo estos elementos poco a poco: 

Antes de 1500 (Edad antigua, Edad de los metales…): Fe, Cu, Ag, Au, Zn, Pb, C… 

Entre 1500-1800 (“Siglo de las Luces”, los primeros alquimistas): O, N, P, H, Uranio… 

Entre 1800-1900 (revolución científica; revolución industrial): metales alcalinos (Li, Na, K…); boro, aluminio, silicio, 
gases nobles, flúor, lantanoides (tierras raras) … 

Lo que llevó a la racionalización o a los primeros intentos de clasificación de los elementos químicos 

a) Triadas de Döbereiner. Químico alemán que obtuvo conjuntos de tres elementos donde la masa del elemento 
intermedio era aproximadamente la media aritmética de las masas de los extremos. 

Ejemplos: (Li-Na-K); (Ca-Sr-Ba); (Fe-Co-Ni); (S-Se-Te); (Cl-Br-I) 

b) Octavas de Newlands. Químico inglés que ordenó en orden creciente de masas atómicas varios elementos, donde 
los siete primeros tenían propiedades distintas, pero a partir del octavo, se repetían las propiedades del primero.  

 

 

 

 

 

 

También se conocía con carácter general la clasificación de los elementos hasta entonces conocidos en: metales, no 
metales, semimetales, gases nobles. 

c) Las investigaciones de Dimitri Mendeléiev, químico ruso que estudió las propiedades químicas de los elementos 
con la variación de las masas atómicas; y de Lothar Meyer, químico alemán que estudió las propiedades físicas de los 
elementos con la variación de las masas atómicas. El ruso se adelantó a la comunicación de sus resultados y en 1869 
publicó su primera tabla periódica de los elementos por orden creciente de masas atómicas (no número atómico Z). 

 

Tabla de los elementos químicos de Mendeléiev (en inglés: Mendeleev) ordenados por “valencias” o grupos I, II, III, 
IV, V, VI, VII y VIII. El mérito no solo fue porque se anticipó a Meyer, sino porque no tuvo dudas en dejar huecos para 
elementos que serían descubiertos más tardes y cuyas propiedades predijo con asombrosa aproximación. 

H       1 F         8 Cl      15 

Li       2 Na      9 K       16 

Be     3 Mg    10 Ca      17 

B       4 Al      11 Cr      18 

C       5 Si       12 Ti       19 

N      6 P        13 Mn    20 

O      7 S        14 Fe      21 



Entre 1900-2000 (con el desarrollo de la teoría 
cuántica y las técnicas de bombardeo): 
plutonio, tecnecio, prometio… (la mayoría 
radiactivos y con tiempos de poca estabilidad). 

d) El estudio de los espectros de rayos X 1912 
llevó finalmente a la ordenación de los 
elementos por su número atómico Z (nº de 
protones). Moseley observó que la frecuencia 
de la radiación X absorbida era función del 
número Z,  

 = a(Z-b)2
 

(ecuación empírica, con a y b constantes) 

 

La tabla se organiza en 18 grupos (1,2,3… hasta el 18) y 7 filas o períodos: 

Grupo 1. Los alcalinos, un electrón en su envoltura final o capa de valencia. E.O. más común (1+). 

Grupo 2. Los alcalinotérreos, dos electrones en su envoltura final o capa de valencia. E.O. más común (2+). 

Grupo 3. Sc, Y, Lu y Lr. Tres electrones disponibles para su reactividad: d1, s2 E.O. más común (1+, 3+). 

Grupo 4. Ti, Zr, Hf... Cuatro electrones disponibles para su reactividad: d2, s2 E.O. más común (2+, 4+). 

Grupo 5. V, Nb, Ta... Cinco electrones disponibles para su reactividad: d3, s2 E.O. más común (1+, 3+, 5+). 

…. 

Grupo 8. Fe, Ru, Os... Ocho electrones disponibles para su reactividad, por ello pertenecen al grupo 8: d6, s2 De los 
ocho e- posibles de valencia, suele emplear normalmente 2 o 3e-. E.O. más común: Fe (2+, 3+); Ru, Os (…hasta 8+). 

Grupo 10. Diez electrones disponibles para su reactividad, por ello pertenecen al grupo 10, d8s2. Generalmente tienen 
cero e- para participar en su reactividad y se dicen que son metales nobles muy poco reactivos, aunque se conocen 
varios estados de oxidación común. De los 10 e- posibles de valencia, suelen implicar a 2, 3 o 4 e-, de ahí Ni (2+, 3+); 
Pd y Pt (2+,4+). 

Grupo 11. Cu, Ag, Au.  Comportamiento químico similar al grupo 1, con 11 electrones disponibles para su reactividad. 
De los 11 electrones posibles de valencia: d9s2, suelen participar con 1, 2 o 3e-. E.O. más común: Cu (1+, 2+); Ag (1+): 
Au (1+,3+). 

Grupo 12. Zn, Cd, Hg.  Comportamiento químico similar al grupo 2, con 12 electrones disponibles (d10s2) para su 
reactividad. De los 12 electrones posibles, suele emplear uno o dos electrones de valencia. E.O. más común: Zn y Cd 
se consideran constantes con 2+; Hg (1+, 2+). El catión Hg(1+) se presenta normalmente como diatómico (Hg2

+1)2+
 

Grupo 13, 14, 15, 16, 17 y 18. Con 3, 4, 5, 6, 7 y 8 electrones, respectivamente, en su capa final capa de valencia 
(ns2np1-6). Boroideos, carbonoideos, nitrogenoideos, anfígenos, halógenos y gases nobles. Salvo los gases nobles (poco 
reactivos) cuando estos elementos comparten sus electrones con átomos más electronegativos presentan estados de 
oxidación positivos. Sin embargo, cuando se combinan con elementos electropositivos actúan con estados de 
oxidación negativos y completan su capa con 8 electrones (regla del octeto). 

Boroideos Carbonoideos Nitrogenoideos Anfígenos Halógenos 

G13 (3-) G14 (4-) G15 (3-) G16 (2-) G17 (1-) 

1+, 3+ (B, Al solo 3+) 2+, 4+  1+, 3+, 5+  2+, 4+, 6+ 1+, 3+, 5+, 7+  

 

Entre 2000-presente (por procedimientos de fusión: núcleo grande + núcleo pequeño): Nh, Fl, Mc, Lv, Ts y Og. Estudios 
teóricos previos indican, el colapso de la materia, es decir, que la materia dejaría de ser inestable a partir de Z=135 
(cálculo teórico con tres núcleos de calcio fusionados sobre una superficie de grafeno), en otras palabras, una 
combinación de protones y neutrones que ya deja de ser estable.



Configuración electrónica. Modelo atómico de Bohr.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Niveles o capas donde orbitan los electrones 

Niveles  n=1             n= 2              n=3                       n=4                               
capas     2e-                   8e-           18e-                      32e- 
               

nº e- = 2n2  
máximo en un nivel n 

                                         

subcapas      1s2          2p62s2            3d103p63s2        4f144d104p64s2    
nº de e-        2e-           6 + 2 e-        10 + 6 + 2e-      14 + 10 + 6 +2 e- 
               

Nivel o capa 1 indica una subcapa: s 

Nivel o capa 2, indica dos subcapas: s y p 

Nivel o capa 3, indica tres subcapas: s, p y d. 
Nivel o capa 4, indica cuatro subcapas: s, p, d y f. 
Nivel o capa 5, indica cinco subcapas: s, p, d, f y g. 
… 

▪ Las configuraciones son un código de números y letras que indican 
cómo están colocados los electrones alrededor del átomo: 
1s22s22p63s2… 

 
▪ El último elemento conocido, el oganesón, tiene 118 electrones (Z=118) que 

se distribuyen desde la capa más baja de energía, más estable, muy atraído 
por el núcleo (nivel 1) hasta la capa de más alta energía, menos estable, 
menos atraído por el núcleo (hasta el nivel 8). 

Diagrama de Möller.  
Orden de llenado y  
orden aproximado de energía. 
 

8   s     
7   s    p    …    ….  ….  …. 
6   s    p    d…  ….  ….. 
5   s    p    d   f …g 

4   s    p    d   f 
3   s    p    d 

2   s    p 

1   s 

 

Dado un número atómico Z o sabiendo la localización de un elemento en la tabla, 
podemos determinar su configuración electrónica. En caso de cationes hay que eliminar 
electrones, y en caso de aniones hay que añadir electrones según indique su carga. Hasta 
el Z=38 (Sr, estroncio, …5s2) se puede hacer sin usar el diagrama de Möller, sabiendo que 
después de un p le sigue un s. A partir del 38, Z=39, 40, 41… es necesario seguir el 
diagrama. Ej.: Z= 15     1s22s22p63s23p3

 

Determine la configuración electrónica de: Ca y Ca2+ ; S y  S2-
 

Orden de energía aproximado. Se llena 
antes el orbital con menor valor de n+l                               Recordatorio:  A = Z + N     𝑋𝑧𝐴    𝐶612  𝐶613  𝐶614  isótopos de carbono 12, 13...  

A= nº másico (protones + neutrones) 
Z = nº atómico (posición en la tabla), nº de protones p= nº de e- (si el átomo es neutro) 
N= nº de neutrones (n); núcleos estables aprox. nº(n)=nº(p) 
 

                                         

Después de un p se llena 
un s del siguiente nivel 
 

          4p ---            
3d ---                 4s --- 
          4s ---        3d --- 
3p ---                  3p ---                  
3s ---                  3s --- 
2p ---                 2p --- 
2s  ---                 2s  --- 
1s  ---                 1s  --- 
Antes del       Bloque  d 

Bloque d 

K,   Ca               Sc, Ti, V… 

Rb, Sr                 Y,  Zr, Nb 

Cs,  Ba 

       

Regla de Madelung, el orbital con mayor valor de n+l, tendrá mayor 
energía.  A igual valor de n+l, el mayor n tendrá más energía.                        



 

 

 

 

 

 

Reglas de construcción: 

1) Principio de Aufbau (building up o de mínima energía). Los electrones se colocan desde los niveles más bajos de energía hasta los niveles más altos. Un nivel superior 
ocupado que no corresponde daría lugar a una configuración excitada, muy poco estable, con el tiempo el electrón decaerá hasta el nivel inferior.  

2) Principio de exclusión de Pauli. No puede localizarse en un mismo orbital dos electrones con el mismo estado de espin.  

3) Regla de Hund. En una subcapa p, d o f, los electrones se colocan lo más alejado posible entre ellos (mínima repulsión).  

 Subcapa p     ……p4                                                      Subcapa d     …..d6
 

 

   
     

 

no sí 

6                                          

7                                         

ns1                                          
ns2                                         

d4 → d5                                        d9 → d10                                        

Möller ns2 (n-1)dx       4s23d4                                 

d8 → d10                                        

Möller ns2 npx                                  

Möller  ns2 d10 npx                                  

Experimentalmente 

Möller   (n-2)fx                                        

Determine la configuración electrónica de los siguientes especies, determinando grupo y período al que pertenecen, electrones de valencia y nº de 
electrones desapareados (nota: para los elementos del bloque d, los orbitales de valencias son s y d; para los elementos del bloque p son s y p. Recuerda 
que no tienes la tabla periódica delante y que no siempre se indica el número atómico. Ejemplos: Z= 17, Z= 25, Z=29; Mg, Rb, Cr, Fe2+, Ge, La 

Nota: el lantano (similar con actinio) por su configuración pertenece al bloque d (d1). Pero en su comportamiento químico, tanto para la especie M, M3+ se 
observa la participación de los orbitales f. Por ello se localizan en el bloque f. (f0, f1, f2   …f14) 

Bloque s                               

Bloque p                               

Bloque d                               

Bloque f                               



PROPIEDADES PERIÓDICAS. 

DOS PARÁMETROS PARA EXPLICAR LA PERIODICIDAD: CARGA NUCLEAR EFECTIVA Y APANTALLAMIENTO 

A) Variación en un período 

 

B) Variación en un grupo 

 

 

 

 

 



PROPIEDADES PERIÓDICAS (P.P.) 

1º) Tamaño de un átomo: el tamaño de un átomo está definido por el volumen aproximadamente esférico que genera 
la nube de electrones que lo contiene. Se definen en este contexto varios términos: 

Radio atómico: distancia que va desde el núcleo atómico hasta el límite de la capa más externa del átomo (neutro). 
Este átomo tiene que estar aislado para no distorsionar su nube de electrones, normalmente se consigue con una 
muestra atomizada en estado vapor (radio atómico “de van der Waals”) 

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

Radio covalente: mitad de la distancia internuclear entre dos átomos enlazados covalentemente en una molécula 
diatómica homonuclear A---A. En un enlace heteronuclear A---B depende de la extensión de la nube de e-, oxidación… 

Radio iónico: radio de un átomo cuando gana o pierde electrones, dando lugar a un catión o anión, y que conlleva un 
cambio de tamaño con respecto al átomo neutro. 

Catión (+): radio menor que el del átomo neutro, mayor carga nuclear efectiva que conduce a 
la contracción de la nube de electrones. 

Anión (-): radio mayor que el del átomo neutro, una mayor repulsión de los electrones conduce 
a la expansión de la nube de electrones. 

Iones isoelectrónicos (mismo número de e-): cuanto mayor sea Z, mayor será la carga nuclear efectiva que siente los 
electrones y, en consecuencia, serán más atraídos. B3+ 1s22s22p1 (Z=5 protones); y Be2+ 1s22s2 (Z=4 protones); iones: 1s2  
(2 e- para Z=4 y Z=5). 

2º Electronegatividad (): fuerza con la que un átomo atrae los electrones del enlace en una molécula. A > B 

A será más electronegativo (menos electropositivo) que B. El enlace está polarizado hacia A.   A--↑↓------B 

3º Energía de ionización: energía necesaria para arrancar un electrón de un átomo (en su estado fundamental) en 
estado gaseoso y que conduce a un ion positivo. Cuanto más fuerte esté retenido el electrón, mayor será la energía 
que hay que aplicar para arrancarlo (ionizarlo). 1º E.I. < 2º E.I. 

A(g)  +  EI  → A+(g) 

4º Afinidad electrónica: energía que se desprende cuando un átomo (con tendencia a ganar e-) acepta un electrón en 
estado gaseoso. Cuanto más fuerte se retiene, más estable se hace el anión formado y mayor será la energía liberada.  

A(g)  +  1e-  →  A- (g)   +   AE (energía liberada) 

*Por definición este concepto se llama “Entalpía de ganancia electrónica”, y el proceso inverso, la energía 
necesaria para arrancar un electrón de un anión es, realmente, la afinidad electrónica, de ahí que en los 
valores de AE dados en las tablas sean dados en positivos (energía que hay que aportar para arrancar un 
electrón a un anión en estado gas). Aquí usaremos el convenio de arriba, AE como energía liberada. 

5º Carácter metálico: tendencia de un elemento a perder electrones. Cuanto menos atraído esté el electrón, mayor 
será su tendencia a cederlo. Tres categorías de elementos: metales, no metales y semimetales. 


