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ESTRUCTURA ATÓMICA.II

1.  ATOMOS POLIELECTRÓNICOS.
Son aquellos que contienen mas de un electrón. 
Un átomo neutro tiene tantos protones (Z) como electrones.

 1.1 Extension del modelo mecanocuantico a los
átomos poliectrónicos.

La ecuación de Shrödinger no tiene solución analítica exacta
para estos átomos, para resolverla hay que utilizar método
aproximados. 

Un electrón dado esta sometido a dos tipos de interacción

➔ Fuerza de atracción por parte del núcleo :
   
Segun la Ley de Coulomb el valor de la fuerza viene dado por  

Dado que la carga del protón tiene el mismo valor numérico que la del electrón (e) 
q1 = carga del electrón = e
q2 = carga del núcleo = Z·e 
r    = distancia al núcleo
K   = constante de Coulomb
C  = K·e2

➔ Fuerzas de repulsión por parte de los otros electrones : 

Son mas difíciles de evaluar ya que los electrones no tienen una posición fija y todos se influyen mutuamente.

Para resolver este problema se recurre a la siguiente aproximación: 
Un electrón dado está atraído por el núcleo, la carga positiva de este se ve “compensada” por la carga
negativa de los electrones que se interponen entre él y el núcleo por lo que en la practica es como si
solo  estuviese atraído por  una carga mas pequeña,  llamada  carga nuclear  efectiva,  Z*,  que se
calcula como 

Z* = Z- s 
donde s es la constante de apantallamiento = nº de electrones interpuestos.

Ejemplo: sea un átomo de Magnesio 
Contiene 12 protones en el nucleico y 12 electrones en la corteza, pero no todos están situados a la
misma distancia del núcleo. 

Evaluemos la atracción que sufre uno de los electrones mas “externos”.

Z* = Z - s = 12- 10 = 2
(El otro electrón apenas apantalla pues  esta a la misma distancia)

Ese electrón “siente” una carga electiva de valor 2 

Con lo que la Fuerza neta con que es atraído el electrón por el núcleo
seria 

Interacciones entre las partículas de un átomo de Helio
Z= 2 

F=K ·
q1⋅q2

r2

F=C ·
Z

r2

Cuanto mayor sea la carga del núcleo, Z, (numero de protones) y cuanto mas cerca se 
encuentre del mismo (menor valor de r) mayor sera la fuerza con que el electrón esta atraído.

F=C ·
Z∗1

r2

Cuanto mayor sea la carga nuclear efectiva , Z* ,  y cuanto mas cerca se encuentre del mismo 
(menor valor de r) mayor sera la fuerza con que el electrón esta atraído.



De esta forma se puede aplicar la ecuación de ondas a un electrón considerando que está sometido a la
atracción de la carga nuclear efectiva y se obtienen unas soluciones, orbítales atómicos,  con las siguientes
características:

• Su distribución espacial es análoga a las obtenidas para el átomo de hidrógeno, la forma, tamaño y
orientación de los orbitales son las misma.

• La energía depende de n y de l, aumenta con n+l, y a igual n+l tiene mas energía el orbital de mayor n.
Ejemplos 

orbital 2s 3p 3d 4s 4f 5d 6s

n+l 2+0 3+1 3+2 4+0 4+3 5+2 6+0

2 4 5 4 7 7 6

Orden de energía  2s < 3p < 4s <  3d <  6s <  4f <  5d  

Atomo de hidrogeno Atomos polielectrónicos

La energía de un orbital solo depende del valor de n

    • Todos los orbitales con el mismo numero cuántico n 
        tienen igual energía
                                  E2s = E 2p
    • Son degenerados

La energía depende de n y de l 
 ( aumenta con n+l y a igualdad de n+l tiene mas energía el de mayor n)

• Los orbitales con igual valor de n y distinto de l (distinto 
tipo ) tienen distinta energía

                                    E2s <  E 2p
• Se pierde la degeneración para esos orbitales

La diferencia de energía entre niveles va disminuyendo a 
medida que aumenta n

La diferencia de energía entre niveles va disminuyendo a medida que 
aumenta n

 La energía de los niveles de un átomo va siendo menor conforme 
aumenta Z del elemento, ya que hay más protones en el núcleo para 
atraer los electrones, la energía se va haciendo mas negativa.

Por ejemplo: Atomo de H : E1s  =  -13.5  eV,
                     Atomo de Li : E1s  =  -55.0  eV.

También cambian las diferencias energéticas entre niveles e incluso el
orden de energía de los orbitales va cambiando con Z, lo que 
provoca que haya configuraciones que no se ajustan estrictamente a 
la regla de n+l

• La forma del orbital depende de l
• La orientación  depende de m

• La forma del orbital depende de l
• La orientación  depende de m



2. Configuración electrónica
Distribución de los electrones de un átomo en los orbitales disponibles

Es necesario conocer en primer lugar cuantos electrones tiene el átomo : 
Si un átomo es neutro el nº de electrones es igual al de protones (Z) .

                   Buscar valor de Z en la tabla periódica 

Reglas de llenado: para obtener la configuración electrónica de un átomo, se siguen los siguientes principios
en orden:

1. PRINCIPIO DE MINIMA ENERGIA.
Los electrones ocupan los orbitales de forma que la energía 
sea mínima.

2. PRINCIPIO DE EXCLUSION DE PAULI
Indica cuando un orbital esta completo.

3. PRINCIPIO DE MAXIMA MULTIPLICIDAD (Regla de HUND)
Se aplica cuando hay varios orbitales disponibles
 con la misma energía (degenerados).

El  último electrón añadido,  que establece la  diferencia con la  configuran del elemento anterior,  se llama
electrón diferenciador.

 2.1 Principio de mínima energía.

Primero se ocupa el orbital de menor  energía, a continuación  los electrones van llenando los demas orbitales
por orden de energía creciente: 

Segun lo dicho el orden de energía de los orbitales  para la mayor parte de los atomos es 
1s  2s  2p  3s  3p  4s  3d  4p  5s  4d  5p  6s  4f  5d  6p  7s  5f  6d  7p…

  

        Principio de Aufbau
Al pasar de un átomo al siguiente se 

añade un protón al núcleo y un nuevo 
electrón en el orbital adecuado 

siguiendo las 3 reglas señaladas. 

 El diagrama de Moeller es una     
regla nemotecnica para recordar el  
orden de llenado.

NO ES UNA JUSTIFICACION 
DEL ORDEN DE ENERGIA!!!

                       6f ...
               7d    7f  …
8s  

Importante: donde se escribe 2p se agrupan 3 orbitales: 2px, 2py 2pz, que tienen la misma 
energia, lo mismo para cualquier grupo de orbitales degenerados;  
4d incluye los 5 orbitales de ese tipo: 4dxy  4dxz  4dyz 4dx2-y2 4dz2, etc).



 2.2 SPIN del electrón. Principio de exclusión de Pauli.

El spin es una propiedad intrínseca  de las partículas elementales, como la carga eléctrica.
Se trata realmente del momento angular de spin, y se puede considerar, en primera aproximación,  asociado 
al giro del electrón sobre su eje.  Fue detectado experimentalmente a partir del análisis de  los espectros. 

El vector momento angular de spin esta cuantizado de forma que  solo puede tener dos orientaciones : 
hacia arriba  ↑ ó   hacia abajo↓ .  Situación que se describe mediante un cuarto numero cuántico.

Numero cuántico de spin,  s, que puede tomar valores +1/2    ó     -1/2.

● Un orbital se define con 3 números cuánticos (n,l,m) 

● El estado de un electrón en un átomo queda definido por 4 números cuánticos (n,l,m,s)

Principio de exclusión de Pauli: 
Dos electrones no pueden ocupar el mismo estado cuántico en un sistema dado, es decir,

 

Ejemplo: Sea un electrón que se encuentra en un orbital 3px  :  (3,1,-1,+1/2)
Un segundo electrón en el mismo orbital :  (3,1,-1, -1/2)

Un tercer electrón tendría que repetir los valores de uno o del otro, (ya que el numero de spin solo toma dos valores), y
el Principio de Pauli lo impide, luego no hay mas posibilidades. 

Vacío:  ningún electrón

Semilleno:  1 electrón (desapareado)

Completo:  2 electrones (apareados)

 2.3 Principio de Máxima multiplicidad. Regla de Hund 

En un atomo no puede haber dos electrones con los 4 números cuánticos iguales. 

En un orbital puede haber como máximo 2 electrones, con spines opuestos.

Cuando están disponibles varios orbitales con la misma energía, degenerados,  los 
electrones se distribuyen de forma que ocupen el mayor numero de orbitales con spines 

iguales (paralelos) ( El numero de electrones desapareados es maximo)
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Configuración electrónica 
Un orbital puede presentar 3 situaciones:

spines opuestos o 
antiparalelos



• En el caso de que Un grupo de orbitales, subnivel,  esté completo se puede agrupar: 

Ejemplo:  1s2  2s2  2px
2  2py

2  2pz
2  3dxy

2  3dxz
2  3dyz 

2 3dx2-y2 
2  3dz2

2

        2p6 3d10

• También se pueden agrupar si  no da lugar a ambigüedad.

      1s2 2s2 2p6 3s2   3p5   es correcto, solo puede corresponder a 1s2 2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

2  3pz
1

 1s2  2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

1 3pz
1  correcta

      1s2  2s2  2p6  3s2   3p4  ambiguo  podría corresponder a 
1s2  2s2 2p6 3s2  3px

2  3py
2      incorrecta

 2.4     Configuraciones en estado fundamental , excitado, prohibido y  ionizado

• Configuraciones en estado fundamental: corresponde a la situación de mínima energía y por tanto  cumple
las 3 reglas de llenado. 

 S (Z=16)     1s2  2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

1 3pz
1 

• Configuraciones en estado excitado: tiene una energía superior a la mínima,  por lo que no cumple el principio
de mínima energía, para alcanzarla es necesario comunicar energía al átomo. 

 S* (Z=16) 1s2  2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

1 4s1 el ultimo electrón se encuentra en un orbital de energia 
mas alta

• Configuración prohibida: no cumple el principio de Pauli o el de máxima multiplicidad.

 S (Z=16)   1s2  2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

2 No cumple el P. de máxima multiplicidad.

Al (Z=13)   1s2  2s2 2p6 3s3 No cumple el P. de exclusión de Pauli.

F:(Z=9) No cumple el P. de exclusión de Pauli.
   1s     2s         2px

    2py     2pz

• Configuración de un  estado ionizado: es aquella que corresponde a un ion (el átomo ha perdido o ganado
algún electrón) 

Al+3 (Z=13)   1s2  2s2 2p6 ha perdido 3 electrones 

S1- (Z=16)     1s2  2s2 2p6 3s2  3px
2  3py

2 3pz
1  ha ganado 1 electrón

Formas de escribir la configuración 
electrónica 
 
 
 
 
 
 
 
 
          1s 2s 2px 2py 2pz 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
          1s2 2s2   2px2  2py2 2pz1 
 
 
 
 
Diagrama de energías 
 
 
 
         [He]  2s2  2px2  2py2 2pz1 
  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

�Átomo de F (Z=9) 
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13 protones
10 electrones

16 protones
17 electrones

Cuando un atomo se ioniza  gana o pierde electrones,  el número de protones no cambia, 
tiene el mismo Z. 



 2.5 Capas de valencia 

• Nivel cuántico : conjunto de orbitales que tienen el mismo valor de n
 Ejemplo: n=3 3s  3px

  3py 3pz
   3dxy

  3dxz
  3dyz 

 3dx2-y2 
  3dz2

• Subnivel cuántico: conjunto de orbitales del mismo tipo, tienen el mismo valor de n y de l ,  tienen
igual forma, tamaño y energia, son degenerados.

Ejemplos: el 3ª nivel cuántico tiene 3 subniveles: 
subnivel 3s:   3s      subnivel 3p :     3px

  3py 3pz
          , subnivel 3d : 3dxy

  3dxz
  3dyz 

 3dx2-y2 
  3dz2

• Capa de valencia: conjunto de orbitales comprendidos entre un orbital s y el siguiente

• Los electrones de la ultima capa, electrones de valencia, son los que determinan las propiedades químicas de
ese átomo, son los que se pierden cuando se forma un ion, determinan el  tipo de ion formado, su carga , la
energía de ionización, el estado de oxidación, etc.

• El numero de electrones de la ultima capa determina la posición, columna,  de la T. Periódica para ese átomo.
• Las capas internas están completas, los electrones allí alojados son difícilmente alterados. 
• Los gases nobles tienen todas las capas de valencia completas, los demás elementos tienen una o varias

capas completas y la ultima incompleta.

 2.6 Excepciones a la regla general.

Capas de valencia 
 
1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f14 5d10 6p6 7s2 5f14 6d10 7p6 

1ª  2ª   3ª     4º   5ª      6ª    7ª 

2  8  8     18   18        32    32 
 
   

                               Electrones internos            electrones de valencia 
 

V   (Z:23)  1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d1d1d1 

   
         configuracion de Ar               electrones de valencia 
                                 [Ar] 4s2 3d1d1d1 
 
 

Pb (Z:82) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f14 5d10 6p1p1 

 
    Configuaracion de Xe       electrones de valencia 

      [Xe] 6s2 4f14 5d10 6p1p1 

Estructura atómica II.  IES San Paio.  2014-15 11 

Configuración electrónica 

Excepciones  
Hay algunos átomos, de los bloques d y f,  cuya configuración encontrada 

experimentalmente no se ajusta a la calculada por la regla de n+l. 
Justificación: algunas distribuciones electrónicas son particularmente  estables (poseen 

energía mas baja):  
  Capa completa (Gases Nobles) 
  Subniveles completos: d10 , f14 

  Subniveles semicompletos : d5, p3, f7 

 Además las diferencias de energía entre los orbitales d y f son muy pequeñas  
 
Ejemplos: CONFIGURACION TEORICA CONFIGURACION REAL 
Cr  (Z:24)      [Ar] 4s2 3d1d1d1d1     [Ar] 4s1 3d1d1d1d1d1 

Cu (Z:29)  [Ar] 4s2 3d2d2d2d2d1    [Ar] 4s1 3d2d2d2d2d2 

Ag (Z:47) [Kr] 5s2 4d2d2d2d2d1    [Kr] 5s1 4d2d2d2d2d2 

La (Z:57) [Xe] 6s2 4f1     [Xe] 6s2 5d1 
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 2.7 Configuración de iones.

• Aniones: a la configuración del átomo neutro se le añaden los electrones que indica la carga siguiendo el orden 
de llenado habitual:                             gana 2 e-

O (Z=8) 1s2  2s2  2px
2  2py

 1  2pz
1  O2- (Z=8) 1s2  2s2  2px

2  2py
 2  2pz

2

• Cationes: el átomo pierde electrones, siempre de la ultima capa de valencia y por este orden: 
p s d f g

Atomo neutro Catión

O   (Z=8) :   1s2  | 2s2  2px
2  2py

 1  2pz
1  O+1:   (Z=8)    1s2  2s2  2px

2  2py
1  

Mg (Z=12):  1s2  | 2s2 2p6 3s2 Mg2+: (Z=12)   1s2  2s2 2p6 

Ti   (Z=22):  1s2  2s2 2p6 3s2 3p6 | 4s2  3d1  3d1 Ti2+ :  (Z=22)    1s2  2s2 2p6 3s2 3p6       3d1  3d1

3. Tabla periódica.
https://ptable.com/?lang=es#Electrones

Los elementos se ordenan por
1º. Numero atómico creciente : desde el 1 (H) hasta el 118 (Oganeson) 
2º. Configuración electrónica: de forma que los que tienen una configuración análoga se sitúan en la

misma columna, 
• El primer elemento de cada fila, período,  es un alcalino, tiene 1 electrón en la ultima capa.
• El ultimo elemento de cada fila es un Gas Noble, tiene la ultima capa completa 
• El numero de electrones de la ultima capa de valencia determina la columna en que se encuentra.
• El numero cuántico principal mas alto  determina la fila o periodo 
• El numero de elementos de cada periodo se corresponde con el  numero de electrones de la

correspondiente capa de valencia.(2,8,8,18,18,32,32)
• La tabla es un reflejo de la configuración electrónica, esta es un sistema de coordenadas para

situar cada elemento.
    n=4 4º periodo

Un elemento cuya ultima capa es : 4s2  3d10 4p1 4p1

   nº e-  = 2+10+2= 14 columna 14
Un elemento situado en el 5º periodo, columna 9, estará 
completando la 5ª capa y tendrá en ella 9 electrones 5s2 4d2 4d2 4d1 4d1 4d1

Configuración electrónica  

 

n=1        5 s2 4d7 

n=2 

n=3 

n=4 

n=5 

n=6 

n=7 
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https://ptable.com/?lang=es#Electrones


La tabla se organiza en: 
• 7 filas o PERIODOS 

• 18 COLUMNAS o grupos principales (bloques s, d y p)

• 14 COLUMNAS ( bloque f: lantánidos y actínidos) 

4. PROPIEDADES PERIODICAS

Son aquellas que varían a lo largo de la tabla de forma regular, aumentando o disminuyendo al avanzar en una 
fila o en una columna.
Debemos recordar que:

• Al avanzar en una fila o periodo cada elemento tiene un protón mas que el anterior, y por tanto un 
electrón mas que se aloja en la misma capa de valencia, esta se  va llenado hasta llegar al G.Noble.

• En una columna los elementos tienen una configuración análoga: de cada elemento al siguiente 
aumenta una capa de valencia completa.

• Las P. periódicas son función de electrones de la ultima capa; qué orbital ocupan, cual es su energía, con
que fuerza son retenidos por el núcleo. 
◦ F atracción electrón- núcleo depende de la carga nuclear efectiva y la distancia al núcleo.

Tabla periódica 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Bloque s + bloque p = Elementos representativos 
Bloque d = metales de transición 
Bloque f  = metales de transición interna 
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F=C ·
Z∗1

r2



 4.1 Radio atómico

• Se consideran los átomos como esferas perfectas, cuyo radio depende del último orbital ocupado.
• Experimentalmente  se  calculan  los  radios  midiendo  las  distancias  entes  núcleos  de  átomos  tangentes  en

moléculas (radio covalente) o en cristales (radio metálico).
◦ Los radios iónicos se determinan a partir de distancias internucleares en los cristales iónicos

VARIACION EXPERIMENTAL DEL RADIO ATÓMICO

Carga nuclear efectiva  Z*

• En un periodo  aumenta hacia la derecha

 Z aumenta en una unidad pero  el electrón añadido apenas apantalla pues  esta en el mismo nivel 

cuántico, a la misma distancia del núcleo.

B
Z= 5        1s2 2s2 2p1 

C
Z= 6        1s2 2s2 2p1p1

N
Z= 7        1s2 2s2 2p1p1p1

O
Z= 8        1s2 2s2 2p2p1p1

Z* = 5- 2 = 3 Z* = 6- 2 = 4 Z* = 7- 2 = 5 Z* = 8- 2 = 6

2,60 3,25 3,90 4,55

• En un grupo   permanece pr�cticamente constante

Be
Z= 4        1s2 2s2 Z* =  4 - 2  = 2 1,95

Mg
Z= 12  1s2 2s2 2p6 3s2 Z* = 12 -10 = 2 2,85

Ca
Z= 20    1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 Z* = 12 -18 = 2 2,85

Sr
Z= 38  1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 Z* = 38 -36 = 2 2,85

Ya que aunque Z aumenta 
tambien lo hace el numero 
de e- internos, se añade una 
capa completa, ambos 
aumentos se compensan

PROPIEDADES PERIÓDICAS 
Variación del radio atómico  
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• Aumenta al descender en una columna.

• Disminuye al avanzar en un periodo hacia la derecha.

• En los elementos del bloque d la variación no es tan regular (presenta
muchas alteraciones)
◦ Disminuye hasta la mitad y luego aumenta,
◦ Al pasar del periodo 5º al 6º el aumento de tamaño es menor de lo esperado (contracción lantánida)

Justificación de la variación experimental (**)
• Al descender en un grupo el tamaño aumenta pues aumenta n, y por tanto el nº de capas y la Z* es 

prácticamente constante.

• A lo largo de un periodo: los electrones se sitúan en orbitales de la misma capa de valencia pero la Z* 
aumenta en una unidad (ya que aunque de cada elemento al siguiente aumenta 1 protón en el núcleo el 
nuevo electrón se situá en la ultima capa y apenas apantalla) los electrones están mas retenidos y por 
tanto el tamaño disminuye.

• En los metales de transición, bloque d,  la disminución es mas suave debido a que el electrón nuevo 
entra en un orbital d (mas interno, tiene menor nº cuántico) y apantallan a los s, entonces  Z* aumenta 
menos (0,15) al pasar al siguiente elemento. Se produce incluso un ligero aumento del tamaño en los 
últimos elementos del bloque d debido a la repulsión del elevado numero de electrones en la misma 
zona.

• Apenas aumenta del 5º al 6º periodo por la inclusión de los elementos lantánidos

Variación del radio en una serie isoelectrónica



 4.2 Energía de ionización ( E.I.)

• Un valor elevado de la E.I.  significa que hay que suministra mucha energía para arrancar el e- : la
formación del ion positivo no está favorecida,

• Un  valor bajo de la E.I. implica que el ion + se forma con facilidad,  el átomo en cuestión tiene
tendencia a formar cationes

Es la energía necesaria para arrancar el electrón más externo: llevarlo hasta el nivel de Energía 0 (fuera del
átomo) 

La energía de ionización del  potasio
es menor que la del sodio:

• El  ultimo electrón  de  K  esta
en  un  nivel  de  energía  mas
alto  (orbital  4s,  frente  a  3s
para  el  Na)  se  requiere
menos  energía  para
arrancarlo, (llevarlo al nivel de
E=0).

• CONCLUSION:  es mas fácil
arrancar un e-  al  K que al
Na.

• Aumenta al subir  en una columna.
• Aumenta  al avanzar en un periodo hacia la derecha. Es máximo en

los Gases Nobles
• En los periodos largos la variación presenta algunas alteraciones:

aumenta   hasta  la  mitad,  permanece  casi  constante  y  sufre  un
aumento grande en la columna 12, y desciende en la siguiente.

3s

PROPIEDADES PERIÓDICAS 

 Energía de ionización ( E.I.) 
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Energía que hay que suministrar a un átomo neutro, aislado y en estado fundamental para arrancarle un 
electrón ( el mas externo) y convertirlo en el ion positivo.

 A(g) A(g)
+ + e- Se mide en kJ/mol ó e.v./átomo



Justificación de la variación experimental de la EI (**)
Debemos tener en cuenta que factores  determinan la E.I.

• El electrón que se arranca es el del ultimo orbital ocupado ( cuanto  mas energía tiene, menos
energía hay que aportar)

• Radio atómico (r) (cuanto mayor sea mas alejado está el ultimo electrón, menos retenido)
• Carga nuclear efectiva (Z*) (cuanto mayor sea mas retenido esta el e-)
• Configuración electrónica del átomo neutro y del ion + formado.

Capa completa: s2 p6 
Subnivel completo: d 10 , s 2, f 14 
Subnivel semi completo: d 5 , p 3, f 7

En general la E.I aumenta con la carga nuclear efectiva y disminuye con el radio:

• Al descender en un grupo: al estar el electrón en un orbital de mayor  n la energía del mismo es
mayor y esta mas alejado del núcleo, por lo que cuesta menos arrancarlo: la energía de ionización es
menor. ( Además la Z* en una columna es constante, por tanto no afecta)

• En un periodo al avanzar hacia la derecha  Z* aumenta y el tamaño disminuye por lo que el electrón
está más retenido, es más costoso arrancarlo.: la EI es mayor.

• En los elementos de transición aumenta al principio ligeramente (recuérdese que Z* aumenta menos
que en el bloque s  o p)  y a mitad de periodo mas bruscamente (la variación es prácticamente inversa
a la del radio).

• El valor máximo de cada periodo corresponde al Gas Noble, la Z* es alta, y además tiene  todas
las capas completas lo que supone una configuración muy estable y difícilmente alterable. Hay que
aportar gran cantidad de energía para romperla.

◦ Los elementos nitrogenoideos tienen un valor más alto de lo esperado para su tamaño y Z*, se explica por su
configuración de subnivel p semicompleto (px1 py1 pz1 ) que también es bastante estable.

◦ Lo mismo sucede con los electos de la 2ª columna, su configuración ns2 es también estable (subnivel s
completo)

2ª Energia de ionización 
 Energía que hay que suministrar a un ion +1, aislado y en estado fundamental para arrancarle un e-

A+
(g) A(g)

+2 + e- (kJ/mol o EV/atomo)
3ª Energia de ionización 
 Energía que hay que suministrar a un ion +2, aislado y en estado fundamental para arrancarle un e-

A+2
(g) A(g)

+3 + e- (kJ/mol o EV/atomo)

➔ La 2ª E.I. es siempre mayor que la 1ª E.I. (para cada átomo)

➔ La 3ª E.I. es siempre mayor que la 2ª E.I. (para cada átomo)

Configuraciones estables

+1

Hay que suministrar mucha mas energía al Mg+1 pues su tamaño es menor y ademas tiene mas 
protones(12) que electrones(11), por lo que estos estan mas retenidos.

+1 +2

737,7 kJ/mol                                                     1450,7 kJ/mol



 4.3 Afinidad electrónica( A.E.)

(*) Al ser energía desprendida el signo es negativo. 

• Un valor elevado de la A.E, (se desprende mucha energía, es muy negativa) implica que la formación
del ion negativo es favorable para ese elemento: tiene tendencia a formar iones negativos -

• Un valor bajo de la AE (se desprende poca energía) implica que en la formación del anión se
desprende poca energía: no es tan favorable

Variación experimental de la A.E.
• En general aumenta hacia la derecha en un periodo 
• Aumenta  hacia arriba en un grupo.
• Algunos elementos necesitan aporte de energia  para  formar  el  ion

negativo (la AE es positiva) por ejemplo los de la columnas  2ª y 12ª. 
• Para  algunos  elementos  los  valores  no  se  han  determinado  con

precision, o los valores conocidos difieren.

 4.4 Electronegatividad

  

Cuando dos átomos distintos se enlazan comparten electrones, pero no por igual,  uno de ellos retiene a
esos electrones con mas intensidad que el otro: se dice que es mas electronegativo. 

Como consecuencia ese enlace no es “simétrico” los electrones  no están igualmente compartidos,
como además tienen carga eléctrica,  la distribución de carga tampoco es simétrica, se genera un dipolo
eléctrico y el enlace es polar.

􏰀 El átomo mas electronegativo es el que retiene a los electrones con mas intensidad
􏰀 La electronegatividad de un atómo depende de la energía de ionización y de  la afinidad electrónica 
􏰀 No es una propiedad experimental:  se calcula por  métodos teóricos,  la  escala mas utilizada es la  de
Pauling: 

• Al átomo de flúor (el de mayor electronegatividad) se le asigna el valor 4 (sin unidades).
• Los demás se comparan con él. 

􏰀 Aumenta hacia arriba y a la derecha en la tabla

PROPIEDADES PERIÓDICAS 
  Electronegatividad 
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Energía desprendida* por un átomo neutro aislado y en estado fundamental al captar un electrón y 
convertirse en el anion correspondiente.

A(g) + e-  A- (g) Se mide en kJ/mol ó e.v./átomo

           
       Es una medida de la tendencia de un átomo a atraer a los electrones de un enlace



 4.5 Valencia

PROPIEDADES PERIÓDICAS 
Valencia 

Los electrones de valencia son los de la ultima capa, son susceptibles de perderse 
(para formar iones +),  los que se ganan se alojan en ella (al formar el ion -) o 
bien pueden promocionarse a otros orbitales vacios. 

 
� Valencia iónica: nº de electrones ganados (-) o perdidos (+)para alcanzar 

una configuración estable: 
� capa completa, caso de los elementos de los bloques s y p,   ó  
� subnivel completo o semi-completo, caso de los elementos d y f 

 
 S: 1s2 2s22p6 3s23p2 p1p1     gana 2 e-   S-2  : 1s2 2s22p6 3s23p2 p2p2   

                          (capa completa)  
 
Al: 1s2 2s2 2p6 3s2  3p1   pierde 3 e-     Al+3 : 1s2 2s2 2p6   
                           (capa completa)  
 
Cu: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3d10   pierde 1 e-    Cu+1: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 

                     subnivel completo  
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� Valencia covalente. Nº de electrones desapareados que posee un átomo 
en estado fundamental o en un estado excitado(*) obtenido por 
desapareamiento de electrones de la última capa de valencia a orbitales de 
energía próxima 
 

 F: 1s2 2s2   2 p2p2p1    Covalencia 1    
 N: 1s2 2s2  2 p1 p1 p1    Covalencia 3   
 Se: [Ar] 4s2  3d10 4p2p1p1   Covalencia 2 
 

 S   :  1s2 2s2 2p6  3s2 3p2 p1p1     covalencia 2 
S*  :  1s2 2s2 2p6    3s2 3p1 p1p1 3d1   covalencia 4 
S**:  1s2 2s2 2p6   3s1 3p1p1p1 3d1 d1  covalencia 6 
 

Ya no pueden obtenerse mas covalencias pues sería preciso desaparear electrones internos, 
de las capas de valencia anteriores 
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 4.6 Carácter metálico

PROPIEDADES PERIÓDICAS 

  Carácter metálico 

Metales 
� Baja E.I.        

Tendencia a perder e- 
� Forman    +     cationes 
� Baja A.E.   
� Baja Electronegatividad 
� Valencia + 
� Carácter reductor 
         0                 +1  

      M               M+ + e- 
 

No metales 
Alta  E.I.        Difícilmente 

pierden e- 
Forman      -   aniones 
Alta  A.E. 
Alta Electronegatividad 
Valencia -  
Carácter oxidante 
       0                                 -1  
  A + e-             A- 
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