


Aprendizaje esperado 

Conocer la tabla periódica y sus características 
generales, estableciendo una relación con la 
configuración electrónica. 

 



Formulación de la Tabla Periódica 

• En 1869 los trabajos 
realizados por el químico 
ruso Dmitri Ivanovich 
Mendeléiev, se menciona 
como creador de lo que hoy 
conocemos como “tabla 
periódica” 



• Dimitri fue capaz de: 

• Ordenar los elementos encontrados y guardó 
espacio para aquellos que aún no habían sido 
descubiertos. 

•  Predecir las propiedades físicas y químicas de 
éstos. 

 



 



¿Cómo se ordenan los elementos en la 
tabla periódica? 

• El sistema de ordenamiento de los 

elementos se de en función del número 

atómico (Z). 

• ¿Qué es el número atómico Z? 

• Representa el número de protones que 

tiene un átomo. 

• En un átomo eléctricamente neutro. ¿Qué 

sucede? 

 



¿Qué factores influyen en la 
ordenación de los elementos 

químicos? 

• Se ordenan según sus Propiedades Químicas 

• ¿Por cuál factor está determinado sus 
propiedades químicas? 

El comportamientos de los átomos está dado por 
la configuración electrónica, siendo la distribución 
de los electrones en el nivel más externo la que 
determine sus propiedades químicas 



 



 



Periodo 

• Elementos que comparten niveles 

energéticos similares. Su disposición es 

horizontal (filas) 

 

 



Grupo 

• Conformados por elementos que poseen 

un patrón similar de configuración de 

los electrones en la capa externa. Su 

disposición es vertical (columna). 

 

 



¿A qué grupo pertenece? 



• Resolvamos una configuración electrónica y 
ubiquemos al elemento dentro de un grupo: 

 

¿Número de electrones de valencia? 
¿Número de electrones desapareados? 





• A considerados los gases nobles que tienen 
una configuración electrónica completa 

Considerar los gases nobles que tienen una 
configuración electrónica completa 



 
 
 
 
 
 
 
 
 

• Son elementos representativos  el bloque S y P 
 



• A partir de los siguientes elementos. 
Determine el periodo y grupo/ Naturaleza del 
elemento 



De acuerdo a las siguientes 
alternativas 

• En el Sistema Periódico (Tabla Periódica), 

los elementos se ordenan según: 

 

A) El aumento del número de protones. 

B) La disminución del número de neutrones. 

C) El aumento de su masa atómica. 

D) La disminución del número de electrones. 

E) El aumento de su volumen atómico. 

 



• Un elemento cuya configuración 
electrónica es 1s22s22p2 pertenece al: 

 

A) Período 1 y Familia IVA. 

B) Período 2 y Familia VIA. 

C) Período 4 y Familia VIA. 

D) Período 2 y Familia IVA. 

E) Período 5 y Familia IIA. 

 



• La configuración electrónica ns2np5 es 

características de los elementos llamados: 

 

A) Halógenos. 

B) Alcalinos térreos. 

C) Alcalinos. 

D) Calcógenos. 

E) Gases nobles. 

 



Características de los Metales 

• Son los elementos que se ubican en la parte 
izquierda y central de la tabla periódica. 

• Son buenos conductores del calor y la electricidad. 

• Todos son sólidos a temperatura ambiente, a 
excepción del Mercurio (Hg), que es un líquido. 

• Algunos ejemplos son: Sodio (Na), Aluminio (Al), 
Hierro (Fe) y Zinc (Zn). 

• Tienen tendencia  a ceder de electrones cuando 
participan en reacciones, por lo tanto se oxidan.  

 



 



Elementos no metálicos 

• Son elementos que se ubican en la parte superior 
derecha de la tabla periódica, entre los cuales se 
incluyen el carbono, nitrógeno, fósforo, oxígeno, 
azufre, halógenos e hidrógeno. 

• Se caracterizan por ser malos conductores del 
calor y la electricidad. 

• Se presentan en cualquiera de los estados de la 
materia y son quebradizos en estado sólidos 
puros. 

• Algunos ejemplos son: Cloro (Cl), Azufre (S) y 
Carbono (C). 

 



 



Metaloides 

• Elementos que se caracterizan por 

presentar un comportamiento intermedio 

entre los metales y no metales. 

• Pueden presentar brillo o ser opacos. 

• Generalmente son semiconductores 

• Algunos ejemplos son: Boro (B), Silicio 

(Si), Germanio (Ge) y Arsénico (As). 

 



 



Gases nobles 

• Columna 18 

•  Se caracterizan por tener todos sus niveles 
electrónicos completos. 

•  Configuración electrónica del tipo ns2p6, ns2 
(helio). 

•  En condiciones normales son químicamente 
inertes, sin embargo, se conocen algunas sales 
de criptón (Kr) y xenón (Xe). 



Carga nuclear efectiva (Zef) 

• Corresponde a la “carga real” con que el 
núcleo es capaz de atraer a un electrón. 
Aunque la carga nuclear efectiva depende de 
la cantidad de protones que contiene el 
núcleo (Z), no es lo único, pues los electrones 
se distribuyen en ciertas zonas del átomo, 
quedando algunos de ellos más cerca del 
núcleo y otros más alejados de él. 



• Existirán electrones (como los del orbital 1s) 
que están expuestos directamente a toda la 
fuerza de atracción del núcleo (dada por sus 
protones) y que por ello son capaces de 
disminuir la fuerza con el que éste es capaz de 
atraer a los electrones que están más 
alejados. A esta acción de “bloqueo” de la 
fuerza atractiva del núcleo por parte de los 
electrones internos se le denomina efecto 
pantalla o apantallamiento. 



 



 



Propiedades Periódicas 

• Propiedades periódicas de los elementos. 

• Las principales propiedades periódicas de los 
elementos son: 

• i) Carga nuclear efectiva (Zef) 

• ii) Radio atómico (R.A.) 

• iii) Radio iónico (R.I.) 

• iv) Electroafinidad (E.A.) o afinidad electrónica 
(A.E.) 

• v) Potencial de ionización (P.I.) o energía de 
ionización (E.I.) 

• vi) Electronegatividad (E.N.) 



Radio atómico (R.A.) 
 

Es la mitad de la distancia entre los núcleos 

de dos átomos metálicos adyacentes o de 

una molécula diatómica 

• i) Para los átomos que están unidos formando 
una red tridimensional, como en el caso de los 
metales, el radio atómico es simplemente la 
mitad de la distancia entre dos núcleos 
vecinos 



• ii) Para los elementos que existen como 
moléculas diatómicas sencillas, como por 
ejemplo el flúor (F2), el cloro (Cl2), el oxígeno 
(O2) y el nitrógeno (N2), el radio atómico es la 
mitad de la distancia entre los núcleos de los 
dos átomos que forman la molécula. 



 



• El radio atómico crece hacia abajo en 

los grupos, pues a medida que bajamos 

a través de ellos, aumenta el número de 

niveles de energía existentes en los 

átomos, lo que implica un aumento de 
tamaño 



• En los periodos, la variación del radio atómico está 
directamente relacionada con la variación de la carga 
nuclear efectiva (Zef), pues a mayor Zef el núcleo 
atraerá con más fuerza a los electrones externos y por 
tanto el átomo será más pequeño. (No olvidar que los 
elementos de un mismo periodo tienen igual cantidad 
de niveles pero diferente número de electrones de 

valencia). Así, el radio atómico crece de 
derecha a izquierda en los 
periodos. 



 



 



Radio iónico (R.I.) 

• Corresponde al radio de un catión o de un 

anión, vale decir, el radio de un elemento 

que ha perdido o ganado electrones 

respectivamente. 

 



• Si un átomo gana uno o más electrones para 
convertirse en anión, la repulsión entre los 
electrones sube y por tanto también el tamaño. 

• Así, el radio de un anión es mayor que el radio del 
átomo que lo originó: R átomo< R anión 

• Un átomo pierde uno o más electrones para 
convertirse en catión, la repulsión entre los 
electrones que quedan baja, por tanto, el radio 

• del catión es más pequeño que el radio del 
átomo que lo originó: R catión< R átomo 



 



Electroafinidad (E.A.) o Afinidad 

Electrónica (A.E.) 

• Esta propiedad mide la capacidad de un 

átomo para aceptar un electrón, para 

formar aniones. Formalmente se define 

como la energía liberada por un átomo, 

en estado gaseoso (aislado) y 

fundamental (no excitado), al captar un 

electrón, e informalmente lo podemos 

pensar como “qué tanto le gustan los 
electrones a un átomo”. 



 



• En los periodos los elementos más electroafines son los halógenos (grupo VIIA) y en los 
grupos, salvo algunas excepciones, son los elementos más pequeños (bajos Z). La 
variación en periodos se explica por el aumento de la carga nuclear efectiva (Zef) sin 
que aumente el número de niveles, lo que provoca una mayor atracción núcleo-
electrón. Por su parte, en los grupos la variación se explica porque al aumentar el 
número atómico (Z) aumenta el número de niveles de energía y con ello disminuye la 
atracción del núcleo por los electrones externos. Así, decimos que la electroafinidad 
crece hacia la derecha en los periodos y hacia arriba en los grupos. 



Energía de ionización (E.I.) o potencial 
de ionización (P.I.) 

• La definimos como la energía mínima 
necesaria para sacar un electrón de un átomo 
en estado gaseoso y fundamental. 

 



• La energía de ionización la podemos entender como una medida de “qué 
tan difícil es quitarle un electrón a un átomo”. De esta forma, es posible 
predecir que a mayor atracción núcleo-electrón (mayor Zen) más difícil 
será quitar un electrón al átomo. Por lo tanto, el potencial de ionización 
crece hacia la derecha en los periodos.  



 



Electronegatividad (E.N.) 

• Definimos la electronegatividad como la 
capacidad de un átomo para atraer hacia sí 
los electrones en un enlace químico, e 
informalmente la podemos pensar como “la 
fuerza que tiene un átomo de cierto elemento 
para ‘tirarle’ los electrones a otro”, como si 
fuera una competencia del popular juego de 
“tirar la cuerda”. 



Electronegatividad (E.N.) 

• La electronegatividad guarda relación con el 
potencial de ionización, la electroafinidad y la 
carga nuclear efectiva. Vale decir, la 
electronegatividad resulta de una 
combinación de factores, como sería qué tan 
difícil es quitarle electrones a un átomo, la 
estabilidad del elemento al ganar electrones y 
la eficiencia del núcleo para atraer a sus 
electrones. 



 



 


