
UNIDAD II
TABLA PERIÓDICA Y

PROPIEDADES PERIÓDICAS



ORÍGENES DE LA TABLA PERIÓDICA.

1°. El primero en descubrir una cierta regularidad entre los elementos
químicos fue Johan W. Döbereiner (1780 – 1849), químico que observó la
relación entre las masas de los átomos de algunos elementos y sus
propiedades, clasificando a los elementos en triadas, según su similitud.



2°. En 1862, A. E. Béguyer de Chancourtois observó la existencia de
cierta regularidad en las propiedades de los elementos a medida que
aumentaba su masa. Dedujo que las propiedades se repetían cada ocho
elementos.
(Periodicidad: repetición de un evento o propiedad a intervalos
regulares).

3°. En 1868, el químico inglés John Newland confirmó las observaciones
de Béguyer. Ley de las octavas.



4°. En esos mismos años J.L Meyer avanzó en el concepto de
periodicidad y en 1864 publicó la primera versión de la tabla que
presentaba a los elementos según sus propiedades, llamada Tabla
periódica, la que completó en 1869.

5°. Ese mismo año, el químico ruso Dmitri Ivanovich Mendeleiv publicó
una tabla casi idéntica a la de Meyer. Mendeleiev plantea que los
elementos están ordenados de acuerdo a sus masas atómicas crecientes.

6°. En 1912, el físico y químico inglés Henry Moseley (1887 – 1915)
descubrió que el número atómico coincide con la carga eléctrica del
núcleo, y como resultado de sus experimentos, llegó a la conclusión que
no era la masa atómica el parámetro fundamental en el ordenamiento
de los elementos, sino el número atómico, Z. Demostró, entonces, que
este número atómico Z es la verdadera base de la ley periódica.



LEY PERIÓDICA: “Las propiedades de los elementos químicos son una
función periódica de sus números atómicos”.

Esta generalización no es fortuita, pues se fundamenta en la
CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA de los átomos, de la cual dependen
todas las propiedades químicas de los elementos.



El comportamiento de los átomos será determinado por su
configuración electrónica, siendo la distribución de los electrones
en el nivel más externo la que determina su reactividad y
naturaleza química. Por esta razón, aquellos elementos que poseen
una distribución electrónica similar presentarán propiedades
químicas similares.

Las propiedades de los átomos se repiten periódicamente si los
elementos químicos se ordenan según número atómico creciente
(Z).

1. La Tabla periódica.





PERIODOS:
- Formados por un conjunto de elementos que tienen propiedades químicas

diferentes.
- Presentan en su envoltura igual número de niveles.
- El número de PERIODO corresponde al total de niveles o capas.

GRUPOS O FAMILIAS:
- Formados por elementos que presentan propiedades físicas y químicas

similares.
- Tienen la misma configuración electrónica del último nivel energético.
- Cada elemento se un grupo se ubica en períodos distintos y para designarlos se

anota con numeración romana (I, II, III, IV, etc.) la cantidad de electrones en ese
último nivel, seguido de una letra (A ó B) que identifica su naturaleza y los tipos
de orbitales que presenta.

ELEMENTOS REPRESENTATIVOS: A (último electrón ubicado en orbital s ó p)
ELEMENTOS DE TRANSICIÓN: B (último electrón ubicado en orbital d ó f)

1.1 Períodos y Grupos



1.2. Clasificación de elementos.

Los elementos químicos que se organizan en la tabla periódica se pueden
clasificar según dos criterios.

1.2.1. Estructura electrónica.

1.2.2. Propiedades estructurales y eléctricas.



A. Elementos representativos

Los elementos se agrupan en función del orbital que recibe el último
electrón.

Columnas: 1, 2, 13, 14, 15, 16, 17.
Configuración electrónica desde ns1 hasta ns2p5.
Poseen sus niveles energéticos completos a excepción del último.

1.2.1. Clasificación según estructura electrónica.



B. Gases nobles.

Tienen todos sus niveles electrónicos completos. Su configuración
electrónica termina en ns2 np6 y conforman el grupo VIII A (8A), también
llamado grupo cero (0).



C. Elementos de transición externa.

Columnas: desde 3 hasta 12.
Configuración electrónica (n-1) d 1 – 9 ns2

Presentan el penúltimo subnivel d y/o el último subnivel s incompleto.



D. Elementos de transición interna.

Tienen incompleto el subnivel f.
Corresponden a los dos últimos períodos, conocidos como lantánidos y
actínidos.



Relación entre elementos y configuración electrónica



1.2.2. Clasificación según propiedades estructurales y eléctricas.

Estas propiedades derivan de su comportamiento frente a los electrones.

A. Elementos metálicos.

• Son casi todos sólidos (a temperatura ambiente), a excepción del
Mercurio, Cesio y Rubidio.

• Son muy buenos conductores de la corriente eléctrica.
• Pierden electrones con facilidad, transformándose en cationes estables.
• Poseen brillo metálico y son muy buenos conductores de calor.
• Son dúctiles, lo que permite que bajo la acción de una fuerza puedan

deformarse sin romperse.
• Son maleables, es decir, su capacidad de deformación permite su uso

para confeccionar láminas.



B. Elementos NO metálicos.

• No poseen brillo metálico.
• No son dúctiles ni maleables.
• Son malos conductores de la corriente eléctrica y el calor.
• Corresponden íntegramente a los elementos del grupo VI A y VII A
• Se estabilizan formando aniones estables, pues tienen facilidad para

captar electrones.

C. Elementos metaloides o anfóteros.

• Presentan tendencias intermedias entre metales y no metales.
• Sólo 8 son metaloides: B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po, At.



D. Gases nobles.

• Columna 18 en la tabla periódica.
• Grupo VIII o 0.
• Se caracterizan por tener todos sus niveles electrónicos completos.
• Configuración electrónica del tipo ns2 np6, ns2 (Helio).
• En condiciones normales son químicamente inertes (muy poco

reactivos).





Además de la configuración electrónica, hay que conocer otras propiedades
para entender las características y el comportamiento de los átomos.

2. Propiedades periódicas.

2.1. Propiedades relacionadas con el tamaño.

2.1.1. Radio atómico

Asumiendo al átomo como una esfera perfecta, es posible determinar el
tamaño de un elemento (conociendo, además, su naturaleza y el tipo de
enlace que puede formar). De lo anterior se desprenden 3 conceptos
distintos: Radio metálico, Radio covalente y Radio iónico.



A pesar de esto, para determinar el tamaño de un átomo o especie química
SIEMPRE deben considerar 2 situaciones:

• El núcleo es capaz de atraer a los electrones, por lo tanto, la esfera puede
contraerse (el tamaño disminuye).

• Los electrones siempre se repelen entre sí, por lo tanto hay una
expansión de la nube electrónica y aumento en el tamaño.

Ambas contribuciones de fuerza electrostática determinan el radio y tamaño
de un elemento o ion.

En general, el volumen de una esfera se obtiene conociendo su radio, de
acuerdo con: = 43  3
Donde r es el radio del átomo o distancia entre núcleos o núcleo – electrón, según
corresponda.



Para los metales, el radio atómico es la mitad de la distancia entre los
centros de los átomos adyacentes del metal.



Para los no metales, el radio observado es la mitad de la distancia entre los
centros de los átomos en las moléculas diatómicas de los elementos.



2.1.1.1. Variación del  Radio de los átomos en el Sistema Periódico.

En los períodos, el radio atómico disminuye hacia la derecha conforme
aumentar el valor de Z. En otras palabras, a medida que aumenta el valor de
Z en un período, mayor es la carga con la que el núcleo atrae a los
electrones, y menor es el radio del átomo.

Ejemplo: Elementos del período 2.

Li = 1,54 A Be = 1,11 A B = 0,77 A C = 0,77 A



En los grupos, el radio atómico aumenta conforme aumenta el valor de
Z.
En los grupos, al aumentar el valor de Z, hay un aumento en el número
cuántico principal (n). El átomo presenta más niveles de energía con
electrones y por lo tanto, la distancia entre el último electrón y el
número aumenta.

Ejemplo: Elementos del grupo I A.

Li = 1,52 A Na = 1,86 A K = 2,31 A Rb = 2,44 A
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2.1.1.1. Variación periódica.



Radio iónico.

Los átomos pueden aceptar o perder electrones quedando cargados
eléctricamente. Se define radio iónico, como el tamaño de esos iones formados
(sean cationes o aniones).

Cuando se compara el tamaño de un ion respectivo de su propio elemento se
verifica que:
• El anión es siempre más grande que su propio elemento.
• El catión siempre es más pequeño que su elemento.

Ejemplo: comparemos el catión estable del átomo de Sodio con su elemento:

Na: 1s2 2s2 2p6 3s1 (3 niveles) Na+: 1s2 2s2 sp6 (2 niveles)

• El átomo presenta más niveles energéticos que el ion.
• El ion tiene menos electrones que el átomo.
• El tamaño del átomo es mayor que el de su catión estable.

Por tanto: r Na+ < r Na



Ahora bien, al comparar el radio del Cloro con su anión más estable:

Cl: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 Cl–: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

• El átomo presenta igual número de niveles  energéticos que el ion.
• El ion tiene más electrones que el átomo.
• La cantidad de protones en el núcleo es la misma para ambos.
• La carga nuclear es mayor en el átomo.
• El tamaño del ion es mayor que el átomo.

Por lo tanto: r Cl– >    r Cl





2.2.1. Energía de ionización (E.I) o Potencial de ionización (P.I)

2.2. Propiedades relacionadas con la energía.

Corresponde a la energía mínima necesaria para sacar un electrón desde el
estado fundamental o ion gaseoso.

Para un átomo cualquiera, la primera ionización viene dada por:+ . → + + −
En la Tabla periódica se verifica que mientras menos energía se necesite
para arrancar un electrón a un átomo, menor será su valor de P.I (metales
por ejemplo). Por el contrario, aquellos átomos con estabilidad energética
(gases nobles) tienen los más altos valores de P.I, esto porque la estabilidad
energética no le confiere capacidad al átomo para perder electrones.

Por lo tanto, a mayor comportamiento metálico, menor será el valor de
P.I de un elemento.



2.2.1.1. Variación periódica.
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Energía asociada al proceso de adición de un electrón a un átomo neutro,
gaseoso y aislado, que da lugar a la formación de un ion gaseoso negativo
(anión).

Una representación general de este proceso es:+ − → − ( ) + nergía.

Por convención, si la adición de un electrón se desprende energía, la AE se
considera negativa, y si absorbe, la EA se considera positiva.

Mientras mayor sea su valor, mayor será la tendencia del elemento a
aceptar electrones para formar un anión y mayor será la energía liberada.
(Proceso exotérmico)

2.2.2. Afinidad electrónica. (AE)



Ejemplo:

+ − → − + í = −328
Mientras más energía
libera un átomo al captar
un electrón, más estable
será el anión que se forma.

Sin embargo, no todos los
átomos aceptan fácilmente
un electrón. El Be, por
ejemplo, tiene una EA = +
241 kJ/mol. El signo positivo
indica que para aceptar un
electrón se requiere agregar
energía al sistema.



2.2.2.1.Variación periódica.
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Es una medida de la capacidad que tiene un átomo de un elemento para
atraer, en un enlace químico covalente, a los electrones compartidos con
otros átomos. Mientras mayor es la electronegatividad de un elemento,
mayor es su capacidad para atraer los electrones compartidos.

Linus Pauling desarrolló una escala numérica para la electronegatividad de
los elementos químicos. Al elemento más electronegativo se le asigna el
valor 4,0, que corresponde al flúor (F), mientras que el menos
electronegativo, el cesio (Cs), tiene un valor de 0,7, que comparte con el
francio (Fr).

2.2.3. Electronegatividad (EN)



Analizando los casos del flúor y cesio.

Cuando el flúor se une a otro elemento debe compartir electrones con él.
Estos electrones están siempre más cerca del flúor o incluso se los apropia
totalmente, formando iones F–. Con el cesio ocurre todo lo contrario, pues
cuando éste se une a otros elementos, los electrones del enlace se separan
del átomo o incluso los pierde totalmente, originando iones Cs+.



2.2.3.1.Variación periódica.
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• Los elementos más electronegativos son los halógenos. (Grupo VII A o 17).
• Los elementos menos electronegativos son el Cs y Fr. (Grupo I A o 1)

Análisis.
A lo largo de un período disminuye el radio atómico y la carga nuclear
efectiva aumenta; por lo tanto, aumenta la capacidad del átomo para atraer
electrones compartidos con otro átomo.

En un grupo, en cambio, a medida que se desciende, el radio atómico
aumenta, la carga nuclear efectiva disminuye, y en consecuencia, también
disminuye la EN.



Cuando tengas dudas sobre el comportamiento de las propiedades
periódicas, no olvides esta tabla que resume la variación de todas ellas en la
tabla periódica.

Tabla de ayuda



La fusión es el paso de sólido a líquido. Para
conseguirla hay que aumentar la temperatura
del sólido.

La fusión se produce a una temperatura
constante, denominada temperatura de
fusión, que es característica para cada
sustancia pura.

Fusión del hierro

3.1 Punto de fusión.

3. Propiedades macroscópicas.



El punto de ebullición es la temperatura a la cual la presión de vapor de un
líquido es igual a la presión externa.
El punto de ebullición normal es la temperatura a la cual un líquido hierve
cuando la presión externa es 1 atm.

• La ebullición es un fenómeno que afecta a toda la masa del líquido. Tiene
lugar a una temperatura determinada constante que depende de la presión.

• La evaporación consiste en el pasaje lento y gradual de el estado líquido hacia
el estado gaseoso. A diferencia de la ebullición, se produce a cualquier
temperatura, siendo más rápido cuanto más elevada es ésta.

3.2 Punto de ebullición.



3.3 Diagrama general de fases


