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Átomo y Modelos atómicos 
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ACTIVIDAD: Completar el siguiente cuadro:  

Aclaración: prestar atención a los años, se les solicita el año en el cual fue propuesto cada modelo, no 

los años de vida de cada científico. Les dejo el primer cuadro como ejemplo. 

Modelo 

Atómico/nombre del 

científico 

Año o 

época 

¿Cómo pensaba/n que 

era el átomo? 
Esquema 

Primeros modelos 

(Demócrito y Leucipo) 

Antigua 

Grecia 

Decían que el átomo era 

una partícula diminuta 

indivisible. Todos los 

átomos no eran iguales, 

sino que adquirían las 

características de la materia 

a la cual pertenecían. 

Además, sostenían que los 

átomos eran eternos, se 

movían en un infinito 

espacio vacío y se 

diferenciaban por la forma, 

la medida, el peso y la 

posición.  

 

 

 

Modelo de Dalton 

(John Dalton) 

 

 

 

  

 

Modelo de Thomson o 

modelo del “Budín de 

Pasas” 

(Joseph Thomson) 

 

   

 

 

Modelo de Rutherford 

o  

“modelo planetario” 

(Ernest Rutherford) 

 

   

 

 

Modelo de Bohr 

(Niels Bohr) 

 

 

   

 

Modelo Atómico 

Actual o Mecánico 

cuántico 

(L. Broglie, E. 

Schrôdriger, W. 

Heisenberg) 
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Estructura atómica 
 

El número de protones de un átomo es fijo, representa su “carnet de identidad”. Se llama número 

atómico y se representa mediante la letra Z. Así, al decir que el número atómico del sodio es 11 decimos 

que en el núcleo hay 11 protones, y viceversa, todo átomo que tenga 11 protones es un átomo de sodio. 

Se llama número másico al número de protones más neutrones, y se representa por la letra A. El 

número de neutrones, N, se calcula restando el número másico y el número atómico.  

La carga negativa de los electrones hace que sean atraídos por el núcleo, donde se encuentra la carga 

positiva. El único modo de vencer esta atracción es estar en continuo movimiento alrededor del núcleo, 

algo parecido al movimiento de los planetas alrededor del Sol  

  

Z = número atómico = número de protones= número de electrones 

A = número másico = número de protones + número de neutrones 

N = A – Z = número de neutrones. 

 

Por ejemplo, para el flúor tenemos que Z = 9 y A = 19. Deducimos que un átomo de flúor tiene 9 protones 

y 10 neutrones en su núcleo, así como 9 electrones girando a su alrededor, si la carga es neutra. Cualquier 

átomo de un elemento puede representarse así:  

                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                      

ACTIVIDADES 

1. Un átomo de oxígeno tiene 8 protones y 9 neutrones.  

a) ¿Cuántas partículas tiene en el núcleo?  

b) ¿Cuántos electrones tiene en la corteza?  

c) Dibuja este átomo según el modelo de Bohr.  

2. En el modelo de Rutherford los electrones giran alrededor del núcleo. ¿Por qué giran y no escapan 

fuera del átomo? ¿Qué los mantiene retenidos? 
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Isótopos y Masa atómica 

 

ACTIVIDAD: 

Observa la imagen y encuentra similitudes y diferencias. 

Para ello indica cuántos protones, electrones y 

neutrones tiene el hidrógeno, el deuterio y el tritio. 

 

 

Hemos visto que los átomos del mismo elemento tienen el mismo número de protones y electrones. Sin 

embargo, los átomos de algunos elementos no son completamente idénticos porque pueden tener 

distinto número de neutrones. Así surgen los isótopos, que son átomos del mismo elemento que 

poseen distinto número de neutrones. Para diferenciar a los diferentes isótopos se coloca el número 

másico (A) como superíndice a la izquierda del símbolo químico. Por ejemplo, todos los átomos del 

elemento magnesio (Mg) tienen 12 protones, pero algunos de estos átomos tienen 12 neutrones y otros 

13 e incluso 14 neutrones. Estas diferencias hacen que sus masas (número másico) sean diferentes, 

pero no su comportamiento químico. 

Los tres isótopos del Mg tienen igual número atómico pero distinto número másico. Se los representa 

como:  24Mg,  25Mg, 26Mg. 

En el caso del H, sus tres isótopos reciben nombres especiales: 1H (protio)  2H (deuterio)   3H (tritio) 

 

ACTIVIDADES:  

1. ¿Qué es un Isótopo? Dar un ejemplo 

2. ¿Cómo se diferencian o representan los isótopos?  

3. ¿Cuántos neutrones tendrán cada isótopo del neón, sabiendo que en su núcleo hay 10 protones? (la 

masa atómica de los isotopos es: 20,21,22) 

4. Los números másicos de los isótopos del criptón (Kr) son 78, 80, 82, 83, 84 y 86. ¿Cuántos 

neutrones hay en el núcleo de cada uno de ellos? Recuerden que para calcular la cantidad de 

neutrones deben restar el número másico menos el número atómico (A-Z). 

5. Calcular el número de protones, electrones y neutrones para los siguientes isótopos del Carbono: 
12C, 13C, 14C. 

6. Investigar por qué es tan importante el isótopo del 12C. 
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Configuración electrónica. 
Se llama configuración electrónica de un elemento a la expresión simbólica de la distribución de los 

electrones en niveles y subniveles. 

Se simboliza con: 

1-Un número que es el Número Cuántico Principal e indica el nivel. 

2-Una letra que representa el Número Cuántico Secundario e indica el subnivel (s, p, d, f).  

3-Un superíndice que indica el número de electrones en el subnivel. 

4-La suma de todos los superíndices indica la cantidad total de electrones. 

1s2 

Niveles energéticos del electrón 

La mayor parte del átomo es espacio vacío en donde los electrones se mueven libremente, lo que significa 

que poseen energía. Pero no todos tienen la misma energía, sino que se van agrupando en diferentes 

niveles energéticos. 

En la siguiente tabla se puede visualizar el número máximo de electrones en cada nivel energético: 

 

Nivel Subnivel 

Número de 

electrones por 

Subnivel 

Número de 

electrones por Nivel 

1 s 2 2 

2 
s 2 

8 
p 6 

3 

s 2 

18 p 6 

d 10 

4 

s 2 

32 
p 6 

d 10 

f 14 

 

Los electrones se ubican en un átomo de tal manera que les corresponda el menor valor de energía posible. 

La secuencia de llenado de los subniveles, según su energía creciente es: 

1s, 2s, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d, 7p, 6f, 7d, 7f 

Se debe señalar que el subnivel 4s posee menos energía que el 3d, y el 5s menos que el 4d; como los 

orbitales se llenan de acuerdo con estados de energía crecientes, estas alteraciones se deben tener en cuenta 

para escribir correctamente la configuración electrónica de los distintos elementos. 

El diagrama de Möller es una regla nemotécnica que permite conocer esta ordenación energética. 
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Por ejemplo: El Zn tiene número atómico 30 y su configuración electrónica es: 1s22s22p63s23p64s23d10 

Esta notación puede abreviarse colocando entre paréntesis el gas noble anterior al elemento de la siguiente 

manera: [Ar]4s2 3d10 

 

Electrones de valencia: las propiedades químicas de los elementos se deben, principalmente a los 

electrones de valencia, que son los electrones que se encuentran en los niveles energéticos externos. Estos 

son los electrones que intervienen en los enlaces químicos. Por ejemplo, el sodio (Na) al pertenecer al 

grupo IA, posee un único electrón de valencia y, por lo tanto, puede aportar un sólo electrón al formar 

enlaces. 

                                                                                                                                                           

 

 

 

 

 

 

 

ACTIVIDADES: 

1. ¿Qué es la configuración electrónica? 

2. En la siguiente simbología, indicar el nivel, el subnivel y la cantidad de electrones. 

                                                                        1s2 

 

3. Copiar el cuadro de los niveles energéticos. Según el cuadro, ¿cuántos electrones van en el subnivel 

s? ¿Cuántos en el subnivel p? y ¿Cuántos en el d? 

4. Copiar el diagrama de Môller. 

5. ¿Qué son los electrones de valencias? ¿Te animas a dar un ejemplo? 

6. Dadas las siguientes configuraciones electrónicas: A: 1s22s22p63s23p4   B: 1s22s2    C: 1s22s22p6 

Indica razonadamente el grupo y el período en los que se hallan A, B y C. 

7. Realizar la configuración electrónica (completa y abreviada) de los siguientes elementos: nitrógeno, 

calcio, argón, magnesio, aluminio, flúor. 

8. Esquematiza el átomo de 3 elementos dados en el punto anterior con sus orbitales y electrones. 

Establece comparaciones entre la configuración electrónica. 

9. Indica la/s configuración electrónicas que no son posibles. Justifica tu elección. 

10. Escribir la configuración electrónica de los 4 primeros elementos del grupo 17. Indicar el número de 

electrones del último nivel de energía (electrones de valencia). ¿Cómo se relaciona con el grupo? 

11. Investigar que afirma el principio de exclusión de Pauli y la regla de Hund. 
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Iones 

 

1. Observar el video que se encuentra en el siguiente link: 

https://www.youtube.com/watch?v=vTSqj5tcLEQ y en base a la explicación, responder: 

2. ¿Qué es un ion? 

3. ¿Cómo se llaman los tipos de iones? 

4. ¿Cómo se forman los aniones y qué carga tienen? ¿cómo se forman los cationes y qué carga tienen? 

5. a) Si el oxígeno gana 2 electrones ¿se transforma en un anión o un catión? 

b) si el sodio pierde 2 electrones ¿se transforma en un anión o un catión 

6. Realizar la configuración electrónica de los siguientes iones (tener en cuenta los electrones que 

gana y pierde): Al+3, Fe+2, F-1, Cl-1 

7. Completar los siguientes dibujos de los iones de oxígeno y sodio con los electrones que le 

corresponden (tener en cuenta que en el primer orbital pueden ir hasta 2 electrones y en l segundo 

orbital hasta 8 electrones. 

 

 

 

 

                Gana 2 electrones (anión)                         Pierde 1 electrón (catión) 

 

 

 

 

 

 

 

O-2 
Na+1 

https://www.youtube.com/watch?v=vTSqj5tcLEQ
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Clasificación de los elementos en la tabla periódica. 
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Familia de elementos químicos 
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Metales y no metales: La tabla periódica posee una línea gruesa en zig-zag que separa los elementos en 

metales y no metales. Los de la izquierda de la línea son los metales, a excepción del hidrógeno, y los no 

metales son los de la derecha. 

Características de los metales: 

• En general la mayoría de los metales son sólidos (acepto el mercurio) y brillantes 

• Son dúctiles y maleables. 

• Buenos conductores del calor y la electricidad.  

• El carácter metálico de los elementos aumenta hacia la izquierda y hacia abajo en la tabla 

periódica. 

• Tienen puntos de fusión elevados. 

Características de los no metales: 

• Los no metales no son brillantes ni maleables ni dúctiles.   

• No conducen el calor ni la electricidad.  

• Por lo general tienen puntos de fusión bajos y muchos son gaseosos a temperatura ambiente. 

Metaloides: Los metaloides son elementos que muestran propiedades típicas tanto de los metales como 

de los no metales. Son mejores conductores del calor y la electricidad que los no metales, pero no tanto 

como los metales. Los metaloides son: B, Si, Ge, As, Sb, Te, Po y At y se ubican en la línea gruesa que 

separa los metales de los no metales en la tabla periódica. 
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Actividad: 

 

1. Indicar en la siguiente imagen las familias de elementos químicas. 

 

 

2. Escribe el nombre y el símbolo químico de dos metales térreos y dos gases nobles. 

3. Contesta: ¿En qué parte de la tabla periódica se ubican los metales alcalinos? (indica los grupos) 

4. Escribe el nombre y el símbolo del metal que se encuentra en estado líquido. 

5. ¿En qué parte de la tabla periódica se encuentran y cuáles son los halógenos? 

6. Ubica en que regiones están los siguientes elementos y escribe el nombre: Br, Zn, Au, N, C, Be, 

W, Ge. 

7. Indicar si los siguientes elementos son metales, no metales, metaloides y gases inertes:  

 

8. Investigar la aplicación en la industria y en la vida cotidiana de los elementos mencionados 

anteriormente. 

9. Observa la imagen. ¿por qué el carbono es tan 

indispensable? 

 

 

 

 

 

azufre 

oxígeno 

boro  

neón 

aluminio 

arsénico 

hierro 

calcio 

litio 

flúor 

argón 

silicio 
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Propiedades periódicas: 

 

Radio atómico: el valor que se asigna en la práctica al radio atómico es la mitad de la distancia entre los 

núcleos de dos átomos iguales enlazados entre sí. 

 

 

 

Energía de ionización: los átomos son neutros porque tienen el mismo número de electrones y de 

protones. Si proporcionamos suficiente energía a un 

átomo, conseguiremos arrancarle un electrón y 

obtener un ion positivo, o catión. Dentro de un 

grupo, la energía de ionización suele aumentar al 

disminuir el número atómico, es decir, aumenta al 

subir en un grupo. 

Dentro de un periodo, por lo general, la energía de 

ionización se incrementa al aumentar el número 

atómico; es decir, crece de izquierda a derecha al avanzar en el periodo, y en el grupo, de abajo hacia 

arriba. Por ejemplo el litio tiene mayor energía de ionización que el potasio.  

Afinidad electrónica: es la energía que se da cuando un átomo neutro adquiere un electrón, intercambia 

energía con el medio y se transforma en un anión. 

La afinidad electrónica aumenta en el grupo cuando el tamaño del átomo disminuye, y en el periodo 

cuando crece el número atómico. Visto de otra manera: la afinidad electrónica aumenta de izquierda a 

derecha, y de abajo hacia arriba, al igual que lo hace la electronegatividad.  

 

https://es.wikipedia.org/wiki/N%C3%BAmero_at%C3%B3mico
https://es.wikipedia.org/wiki/Electronegatividad
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Electronegatividad y carácter metálico 

La electronegatividad de un elemento es la capacidad 

de sus átomos para atraer electrones. 

Dentro de un grupo, los átomos más electronegativos 

son los de menor número atómico, es decir, los de 

menor tamaño. Dentro de un período, los átomos más 

electronegativos son los de mayor número atómico, es 

decir, los de mayor tamaño. 

Carácter metálico: es la capacidad de ceder electrones. Se relaciona con la afinidad electrónica y la 

electronegatividad. Los elementos no metálicos son muy electronegativos, tienen alta energía de 

ionización y baja afinidad electrónica. Los elementos metálicos son poco electronegativos, tienen baja 

energía de ionización y alta afinidad electrónica. 

                                                                                                                                                     

ACTIVIDADES 

1. Comparar las propiedades periódicas entre: 

Boro y Carbono 

Boro y aluminio 

a) ¿Cuál tiene mayor radio atómico? 

b) ¿Cuál tiene mayor energía de ionización? 

c) ¿Cuál es más electronegativo? 

2. Justifica si tiene mayor radio atómico el cobre Cu (Z = 29) o la plata Ag (Z = 47). 

3. Ordena los siguientes elementos de forma creciente según su radio atómico: Sr (Z =38), Zr 

(Z=40) y Cd (Z =48). 

4. El litio tiene tres electrones. Escribe su configuración electrónica y justifica cuál de ellos se 

separará del átomo con mayor facilidad. 

5. ¿Qué elemento tiene más tendencia a ganar un electrón: el cloro o el bromo? 

6. Deduce y justifica si tendrá mayor electronegatividad el oxígeno, O (Z = 8), o el selenio Se 

7. (Z = 34). 

8. ¿Qué elemento tendrá mayor electronegatividad: el aluminio, Al (Z = 13); o el silicio Si (Z =14)? 

¿Por qué? 

9. Analizar los textos y personajes en las siguientes imágenes:  
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Enlace químico 

La mayoría de los elementos de la tabla periódica se combinan para formar compuestos. Los compuestos 

resultan de la formación de enlaces químicos entre dos o más elementos y estos enlaces son las fuerzas 

que mantiene unidos a los átomos o iones para formar las moléculas. Los tipos de enlaces presentes 

en una sustancia son responsables en gran medida de sus propiedades físicas y químicas. 

Hay distintos tipos de enlaces: iónico, covalente y metálico. 

En muchos compuestos, tanto iónicos como covalentes, los átomos tienden a completar su último nivel 

con 8 electrones, adquiriendo la configuración electrónica del gas noble más cercano en la tabla periódica. 

Esto se conoce como regla del octeto de Lewis, porque los átomos forman compuestos al perder, ganar 

o compartir electrones para adquirir un octeto de 8 electrones de valencia. 

En el caso del Hidrógeno, completa su último nivel con dos electrones tomando la configuración 

electrónica del gas noble Helio. 

 

Representación de Lewis 

El químico estadounidense Gilbert Newton Lewis introdujo la llamada 

notación de Lewis para representar los átomos y sus enlaces. Para representar 

un átomo, escribimos el símbolo del elemento y lo rodeamos de tantos 

puntos como electrones de valencia tenga. Ejemplo: 

 

Para representar una molécula, colocamos los electrones del enlace entre los 

átomos que lo forman. 

Enlace iónico 

En los enlaces iónicos, los electrones de valencia de un metal se transfieren a un no metal. 

Veamos qué sucede cuando el sodio metálico reacciona con cloro, que es un no metal reactivo para 

formar cloruro de sodio. 

El átomo de sodio, al perder un electrón, queda con 10 electrones en lugar de 11 y como aún hay 11 

protones en su núcleo, el átomo ya no es neutro, se convirtió en el catión sodio, con carga positiva (Na+). 

El átomo de sodio pierde su único electrón de valencia, se observa entonces un octeto completo y así esta 

configuración es semejante a la del gas noble neón. 

Los átomos de cloro tienen siete electrones 

de valencia por lo que tienden a ganar un 

electrón para formar aniones cloruros, de 

carga negativa (Cl-), completando su octeto 

y tomando una configuración similar a la del 

gas argón. 
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Cuando el magnesio metálico reacciona con el bromo líquido, la transferencia de electrones entre el 

magnesio y el bromo con símbolos de puntos de Lewis se puede representar de la siguiente manera: 

 

 

 

 

Propiedades de los compuestos iónicos 

Las propiedades físicas y químicas de un compuesto iónico son muy diferentes de las de los elementos 

que lo forman. 

El NaCl, que es la sal de mesa, es una sustancia blanca cristalina mientras 

que el sodio es un metal suave, blando y brillante y el cloro es un gas 

venenoso amarillo-verdoso de olor irritante. 

En general los compuestos iónicos son sólidos cristalinos con una fuerte 

atracción entre los iones que los forman. Por esta razón, estos compuestos 

tienen elevados puntos de fusión, con frecuencia superiores a 300 °C. A 

temperatura ambiente todos son sólidos. 

Muchos compuestos iónicos son solubles en agua y cuando se disuelven se 

disocian, es decir se separan en sus iones individuales que se mantiene en solución. 
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Enlace covalente 

En los enlaces covalentes, que se producen entre no metales, los electrones de valencia no se 

transfieren de un átomo a otro, sino que se comparten para adquirir la configuración electrónica del gas 

noble más cercano. 

El ejemplo más simple de enlace covalente es el del gas hidrógeno. Cuando dos átomos de hidrógeno 

están separados, no se atraen mutuamente. A medida que los átomos se acercan, la carga positiva del 

núcleo atrae al electrón del otro átomo. Esta atracción acerca a los átomos hasta que comparten un par de 

electrones de valencia y forman un enlace covalente. En este enlace covalente, los electrones compartidos 

confieren a cada átomo de la molécula de H2 la configuración del gas noble helio (He), por lo tanto, los 

átomos unidos formando la molécula de H2 son más estables (poseen menor energía) que dos átomos de 

H individuales. 
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Enlace metálico 

Estos son los enlaces de los átomos en un cristal metálico sólido. Este tipo de enlace es distinto a los 

iónicos o covalentes. Un sólido metálico se representa en forma tridimensional donde los iones metálicos 

positivos están fijos en la red cristalina y los electrones de valencia están débilmente unidos y se mueven 

con libertad por todo el cristal. Por esta razón, los metales son buenos conductores del calor y la 

electricidad. 

Conductividad eléctrica y térmica. Esta propiedad se presenta tanto en estado líquido como en estado 

fundido y está relacionada con la capacidad que tienen las cargas de moverse libremente a lo largo de la 

red. 

Puntos de fusión y de ebullición muy elevados. Esto se debe al alto nivel de organización de la red 

cristalina.  
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                                                                                                                                    ACTIVIDADES 

1. ¿Qué es un enlace químico? Dar un ejemplo 

2. ¿Qué es la regla del octeto? ¿Cómo explica la regla del octeto la formación del ion sodio (Na+)? ¿Y 

la del ion cloruro (Cl-)?  

3. Representa utilizando la “notación-punto” de Lewis las sustancias simples correspondientes a los 

elementos Cl, O, N, H.  

4. Con los conceptos importantes de unión iónica y covalente, completar los siguientes esquemas: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Metal ……………

…... 

………………..... Carga negativa 

anión ……………

…... 

ENLACE IÒNICO 

electrones 

No metal 

ENLACE ……………………. 

……………

…... 

Comparten 

electrones 
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Actividades de aplicación: Uniones Químicas 
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