
Configuraciones electrónicas y�
Propiedades periódicas



HΨ = EΨ

Configuraciones electrónicas

Configuración electrónica 
del estado basal (E0)

•  Configuración electrónica completa

8O:  1s2  2s2  2p4

•  Configuración electrónica compacta (Kernel)

8O:  [He]  2s2 2p4

↑↓	

•  Configuración electrónica desarrollada

8O:    1s2       2s2                2p4

↑↓	 ↑↓	 ↑						 ↑	

•  Principio de exclusión de Pauli
•  Regla de Hund (máxima multiplicidad)

Ms = 2S +1

Diamagnético: No tiene electrones desapareados
Ms = 1

Paramagnético: Tiene electrones desapareados
Ms > 1



12Mg : 1s2 2s2 2p6 3s2 

12Mg : [Ne] 3s2 

Completa

Kernel

Desarrollada 12Mg :  1s2       2s2                        2p6                 3s2 
↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓						↑↓	 ↑↓	

Diamagnético

23V : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d3

23V : [Ar] 4s2 3d3 

Completa

Kernel

Desarrollada 23V : 1s2     2s2                  2p6            3s2           3p6            4s2                  3d3 
↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	

Paramagnético

↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑	 ↑	 ↑	

34Se : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p4  

34Se : [Ar] 4s2 3d10 4p4 

Completa

Kernel

Desarrollada 34Se : [Ar]   4s2                     3d3                                      4p4 
↑↓	 ↑	↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑↓	 ↑	 Paramagnético

Ejemplos (Mg, V, Se):



Excepciones (configuraciones semillena y llena):

24Cr : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d4
24Cr : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5 4s1

29Cu : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d9
29Cu : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s1

En la tabla periódica:
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Carga nuclear efectiva (Z*)

La energía del átomo de hidrógeno:

Z = carga nuclear = número atómico
n = nivel de energía 

Z aumenta más rápido que n: H He Li Be …

1s1 1s2 1s2 2s1 1s2 2s2

Z 1 2 3 4

n 1 1 2 2
¿La energía para quitar 

un electrón crece 
continuamente?

E. I. 1312
kJ/mol

520
kJ/mol

1)  La distancia promedio para un electrón 2s es mayor que un 1s
2)  El electrón 2s1 siente repulsión de los electrones más internos 1s2: “Efecto pantalla” 

…

…

…



Efecto pantalla
Efecto de protección del núcleo mediante los electrones internos 
(kernel o core). Los electrones externos (de valencia) solo sienten 
parte de la carga total del núcleo (Carga nuclear efectiva, Z*).

Z* = Z − σ

σ = constante de apantallamiento

De la parte radial:

s   >   p   >   d   >   f 

más 
penetrantes

menos 
penetrantes

Generan mayor 
efecto pantalla

Generan menor 
efecto pantalla

Sienten menor 
efecto pantalla

Sienten mayor 
efecto pantalla

Mayor Z* Menor Z*



Reglas de Slater: Reglas empíricas para calcular la magnitud del efecto pantalla (σ).

1)  Escribir la configuración electrónica en el siguiente orden y agrupamiento:

(1s)  (2s, 2p)  (3s, 3p)  (3d)  (4s, 4p)  (4d)  (4f)  (5s, 5p) …

2)  Los e– a la derecha de un grupo (ns, np) no contribuyen
3)  Cada e– del mismo grupo (ns, np) contribuye 0.35
4)  Cada e– en grupos n-1 contribuye 0.85 

5)  Cada e– en grupos n-2 contribuye 1.0 

6)  Los e– a la derecha de un grupo (nd) o (nf) no contribuyen
7)  Cada e– del mismo grupo (nd) o (nf) contribuye 0.35

8)  Cada e– en grupos a la izquierda contribuye 1.0 

Para electrones en orbitales en ns o np:

Para electrones en orbitales en nd o nf:



1H 1s1

C. E. C. Slater σ Z*= Z−σ

(1s)1 σ = 0 Z*= 1

2He 1s2 (1s)2 σ = 0.35 Z*= 2−0.35 =1.65

3Li 1s2 2s1 (1s)2 (2s, 2p)1 σ = 2(0.85) = 1.70 Z*= 3−1.70 =1.3

7N 1s2 2s2 2p3 (1s)2 (2s, 2p)5 
σ = 4(0.35) + 2(0.85)
σ = 3.1 Z*= 7−3.1 =3.9

30Zn 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2

(1s)2 (2s, 2p)8 (3s, 3p)8 (3d)10 (4s, 4p)2  
σ = 1(0.35) + 18(0.85) + 10(1.0)
σ = 25.65 

Z*= 30−25.65 =4.35

Para un electrón 3d:
σ = 9(0.35) + 18(1.0) 
σ = 21.15 Z*= 30−21.15 =8.85

Ejemplos:

Calcula la carga nuclear efectiva de los electrones de valencia de los siguientes átomos:



Para calcular la energía de cada orbital de Slater:

Z* = carga nuclear efectiva
n* = número cuántico efectivo 

n n*
1 1
2 2
3 3
4 3.6
5 4.0
6 4.2H

Li

1s1 1s2 2s1

E.I. (exp) 1312
kJ/mol

520
kJ/mol 0.5 Ha 0.198 Ha

EIi = − εi Teorema de Koopmans

EI = − ε1s  = 0.5 HaH

EI1 = − ε2s  = (1.3)2 / 8 = 0.2112 Ha

Li



Z   aumenta
n   se conserva

Z  aumenta
n   aumenta

Z*   aumenta constantemente

Z*   aumenta
muy lentamente



Tamaño de los átomos

Radio de van der Waals.- Mitad de la distancia entre dos núcleos de dos átomos 
 adyacentes no enlazados

Radio atómico.- Mitad de la distancia entre dos núcleos de dos átomos adyacentes



Radio atómico (R)



Radios atómicos n  vs  Z*

H	

He	

Li	

Ne	

Na	

Ar	

K	
Rb	

Cs	

Kr	
Xe	

Rn	



Contracción lantánida



Radios atómicos R aumenta
R  aumentan  vs  Z*



Ejemplos:

De acuerdo a su posición en la tabla periódica, ordena de mayor a menor radio atómico 
los siguientes conjuntos de átomos: 

Al, C, Si

O, P, K, S

Fe, Cs, Al, Ca

Al > Si > C

K > P > S > O

Cs > Ca > Fe > Al



Radio iónico (R±)
•  Radio que tiene un átomo al perder o ganar electrones.
•  La distancia internuclear es igual a la suma de los radios del catión y el anión.

Catión 

Anión 

Disminuye de tamaño respecto al átomo neutro 

Aumenta de tamaño respecto al átomo neutro 



Radios iónicos R± aumenta
R±  aumenta



Ejemplos:

De acuerdo a su posición en la tabla periódica, ordena de mayor a menor radio iónico los 
siguientes conjuntos de iones: 

Cl−, K+, S2−, Se2−

Br−, Ca2+, Rb+, Sr2+

Se2−  > S2−   > Cl− > K+

Br−  > Rb+  > Sr2+  >  Ca2+



Energía de ionización (EI)
“Energía necesaria para quitar un electrón de un átomo aislado en fase gaseosa” 

Ao (g)                   A+ (g)  +  e− EI1 = ET(A+)  − ET(Ao) =  +   (endo)

A+ (g)                   A2+ (g)  +  e− EI2 = ET(A2+)  − ET(A+)

A2+ (g)                  A3+ (g)  +  e− EI3 = ET(A3+)  − ET(A2+)

Al quitar e−, los restantes son atraídos con más fuerza:            EI1  <  EI2  <  EI3 …      

Ao (g)                  A3+ (g)  +  3e− EI  =  EI1
  +  EI2 +  EI3 + …

.	.	.	

Teorema de Koopmans     Estima las energías de ionización

EIi = − εi



Cálculo de energías de ionización por el método de Koopmans para 4Be:

EI EIexp  (kJ/mol) EI (Koopmans)
EI1           Beo  →  Be+ + e− 899.5 1247.9
EI2          Be+  →  Be2+ + e− 1757.1 1736.1
EI3         Be2+  →  Be3+ + e− 14 848.7 17 489.1
EI4         Be3+  →  Be4+ + e− 21 006.5 21 004.0

Beo:       1s2 2s2          (1s)2 (2s, 2p)2 
σ = 1(0.35) + 2(0.85) = 2.05 

Z*= 4 − 2.05 = 1.95

!"! = −!!! =
! 1.95 !!
2! 2 !! = 0.4753!Ha 

Be+:       1s2 2s1          (1s)2 (2s, 2p)1 
σ = 2(0.85) = 1.70 
Z*= 4 − 1.70 = 2.3

!"! = −!!! =
! 2.3 !!
2! 2 !! = 0.66125!Ha 

Be2+:       1s2           (1s)2  
σ = 1(0.35) = 0.35 
Z*= 4 − 0.35 = 3.65

!"! = −!!! =
! 3.65 !!
2! 1 !! = 6.66125!Ha 

Be3+:       1s1           (1s)1  
σ = 0.0  
Z*= 4

!"! = −!!! =
! 4.0 !!
2! 1 !! = 8.0!Ha 



EI EIexp  (kJ/mol) EI (diferencia de E)
EI1          Beo  →  Be+ + e− 899.5 769.6 
EI2          Be+  →  Be2+ + e− 1757.1
EI3         Be2+  →  Be3+ + e− 14 848.7
EI4         Be3+  →  Be4+ + e− 21 006.5

También podemos estimar las EI haciendo la diferencia de energías totales, para  4Be:

EI1 = ET(Be+)  − ET(Beo)

ET(Beo) = 2ε1s + 2ε2s

σ1s = 1(0.35) = 0.35 

Z*= 4 − 0.35 = 3.65

Beo:       1s2 2s2          (1s)2 (2s, 2p)2 

σ2s = 1(0.35) + 2(0.85) = 2.05 

Z*= 4 − 2.05 = 1.95

ET(Be+) = 2ε1s + ε2s

σ1s = 1(0.35) = 0.35 

Z*= 4 − 0.35 = 3.65

Be+:       1s2 2s1          (1s)2 (2s, 2p)1 

σ2s = 2(0.85) = 1.7 

Z*= 4 − 1.7 = 2.3

EI1 = − 13.98 Ha  − (−14.273 Ha) = 0.2931 Ha

!! = −2 ! 3.65 !!
2! 1 !! – ! 2.3 !!

2! 2 !! = −13.98!Ha !! = −2 ! 3.65 !!
2! 1 !! − 2 ! 1.95 !!

2! 2 !! = −14.273!Ha 



Energías de ionización R  vs  Z*



EI aumenta

EI aumenta

La energía de ionización es una medida de la fuerza con la que un átomo retiene sus 
electrones:

EI bajas  los e− se pierden fácilmente formación de iones positivos



Ejemplos:

Ordena los siguientes elementos en orden creciente de su primer energía de ionización: 

Sr, Se, S, Sb Sr  < Sb < Se < S

Si, Cl, Na Na  < Si   < Cl

Ordena los siguientes elementos en orden decreciente de su segunda energía de ionización: 

Ca, I, Rb, Kr Rb > Kr > I > Ca 

¿Porqué la primer energía de ionización del azufre es menor que la del fósforo?



Afinidad Electrónica (AE)

“Energía necesaria para que un átomo aislado en fase gaseosa acepte un electrón” 

Ao (g)  +  e−                 A− (g)  AE =  −   (exo)

A− (g)                   Ao (g)  +  e−

AE = ET(Ao)  − ET(A−)

AE =  +   (endo)

AE =  +
El ion A− es más estable, hay una tendencia a aceptar un e−  

AE =  −
El ion Ao es más estable, no se forma A−

EI0



La afinidad de los gases nobles es cero!



AE aumenta

AE aumenta

La afinidad electrónica es una medida de la capacidad de un átomo para aceptar 
electrones:

AE altas  los e− se aceptan fácilmente formación de iones negativos



Ejemplos:

Ordena los siguientes elementos de menor a mayor afinidad electrónica: 

Cl, Ne, Se, As Ne < As < Se   < Cl

De las siguientes configuraciones electrónicas que corresponden a átomos neutros, ¿Cuál 
tiene mayor afinidad electrónica?

A = 1s2 2s2 2p3 B = 1s2 2s2 2p5 C = 1s2 2s2 2p6 D = 1s2 2s2 2p6 3s1 	



Electronegatividad (χ)

“Capacidad de un átomo en una molécula para atraer electrones hacia sí mismo”

χ aumenta

χ aumenta

•  Entre mayor EI y AE mayor electronegatividad


