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ÁTOMO 
(DEMÓCRITO-

DALTON)

Menor porción de 
materia libre en la 

naturaleza.



MOLÉCULA

• Menor porción de materia libre en la 
naturaleza que conserva sus propiedades 
específicas (que tiene existencia estable e 
independiente)

• Formada por uno o más átomos.

Ej: H2O, Na, Cl2, Fe, O3  





¿SON ESPECIALES
LOS ELEMENTOS
QUÍMICOS QUE 

FORMAN PARTE DE 
LA MATERIA VIVA?



SUS TANCIAS

• Simples: 1 solo tipo de elemento. Na, Fe, Cl2, O3

• Compuestas: 2 o más elementos diferentes (H2O, 
NaOH)

ATOMICIDAD: subíndice

FÓRMULA: Relación de los átomos en una 
molécula (símbolos y subíndices)



NATURALEZA ELÉCTRICA 
DE LA MATERIA

• Thomson: electrones (1897)

• Rutherford: protones (1911)

• Chadwick: neutrones (1932)



ÁTOMOS



NÚMERO ATÓMICO (Z )  Y  NÚMERO 
MÁSICO (A)

• Se demostró experimentalmente que: “en el 
núcleo de un elemento, cuyo número atómico es 
Z, hay Z cargas positivas. Es decir, el nº atómico 
es el nº de protones que hay en el núcleo del 
átomo. 

• El nº másico (A) es la suma de protones y 
neutrones presentes en el núcleo del átomo.



A = Z + N (NÚMERO DE NEUTRONES)

EJEMPLO:

• La masa atómica del oxígeno es 16gr y su número atómico es 8, entonces:

• 16 = 8 + número de neutrones (N) y en consecuencia: 

• Número de neutrones N = 16 – 8 = 8



ISÓTOPOS

• Átomos de un mismo elemento, con distinta 
cantidad de neutrones

ó

• Átomos con igual Z, pero diferente N



IONES

Un átomo puede perder o 
ganar algunos electrones, 
transformándose en un ión 
(especie química con carga 
eléctrica).

1
Si el átomo pierde 
electrones se convierte en 
un ión positivo: catión.

2
Si el átomo gana electrones 
se convierte en un ión 
negativo: anión

3



UMA Y PESO 
ATÓMICO

UMA: Unidad de masa atómica: 1/12 la 
masa del isótopo del C12

Peso atómico relativo: cuántas veces 
más pesado es el átomo, en relación a la 
UMA

Peso atómico absoluto: Es el peso real 
de un átomo aislado del elemento. 
Podríamos decir que es el peso atómico 
relativo expresado en gramos



PESO 
MOLECULAR

El Peso Molecular de un compuesto resulta 
de la sumatoria de los Pesos Atómicos de 
los átomos constituyentes de la molécula 
afectados por su atomicidad, entendiendo 
por atomicidad al número de átomos de 
cada elemento presentes en la molécula.

Así por ejemplo el agua cuya fórmula es H2 
O tendrá un Peso Molecular igual a: 2x1 
umas + 1x16 umas = 18 umas y el MOL 
será 16 gramos.



NÚMERO DE 
AVOGADRO Y 

MOL

N: 6,02 x 1023 (átomos o 
moléculas)

EQUIVALENCIAS: 

1 mol. =  6,02 x 1023 = PM (g)



MODELO 
ATÓMICO 
ACTUAL

BASADO EN EL DE 
BOHR

CONCEPTO DE 
SUBNIVELES

PRINCIPIO DE 
INCERTIDUMBRE 

(HEISENBERG)

ORBITAL VS ÓRBITA



• La Órbita era la trayectoria seguida por un 
electrón (según los primeros modelos atómicos). 
Para Rutherford, el electrón describía una 
circunferencia alrededor del núcleo.

• El Orbital determina un volumen, en las 
inmediaciones del núcleo, donde quedan 
encerrados los electrones en constante 
movimiento, siempre que su energía no varíe.



NIVELES 
DE 

ENERGÍA 
DEL 

ÁTOMO

Nivel de energía 
del átomo.

n n2
Cantidad de

Orbitales atómicos

N° de 
electr.
2´n2

Primer nivel 1 1
hay un solo orbital 

Atómico(s)
2

Segundo nivel 2 4
Hay 4 orbitales Atómicos(s, 

px, py, pz)
8

Tercer nivel 3 9
Hay 9 orbitales 

atómicos(s, tres p, cinco 
d)

18



CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA

• Es el orden en que “se acomodan” los
electrones dentro del átomo

• 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6

6s2 4f14 5d10 .....



TABLA PERIÓDICA

• La tabla periódica de los elementos es la 
organización que, atendiendo a diversos 
criterios, distribuye los distintos elementos 
químicos conforme a ciertas características.

• Suele atribuirse la tabla a Dimitri Mendeleiev

• Orden: según masa atómica primero, 
finalmente según el Nº Atómico Z

http://es.wikipedia.org/wiki/Elemento_qu%C3%ADmico
http://es.wikipedia.org/wiki/Elemento_qu%C3%ADmico
http://es.wikipedia.org/wiki/Dimitri_Mendeleiev


ELEMENTOS QUIMICOS



PROPIEDADES PERIÓDICAS

Radio atómico: Aumenta hacia abajo y hacia la izquierda 

Electronegatividad: capacidad de un átomo de atraer electrones 
formándose así los iones. Aumenta hacia la derecha y hacia arriba.

NO METALES: muy electronegativos: ganan electrones. Forman aniones 
(Cl-)

METALES: poco electronegativos: ceden electrones. Forman cationes (Na+)



REPASANDO…

Átomos y Elementos

Ley Periódica
Número atómico

Protones

Isótopos

Número de masa

Neutrones

Núcleo

Arreglo de electrones

Electrones

Átomo

Grupos Períodos

Tabla Periódica

Estructura Atómica y Tabla Periódica



TEORÍA DEL 
OCTETO DE 

LEWIS

Objetivo: lograr la estabilidad 
química

Gases nobles: inertes (8 
electrones en su último nivel)

Elementos cercanos el Helio: 
completan 2 electrones

No metales: ganan electrones

Metales: pierden electrones



Enlaces intramoleculares Clasificación

• IÓNICOS: gran diferencia de 
electronegatividad entre átomos (más 
de 1,7).

Me + No Me

• COVALENTES: poca diferencia de 
electronegatividad. Simples, dobles y 
triples.

No Me + No Me

• METÁLICO: Me + Me 

ENLACES QUÍMICOS ENTRE ÁTOMOS



E N L AC E S  Q U Í M I C O S  E N T R E  
M O L É C U L A S  ( I N T E R M O L E C U L A R E S )

• PUENTES DE HIDRÓGENO (proteínas, ADN, ARN)

• Entre el H de una molécula y los átomos de N, O, F de otra

• FUERZAS DE VAN DER WAALS: las más débiles (atracción 
entre polos opuestos de moléculas polares)



ESTADOS (O NÚMEROS) DE 
OXIDACIÓN

• Es un número que se le asigna y que indica de modo 
aproximado la estructura electrónica de ese átomo en 
esa molécula

• Antes llamado “valencia”, lo encontramos en la Tabla 
Periódica

• e.o. positivo: el átomo pierde total o parcialmente 
electrones en la molécula respecto al átomo aislado 
neutro

• e.o. negativo: el átomo gana total o parcialmente 
electrones en la molécula respecto al átomo aislado 
neutro



EJEMPLOS



REGLAS BÁSICAS PARA EL E .O.

1. El e.o. de un átomo individual sin combinar 
químicamente con otros elementos es 0.

2. La suma de los e.o. de todos los átomos de una molécula 
neutra es 0; la de todos los átomos de un ión es la carga 
del ión

3. En sus compuestos, los metales alcalinos (Grupo 1) tienen 
e.o. +1 y los alcalinotérreos (Grupo 2) tienen e.o. +2

4. En sus compuestos, el e.o. del F es -1
5. En sus compuestos, el e.o. del H es +1
6. En sus compuestos, el e.o. del O es -2
7. En sus compuestos binarios con metales, los elementos del 

Grupo 17 (F, Cl, ...) tienen e.o. -1, los del Grupo 16 (O, S, 
...) tienen e.o. -2, y los del Grupo 15 (N, P, ...) tienen e.o. -3  



EJERCICIOS

1- ¿Cuántos moles hay en 50 gramos de sulfato de sodio (Na₂SO₄)?

2- ¿Cuántas moléculas hay en 0.5 moles de oxígeno (O₂)?
3- ¿Qué posibles enlaces, de los estudiados en esta unidad se pueden 
encontrar  en las siguientes sustancias?
• 1- Agua
• 2- hipoclorito de sodio

• 3- CO
• 4- O3

• 5- KBr
• 6- glucosa

• 7- proteína



CALCULA 
CANTIDAD 

DE 
PROTONES,  

NEUTRONES 
Y 

ELECTRONES 
DE:

1- K+1

2- Sr

3- Fe+3

4- S-2



INDICA 
VERDADERO 

O FALSO

Cuando un electrón gira en un nivel más cercano al núcleo 
se encuentra en su estado más estable

Se define como número atómico al Nº que expresa de 
electrones de un átomo 

Los átomos con igual Z y distinto A, se denominan isótopos.

El K y el Br poseen una diferencia de electronegatividad que 
justifica afirmar que su enlace será iónico

Los electrones de valencia son los que se encuentran en el 
nivel más cercano al núcleo.

Los gases nobles no son reactivos por poseer completa su 
capa externa.

En la unión iónica se produce la transferencia de electrones 
entre los metales.


