
Del egipcio keme (“tierra”), la química es la ciencia que se dedica 
al estudio de la estructura, las propiedades, la composición y la 

transformación de la materia.

QUÍMICA





• Existen diversas disciplinas dentro
de la química, que se agrupan
según el tipo de estudio que
realizan o la clase de materia que
estudian. Cabe destacar que la
química también analiza los
cambios que suceden en la materia
durante las llamadas reacciones
químicas.

• Se divide en dos grupos bien
definidos, la química orgánica y
la química inorgánica.

https://es.wikipedia.org/wiki/Qu%C3%ADmica_inorg%C3%A1nica


• Existen otras clasificaciones más precisas como las
de bioquímica (que se especializa en la investigación de las
sustancias presentes en entidades biológicas), la físico-
química (destinada al estudio de cuestiones energéticas de los
sistemas químicos), la química analítica y la neuroquímica, entre
otras.

• La química es considerada la Ciencia Central dentro de las ciencias
naturales, dada su ubicuidad que la vuelve imprescindible para la
resolución de problemas o inquietudes en varios campos de
conocimiento(como la biología, la medicina, la farmacia,
la geología, la astronomía y la ingeniería).

https://es.wikipedia.org/wiki/Bioqu%C3%ADmica
https://es.wikipedia.org/wiki/Biolog%C3%ADa
https://es.wikipedia.org/wiki/Medicina
https://es.wikipedia.org/wiki/Farmacia
https://es.wikipedia.org/wiki/Geolog%C3%ADa
https://es.wikipedia.org/wiki/Astronom%C3%ADa
https://es.wikipedia.org/wiki/Ingenier%C3%ADa






• Cabe destacar, de todos modos, que la
química es una ciencia empírica, que
apela al método científico para crear
conocimiento. Sus hallazgos nacen a
partir de la observación, los experimentos
y la cuantificación de los resultados.

• Los procesos que estudia la química
involucran entes fundamentales,
llamados partículas simples(electrones,
protones o neutrones), o partículas
compuestas (núcleos atómicos, moléculas
y átomos).

https://definicion.de/metodo/


• Dichas partículas si son
analizadas desde un punto de
vista microscópico pueden ser
tomadas como un sistema
cerrado que se caracteriza
por intercambiar energía con
aquello que le rodea. Si estamos
ante la presencia de procesos
exotérmicos, el sistema liberará
energía, mientras que si se trata
de un proceso endotérmico, el
sistema absorberá energía de su
entorno. Este último caso sólo es
posible si el entorno libera
energía que pueda ser atrapada
por el sistema que reacciona.
Ambos procesos de intercambio
de energía reciben el nombre
de reacción química.



MÉTODO CIENTIFICO 

• Método es una palabra que proviene del término 
griego methodos(“camino” o “vía”) y que se refiere al medio utilizado 

para llegar a un fin. Su significado original señala el camino que 
conduce a un lugar.



• Método científico, es la serie de
pasos que sigue una ciencia para
obtener saberes válidos (es decir,
que pueden verificarse a través
de un instrumento fiable).
Gracias al respeto por un método
científico, un investigador logra
apartar su subjetividad y obtiene
resultados más cercanos a la
objetividad o a lo empírico.



• Según el filósofo inglés Francis Bacon, las
distintas etapas del método científico son
la observación (que permite analizar un
fenómeno según se aparece ante la
realidad); la inducción (para distinguir los
principios particulares de cada una de las
situaciones observadas); la hipótesis (la
planteada a partir de la observación y de
acuerdo a ciertos criterios); la prueba de la
hipótesis mediante la experimentación;
la demostración o refutación de la hipótesis;
y el establecimiento de la tesis o teoría
científica (las conclusiones).









» Las propiedades físicas de la materia son 
aquellas características de las sustancias, que al 
ser observadas o medidas no producen nuevas 
especies químicas, por ejemplo: 

» Olor, color, sabor, forma cristalina, temperatura 
de fusión, temperatura de ebullición, densidad, 
viscosidad, tensión superficial, presión de 
vapor, solubilidad, dureza, brillo, maleabilidad, 
conductividad. 



» Las propiedades químicas de la materia son aquellas 
que al ser observadas o medidas producen nuevas 
especies químicas, por ejemplo: 

» La oxidación 

» El cocimiento de los alimentos

» La respiración

» La fotosíntesis 



» Las propiedades extensivas  dependen de la cantidad de 
masa, se cuantifican para toda la cantidad de materia en 
el sistema, es decir, cambian de valor al cambiar la 
extensión. Ejemplos: el volumen, la masa, la energía, la 
cantidad de sustancia. 

» Las propiedades Intensivas,  no dependen del tamaño 
del cuerpo que se esté observando. Son características 
independientes de la cantidad de materia que se trate, 
no dependen de la masa. Ejemplos: temperatura, 
densidad, punto de fusión, punto de ebullición, la 
solubilidad, índice de refracción. 



» Los procesos físicos y químicos se diferencian 
fundamentalmente en los siguientes aspectos:

» Los cambios químicos van acompañados por una 
modificación profunda de las propiedades del 
cuerpo o cuerpos reaccionantes; los cambios físicos 
dan lugar a una alteración muy pequeña y muchas 
veces parcial de las propiedades del cuerpo.

» Los cambios químicos tienen casi siempre carácter 
permanente mientras que, en general, los cambios 
físicos persisten únicamente mientras actúa la 
causa que los origina.



» Los antiguos griegos fueron los primeros en identificar 
tres clases (lo que hoy llamamos estados) de materia, 
basados en sus observaciones del agua. Pero estos 
mismos griegos, en particular el filósofo Thales, sugirió, 
incorrectamente, que puesto que el agua podía existir 
como un “elemento” sólido, líquido, o hasta gaseoso bajo 
condiciones naturales, debía ser el único y principal 
elemento en el universo. De donde surgía el resto de 
sustancias. Hoy sabemos que el agua no es la sustancia 
fundamental del universo, en realidad, no es ni siquiera 
un elemento.



http://www.google.com.mx/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCKaxz7HJpMgCFQqagAodGqoJeQ&url=http%3A%2F%2Fmtraciencias09.blogspot.com%2F2013%2F04%2Fpropiedades-cualitativas-y.html&psig=AFQjCNGc5637n1Lsj5sKHRcockrM8NWKFA&ust=1443902019517000


Los diferentes estados en los que la materia 
existe, se definen a partir de la Teoría cinético-
molecular de la Materia. Uno de los conceptos 
básicos de esta teoría argumenta que la materia 
posee una energía de movimiento, que 
percibimos como temperatura. En otras palabras, 
los átomos y moléculas están en movimiento 
constante y medimos la energía de estos 
movimientos como la temperatura de esa 
sustancia.



http://www.google.com.mx/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCM28o-fJpMgCFYGagAodW2MIow&url=http%3A%2F%2Fpantallasp.blogspot.com%2F&psig=AFQjCNGVkR_TMNvIEPA7SxmapgsEj99aWQ&ust=1443902358258326
https://www.google.com.mx/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCOiv88bIpMgCFdH6gAodsQkHxg&url=https%3A%2F%2Fmrpmartinez.wordpress.com%2Fcategory%2Fla-materia%2F&bvm=bv.104317490,d.eXY&psig=AFQjCNGc5637n1Lsj5sKHRcockrM8NWKFA&ust=1443902019517000


http://www.google.com.mx/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCMbd6YzKpMgCFRP1gAod9ycKQQ&url=http%3A%2F%2Feltamiz.com%2F2010%2F08%2F26%2Ftermodinamica-i-estados-de-agregacion%2F&psig=AFQjCNGVkR_TMNvIEPA7SxmapgsEj99aWQ&ust=1443902358258326


http://www.google.com.mx/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0CAcQjRxqFQoTCJiGk7fKpMgCFZO2gAodZSwGMw&url=http%3A%2F%2Festadodelamate.blogspot.com%2F&psig=AFQjCNGVkR_TMNvIEPA7SxmapgsEj99aWQ&ust=1443902358258326


Estructura atómica



Leucipo y Demócrito

HISTORIA (AÑO 400 A.C)
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MATERIA
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1.2.1.1Modelos atómicos

DALTON (1808) 

RUTHERFORD (1808)

NUCLEO PEQUEÑO CON CARGAS 

NEG, DESCRIBIENDO DIF. TRAYECT.

THOMSON (1904)
CARGAS POSITIVAS Y NEGATIVAS 

BOHR (1913)
SIST. SOLAR EN MINIATURA 

HEISENBERG Y SCHRODINGER(1925)
NUBES ELECTRONICAS 

+
+
+

+

SOMMERFELD Y ZEEMAN
ORBITA ELIPTICAS  



JOHN DALTON



J.J. THOMSON

RAYOS CATODICOS
Los electrones (partículas
subatómicas) son partículas
más pequeñas que el átomo.

Los átomos son divisibles, ya
que los electrones son
partículas que forman parte
de los átomos. Hay partículas
con carga negativa llamadas
electrones. La materia debe
ser eléctricamente neutra,
propio modelo
Masa fluida de baja densidad
con carga positiva, en la que
se hallaban incrustados los
electrones

../Videos/JJ THOMPSON Los Rayos Catódicos Descubrimiento del ELECTRÓN[5].mp4


RUTHERFORD

La mayor parte 

de la masa y 

toda la carga 

positiva del 

átomo: núcleo

Fuera del 

núcleo  debe 

haber un no.   

de electrones  

igual al no. de 

unidades de 

carga nuclear.

Núcleo
Una partícula cargada y acelerada



BORH
Un modelo acertado no solo debía explicar la evidente estabilidad de los 

átomos, también debía poder describir como emitían luz los átomos.

Determino que las propiedades químicas vendrían fuertemente 

determinadas por la organización de los electrones en las orbitas.



SOMMERFELD Y ZEEMAN 

Con átomos polielectronicos

El modelo de Bohr no resultaba.

NIVEL

Valor n

Valores

de l

Tipo de orbita SUBNIVELES

Nombre

1 0 Circular 1s

2 0 Circular 2s

1 Elíptica 2p

3 0 Circular 3s

1 Elíptica 3p

2 Elíptica 3d

4 0 Circular 4s

1 Elíptica 4p

2 Elíptica 4d

3 Elíptica 4f

Tabla 1. orbitas elípticas de Sommerfeld
Tabla 2. Orientación en el 

espacio de Zeeman  



MODELO DE HEISENBERG 
Y SCHRÖDINGER

Electrón 
Partícula

Onda 

Broglie

REEMPE



• La masa de un electrón es unas 2000 veces menor que la de un protón. 
• En condiciones normales
• La identidad de un átomo y sus propiedades químicas

Peso de protones +neutrones +electrones = peso atómico

No. protones = no. atómico.

No. Protones= no. electrones 



¿Qué es la configuración 

electrónica?

El modo en que los electrones 

se disponen alrededor del 

núcleo



n:se relaciona con el VOLUMEN  ocupado por Reempes (1,2,3,4)

l:se relaciona con los SUBNIVELES y la FORMA de la Reempe. Se designa con las letras s,p,d,f. 

Se representan con formas de esferas, campanas, lazos y tréboles  (n-1)=l

m:se relaciona con la ORIENTACION de la Reempe en un eje de coordenadas.

S: spin, es el giro del electrón, valor es +1/2 y -1/2.

subnivel no. de

orbitales

por

subnivel

Representa

ción de los

Subniveles

con letras

no. de

electrones

por orbital

No. max.

De

electrones

por

subnivel

s 1 S 2 2

p 3 px,py,pz 2 6

d 5 dxy,dxz,dz
2,

dyz , dx
2

y
2

2 10

f 7 2 14

A T O M O

n, l, m, s

REEMPE: la región donde es mas 

probable que se encuentre el 

ELECTRÓN



Configuraciones electrónicas 

La configuración electrónica se basa en unos

principios básicos:

1) El principio de Paulii: el numero de electrones en

cada capa de la corteza siempre sera 2.

2) La regla del octeto indica que en la última

capa del átomo sólo puede haber un máximo

de 8 electrones, salvo si es la primera, que está

limitada a 2 electrones. En la última capa habrá

de 1 a 8 electrones.

Valencias

Fusión 

Punto de 

ebullición

Color

Capacidad de unión 
con los compuestos



3)El principio de Auhbau: dice que la 

energía de un orbital será mayor cuando 

mayor sea la suma de los números cuánticos 

principal (n) y azimutal (l) (n+1). Si la energía 

es igual, tendrá menor energía el orbital con 

menor numero cuántico principal. 

4) El principio de Hunt establece que un 

segundo electrón no entra en un orbital si existen otros orbitales 

desocupados en el mismo nivel de energía.

Número atómico del carbono 6:

Configuración estándar 

Configuración desarrollada



TABLA PERIÓDICA DE LOS 
ELEMENTOS QUÍMICOS

1



2



Números cuánticos

El primer número cuántico, o número cuántico
principal, n, designa el nivel de energía principal.
Este número toma valores enteros naturales a
partir de la unidad. Cuanto mayor sea n, mayor
será la energía del electrón y se localizará a
mayor distancia del núcleo.

n = 1, 2, 3, 4, ...

3



El número cuántico secundario, l, indica el número de subniveles de

energía que existen dentro de un nivel principal n, e indica la forma
de los mismos. Este número toma valores enteros naturales desde
0 hasta n-1, luego en cada nivel n hay l subniveles.

n = 1 l = 0
n = 2 l = 0, 1
n = 3 l = 0, 1, 2
n = 4 l = 0, 1, 2, 3

Para este número l no suelen emplearse cifras sino letras para 

denominar los subniveles:

valor de l 0 1 2 3

Subnivel s p d f

sharp principal     difuse fundamental

Números cuánticos

4



Para el átomo de hidrógeno, la energía de cada
subnivel sólo depende de n.

Para los átomos con más de un electrón, la energía
depende tanto de n como de l.

n 1 2 3 4

l 0 0 1 0 1 2 0 1 2 3

subnivel 1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f

Números cuánticos

5



Dentro de cada subnivel definido por n y l aparecen distintos

orbitales, que se diferencian en el valor del tercer número cuántico
ml. Este número informa sobre la orientación de la nube electrónica
alrededor del núcleo. Los valores de m, van desde –l hasta + l de

unidad en unidad:

ml = -l ..., 0,..., +l

Para un subnivel l dado, existen 2 l +1 subniveles:

n 1 2 3 4

l 0 0 1 0 1 2 0 1 2 3
ml 0 0 +1,0,-1 0 +1,0,-1 +2,+1,0,-1,-2 0 +1,0,-1 +2,+1,0,-1,-2 +3,+2,+1,0,-1,-2,-3

1s 2s 2p (3) 3s 3p (3) 3d (5) 4s 4p (3) 4d (5) 4f (7)

Números cuánticos

6



n 1 2 3 4

l 0 0 1 0 1 2 0 1 2 3

ml
0 0 +1,0,-1 0 +1,0,-1 +2,+1,0,-1,-2 0 +1,0,-1 +2,+1,0,-1,-2 +3,+2,+1,0,-1,-2,-3

ms

1s 2s 2p 3s 3p 3d 4s 4p 4d 4f

2e− 2e− 6e− 2e− 6e− 10e− 2e− 6e− 10e− 14e−

Capacidad y energía de los niveles

7



La configuración electrónica de un átomo es una manera
de describir la disposición de los electrones de dicho
átomo. Esta configuración indica el número de electrones
que existe en cada nivel y tipo de subnivel.

En
er

gí
a

Configuraciones electrónicas

Orden de llenado por energía8



Para construir la configuración electrónica de un átomo se siguen 
las siguientes reglas:

1) Principio de energía mínima. 

Los electrones se irán añadiendo a orbitales en el sentido de 
menor a mayor energía de los mismos.

2) Principio de exclusión de Pauli. 

Sólo se permite un máximo de dos electrones por cada orbital.

3) Principio de máxima multiplicidad de Hund.

Cuando exista más de una posibilidad para colocar los electrones 
en un mismo nivel energético, se colocarán los electrones de 
forma que se ocupe el mayor número de orbitales. De esta forma 
el espín será el máximo posible.

Principio de construcción

9



Elemento Nº Electrones Diagrama de orbitales Configuración 
electrónica

Li 3 1s2 2s1

Na 4 1s 2s2

B 5 1s2 2s2 2p1

C 6 1s2 2s2 2p2

N 7 1s2 s2 2p3

Ne 10 1s2 2s2 2p6

Na 11 1s2 2s2 2p6 3s1

10Electrón
de valencia

Configuraciones electrónicas



Los electrones de valencia son los que se encuentran alojados en el último nivel 

de energía. Son los que un átomo utiliza para combinarse con otros. Para visualizar 

rápidamente estos electrones se pueden colocar como puntos alrededor del 

símbolo del elemento (Lewis).

Nos sirven para explicar el enlace covalente

Electrones de valencia.
Configuraciones electrónicas

11



¿Cómo se relacionan las 
configuraciones electrónicas con 

la tabla periódica?

12



LA TABLA PERIÓDICA DE 
LOS ELEMENTOS

13



Los elementos del mismo grupo tienen la misma configuración 
electrónica del último nivel energético.

La tabla periódica de los elementos

14
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p
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5
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s

2
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p

6

d
1

d
5

d
1
0

4f

5f

Configuración electrónica de los elementos 
en su estado natural

15



Configuraciones electrónicas de los iones

Las configuraciones electrónicas del tipo gas noble
(n s2p6) son las más estables, por lo que los iones
tienden a poseer tal configuración.

n s2p6

Cuando un átomo se ioniza, gana o
pierde electrones en el orbital de
mayor energía para alcanzar una
configuración de gas noble. El
sodio tiene que perder un electrón
o ganar siete electrones para
conseguir tal configuración. Por
ello, el ión Na+ es el estado de
oxidación más frecuente (y único)
de este metal.

gana 7 e

pierde 1 e

16



gana 1 e

pierde 7 e

En el caso del Cl, la consecución de la configuración de gas
noble requeriría perder siete electrones o ganar uno. Ello
explica que el estado de oxidación más frecuente sea –1,
correspondiente al ión cloruro.

Configuraciones electrónicas de los iones

17



• Son propiedades mensurables para los elementos.

• Son propiedades que, al analizar sus valores en función del número
atómico, tienen un comportamiento que se repite periódicamente.

Propiedades periódicas

18



Las propiedades de los elementos 
varían en función de sus números 
atómicos.

19

Ley 
periódica



Ciertas propiedades periódicas, en particular el tamaño y las energías
asociadas con la eliminación o adición de electrones, son de
importancia para poder explicar las propiedades químicas de los
elementos. El conocimiento de la variación de estas propiedades
permite poder racionalizar las observaciones y predecir un
comportamiento químico o estructural determinado.

- Radio atómico y radio iónico.

- Energía de ionización.

- Afinidad electrónica.

- Electronegatividad.

Propiedades  periódicas 
relacionadas con reactividad

20



Relaciones periódicas entre los 
elementos

Las propiedades de los elementos están relacionadas
con su configuración electrónica y con su posición en
la tabla periódica.

21



Elementos del Grupo 1 (ns1, n  2)
Familia 1A
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Elementos del Grupo 1 (ns1, n  2)
Familia 1A

23
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Elementos del Grupo 2 (ns2, n  2)
Familia 2A

24



Elementos del Grupo 2 (ns2, n  2)
Familia 2A

25



Elementos del Grupo 3A (ns2np1, n  2)

Elementos del Grupo 3 (ns2np1, n  2)
Familia 3A

26



Elementos del Grupo 3 (ns2np1, n  2)
Familia 3A

27



Sn(s) + 2H+
(ac) Sn2+

(ac) + H2(g)

Pb(s) + 2H+
(ac) Pb2+

(ac) + H2(g)

Elementos del Grupo 4 (ns2np2, n  2)
Familia 4A

28



Elementos del Grupo 4 (ns2np2, n  2)
Familia 4A

29



Elementos del Grupo 5 (ns2np3, n  2)
Familia 5A
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Elementos del Grupo 5 (ns2np3, n  2)
Familia 5A
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Elementos del Grupo 6 (ns2np4, n  2)
Familia 6A
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Elementos del Grupo 6 (ns2np4, n  2)
Familia 6A

33
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Elementos del Grupo 7 (ns2np5, n  2)
Familia 7A
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Elementos del Grupo 7 (ns2np5, n  2)
Familia 7A

35



Niveles ns y subniveles np
completamente llenos. 

Energías de ionización más 
altas que las de todos los 
elementos.

No tienden a aceptar ni a 
donar electrones, por lo 
que difícilmente reaccionan 
y por eso se les conoce 
como gases nobles

Elementos del Grupo 8 (ns2np6, n  1)
Familia 8A

36



Propiedades de los óxidos
M2O, MO, M2O3, MO2

básicos ácidos

37



Se define el radio metálico de un elemento metálico como la mitad de la distancia,

determinada experimentalmente, entre los núcleos de átomos vecinos del sólido. El

radio covalente de un elemento no metálico se define de forma similar, como la mitad

de la separación internuclear de átomos vecinos del mismo elemento en la molécula. El

radio iónico está relacionado con la distancia entre los núcleos de los cationes y aniones

vecinos. Para repartir esta distancia hay que tomar un valor de referencia, que es el radio

iónico del anión oxo, O2-, con 1.40 Å. A partir de este dato se pueden construir tablas con

los radios iónicos de los distintos cationes y aniones.

Radio atómico

38



Aumenta el radio atómico Aumenta el 
radio atómico

Radio (Å)

Variación del radio atómico en relación al número atómico.

Radio atómico
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Las variaciones de los 
radios iónicos a lo largo 
de la Tabla periódica 
son similares a las de 
los radios atómicos.

Además suele 
observarse que 

rcatión < rátomo

Y

ranión > rátomo

Radios atómicos y radios iónicos
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Aumenta E. Ionización

Aumenta E. Ionización

La energía de ionización de un elemento se define como la energía
mínima necesaria para separar un electrón del átomo en fase
gaseosa:

A(g) → A+(g) + e-(g)      DH = EI1

Energía de ionización
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Se define la entalpía de ganancia de electrones como la variación de
la energía asociada a la ganancia de un electrón por un átomo en
estado gaseoso:

A(g) + e-(g) → A-(g) DHge

La afinidad electrónica (AE) se define como la magnitud opuesta a 
DHge:

AE = - DHge

Valores de DHge

Afinidad electrónica
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La electronegatividad (c) de un elemento es la capacidad que
tiene un átomo de dicho elemento para atraer hacia sí los
electrones, cuando forma parte de un compuesto.

Si un átomo tiene una gran tendencia a atraer electrones se
dice que es muy electronegativo (como los elementos próximos
al flúor) y si su tendencia es a perder esos electrones se dice
que es muy electropositivo (como los elementos alcalinos).

Electronegatividad
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Disminuye la 
electronegatividad

Disminuye la 
electronegatividad

Electronegatividad de Pauling
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