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MODELOS ATÓMICOS Y TABLA PERIÓDICA 

NOMBRE EN QUÉ CONSISTE QUÉ EXPLICA QUÉ NO EXPLICA 

DALTON 
(1808) 

Se imagina el átomo como una esfera pequeña y maciza que no está formada 
por otras partículas más pequeñas. La palabra átomo significa sin división. 
Los elementos químicos están formados por átomos iguales (tienen la misma 
masa y las mismas propiedades). 
Los átomos de diferentes elementos tienen masas y propiedades diferentes. 
Cuando dos o más átomos de distintos elementos se combinan para formar un 
mismo compuesto, lo hacen en una relación de números naturales sencillos. 
En las reacciones químicas, los átomos ni se crean ni se destruyen, solo cambian 
su distribución en las sustancias. 

La composición de los compuestos 
químicos, y por tanto, sus fórmulas. 
 
Las reacciones químicas como cambios 
en la distribución de los átomos de unos 
compuestos a otros. 

Los fenómenos eléc-
tricos en la materia. 

THOMSON 
(1904) 

El átomo sería una esfera maciza de carga positiva que tiene incrustados en 
su superficie unas partículas de carga negativa llamadas electrones. El 
número de cargas positivas y de las negativas es el mismo para que los átomos 
sean neutros. Se le denominó modelo del “pudin de pasas”. 

Lo mismo que era capaz de explicar el 
modelo de Dalton y, además,  los 
fenómenos de electrización de la 
materia.  
 
Explica también los experimentos de 
producción de rayos beta (electrones) 
en los tubos de descarga. 

Los fenómenos de 
interacción de la 
radiactividad con la 
materia (experimento 
de la lámina de oro). 

RUTHERFORD 
(1911) 

El átomo estaría formado por tres partículas sub-atómicas: el protón, el neutrón 
y el electrón. Los protones (con carga positiva) y los neutrones (sin carga 
eléctrica) estarían en el centro del átomo (llamado núcleo) y los electrones 
(con carga negativa) estarían girando alrededor del núcleo (se llama corteza a 
ese lugar). Casi toda la masa del átomo estaría en el núcleo. El átomo tiene 
mucho espacio vacío entre el núcleo y la corteza.  

El experimento de bombardeo de la 
lámina de oro con rayos alfa. 

Por qué los electro-
nes no caen al núcleo 
(colapso de la mate-
ria). 
 
La existencia de los 
espectros atómicos. 

BOHR 
 (1913) 

El modelo de Bohr sería igual que el de Rutherford pero donde el electrón solo 
se mueve en unas órbitas circulares permitidas, sin que exista emisión de 
energía. El electrón, dependiendo de la órbita en la que se encuentre, tiene una 
determinada energía, que es tanto mayor cuando más alejada esté la órbita del 
núcleo.    
Sommerferd amplía el modelo de Bohr introduciendo las órbitas elípticas para 
los electrones. 

Por qué no ocurre el colapso de la 
materia. 
 
Por qué se producen algunos de los 
espectros atómicos (la emisión de 
energía se produce cuando un electrón 
salta de una órbita inicial de mayor 
energía a otra de menor energía). 

Todos los espectros 
atómicos. 
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NOMBRE EN QUÉ CONSISTE QUÉ EXPLICA QUÉ NO EXPLICA 

Mecánica 
Cuántica 
 (1920) 

*Dualidad onda-corpúsculo de De Broglie: la materia y la radiación tienen propiedades tanto de 
partículas como de ondas, por tanto esto también afecta al electrón.  
*Principio de incertidumbre de Heisenberg: es imposible conocer simultáneamente y con 
precisión la posición y la velocidad de un electrón en el átomo. 
*Los electrones no se desplazan por una órbita definida como indicaba el modelo atómico de Bohr, 
sino que se encuentran en una zona de máxima probabilidad a la que se denomina orbital. 
*Ecuación de Schrödinger:  

                                               
 
  Sirve para conocer la situación de un electrón. En la resolución de esta ecuación aparecen cuatro 
valores, los llamados números cuánticos (n, l, m, s) 
*Principio de exclusión de Pauli: Establece que en un átomo cualquiera no pueden existir dos 
electrones con los cuatro número cuánticos iguales. 
*Principio de máxima multiplicidad de Hund: Los electrones se sitúan dentro de los orbitales 
con la misma energía de manera que estén desapareados al máximo. 

Los espectros de 
todos los elemen-
tos químicos.  
La situación de 
cada elemento en 
la  tabla periódica 
y por tanto las 
propiedades quí-
micas de los ele-
mentos. 
 

La relatividad general 
y la mecánica cuántica 
son las dos teorías de 
la física más impor-
tantes y ambas están 
apoyadas por rigurosa 
y repetida evidencia 
empírica. Sin embar-
go, ambas se resisten 
a ser incorporadas 
dentro de un mismo 
modelo científico co-
herente. 

 

En la resolución de la ecuación de Schrödinger aparecen cuatro valores, los llamados números cuánticos (n, l, m, s). 
o Número cuántico principal, n: representa el volumen efectivo del orbital e indica, junto con el número 

cuántico secundario, la energía del orbital. Corresponde a los niveles energéticos de Bohr y toma valores de 
1,2,3,4,5... Puede representarse por las letras K, L, M, N, O,... 

o Número cuántico secundario, l: determina la forma del orbital e indica, junto con el número cuántico 
principal, la energía del orbital. Posee valores de 0 a (n - 1); por ejemplo, para n = 4:  l = 0, 1, 2 y 3. 

  si l=0  el orbital es de tipo s 
  si l=1  el orbital es de tipo p 
  si l=2  el orbital es de tipo d 
  si l=3  el orbital es de tipo f  

o Número cuántico magnético, m: determina la orientación del orbital según una cierta dirección.  Puede 
tomar valores entre -l y +l. Por ejemplo, para l =2: m = -2, -1, 0, 1 y 2. 

o Número cuántico de espín, s: el electrón, en su movimiento, gira alrededor de sí mismo comportándose 
como un pequeño imán. Este comportamiento magnético recibe el nombre de spin. Los valores que puede 
tomar s es +1/2 y -1/2, cada una representa uno de los dos sentidos de giro posibles. 

A tener en cuenta: 

 Un orbital queda determinado por tres números cuánticos: n, l y m. 

 Un electrón queda definido por cuatro números cuánticos: n, l , m y s. 

 En cada orbital caben como máximo dos electrones 
 

n l m s estado cuántico 

1 
1 

0 
0 

0 
0 

+1/2 
-1/2 

(1, 0, 0, +1/2) 
(1, 0, 0, -1/2) 

2 
2 

0 
0 

0 
0 

+1/2 
-1/2 

(2, 0, 0, +1/2) 
(2, 0, 0, -1/2) 

2 
2 
2 
2 
2 
2 

1 
1 
1 
1 
1 
1 

-1 
-1 
0 
0 
1 
1 

+1/2 
-1/2 
+1/2 
-1/2 
+1/2 
-1/2 

(2, 1, -1, +1/2) 
(2, 1, -1, -1/2) 
(2, 1, 0, +1/2) 
(2, 1, 0, -1/2) 
(2, 1, 1, +1/2) 
(2, 1, 1, -1/2) 
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 X: símbolo genérico de un elemento químico 
 Z: número atómico (nº de protones).  

En un átomo neutro coincide el número de protones con el número de electrones, pero esto no ocurre en los iones, donde ±q  es la carga del ión. 

 A: número másico (nº de nucleones, es decir nº de protones más neutrones)   
 Todos los átomos de un elemento químico tienen igual número atómico. 
 Isótopos: átomos que tienen el mismo número atómico y distinto número másico, es decir, son átomos de un mismo elemento químico que se diferencian 

en el número de neutrones. 
 La masa atómica de un elemento químico se calcula con la media ponderada de las masas de sus isótopos. Para un elemento con tres isótopos sería:  

1 1 2 2 3 3(%) (%) (%)

100

m m m
m

    
  

 

 

 

 
 

 
Se denomina configuración electrónica al ordenamiento de los electrones de un átomo en los diferentes niveles y 

orbitales en el estado de mínima energía (estado fundamental). Para determinar la configuración electrónica de un átomo 
se sigue el diagrama de Möeller: 

 
Por ejemplo:  
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Diagrama de orbitales  
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TABLA PERIÓDICA Y CONFIGURACIÓN ELECTRÓNICA 

 
 

  


