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1.1 Laestructura del &tomo
Las particulas subatomica®urante el siglo XIX, el descubrimiento de la electrolisis del 43880,
Nicolsony Carlisle) y de las leyes dearaday (1832) sugieren que las unidades de carga eléctrica estal
asociadas con los &tomos. Pero no es hasta finales del siglo XIX y principios del XXidprgiBean
las particulas cargadas que componen el atonpuotéiny elelectronfueron identificados estudiando la
conductividad delos gases a bajas presiones @wldstein en 1886 y porThomson en 1897,
respectivamente. Estudiando el comportamientolake particulas frente a campos eléctricos y
magneéticos, se determind que el protdn es una particula de carga positiva con una relacion masa/cal
1,04 168kg/C, mientras que el electrén es una particula de carga negativa con una nedacitmarga
de 5,69 16'2kg/C. En 1909Millikan estudiala carga adquirida por una gota de aceite ataginda
con rayos X y propone que la unidad elemental de carga asociada al electrén y al protén vaté®1,60 1
C. A partir de este valor de cargay de sus relaciones masa/carga, se determinaron las masas del el
y la del protén, siendo ésta 1835 mayor que aquella (tabla 1.1). Al bombardear berilio con partieulas
alta energiaChadwick demostré en 1932 que los &tomos estan constituidos también por particulas
carga llamadaseutronesde masa similar a la del protén.
Tabla 1.1. Las particulas subatomicas

Nombre Simbolo Masa Carga Descubrimiento
proton p 1,673 1627 kg +1,602 16'°C Goldstein, 1886
electron e 9,109 1631kg -1,602 161°C Thomson, 1897
neutrén n 1,675 1627kg Chadwick, 1932

El modelo atomico de Rutherforden 1911 Rutherford , Geigery Marsden estudiaron las trayectorias
de las particulag disparadas contra laminas de diferentes materiales (figura 1.1). De acuerdo con
resultados obtenidos, Rutherford propuso un modelo de atomo (figura 1.2) caracterizado por la existe
de un nudcleo central con una carga positiva idéntica a la negativa de los electrones, que estan fuel
nucleo, y que contiene el 99,9% de la masa total del &tomo en sélo el 0,01% de su diamett6(
toneladas/ci). El tamafio de un atomo es del orden dé%m (= 1 A) mientras que el del nicleo es del
orden de 16%m.

Figura 1.1. Dispositivo experimental de Rutherford parala  Fuente
medida de la dispersién de particudasnediante laminas ‘\
metalicas muy delgadas. La fuente de partiaules el

polonio radiactivo colocado en el interior de un bloque de

plomo, que sirve para proteger de las radiaciones y para
seleccionar un haz de particulas. La lamina de oro que se

utilizé tenia un espesor de 6-18m. La mayoria de las

particulas pasaban con poca o ninguna desviazidimas

pocas se desviaban angulos granbleg, ocasionalmente, C
alguna particula rebotaba en la lamma,

Haz de
particulas a

Pantallade
centelleo
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La representacion
no es a escala. Si
los nucleos fueran
tan grandes como
los puntos negros
que los
representan, el
tamafio del &tomo
deberia ser de unas
decenas de metros.

Figura 1.2. Interpretacion del experimento de Rutherford. La mayor pe
del espacio de un 4tomo esta casi “vacio” ya que sélo esta ocupado
livianos electrones. Toda la carga positiva del &tomo y casi toda su m
encuentra en su centro, en un nicleo muy denso y pequefio. La mayt
las particulast con carga positivaa] atraviesan el &tomo por el espacio
desocupado sin experimentar desviaciones. Algunase(acercan a los ¢
ndcleos y se desvian al ser repelidas por su carga positiva. Sélo unas
llegan a acertarc] en un nicleo y salen despedidas hacia atras.

Nucleones.El nucleo atémico esta constituido por protones y neutrones, que por Bdlimaenucleo-

nes El nimero atomic@Z) de un atomo es el nimero de protones, que es igual al de electrones en el ¢
Mo neutro, e identifica a un elementoniimero neutronicgN) es el numero de neutrones.nidimero
masico(A) de un atomo es el numero de nucleoAesZ + N. Un elemento puede contener atomos de
diferente nimero masico, es decir, puede contener diferisateposde distinta masa atdmictabla
1.2). En un elemento natural, la abundancia relativeudeésétopos en la naturaleza suele sercoas-
tante y recibe el nombre ddundancia isotdpica naturalLa denominada masa atémica de un elemento
es unanediade las masas de sus isétopos naturadesleradade acuerdo a su abundancia relativa.

Tabla 1.2. Algunos elementos con varios is6topos

Numero NuUmero NuUmero Abundancia
Nombre Simbolo atémico (Z) neutrénico (N) masico (A) Masa natural, %
Hidrogeno-1 H 1 0 1 1,674 16%4g, 1,008 u 99,985
Deuterio 2HoD 1 1 2 3,344 16%4g, 2,014 u 0,015
Tritio HoT 1 2 3 1,674 16249, 3,016 u  muy inestable
Carbono-12 12C 6 6 12 1,9926 1623¢g, 12 u exacte 98,90
Carbono-13 13C 6 7 13 2,159 16239, 13,00 u 1,10
Cloro-35 35CI 17 18 35 5,807 16239, 34,97 u 75,77
Cloro-37 37CI 17 20 37 6,138 1623g, 36,97 u 24,23
Uranio—235 235 92 143 235 3,902 1622¢g, 235,0u 0,72
Uranio—238 238 92 146 238 3,953 10229, 238,05 u 99,27

Modelo electronico¢,Por qué los electrones no caen sobre el ndcleo que los atrae? La situacion recu
a la Tierra que no cae sobre el Sol porque gira en una Orbita estacionaria, en la que fuerza centrif
fuerza de atraccion gravitatoria se igualan. Sin embargo, el modelo planetario no es aplicable a partic
cargadas, ya que segun las leyes clasicazldetromagnetismo, un electr@on unmovimiento
acelerado, como el circular, radia energiiectromagnética, lgue deberia producir su progrescaida
sobre el nucleo. Un modelo electrénico coherente se encuentra en las leyes de la mecanica cuantica.

La luz: frecuencia, cuantos y efecto fotoeléctrico

Naturaleza ondulatoria de la lud.aluz es unaadiacion electromagnéticaes decir, una onda de cam-
pos eléctricos y magnéticos. Se caracteriza, como cualquier onda, fpecumncia(v), que salefine
como el namero de ciclos por unidad de tiempo y cuya unidad en el Sl es el hertz dH®rcio
equivalente a 1 (cicloy5 La longitud deonda (A) es la distancia entre picos y su relacion con la
frecuencia es\ = c/v, dondec es la velocidad de la luz. lfeecuertia de una luz determina solor,
aunque solo es visible una parte del espectro electromagnético (figura 1.3).

La luz como un haz dearticulas.En 1900,Max Planck estudia la radiacién emitida por aoerpo
negroy observa que es como si ésta fuera emitida en porEierieg dondeh es la constante de Planck
(6,63 1034 J s). En 1906Einstein estudia el efecto fotoeléctrico (figura 1.4) y, para explicarlo, propone
gue la luz puede ser considerada como un haz de particulas o como una onda, con ung relacién
entre la energia cinética de cada particulay la frecuencia de la onda (recuadro 1.1). Una particulad
recibe el nombre d®tony la energia de cada foton esaurantode energia.
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Figura 1.3.a) La luz blanca es una mezcla
de radiaciones de todas las longitudes de

a) - Pelicula
Rejilla onda de la luz visible. Si un rayo estrecho
colimadora se pasa a través de un prisma, se separa en
bILUZ ) Prisma un espectro continuo de todas las
aliee longitudes de onda que componen la luz
visible. El color de una luz depende de su
frecuencia o longitud de onda.
b) La luz visible es s6lo una porcién del
espectro electromagnético.
b) E (kd/mol) 10 103 101
v (s1) 3109 3105 3101
A (m) 1‘0—11 1‘0—10 1‘0—9 1‘0—8 19—7 1‘0—6 1‘0—5 1‘0—4 1‘0—3 1‘0—2
3 ond
Rayos vy Rayos X U_Itra- % Infrarrojo Microondas | -0
violeta | 5 de radio
Vipje,ta//"// \\\\‘*\\\R\ojo
I I I
A(m) 40107 5,0 107 6,0 107 7,0 167
v(st) 75104 6,0 1014 5,0 104 4,310
E (kJ/mol) 3,0 1¢ 2,4 1¢ 2,0 1% 1,7 1¢
b
) E. . >
AN
\‘f& \.’b'
Tubo a g Y
vacio
Placa Vo Vo
metalica v

Figura 1.4.a) Efecto fotoeléctrico. Cuando una radiacion electromagnética de frecuencia suficiente choca contra la superf
de un metal (electrodo negativo) en el interior de un tubo a vacio, se desprenden electrones del metal que crean una corr
eléctrica. La intensidad de la corriente crece con la intensidad de la radiacion.

b) La gréfica relaciona la energia cinética de salida de los electrones con la frecuencia de la luz. Para cada metal, hay un:
frecuencia umbral, por debajo de la cual la luz no es capaz de arrancar electrones de la placa metalica. Por encima de la
misma, la energia cinética aumenta linealmente con la frecuencia. La pendiente de la recta es la misma para todos los m

Recuadro 1.1. El efecto fotoeléctrico
Las observaciones experimentales sefialadas en la figura 1.4 pueden explicarse suponiendo que la luz estd compuest
fotones de energtav, de forma que cada foton puede transmitir su energia a un sélo electron durante la colision.
» Unaluz es incapaz de arrancar electrones de un metal por muy intensa que sea, si no tiene una frecuencia mini-
ma. Esta frecuencia umbral es diferente para cadenetal. Un electrén se encuentra atrapado en un metal por una
energia de la que debe disponer como minimo un fotén para poder arrancarlo. Cuanto mas intensa sea una Juz, ma
es el niumero de fotones del rayo, pero la energia de cada fotdn Unicamente depende de la frecuencia de la radiacion
SiE es la energia que atrapa a un electron en el metal A, la frecuencia mhoma debe tener un foton es
Ep =hyp
Cada metal tiene una enerfig y por tanto una frecuencia umhrglcaracteristica.

» La energia cinética de los electrones depende linealmente de la frecuencia de la luz, siendo la pendiguré
para todos los metalesPor choque, el foton transmite toda su energia al electron, el cual usa parte en salir delmetal y
el resto la almacena en forma de energia cinética. La energia cinética de los electrones arrancados debe ser igual a

E.=Eien— Eg =hv—hy,=h(v-hv)

lo que explica la linea recta de la figura 1.4b en la que la pendiente, igual para todos los metales, debehser igual a

 La intensidad de la corriente crece con la intensidad de tadiacion. Un rayo intenso contiene un magaimero
de fotones, por lo que es capaz de arrancar un mayo niimero de electrones.
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1.3 El espectro del hidrogeno atomico. EI modelo de Bohr y sus ampliaciones
El espectro del hidrogencCuando se pasa una corriente eléctrica a través de un gas en un tubo a pre:
muy baja, se emite una luz cuyo espectro no es continuo sino a lineas (figura 1.5).

Figura 1.5.La luz que emite un tubo de
descarga relleno de un gas esta
compuesta por frecuencias discretas y da

A (M) 4,0'107 5,0I 107 6,CI) 167 7,'0 167 un espectro de lineas

Cada gas da un espectro caracteristico. Al estudiar el espectro del hidrégeno, se encaiadama
matematica entre las frecuencias de sus lineas llamada ecuacién de Rydberg:

1 1 Seriede Lyman n,=1 n,=2,3,4,5... Serie de Brackettn,=4 n,=5,6,7,8...
V=X ) Serie de Balmer n,=2 n,=3,4,5,6... Serie de Pfund n,=5 n,=6,7,8,9...
N1 N2) Seriede Pashen n,=3 n,=4,5/6,7... RK=3,29 105s1 (constante de Rydberg)

¢, Como se origina un espectro de emisién? En un tubo de descarga, la corriente eléctrica aumenta lz
peratura generando suficiente agitacion térmica como para que los atomos rompan sus enlacesy los
trones salten a estados de energia superior. Los espectros de emision los producen lakrétomas
sus electrones a estados de menor energia, por lo que informan sebtados electrénicos del atomo
El modelo de BohrCon esta informacion, Bohr propuso en 1913 su modetdedtronesjue giran en
torno al ndcleo en Grbitas circulares para las que no es aplicable el concepto clasico segun el cua
carga acelerada emite radiaciones continuamente. Bohr postulé que “un electron siempre absorbe o
energia electromagnética en cuardosipletosde hv’ (primer postulado). Como la luz emitida en el
espectro de un atomo no contiene todas las frecuencias, Bohr sugirié que no todas las orbitas son po
y, en concreto, propuso que “las Unicas Orbitas en que se puede mover un electrén son aquellas en I
su momento angular e@gv21, siendon un numero entero. Cuando un electron se encuentestas
orbitas, no emite energia” (segundo postulado). El nimsedlamanimero cuéntico principal.

A partir de estos postulados (recuadro 1.2), Bohr calcul6 la energia (figura 1.6) y éligacio
1.7) de las drbitas de un electron en el a&tomo de hidrogeno. Ademas, dedujo la ecuacion de Rydbert
valor de su constante (recuadro 1.3).

Recuadro 1.2. Modelo de Bohr: Deduccion del radio y energia de las 6rbitas
La fuerza centripeta asociada al giro de un electrén en una 6érbita circular vale v

Foentripeta = mY- T (m, = masadel electrén, v = velocidad, r = radio delaérbita) e-
La fuerza de atraccion electrostatica entre el electron y el nucleo vale

_ 1 Zé

Foeet. = e, 12 (Z = ndmeroatémico, 1 para H, e = cargaelemental)

1 ze
nﬂ?‘:o r2

. . _ 1 Ze? Velocidad que, segun la mecanica clasica, debe tensecimén
Despejando la velocidad,= 1\ / z— mr : . P .
4mEy M para moverse estacionariamente en una 6rbita demadio
Para que en su giro el electron no emita ningunaradiacidn electromagnética, el segundo postulado de Bohr sefjala que
momento angulamgvr) debe de ser igualrdy 21t

rT}evr:rrle«/W%r— donden=1, 2, 3.

2
Si el electrdn gira estacionariamente, ambas fuerzas tienen que ser |gy¥cles

Despejands, | r= h’e, n? _, n? Radio de las tnicas orbitas admitidas por el 2° postulado de Bohr.
’ me? Z Z La constante, recibe el nombre dedio de Bohwy vale 0,529 A.
La energia total de cada orbita viene dada por:
— -1 2 1 Ze _ Ze 1 Ze _ 1 zZe
E = Ecingtica * Epotencial = 5 MeV Tane, T 7%47'[50@_W50T__W507

. L, . . et 72 1972 . .
Sustituyenda, por la expresion obtenida anteriormenté& = -1 ze_ me % =-21,810"% % julios
0
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Figura 1.6.a) Gréaficade la energia de los orbitales atémicos del hidrogeno en funcidDloservese que al aumemala
diferencia de energia entre estados de energia sucesivos es cada vez mas pequefia.

b) Algunas transiciones electrénicas que pueden ocurrir en un atomo excitado de hidrégeno. Las transiciores basta

las de mayor energiay dan las rayas de menor longitud de onda (las de la serie de Lyman en el ultravioleta). Las lineas
serie de Balmer aparecen en el visible; la de mayor longitud de onda (la roja) se debe a una transiniér8desde?.

Figura 1.7. Distancia relativa entre las tres primeras 6rbitas
atomicas del hidrogeno, segun el modelo de Bohr. Obsérvese
gue la diferencia de distancia entre 6rbitas sucesivas es cada
vez mayor al aumentar La distancia entre la primera 6rbita y
el nucleo §,) es igual a 0,529 A'y se llamadio de Bohr

Recuadro 1.3. Modelo de Bohr: Deduccion de la ecuacion de Rydberg

Un electrén absorbe o emite energia al saltar de una 6rbita a otra del hidebgeho (

E = me (1 1 Energia emitida o absorbida por un electrén al pasar de una
1 sn’g (7 B 7) 6rbita 1 a una orbita 2, en el atomo de hidrégeno.

i n
El primer postulado de Bohr propone que cada electrén en una transicién emite o absorbe un Unico cuanto de luz, por
que la frecuencia de la radiacion emitida o absorbida vendra dada por la relacion de Planck:

CE,_E.=hv: L M1
Braun =F,~EL =1V = gnveg (np ~ g V= aneg (i)

E2_

El valor de la expresic’n%rrr:‘;;e:2 coincide con el valor experimental de la constante de Rydberg (diferencia < 0,00001%).
0

Otros numeros cuanticoskl espectro de emisién del hidrégeno se complica en presenciacdenpo
magneético (efecto Zeeman). Para explicaslommerfeld sugirio la existencia también de Orbitas elec-
tronicas elipticas cuya excentricidad vendria dada por un nuevo nimero cuantico bamadal (I,
tabla 1.3) y su orientacion por otro llamadagnético orbita(m,). Los nimeros cuanticat espinsy

my) se propusieron para justificar la presencia de dobletes en el espectro de, entre lothdgezlo
(efecto Zeeman anormal). A veces se mencionan solo cuatro nimeros cuasitiogg/(my), y se omite

el de espis porque su valor para el electron es constaiye (

A pesar del avance fundamental que represent6 el modelo de Bohr, pronto se vieron sus proble
hechos experimentales no explicados (momento magnético nulo del grhttahos polielectrénicos...),
ideas que se mostrarian como incorrectas (trayectorias y momentos definidos) y debilidades metodo
cas (era necesario un modelo donde el momento angular y los nimeros cuanticos fueran un resulta
la teoria misma y no un ajuste empirico en funcion de parametros experimentales).
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Tabla 1.3. Nimeros cuanticos del atomo de hidrégeno

Nombre Simbolc Valores Nombre de conjunto  Sinénimos Describe

principal n 1,2, 3,...nivel o capa K(n=1),L(2),M (3),N(4), ... tamafio y energia orbital
azimutal* I 0,...,.n—1 subnivel o subcapa s(=0),p(2),d(2),f(?3), ... forma del orbital
magnético orbital  my  +l,...,-| orbital** de una subcapa orientacion del orbital
de espin S 1/2 espin del electron
magnetico de espin mg i1/2 orientacién del espin

*También llamado momento angular orbitalgtbita en el lenguaje de Bohoybital en el de la mecénica cuantica.

1.4 El modelo mecano-cuantico. La ecuacion de Schrodinger
La dualidad particula—ondaEn 1924 de Broglie propone que cualquier particula (por ejemplo, un elec-
tron) puede considerarse como una ondaicem/mv (tabla 1.4). En 1927, Davisson y Germer observan
la difraccion, propiedad caracteristica de las ondas, de un haz de electrones en una lamina metélica.
Tabla 1.4. Longitudes de onda de particulas

Particula Masa (kg) Velocidad (m 59 Longitud de onda (A)
Electron libre gaseoso (300 K) 9,11 1631 1,17 10 63

Electrén libre gaseoso (200 3R) 9,11 10631 3,00 16 2,4

Electron del atomo de HhE 1) 9,11 1631 2,19 16 3,3

Atomo de He gaseoso (300 K) 6,64 1027 1370 0,73

Pelota de Béishol 0,10 20 3,310%

Principio de incertidumbre La experiencia demuestra que en un experimento dado matadagion
exhiben un comportamiento de onda o un comportamiento de particula, pero nunca los dos a la vez
propiedades de onda y de particula son complementarias en el sentido de que no se pueden conoc
bas con total precision. Asi lo recogeehcipio de incertidumbreformulado en 1927 pdteisenberg

gue afirma que el producto de las imprecisiones de dos magnitudes complemént@ias puede ser
nunca menor de una cantidad pequefa del ordanl@eposicion y el momento en una misma direccion
son magnitudes complementarias entre si y sus precisiones maximas estan limitadas por la expresior

> 10
AX [A(mv) = h

dondeAxy A(my,) son, respectivamente, las imprecisiones en la posicion y la cantidad de movimiento.

Ejemplo. Imprecision minima en la posicién de particulas cuya imprecision en la velocidad es del 1%

Particula Masa (kg) Velocidad (msY)  Imprecisién minima en la posicién (m)
Automovil 1000 28 (100 km/h) 1097
Electron del &tomo de H 6 = 1) 9,11 10631 2,19 16 26 1010(26 A, el radio de Bohr es 0,529 A)

La consecuencia de la incertidumbre posicion—momento es que no se puede espdaifjeatdta de

una particula, pues ello implicaria conocer en un instante dado con total precision su posiciony su
mento. La mecanica cuantica no trata la trayectoria en términos de determinacion sino de probabilida
La ecuacion de SchrodingeLas ideas de De Broglie sugirieron la posibilidad de caracterizar a un:
particula como el electrén mediante dnacion deonda(y). El electrén en el atomo es@risionado

por el campo eléctrico producido por el nacleo.1826, Schrédinger propuso que las ondas de los
electrones en tal situacion eraestacionariagfigura 1.8 y recuadrt.4). Ademaspropuso describir el
comportamiento del electron mediante una ecuacion de ondas, resultado de comlgozadases
clasicas de una onda y de una particula mediante la ecuacion de De Broglie (recuadro 1.5).

tp>b t Figura 1.8.(a) Una onda no estacio-

1
m m /\/\ A naria se "desplaza“ con el tiempb) (
@ W W () Y Una cuerda de una guitarra vibrando

ty es un ejemplo de onda estacionaria.
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Recuadro 1.4. Funcion de una onda. Ecuacién de ondas.

La funcién de una ondaUna onda se describe mediante una funcién de dH@as) que da la altura de la onda en
cada punto e instante. En una onda estacionaria, como la representada en la figura 1.8b, esta funci@xpeparede
como el producto de una funcién dependiente,dgue da la envolvente o amplitud maxima en cada punbdtray
dependiente deque indica en qué punto del recorrido se encuentra en un momento determinado:
Hx, 9 = (X Y(t)

En nuestro desarrollo, sélo nos interesa la amplitud de laygmilaque para una onda como la de la figura 1.8b, se
puede describir mediante una funcion como la siguiente:

WY(x) = A sen (2x/A) (1)
La ecuacion de ondadJna funcién que represente a una onda cumple la ecuacién de ondas (2):

2
dY- 4Ty ()

dx? A?
Ejercicio Demuestra que la funcién (1) cumple la ecuacion (2).

Recuadro 1.5. Origen de la ecuacion de Schrodinger

La ecuacion de Schrodinger es el resultado de combinar la ecuacion que caracteriza a una onda estacionarial (1) cor
gue caracteriza a una particula (2), mediante la relacion de De Broglie (3).

&y __ar
dx2 =~ )2 v 1) , - L
- -1 m\2 d°y__omMe —h” dy - 4
E=E+V=5my+V (2 C oyt 1 [ de 2z E Vg O s, 52 TVY=EY (4)
= h 3) 2m, )2
mVv
E = energia total; = energia cinética/ = energia potencial
La ecuacion (4) es la ecuacion de > > 2
Schrddinger en un espacio 2 (0 + oy + oy +VY=EyY (5)
monodimensional que en un espacio 8rm, | 92  9y2 02
tridimensional se convierte en (5), que ) , )
se suele abreviar como (6) o (7). e o 5 0 0 0
—— H@Y+Vy=E I =——+—+—
gem D YTVUEEY O\ =on ot o
2 2 2
2 [0 0 0
HY=E 7 H = —h —t—+—|+V
l// w ( ) 8-,-[2me (axz ayz azz

Sentido fisico de la funcién de onda (interpretacion de Borba funcion de ondap no tienesentido
fisico directo. Sin embargo, el valor de su cuadrgg@cen un punto representa tensidad de
probabilidad en dicho punto y el product?dV, la probabilidadde encontrar el electron dentro del
volumen infinitesimal ®. La probabilidad de encontrarlo en un volunvess

v

Las condiciones de fronteray los niumeros cuanticdaa ecuacion como la de Schrodinger tiene un
namero infinito de solucionepgero todas ellas son funcionesntinuasy sin puntas pues tienen que
tener derivadas primera y segunda. Ademas, el sentido fisigoedége quey seafinita y conun Gnico
valor en cada uno de sus puntos. También, paragdé dé directamente la probabilidad, es necesario
normalizarla funcion (multiplicandola por el valor adecuado) para que se cumpla que:

f Pdv=1

todo €l espacio

Este tipo de limitaciones se llamaandiciones ddronteray justifican la cuantizacionPor ejemplo,
exigen que la amplitud de un onda asociada a una particula encerrada en un espacio finito sea nula
extremos. Por ello (figura 1.9), en un espacioi@dimension, cada onda puede caracterizarse mediante
un nimero entero. La relacion postulada por Bohr entre el nUmero cuantico y el momento angulal
deduce de la consideracion de un espacio de una dimension circular (recuadadefjenente, un
electron que se mueva en un espacitrekdimensiones debe posdésrsnumeros cuanticos.
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Figura 1.9.En un espacio de una dimension, las
V\ V\ N ondas estacionarias estables tienen que tener una
\/ amplitud nula en los extremos y se pueden
‘ ‘ M ‘ ‘ caracterizar mediante un nimetgntica

Recuadro 1.6. El modelo de Bohr y el caracter de onda estacionaria del electron

Tal como se muestra a continuacién, el caracter de onda del electrén justifica la cuantizacion y el waloeded
angular postulado por Bohr.

Suponiendo un electrén que gira en una 6érbita circular estacionaria es necesario que la
longitud de la circunferencia contenga un nimero entero de longitudes de onda:

’/,,f 2T[r = nA
= La longitud de onday el momento del electrén estan relacionados por la ecuacién de De
n=3 [ | Broglie:
\_ ) \ | A = h/(my)

). Igualando el valor de la longitud de onda en ambas ecuaciones se obtiene el valor del
) momento angular postulado por Bohr:

7 2rr=nh(mv) O mvr=nh/2n

1.5 El &tomo de hidrégeno en el modelo mecano-cuantico. Forma de los orbitales atomicos
Coordenadas polares esféricdEn el atomo de hidrégeno, o en cualquier atomo o ion monoelectrénico
el electron se mueve en un cangséricocuyo valor depende de la distancel nucleo. En estos casos,

es mas conveniente un sistema de coordenadas polares esféricas (figura 1.10) que un sistema cartes
z

Figura 1.10.Un punto en un espacio tridimensional se
define mediante tres coordenadas. Las siguientes
0 ecuaciones relacionan las coordenadas cartesiayag)(
con las coordenadas polares esférical @:

y
z=rcos@ 2= 2+ y2+z2
¢ X=r senf cosy 6= arcost/r)
y=r senfseng @= arctg§/x)

Orbitales atomicos del hidrogenba resolucion completa de la ecuacién de ondas para un &tomo mon:
electronico (recuadro 1.7) introduttes niumeros cuanticos)( | y m) analogos a los descritos en el
modelo de Bohr (tabla 1.3). Cadatrio de valoréy m define un estado electronico del hidrogeno, que
es descrito por una funcion de onflg ,,, tiene una energia bien definida y recibe el nombiar tal
atbmica Los numeros cuanticos de espsny (ms) sélo aparecen cuando se modifica la ecuacion de
Schrddinger para hacerla coherente con la teoria de la relatiddad)(

Energia de los orbitale€€n el atomo de hidrégeno libre y sin perturbar por campos externos, el valor «
la energia obtenido de la ecuaciéon de Schrodinger coincide con el del modelo de Bohr:

me* 72 Energia de los orbitales de un atomo o ion monoelectronico de

By =- 8h?e2 n? carga nucleaZ. En el hidrégen@ = 1.

Los orbitales del mismo nimero cuantico principaktardegeneradostienen la misma energia

Forma de los orbitalesLas funcionespmm expresadas en coordenadas polare§,(¢), se pueden
descomponer en unparte radial (funcion del radio) y otrangular (funcién de los angulos¥implifi-
cando su anélisisﬂnihm(r, 6, ¢) =Ry ((r) A (6 ¢). La parte radial no depende e mientras que la
angular no depende delas tablas 1.6 y 1.7 tabulan las funcioRgsA, respectivamente. En las figuras
1.11y 1.12 se estudia la distribucion electronica espacial de algunos orbitales del atomo de hidrogenc
Orbitales atémicos hidrogenoideAl escribir las soluciones de la ecuacion de ondas, hemos tenido ¢
cuidado de no sustitu por su valor para el hidrogeno,que es 1, de forma que dichas soluciones s
igualmente validas para cualquier ion monoelectronico. Obsérvese que el aumento de la carga nuclez
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« disminuye la energia de los orbitales (ver ecuacion),
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» modifica la parte radial (tabla 1.6), resultando en una mayor contraccion de los orbitales, pero
» no modifica la forma de los orbitales, ya que la parte angular no deperdeabla 1.7).

Tabla 1.6. Funciones radiales R(r) normalizadas para atomos o iones monoelectronicos*

Orbital n | Rt = Constante  x Polinomio x  Exponencial
1s 1 0 Rl,O 223/2 1 e—Zr
3/2
2s 2 0 R2,1 7%0 (2 _Zr) e—Zr/2
3/2
2p 2 1 Ry %@ i Zr/2
2732 2 Zrl3
3 3 0 Rs,0 8173 (27 -Zr + 2219 e
32
3 3 1 Rs1 gim (62r — Z2r2) aZrl3
3/2
3/2
4s 4 0 Ry % (192 — 14Zr + 242242 - 73(3)  gZil4
32
4p 4 1 R4,1 2526\/E (SOZI’ - 2022r2 + Z3I’3) e_zr/4
732
32
4f 4 3 R4’3 76{% 23r3 e_zr/4
n=1
n | Ry = ZI N, rX gZrin
’ X:

* Las funciones se dan en base al sistema de unidades atomicas (eedeaiidades day).

Tabla 1.7. Funciones angulares, A, normalizadas para atomos o iones monoelectronicos

Orbital

S

Pz

f02-y2
f2xy

f3

fy2

A, mi(6 @)

> cosf

sen9 CcosQ

SR ERRERCE

sene seng

—(3 cog 6-1)
V15

T

V15
m

ﬁ ser? 6 (2 cog p—1)

V15
ZF

Tﬁ (5 co$ 6- 3 cosb)

cosfsendcosg

cosfsendseng
serf 6 sengcosg

Va2
8 (5cog 0-1)sendcosg
@ (5 cog 60— 1) sendseng

413_[ cosOserf 0 (2 cog ¢p—1)

v105
AT

é? sen 6 (4 cos ¢— 3 cosy

éTﬂC_){ senr 0 (3 senp— 4 seR @

cos O serf 6 cospseng

Al miX, Y, 2)*

1
/m

35 (@

33 )

33 i)

doe (@207
@J% (2A4r?

58 2y

155 (e —y2r]
MTS (xy/r2)

ﬁ [(223-32z-3y?2z)Ir3]
% [(4z2x—x3~y2X)/ 3]
42 [4z2y-xap-y9/]
05 [axzy2yird)
m (2xyr%)

470 [(xe-3xy2)ird
470 [(y3+3ey)ir]

* Funciones en el sistema de coordenadas polares esféricas. ** Funciones en el sistema de coordenadas cartesiano.
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Recuadro 1.7. Resolucidn parcial de la ecuacion de Schrédinger para el atomo de hidrégeno

Texto completo en la pagina Web http://www.inorg.alcala.es/edejesus/ampliaciones/indice.html

En un atomo de hidrégeno, o en general en un a4tomo o ion con un sélo electrdn, el electrén se musampEnN Un
esféricoy centradoen el nlcleo cuyo potencial es:

_ —Z¢€

4ATE of

dondeZ es el nimero atémico (para el hidrogene, 1) yr es la distancia entre el nacleo y el electrén. La ecuacion de

Schrddinger para un &tomo monoelectrénico queda de la siguiente manera:

h? 2 e . _

B 31-[2me|j Y- ATE of Y=Ey

En una ecuacién como ésta, que sélo depende de la distancia al centro, las sdl/ieipresadas ecoordenadas

polares se pueden descomponer en un producto de tres funciones mas simples, cada una dependiente de una coorden

Hr, 6, 9) =RNOOP()

dondeR recibe el nombre de funcién radial®/y @ se llaman funciones angulares. De esta forma, se simplifica la

resolucion de la ecuacion. Sustituyenas coordenadas polargmr cartesianasy por RO® y reordenando los

términos, la ecuacion de Schrédinger queda como:
sen?d ;2 0R), =200 0 9@)+;62¢ N rzsen@ST@me( + 28 )=
R ol or NZ90) " @ 0¢? h2 E 4ATE o

O 90

En esta expresion, el tercer término depende Unicamenty dda vez es el Unico que contiene esta variable, por lo que
tiene que ser constante si se quiere que la suma total sea cero para cualquier gralRor d®nveniencia, asta
constante le llamaremosy.

1 &P

= constante= —ny

()] 0(/)2
Una funcion que cumple la anterior ecuacio@esasenm¢). Ahora bien, las condiciones impuestas a nuestra funcion
de onda exigen que tenga un Unico valor en cada punto del espacio. Es decir, el @ajmrdaun angulg@tiene que
ser igual que su valor para un angulo 360° mage{t), lo que solo es cierto si la constamjees un numero entero
(O, £1, £2, +3, etc):

m, ®=asentm ¢ @ =asenf(p+ 2m)
0 asen(0) = asen(0)

+1 a senfp) = a senfpt 2m)

+2 asen(2) = asen(2pt+ 4m)
+1, asen?2) z asen@?2 +m)

Tal como previmos en un espacio de tridimensional, la resolucién completa de la ecuacion de Schrédinger origina u
total de tres nimeros cuantices I m;). Acabamos de ver que la solucidr= asen(n ¢ depende dm,. Para el resto,

Hay una solucion de por cada par de valores de |: Ry (1)
Hay una solucién d@ por cada par de valores g jm|: qlm”(@
Hay una solucion d& por cada valor dey: D (@

Hay una solucion completa dépor cada trio de valores del ym: ¥, | (. 6, @) =R ,|(r) 6, Imll(@ D(®
En el texto se consideran las dos funciones angulares conjuntamente:
Hay una solucion d& por cada par de valores dgm: Am(6 0) = m(0 Gn(®

Estos orbitales, de la igual forma pero de distinta energia y tamafio que los del hidrégeno, recibe
nombre genérico darbitales atdmicos hidrogenoides

Difusion y penetracion de orbitaled.a difusion de un orbital (figura 1.13a) es importante a la hora de
discutir el enlace quimico (tema 3) mientras que la penetracién (figura 1.13b) permite comprender c¢
varian las energias de los orbitales en los atomos polielectronicas Jver

2 A 1s
4T AR (1) / \\ 2s Figura 1.13.a) El orbital 2 es mas difuso que e$lsu densidad
a) /\%\ electronica esta mas extendida. La difusion de los orbitales aumenta

AV — con su numero cudntico principal.

2 b) El orbital Z tien(,a una mayor concentracién glectrc’mica en zonas
47Tf2Rn,l(f) 2p 2s muy cercanas al nucleo que el por lo que se dice que el orbital
b) / 2ses mas penetrante que @l El orden de penetracion para

— orbitales del misma ess>p>d>f. Légicamente, los orbitales de

2 4 6r(,£\)8 10 12 menorn son mas penetrantes.
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Momentos angularesLos niumeros cuanticdy s definen el valor de los momentos angulares de orbital
y de espin que, dentro de un modelo clasico (no mecano-cuantico), se asocian respectivamente al gi
electron en torno al nacleo y en torno de su propio eje (Figura 1.14).

b L

<< Figura 1.14.Representacion clasica del
e ¢ -
Ze e origen de los momentos angulares
- - orbital y de espin.
| = nlmer o cuantico azimutal s = nudmero cuantico de espin
. I=yI(I+1)(h2 =.,/s(s+1)(h/2
| = momentoangular orbital N 1+ 1) (w2 [s]=/s(s+1)(h2m

s = momentoangular de espin

Segun la mecanica clasica, el momento angular podria orientarse de cualquier forma con respecto .
direccion dada. La mecanica cuantica predice que para los momentos angulares de orbital y de espir
son posibles las orientaciones definidas por los nUmeros cuanfigos; (figura 1.15).
=2 ; A |l1=24562n) z A Is|=075¢2m
(h2m) < (h2m) <
+2— m| =+2

: 12 m = +1/2 » y
+1-+ m = +1
01 'm=0 0-1 ‘ 0
=1 rnl =-1
~12+
—2T m=-2 m = -1/2
@ (b) ©]

Figura 1.15.Los nimeros cuanticos magnéticos de orbital y de egpimg definen el modulo de la componente del
momento angular de orbital y de espin, respectivamente, en el eje de referemciadamacion entre el médulo del vector
componente y el nUmero cuantico es:

m = ndmero cuantico magnético orbital m,, = ndimer o cuéntico magnéticode espin
5 |my|=m (2m) . Img|=m (h/2m)
m, = proyecciéndel momento angular m, = proyecciondel momentoangular
orbital en el ejedereferencia deespinen e gedereferencia

(@) Orientaciones posibles para el momento angular orbital de un electrén en un oibital de

(b) Orientaciones posibles para el momento angular de espin de un electrén.

(c) La orientacion asi definida no es Gnica sino en realidad un cono de orientaciones.

Acoplamiento espin—o6rbita en el hidrogenSefialamos anteriormente que la observaciddaoiidetes
(lineas desdobladas en dos) en el espectro del hidrogeno fue uno de los motivos de la introduccié
espin (VelOtros numeros cuanticqd.3). Veamos como el espin justifica esta observacion. EI momentt
angular orbital y el de espin de una particula cargada como el electron generamsandots
magneéticos. Las interacciones magnéticas entre ambos momentos, no consideras antetéonimiénte,
contribuyen a la energia total, aunque en menor medida qedelasostaticas. Debido al espin, un
electron en un orbital dez O tiene dos posibilidades ligeramente distintas en energia segun la interacc
entre el momento de espin y el orbitalapplamiento espin-6érbitsea en paralelo o antiparaléligura
1.16). Ello justifica que las lineas del espectro del hidrogeno debidas a transiciones thesia o
orbitales dd # 0 sean en realidad dobletes.

El momento angular total= | + s determina la orientacion relativa espin-érbita del electrony su
energia. Este momento angular se caracteriza mediante el nimero guénscealores posibles paja
nos dicen el nimero de niveles de energia del electron en el orbital. Obsérvese (tabla 1.8) que los vz
posibles pargsonl +s, ..., | —9. La orientacion del vectpresta también cuantizada: puede tefer 2
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orientaciones respecto de una direccion dada que son definidas mediante elnmiguerpuedéomar
los valores f ..., 5.

Figura 1.16.Un electrén del hidrégeno reituado en un orbitaltiene

i T' , un momento angular orbital distinto de cero, pudiendo ser éste paralelo o
S, antiparalelo al espin. En la figura se muestra un modelo clasico de las dos
Ze+‘ &ef interacciones que, como los momentos angulares tienen asociado un

momento magnético, difieren en energia.
La diferencia de energia entre ambas situaciones no se refleja en las

- T' - soluciones de la ecuacion de Schrodinger del recuadro 1.7, porque no
e incluy6 el término de potencial magnético:
=
Ze+‘ s V = Zez | |:S
B > ¢ 8T, C2mPrs
Tabla 1.8. Niveles de energia de un electron en un orbital del hidrégeno, considerando la interacciéroesidn-
Orbital I S j=l+s ..., ]-9 N° de niveles de energia N° de orientaciones (2j + 1)

S 0 Y, Y, 1 2
p 1 Y, 3,1, 2 4+2=6
d 2 1/2 5/2,3/2 2 6+4=10
f 3 1/2 7/2, 5/2 2 8+6=14

1.6 Los atomos polielectronicos
La ecuacion de Schrodinger es irresoluble de forma exacta para atomos de mas de un electrén, y
por su complejidad, pues lo son siempre las ecuaciones, por sencillas que sean, de sis&qguaer
fisico de mas de dos particulas interaccionando entre si, por ejemplo, Sol-Tierra-Luna. Situando el St
el centro de coordenadas, la irresolubilidad es debida a que no es posible separar las coordenad:
definen la trayectoria de la Tierra de aquéllas que definen la de la Luna, pues ambeEdase
mutuamente. En otras palabras, no se puede conocer la trayectoria de la Tierra sin conocer previame
de la Luna y viceversa. Una forma de obtener una solucion, aunque aproximada, es dekpneaiar
interaccion. Asi se puede obtener una trayectoria aproximadade la Tierra alrededor del Sol despreci
la influencia de la Luna, y la de la Luna alrededor de la Tierra despreciando la del Sol. Obsérvese qt
ha transformado un problema irresoluble ttes particulagSol-Tierra-Luna) endos problemas
resolubles, pero aproximados, de dos particulas (Sol-Tierra y Tierra-Luna).
La aproximacion orbital.En un &tomo polielectrénico, el segundo electron y siguientes introducen |
repulsién entre electrones, ausente en el atomo de hidrégeaprdxamacion orbitakes un método de
resolucién que consiste en despreciar las repulsiate®lectrénicas (recuadro 1.8pn lo que los
electrones se independendizan unos de otros, comportandose cada uno de ellos tal como lo haria
sistema monoelectronico de carga nuckeaPor esta via, el problema irresoluble de un atomoncon
electrones se convierte Biproblemas resolubles de 1 sélo electrén, cuyas soluciones conocemos ya, ¢
los orbitales atobmicos hidrogenoideBl resultado es que el estado de un &tomo polielectroniapree
xima mediante la superposicion de estados individuales de los electrones u orbitales atomicos,
energia total mediante la suma de las energias de cada uno de dichos estados monoelectrénicos.

El nombre de aproximacion orbital procede, por tanto, de que introduce en los ptdilestro-
nicos la idea de orbital como estado de un electron en el atomo. Ahora bien, un orbital atbmico
hidrégeno es una soluci@xactade la ecuacion de ondas que representa uno de los estados de energi:
gue puede estar el &tomo debido a su unico electron. Un orbital en un atomo polielectronico represer
estado de energia de uno de sus electrones, y es el resultadoageoximacion que desprecia las
repulsiones interelectrénicas y permite hablar en términos de electrones independientes.
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Recuadro 1.8. La ecuacién de Schrddinger en atomos polielectrénicos.

Texto completo en la pagina Web http://www.inorg.alcala.es/edejesus/ampliaciones/indice.html

La ecuacion de Schrodinger para el helio, el ejiemplo mas simple de &tomo polielectrénico, tiene la forma:
Potencial electrostaticv/)

electronl Atraccién de2 por el niicleo
1 € Atraccion del por el nacleo Repulsion entrd y 2

Z = 2 para el helio

AN
ze? ze e -
o 8szme (v+3¥)- AT ¢ Y- AT r v ATl 15 Y=EY (D)

Nucleo
ze' donde ¥ = funcién de onda parael &omo de helio
E = energiatotal del sistema
€ F, P, T F, P
2 2 _ o 2 _ + -
electron2 o= 2 ay az1 0= %3 6y2 0z

Los cuatro primeros términos de la ecuacion contienen o bien Unicamente las coordehambfedainicamente las
coordenadas d& En cambio, el tltimo término, que representa la repulsion interelectrénica, incluye la distanea
depende de las coordenadas de ambos electrones. Este Ultimo término impide separar la ecuacion efep@minos
dientes de las coordenadasldeen términos dependientesdg/, de esa forma, resolvaenaliticamentda ecuacion.
La aproximacion orbital.La ecuacion (1) se puede resolver si se elimina el término de las repulsiones interelectrdnicas.

2
_8:[‘2%([1124/+ [524/)_455;4/_4%59;24/: EY (2)
La ecuacion aproximada (2) es resoluble exactamente y sus soluciones son soluciones aproximadaaaénla
exacta (1). Al despreciar la interaccion interelectrénica, un electrén cualpiisri@amente al ndcleo y no al resto de
electrones. Logicamente, los electrones son independientes entre si y cada uno de ellos puede estamas los
estados que en un atomo monoelectrénico de la misma carga nuclear. El estado del atomo sera la superposicion de
estados individuales de sus electrones. Expresado mateméticamente, lo anterior significa que esperamos que la funcié

Y=y xi
sea solucién de la ecuacion (2)/siy ¢, son las soluciones de las ecuaciones monoelectronicas:

Dl [T/ 411 s o Y, =€, (ecuaciénde Schrodinger paraun ion de helio compuestopor €l nicleoy € electron 1)

@ Yy — % = &,1), (ecuacionde Schrodinger paraun ion de helio compuesto por € nlcleoy e electron 2)
of2

8T[2me

8T€me
cuya forma conocemos bien pues sondidstales atdmicos hidrogenoides.

Demostracion:

h? Ze? Ze y__ W
‘snzme(Df"”Dzz"’)‘4neor1"”‘4nsor2"" B, (W12 + T (Ya) - 4,1“ Yrir - 4,1“ Y, =

=— (WP, + U Y,) - 4T[€ r Y, - 4118 5 Uy, =

8T[2me
2
=y, |- 8T[2meq Y- 4TZ[£e2r ‘//1) Yy (— 81_2”]6[&2‘//2— 4TZ[§§r2 Yo |= YolrP1 + Y1655 = (€1 + &) Y1, =EW
Obsérvese que ademas, y légicamente, la energia total del sistema es igual a la suma de las enezlfesahesos
individuales:

E:£1+52

Configuracion electronica.Una configuracionelectrénicaes la distribucion de los electrones en los
orbitales. Una configuracion con 4 electrones, dos en orbitalesldés en orbitaless2se simboliza 42

2s2. El estado de minima energia de un sistema cuantico se llamafestiadnentaly el resto, estados
excitadosLa configuracion electrénica fundamenti un atomo es la del estado de minima energia.

El principio de Aufbau o deconstruccion Del modelo de la aproximacion orbital se infierefalena
l6gica el llamadg@rincipio de Aufbatsegun el cual “la configuracion electronica fundamental se obtiene
llenando los orbitales por orden creciente de energia.”

El principio de exclusion dePauli. La configuracién fundamental de un atomo de, por ejemplo, 6
electrones no essll Los datosexperimentales indicague sélo puede haber un maximo de dos
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electrones en cada orbital, cada uno con un espin distinto, o, en otras palabras, “una configuracic
puede contener dos electrones con idénticos valores en todos sus nimeros cuanticos.” Esta es una
lacion particular del principio de exclusién de Pauli, un principio fundamental de la mecanica cuantica
Carga nuclear efectiva;, Podemos mejorar la descripcion electrénica del atomo sin perder la simplicide
de la construccién orbitalaria? La construccién orbitalaria se introdujo mas arriba como el resultadc
despreciar las interacciones interelectréonicas y suponer que cada electron siente Unicaraeme el
esféricoy centrado en el nuclemeado por la carga nuclear Ahora bien, se puede mejorar el modelo
sustituyendo la carga nucleampor unacarga nuclearefectiva 2 que considera no solo kEtraccion
nuclear sino también la repulsidon del resto de electrones (figura 1.17). Tal como se explficauen la
las repulsiones se introducen sélo parcialmente pues debe suponerse que cada electron aanad resto
una nubemedia en el tiempo y esférican el objeto de mantener la construccién orbitalaria.

Figura 1.17.EI campo eléctrico que sierttes esférico siempre
electronl gue “vea” al resto de electrones como una mubédia en el
® o tiempq esférica y centrada en el nucldsd electronl siente la
atraccion de la carga nucléarLa porcion de nube situada mas
cerca del nucleo que el electrrproduce sobre él un efecto
neto de repulsién hacia afuera, que podemos equiparar al que
produciria una carga negati8gapantallamientd colocada en
el ndcleo. El efecto neto solres el mismo que si fuera el
Nucleo Apantallamient  (nico electrén de un atomo de carga nucéar Z—- S AZ* se

74 S le llamacarga nuclear efectiva

Recordemos que la carga nucl@aafecta al tamafio y energia de un orbital pero no forsua.
Tendremos que tener en cuenta que se obtiene una mejor estimacion del tamafio y energia de un orl
se utiliza su carga nucleafediva Z* en lugar de la carga nuclear realobsérvese qug* no es un
parametro del atomo sino que toma un valor distinto para cada orbital). En el recuadro 1.9 se descrik
método cuantitativo que usa el modelo de la carga nuclear efectiva.

Valores de la carga nuclear efectivhos valores de carga nuclear efectiva calculados poré&do
SCF de Hartree—Fock permiten prever algunas propiedades de los atomos (tabla 1.9).

Reglas de SlateiSlater construy6 una serie de reglas para determinar los valores de apantall&niento (

Recuadro 1.9. Reintroduccion parcial de repulsiones interelectrénicas: Método SCF de Hartree—Fock

Un célculo mas exacto la energkectronica de un atomo exige considerar de alguna maaerapulsiones
interelectrénicas. La idea de carga nuclear efectiva se usa cuantitativamente en el método del campo autoconsistente
Hartree—FockSelf—Consisterfield — SCF). Ademas del potencial atractivo creado por el nicleo, se considera un
potencial repulsivpromedioque afecta a cada electron debido a la existencia de otros electrongsaiistaniento
permite considerar en parte las repulsiones interelectronicas manteniendo la construccion orbital.

8T[2me Dl (/% _W Y1+ VR(ro¥s = €14 Vg = potencial promedioque causan el electron2y siguientey

La idea de carga nuclear efectiva considera un potevigiesféricoproporcional &S/r, donde el apantallamien
representa las repulsiones promedio que el ele2tysiguientes producen sobre el electtén

ze? S€¢ , _ Z, &
SnzmeDlll/l AnEgr, o+ AE g, br=&¢, O Snzme':hwl T[Er Y =&

dondeZ* =Z — S. Las solucioneg); de esta ecuacion son orbitales hidrogenoides en cuyas funciones la carga nuclear
efectivaZ;* sustituye a la carga nucléarPara un atomo de 2 electrones, el método SCF consta de los siguientes pasos:
1 Se calcula el campmedioy esféricogenerado por la distribucion de cargg){ del electrér2. A partir deesta
distribucion, se calculd,* para el electron obteniéndose ung, mejorada.

Se actlia de la misma forma para calculargymaejorada para el electrén

Como tenemos una nueva distribucion electronicagyas necesario recalcular una nugyapara el electrén.
Como tenemos una nueva distribucion electrénicalyas necesario recalcular una nugyapara el electrog.

Se continda el célculo hasta determifade cada electron con la exactitud deseada.

abh wnN
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Tabla 1.9. Cargas Nucleares Efectivas de los elementos del 1 al 36

Elemento 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4ap
H 1,000

He 1,688

Li 2,691 1,279

Be 3,685 1,912

B 4,680 2,576 2,421

C 5,673 3,217 3,136

N 6,665 3,847 3,834

o] 7,658 4,492 4,453

F 8,650 5,128 5,100

Ne 9,642 5,758 5,758

Na 10,626 6,571 6,802 2,507

Mg 11,619 7,392 7,826 3,308

Al 12,591 8,214 8,963 4,117 4,066

Si 13,575 9,020 9,945 4,903 4,285

P 14,558 9,825 10,961 5,642 4,886

S 15,541 10,629 11,977 6,367 5,482

Cl 16,524 11,430 12,993 7,068 6,116

Ar 17,508 12,230 14,008 7,757 6,764

K 18,490 13,006 15,027 8,680 7,726 3,495

Ca 19,473 13,776 16,041 9,602 8,658 4,398

Sc 20,457 14,574 17,055 10,340 9,406 4,632 7,120

Ti 21,441 15,377 18,065 11,033 10,104 4,817 8,141

Y 22,426 16,181 19,073 11,709 10,785 4,981 8,983

Cr 23,414 16,984 20,075 12,368 11,466 5,133 9,757

Mn 24,396 17,794 21,084 13,018 12,109 5,283 10,528

Fe 25,381 18,599 22,089 13,676 12,778 5,434 11,180

Co 26,367 19,405 23,092 14,322 13,435 5,576 11,855

Ni 27,353 20,213 24,095 14,961 14,085 5,711 12,530

Cu 28,339 21,020 25,097 15,594 14,731 5,858 13,201

Zn 29,325 21,828 26,098 16,219 15,369 5,965 13,878

Ga 30,309 22,599 27,091 16,996 16,204 7,067 15,093 6,222
Ge 31,294 23,365 28,082 17,760 17,014 8,044 16,251 6,780
As 32,278 24,127 29,074 18,596 17,850 8,944 17,378 7,449
Se 33,262 24,888 30,065 19,403 18,705 9,758 18,477 8,287
Br 34,247 25,643 31,056 20,218 19,571 10,553 19,559 9,028
Kr 35,232 26,398 32,047 21,033 20,434 11,316 20,626 9,769

gue permiten calcular cargas nucleares efect&fas € — S) que se corresponden aceptablemente con las
obtenidas mediante calculos SCF. Estas reglas, apropiadas para electrones hasta eldsdomvel 3
1 Se dividen los electrones en el &tomo en los siguientes grupg2s ep)(3s,3p)(3d)
2 La constante de apantallamie®@para un orbital asociado con alguno de los anteriores grupos es la
suma de las siguientes contribuciones:
(a) nada de cualquier grupo a la derecha del grupo considerado
(b) 0,35 de cada electron en el grupo (0,30 si es un gs)po 1
(c) Para un orbitaso p, 0,85 por cada electron en el nivell, 1,00 para cada electron mas interno.
Para un orbitadl, 1,00 para todos los electrones mas internos.
Si bien los valores de cargas nucleares efect&dsobtenidos por las reglas de Slater son menos exac-
tos que los recogidos en la tabla 1.9, estas reglas resumen la forma en que se apantallan entre
electrones situados en distintos orbitales: los electrones en orbitales mas penetrantes apantallan biet
electrones en orbitales menos penetrantes. Asi, los electrones en orgitse?p]l 3sy 3p contribuyen
en 1,00 al apantallamiento de los electrones en orbitdlésn3ambio la contribucion al apantallamiento
de un electron@es nula por parte de un electron en un orbdalb335 por uno 8y 0,85 por uno 20
2p, de acuerdo con el orden de penetracién de los orbitales383>3d. Obsérvese, sin embargo, que en
estas reglas simplificadas, un orbitple€s igualmente apantallado por ursxg8e viceversa. Clementi y
Raimondi han publicado una lista mas refinada de reglas.
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Recuadro 1.10. Ejemplo de célculo de carga nuclear efectiva

En el &tomo de potasio, cuyo nimero atémico es 19, la distribucién de 18 de sus 19 electrones es la sf@sénte:
2pB 352 3pb. Calcula la carga nuclear efectiva sobre el electrén restante si se coloca en un othith) @53
Solucién Agrupando los electrones de la forma indicada en la regla 1, q@%&(sl 2p)8 3s 3p)8.

En el casod), S=8x 1,00 + 81,00 + 2x 1,00 = 18, por lo qu&*=Z-S=19 - 18 = 1,00.

En el casolf), S=8x 0,85+ 8< 1,00 + 2x 1,00 = 16,8, por lo qué*=Z—-S=19 — 16,8 = 2,20.

iEl electrén sera mas fuertemente atraido por el niicleo si se coloca en el sduitatidlo hace en ebiB

D
=

Conclusion. La aproximacion orbital esna manera imperfecta pero util de describiesructura

atdbmica y de entender, predecir y calcular resultados experimentales. Hay maneras magperecisas
normalmente mas dificiles de interpretar. Pero siempre hay que estar atento a la posibilidad de
existan diferencias significativas entre el sistema real y el modelo matematico para este sistema. En |
bla 1.10 y en la figura 1.18 se comparan resultados experimentales con calculados por diversos méto

Tabla 1.10. Energias calculadas para el helio en su estado fundamental a partir de funciones de onda aproximadas

Tipo de funcién de onda Energia (en eV)
1 Producto de orbitales del H@prox. orbital) —74,83
2 Producto de orbitales cat fijada por el método SCF —77,48
3 Producto de funciones mas apropiado —77,870917
4 Funcién no orbitalaria de Pekeris (combinacién lineal de 1078 términos) —79,00946912
Valor experimental (1, + I ) —79,014

Densidad electrénica

Figura 1.18.Densidad electrénica en funcion
del radio para el argén. La linea a trazos es el
‘ resultado de un calculo SCF de Hartree—Fock.
1 . Lalinea continua es el resultado de los datos
r,enA de difraccion electrénica.

1.7 Configuraciones electronicas de los atomos polielectronicos en su estado fundamental
Orden de llenado de orbitale®ara cada tipo de orbital y comnwonsecuencia de sdiferente
penetracién, la carga nuclear efectiva que sobre él ejerce el nlcleo y su energia variandistiictana
al aumentar el nimero atdmico (figura 1.19). A veces, se altera el orden relativo de sus energias y
tanto, el de su llenado. Generalmente, pero no siempre, los orbitales se llenan en el orden
1s< X< 2p<3s<3p<4s<3d<dp<bs<dd<bp<bs<a4f<bd<bp<7s<bf<@d<T7p...
Regla de Hund (primeraversion).“Para una configuracion dada, el estado mas estable es aquél con
maximo numero de electrones desapareados”
Configuraciones electronicasLas reglasanteriores predicen correctamends configuraciones
electronicas experimentales de los atopaigelectrdicos en su estado fundamental (tabla 1.44y,0
las excepciones entre los metales de transicion detalladas a continuacion:
» Muchos casos se pueden justificar por la pequefa diferencia de energia entre los ofdijdieag
Nb [Kr]4d45st Ru [Kr]4d75st Rh [Kr]4d85st Pt [Xe]4f145d96s!
* El trasvase de electrones del orbitalal (n-1)d puede verse favorecido por la estabilidad de las
configuraciones esféricas (estados con todos los subniveles completos, completos a mitad o vacios’

Cr [Ar]3d54st Cu [Ar]3d1o4st Mo [Kr]4ds5st Pd [Kr]4dio
Ag [Kr]4dio5st Au [Xe]4f145d106st

» Razonamientos similares se pueden hacer en lantanidos y actinidos para excepciones analogas cor
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Figura 1.19.Niveles de energia de los atomos
polielectrénicos en la tabla periddica. Se muestra una
vista ampliada del orden de energias alreded@r=29.
En el atomo de hidrégeno, la energia de los orbitales
depende solo de Al aumentar el nUmero atomico, los
orbitales mas penetrantes>p>d>f) son menos
apantallados por los electrones mas internos y sienten
mas fuertemente el aumento de la carga nuclear. En
consecuencia, su energia decae mas rapidamente.
Obsérvese como se producen alteraciones en el orden de
energia de los orbitales. Asi, en la zona expandida, el
orbital 4 tiene en Ky Ca menos energia quece! 3

Tabla 1.11. Configuraciones electrénicas de los atomos en el estado fundamental*

00 ~NO Ol WN PP N

Sim. Configuracion

151

152

[He]2st
[He]x2
[He]2s22pt
[He]x?22p?
[He]2s22p3
[He]222p?
[He]x22p°
[He]&22p8
[Ne]3t
[Ne]32
[Ne]3s?23pt
[Ne]323p2
[Ne]323p3
[Ne]323p?
[Ne]323p°
[Ne]3s23p8
[Ar]4st

[Ar]4s2
[Ar]3L4s?
[Ar]3d24s?
[Ar]3d34s?
[Ar]3d54st
[Ar]3d4s?
[Ar]284s?
[Ar]3074s?
[Ar]3d84s?
[Ar]3d104st
[Ar]3d1%4s?
[Ar]3i104s24p1
[Ar] 31045242
[Ar]3d1%4s24p3
[Ar]3104s24p*

Z
35
36
37
38
39
40
41
42
43
44
45
46
47
48
49
50
51
52
53
54
55
56
57
58
59
60
61
62
63
64
65
66
67
68

Sim. Configuracion Z Sim. Configuracion
Br  [Ar]3d1%4s24p° 69 Tm [Xe]413%6s?

Kr  [Ar]3d04s24p6 70  Yb [Xe]4fl%6s?

Rb  [Kr]sst 71 Lu  [Xe]4f145d162

Sr [Kr]52 72 Hf  [Xe]4f1450268

Y [Kr]4di5s? 73 Ta [Xe]45d368

Zr  [Kr]4ad?5s? 74 W [Xe]4l45g6

Nb  [Kr]4d45st 75 Re  [Xe]4145d568

Mo  [Kr]4ds5st 76 Os  [Xe]4145066%

Tc  [Kr]4dc5s? 77 Ir [Xe]4f15d76s

Ru  [Kr]4d75st 78 Pt [Xe]41%5do%6s!

Rh  [Kr]4de5st 79  Au  [Xe]4f145d106st
Pd  [Kr]4dwo 80 Hg [Xe]4145d106%
Ag  [Kr]4dl9%sl 81 Tl  [Xe]4fl45dl%s%6pt
Cd  [Kr]4d'0ss? 82 Pb  [Xe]4'“5d'%s%6p?
In  [Kr]4d105s25pt 83 Bi [Xe]4f1450106s26p3
Sn  [Kr]4dio5s25p2 84 Po  [Xe]4145d106s2%6p4
Sb  [Kr]4d0525p3 85 At  [Xe]4f145d1%s%6p°
Te  [Kr]4di%s25p* 86 Rn [Xe]4'45d1%s%6pt
| [Kr]4d105s25p5 87 Fr [Rn]&

Xe  [Kr]4di05s25p6 88 Ra [Rn]&

Cs [Xel&! 89 Ac [Rn]ail7s?

Ba [Xe]&? 90 Th [Rn]&R7<?

La [Xe]=d16s? 91 Pa  [Rn]f6dl7s?

Ce [Xe]415d16s2 92 U  [Rn]536d17?

Pr [Xel4%6< 93 Np [Rn]g%6d7s?

Nd  [Xe]4*6< 94 Pu  [RN]57€

Pm  [Xe]4562 95 Am [Rn]5§772

Sm  [Xe]4662 96 Cm [Rn]576d17<

Eu [Xel4'62 97 Bk [Rn]5972

Gd  [Xe]475d'6s? 98 Cf [Rn]597¢?

Tb  [Xe]4962 99 Es [Rn]3117%2

Dy [Xe]4f106s 100 Fm [Rn]527%

Ho [Xe]4ll6s? 101 Md [Rn]5137¢?

Er [Xe]41%6s? 102 No [Rn]547¢?

* Estas configuraciones han sido obtenidas experimentalmente para los &tomos en fase gaseosa.
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1.8

orbitales (—2)f y (n—1)d.
La [Xe]5d16s? Ce [Xe]415d6s? Gd [Xe]4f75d16s?
Ac [Rn]6d172 Th [Rn]6027s2 Pa [Rn]5260172 U [Rn]5f360172
Np [Rn]5f46d17s? Cm [Rn]576d17s?
« Al formar cationes, los electrones se sacan primero de los orlipaleggonsy finalmente —1)d.
Mn [Ar]3 d°4s? MnZ+ [Ar]3d° Ga [Ar]3d1%4s24pt Ga** [Ar]3d0

Estados atémicos de energia. Términos de Russell-Saunders

Al mencionar la regla de Hund hemos sefialado que los electrones de una configuracion yemsten a
disponerse de varias formas en los orbitales de la misma subcapa. Por ejemplo, los dos electrones «
configuraciornp? pueden distribuirse en los tres orbitgtede 15 formas distintas, llamadagcroestados
(ver recuadro 1.11). En la aproximacion orbital, la energia total de una configuraciéon es la suma de
energias de los orbitales ocupados (V& y es por tanto idéntica para todos sus microestados. Sil
embargo, la realidad es que de los tres microestados siguientes, el (b) es mas estable, tal como pre
regla de Hund.

il O | |

m +1 0 -1 +1 0 -1 +1 0 -1

Una de las razones por las que (b) es mas estable que (a) es porque la repulsion interelectrénica es
al estar los dos electrones en distintos orbitales, es decir, en zonas diferentes del espadeoEl
orbitalario no predice estas diferencias de energia porque calcula la energia de cada electrén conside
una distribucion de densidatediay esféricadel resto de electrones. Otra razon la podemos encontrar e
las interacciones magnéticas, no consideradas hasta ahora, que también contribuyen, anegoe en
medida que las electrostaticas, a la energia total. Los microestados (a—c) difieren en la orientacion re
de sus momentos orbitales, en paralelo en (a) y antiparalelo en (c), y de espin, en paralelo en (b) pe
antiparalelo en (a) y (c).

Recuadro 1.11. Numero de microestados de una configuracion p

| I 2 electrones

Uno de los microestados posibles para una

I=+1 1 en configuraciénp?. El nimero total de microestados de
C 1 1 1| [ 1 . una configuraciom? es igual al nimero de
m= 41 0 ) 6 "casillas combinaciones de 6 elementos tomados de 2 en 2:
" " " 6\ 6! -30_ ;
me  +Yp <Yy +t, Ly 41, <Yy (2) “6-21272 " 15 microestados

Acoplamientos LS dRussell-SaundersLa pregunta que vamos a contestar es en cuantos niveles
energia se dividen los 15 microestados de una configurp€i®ara ello usaremos el esqudiamado
acoplamientd.S o Russell-Saunder&n este esquema se considera primero las formas posibles
acoplamiento entre los momentos de espffigura 1.20a). Cada una de estas formas resulta en ul
momento angular de espin tofakaracteristico que podemos etiquetar mediante un nimero cu&ntico
Asi, en una configuracidgp? los dos electrones pueden tener sus espines en paralelo, dando lugar a
estado deS = 1, o en antiparaleldS(= 0). De la misma forma, existen tres formas distin
acoplamiento entrédos momentos orbitalek (figura 1.20b) caracterizables mediants nimeros
cuanticod. = 2, 1, 0, segun el valor del momento angular orbital total
Términos de Russell-Saundetdn término de Russell-Saunders agrupa a un conjunto de microestad
con el mismd.y el mismoSy se representa como

(2S+ 1Y

dondeX=SP,D,F,G H, I,K,... cuandd_=0, 1, 2, 3, 4, 5, 6, 7,..., respectivamente.
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+1/2+

—1/2+----- —1/2+ i L N
s=1/2 s=1/2 =1 =1 =1
S=1 S=0 L=2 L=1 L=0
Mg =+1,0,-1 Mg=0 M =+2,+1,0,-1,-2 M =+1,0,-1 M_ =0

Figura 1.20.Consideremos el caso de dos electrones en los orlgtales

(a) Los espines pueden estar mutuamente orientados paralela o antiparalelamente. EIl momento de espin resultante quec
caracterizado por el nimero cuanti®gue serd 1 en la orientacién paralela y 0 en la antiparalela. Las restricciones
cuanticas habituales afecta gue podra tenelS2+ 1 orientaciones definidas por un numero cuaige +S..., —S.

(b) Los momentos orbitales pueden estar mutuamente orientados de tres maneras, dando un momento angular resultante
guedaré caracterizado por el nimero cuartiqoe puede valer 2, 1 y 0. Las restricciones cuanticas habituales afectan a
L que podra tenerl2+ 1 orientaciones definidas por un nimero cuamce +L,..., L.

Al sumar los vectores hay que tomar en consideracién que estamos suoraradie vectores.

De la figura 1.20 se deduce que una configurapgfgmodria contener 6 términos, resultado de la
combinacion de los dos valores posibles [Sardos tres pard. Estos términos seriab, 1D, 3P, 1P, 3S
y 1S Sin embargo, un térmirf® (L = 2 yS= 1) supondria colocar los dos electrones con el mismo espi
en el mismo orbital jviolando el principio de Pauli! No se abordara aqui ningin método sistematicc
deduccion de los términos de una configuracién (ver paginahifeiywww.inorg.alcala.es/edejesus/
ampliaciones/indice.html). Baste sefialar que los términos de una configyfasaiD, 3Py 1S

El simbolo de un término no sélo indica el valor del momento orbital total sino que, al igual que
simbolo de un orbital, también indica la distribucién espacial de la densidad electrénejanifbo,
todos los microestados de un térm#&yh = 0) tienen una distribucion electronica esférica.

Los términos de las configuraciones electrénicas mas habituales se recogen en la tableedel 2.
observarse que algunas configuraciones conpd lala p# contienen los mismos términos. Conegla,
una subcapa deelectrones y, por tanto, den huecos, sienddl la capacidad de la capa, da lugar a los
mismos términos que una capalNia electrones.

Tabla 1.12. Términos Russell-Saunders para algunas configuraciones

Configuracion Términos Término fundamental
st S S
2 1S 1S
ply p° P 2p
p2 y p4 15’ lD, 3p 3p
p? 2p 2D, 48 4S
ps 1S 1S
dly do D D
d2 y d8 lS, 1D, lG, BP, 3|: SF
By d’ 2P, 2D(2), &, %G, ?H, 4P, *F 4
a4y dé 152), 1D(2), ¥, 1G(2), U, 3P(2), 3D, 3F(2), 3G, 3H, 5D D
as 25 2P, 2D(3),2F(2), 4, 2G(2), 3H, 2, 4P, 4D, 4F, 4G, 6S 6S

Degeneracion de un términd.os términogD, 3P y 1Sagrupan en su conjunto a los 15 microestados de
la configuraciép? El nimero de microestados que contiene cada térmdegeneracion del términge
calcula multiplicando las orientaciones posibles de su momentos omitéip{icidad orbita) por las de

su momento de espim(ltiplicidad de espin
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Numero deM, posibles: (R + 1) (multiplicidad orbital del términp

Numero deMgposibles: (S+ 1) (multiplicidad de espin del término

Degeneracion del térming2S+ 1) x (2L + 1).
CuandoS= 0 (multiplicidad B+ 1 = 1) el término se llamsinglete cuandaS= 1/, (multiplicidad = 2),
doblete cuandadS= 1 (multiplicidad = 3)triplete, etc.

Asi, los 15 microestados de una configurag®se distribuyen de la siguiente forma:

L. L=2 M/ =+2,+1,0,-1,-2 .
Término!D O S=0 M;:O 0 (5%1 = 5 microestados)

L. L=1 M =+1,0-1 )
Término3P O S=1 M;:+1,8,—1 (3x3 = 9 microestados)

L. L= M, = )
Término!S O S:(()) M;:g (1x1 = 1 microestado)

Primera y segunda reglas delund. Hund desarrollé una serie de reglas empiricas que predicen €

término de menor energipero que no dicen nada en cuanto al orden de energia del resto de estados

1 De los términos de Russell-Saunders que proceden de una configuracion dada, el mas estable es
mayor multiplicidad de espin (mayor valor §e

2 Para un grupo de términos con el mismo valds d# de mayot es el de menor energia.

Por tanto, el término fundamental de una configurapfoes el®P. Obsérvese que la primera regla es

analoga al enunciado anterior de laregla de Hund: el téARicorresponde al maximo desapareamiento

de espin. Tres de sus nueve microestados se representan a continuacion:

L] || ||

m +1 0 -1 +1 0 -1 +1 0 -1
Acoplamiento espin—orbita y niveles de enerdi#emos sefialado que los momentos orbitatks cada
electron se acoplan entre si dando lugar a un momento orbitdl tgtddbs momentos de espsna un
momento totaB. Segun la orientacidn relativa en que se acoplan, tenemos diferentes valoyeS de
términos de distinta energia. Ahora bien, un término no define exactamente la energia electronic:
atomo ya qué. y S pueden acoplarse entre si de distintas manerasoRlamiento espin—orbitantre
los momentos totaldsy S es analogo al que vimos entre los momehtos del electrén de uatomo
monoelectronico (ver ehb5, acoplamiento espin—o6rbita en el hidrogénbodo lo que alli se dijo para un
electrén lo podemos trasladar aqui para una configuracion, sustitdysngo.. porL, S, J, ...

Un término puede contener mas de un nivel de energia si los momentos angulares totales orb
de espin pueden acoplarse entre si con diferentes orientaciones relativas resultando enal@stos
del momento angular totdl=L + S. El momentd se caracteriza mediante el nUmero cuantjcyos
valores posibles vienen dados por las orientaciones relativas espin-orbita posiblésly &) ..., L —

S. La orientacion del vectdr esta cuantizada y viene definida por el niUmero cuaMicque puede
tomar los valoresd; ..., —J

Un nivel de energia esta formado por un conjunto de microestados que tienen eLp8snip y

se representa como

(2s+ 1))(J
El nimero de microestados o degeneracion de un nivel de energia es igual al nimero de valores po
paraM;, es decir, igual al+ 1.
Por ejemplo, un términP genera tres niveles de energiald@e2, 1 0 (figura 1.21), denotad#s,,
3P,, °P,, y que agrupan 5, 3 y 1 microestados respectivamente, cuya suma, 9, coincide légicamente ¢
degeneracion del término. La tabla 1.13 recoge todos los niveles de energia de una configuracion
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il al-
A L
0L—» 01

s / Figura 1.21.Consideremos el caso de un término
/ S / 3p. Respecto del momento orbitallde 1, el

-1 g -1 B -1 momento de espin d&= 1 puede tomar tres
orientaciones, de acuerdo a los tres valores
@ (b) (©) posibles pardlg. En el caso (a), ambos momentos
Mg=1 Mg=0 Mg=-1 se sitllan en paralelady= 2. En el caso (c), se
J=2 J=1 J=0 sitian en antiparaleloy= 0. En el caso (b)] =1.

Tabla 1.13. Niveles de energia de una Configuraci(’?n p
Término  Degeneracion tno. J = L+S,...,|L-S| Simbolo nivel Orientaciones de J Degeneracion nive(2J + 1)

1p 5 J=2 1D2 Mj=+2,+1,0,-1,-2 5 microestados
3p 9 J=2,1,0 3p2 Mjy=+2,+1,0,-1, -2 5 microestados
3|:>1 Mjy=+1,0,-1 3 microestados
3Py M;=0 1 microestado
1g 1 J=0 130 M;=0 1 microestado

Tercera regla de HundLa tercera regla de Hund predice el nivel de menor energia de un término:
De los niveles de energia de un término, generalmente el mas estable es el desnlamrbcapa
esta menos que semillena, o el de mdysrla subcapa estd mas que semillena.
El carbonoy oxigeno tienen una configurag@ém p4, respectivamente, y en ambos casos el término fun-
damental es éP. Sin embargo, el nivel fundamental eS| para el carbono y éP, para el oxigeno.

La figura 1.22 resume los desdoblamientos en los estados atomicos de energia de una configur
p2. Salvo para elementos pesados, el acoplamiento espin—6érbita suele ser mucho mas débil qt
interacciones interelectrénicas. En estos casos, el esquema mas adecuad®assdlldSaundersjue
es el seguido aqui y que considera primero las interacciones interelectronicas y heashiento
espin—0rbita. Otro esquema alternativo, que opera en orden contrario y que no utilizaremos aqui, es
acoplamiento j—j que considera primero el acoplamiento ehtyes de cada electrén para day
posteriormente el acoplamierptg para dad.

Configuracién Término Nivel

1g 150
© 1D - 1D,
> p?
(O]

3

i P2

3p e 3p; Figura 1.22.El desdoblamiento de la

S 3p configuracionp? por interaccion interelectrénica y
S R por acoplamiento espin—0rbita. El desdoblamiento
Interacciones Acoplamiento por acoplamiento espin—0rbita estad muy
interelectrénicas espin-orbita exagerado.

Términos de configuraciones con solo capas o subcagaspletas Aunque la derivacion completa de
los términos de unaonfiguracién puedser laboriosaanalizaremos algunos casos sencillos. Uno
especialmente simple es el de las configuraciones con solo capas o subcapas completas. En ellas, s
una disposicion posible para los electrones en la cual los momentos orbitales y de espiistii@das
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electrones se anulan entre si, es deck 0 y S = 0. Ello significa, en primer lugar, queales
configuraciones poseen Unicamente el térd8no

ns?

ns?np® 0D LZ0 Término’s 0 J=0 Nivel 'S, (M;=0) (1 microestad)

(n-1)d*°ns?
Una segunda derivacion logica, e implicita en lo explicado hasta ahora, es que a la hora de determin
términos de una configuracién dada, no es necesario considerar las capas y subcapas completas, |
nula su aportacion al momento total tanto orbital como de espin.
Téerminos de configuraciones con solo uelectron Logicamente, si ademas de las capasilocapas
llenas tenemos una subcapa con un Unico electron, los momentos totales seran los aportados por est
electrén. Tendremos un Unico término correspondiente a un espin total siemfgrg da momento
orbital igual al del orbital en el que esté situado dicho electron:

nst O chl) Término?S O J=% Nivel 281/2 (MJ=+%,—%) (2 microestados)
s=1
-3 2 -.3.1 _1_3
- J=3 Nivel P, (M;=+35,+5,-5-3
npl O L=1 Término?P O i 5 72 ’ i % 227 (gmicroestados)
S:% J zi vael P1/2 (MJ _+§1_ 2)
-5 N 2 -,5,3,1 1 _3_5
= ‘]_7 NIVd D5 (M _+7|+7!+71_7|_7!_7)
e ZTérminozD 0 2 2 TRTT2T 2222 (10 microestados)
-1 ‘]:§ N|Ve|2D3 (M :+§ l_l _§
S=3 2 , W=7 727272

Un caso particular es el de un atomo con un sélo electrén, como el hidrégeno, y obséirabtidia

entre la tabla anterior y la tabla 1.8, con s6lo cambiar las magnitudes de un electrén (en mindsculas

las de una configuracion (en mayusculas).

Derivacion del término fundamental de uneonfiguracion. Para otras configuraciones bastante

sencillo determinar al menos su término fundamei@amo ejemplo,determinaremos etérmino

fundamental de la configuracion de menor energia del tomo de titanio 3@#<246 352 3p° 3d2 4.

1 Escribe un diagrama de casillas de las subcapas incompletas, etiquetando los orbitales con su va
my. Para el titanio, la Unica subcapa incompleta ed.la 3

2 Coloca los electrones lo mas desapareados posible, preferentemente en los orbitalesrde mayor

K Ms méximo =, + 1, =1
m +2 +1 0 -1 -2 ML maximo=2+1=3

3 Del diagrama anterior se deduce que el espin maximo para la configuracion (12 regla de Surid) es
También se deduce un valor maximo de la proyeccion del momento aMgudar3. Eso significa que
el maximoL =3 (22 regla de Hund). El término fundamental del titanio és. el

Periodicidad de algunas propiedades fisicas

El sistema periodico: bloques, periodos y grupgn.1871Mendeleev(1834-1907) propone su tabla en
base a las repeticiones periddicas que observé en las propiedades quimicas de los eleimeados

por su masa atémica (ahora sabemos que es ordenados por su numero atdmico). En su forma actus
tablas), la tabla periddica esta compuesta peeribdoshorizontales, 1§ruposverticales y otro grupo
constituido por Xeriesde elementos (lantanidos y actinidos). Los grupos se numeran del 1 al 18. L
grupos 1-2 forman el bloqu los grupos 3-12, el bloquk los grupos 13-17, el bloqye y los
lantanidos y actinidos el blogfie

Carga nuclear efectivalLas propiedades periddicas estan relacionadas con el electron o electrones |
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externos del &tomo. Muchas de esas propiedades se pueden discutir en términos denlelearga

efectiva que actiia sobre dichos electrones y que varia de la siguiente forma (figura 1.23):

e aumenta al avanzar en un periodo. Este aumento se debe a que la carga nuclear aumenta en una
al pasar de un elemento al siguiente pero el apantallamiento lo hace mucho méas débilmente ya gt
electrones de una misma capa se apantallan poco entre si (0,35 segun las reglas de Slater).

e varia muy poco al avanzar a lo largo de una serie de transicion: el nuevo electrén se coloca en un o
(n—1)d, que al ser mas interno apantalla bien al electron mas exiefdB5 segun las reglas de Slater).

* desciende al completar un periodo e iniciar uno nuevo (p. ej. de Ne a Na). El nuevo islaatydma
una nueva capa y es muy bien apantallado por el resto de electrones situados en capas mas interna

* aumenta al descender en un grupo.
14—

-§ 2° Periodo 3° Periodo 4° Periodo 5° Periodo
1245
5 o
S o
5 10~ <
Q
()
g 8
Q
(&)
2 6
8 blogue d Figura 1.23.Gréfica de
S 4 la carga nuclear
© ElosREN efectiva sobre el
2, electrén mas externo
. para los primeros 54
H L|
elementos.
10 20 30 40 50 &

NUmero atbmicoZ

Radio atomico El radio atdmico se puede relacionar con el tamafio de los orbitales externos, es decir

el nimero cuantico principaly la carga nuclear efecti. El radio atébmico (figura 1.24):

» disminuye a lo largo de un periodo. Los electrones se colocan en orbitales delnnpisrocque se
contraen progresivamente por el aumentdte

» disminuye mas suavemente en los metales de transicion y& quenenta poco. Incluso ggoduce
hacia el final de las series de transicion externa un cierto aumento del radio debida a la fuerte repuls

$52°Per. 3°Per.  4° Periodo 5° Periodo 6° Periodo

o Cs

o

o Rb

K
<{ 2
g
2
5 ‘*‘//\«.,/\,
Ne) Na
£ L
L2 . lantanidos
9 Li
14 I
bloque d bloque d
1 blogue d Br
Cl
F Figura 1.24.
H Grafica de radios
* atomicos para los
primeros 86
| \ \ \ \ \ \ \ | elementos.
0 10 20 30 40 50 60 70 80 (]

NUmero atbmicoZ
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interelectrénica que generan tantos electrdrezsla misma zona del espacio.

* se expande fuertemente al completar un periodo e iniciar uno nuevo. El nuevo electrén inaugura
nueva capa, que ademas esta atraida por una #tenor

« aumenta al descender por un grupo. Aurjugumenta, el efecto del aumentordes mas importante.

* no aumenta casi al descender de la 22 a la 32 serie de los metales de transicion externa. Este efe
llama contraccion de losantanidosal ser ellos los responsables parciales de la contraccion de la :
serie.

En la figura 1.25 se comparan los radios de algunos atomos con los de sus iones.

U F F
Figura 1.25.Los radios idnicos y atomicos
de algunos elementos. Obsérvese que los
cationes son menores que sus
Na+ Mgz2+ al correspondientes atomos, pero los aniones
Na Mg Cl- son mas grandes.

Energia de ionizacionEs la energia minima necesaria para sacar un electrén de un atomo gaseoso €
configuracion fundamental. L@imeraenergia de ionizacion es la energia necesaria para sacar el prim
electron (AQ) - A*(g) + €), lasegundanergia de ionizacion, el segundd (@ — A2#g) + €), etc.
El comportamiento general de las energias de ionizacion es inverso al del radio étguras
1.26 y 1.27): disminuyen al descender en un grupo y aumentan al avanzar en un peregmoones
importantes a este comportamiento son:
e aumentos en la energia de ionizacion al descender en un grupo que se producen principalmente
bloque dy sobre todo al pasar del 5° al 6° periodo y son efecto de la contraccidén de los Lantanidos.
» descensos en la energia de ionizacion al avanzar en un periodo. Muchas de estas excepcione
periddicas y se pueden justificar por la estabilidad de las configuraciones esféricas (figura 1.28).
Las segundas energias de ionizacidén son siempre mayores que las primeras (taBadnid).
un electrén de un atomo o ion con configuracion externa de gas n&lgl cuesta muchisima energia.

3000 -
R g 2 3° 4° Periodo 5° Periodo 6° Periodo
g °, Periodo Periodo
g 250040
S e
& 2000
N
c
Q
% 1500
? o Xe Figura 1.26.
2 Hg RN Grafica de las
g 10007 < primeras
5 lantanidos 3
£ Y energias de
& 500 i ionizacion
Li blo d para los
K§ blogue Rb blogue d bl d
® S primeros 86
elementos.
10 20 30 40 50 60 70 80 x

NUmero atbmicoZ
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1 [ <400 [ 1000 a 1500 18
H o
1210 2 [ ] 4002700 N 1500 a 2000 13 14 15 16 17 A
Li [Be [ 70021000 [ >2000 5 DCERIERG -
519|900 799 (1090/1400(1310[ s t:{0felofl6
Na | Mg Al | Si| P | S | Cl |2
494|736 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 |577|786|1060/1000/1260fk¥10
K|Ca|Sc| Ti| V|Cr|Mn|Fe |Co|Ni |Cu|Zn| Ga|Ge|As | Se | Br | Kr Figura 1.27.Variacion de la
418|590 631|658 | 650| 652 | 717 | 759 | 758 | 757 | 745 | 906| 577 | 762 | 966 | 941 (11401350 rimera energia de ionizacién (en
Rb| Sr| Y | Zr | Nb|Mo| Tc |[Ru|Rh | Pd|Ag| Cd| In |Sn|Sb|Te | | | Xe p. o 9
402 | 548|617 | 661 | 664| 685|702 | 711|720 | 804 | 731 | 868|556 | 707 | 833 | 870 101011170  kilojulios por mol) en los grupos
Cs|Ba|la|Hf | Ta| W |Re|Os| Ir | Pt |Au| Hg| Tl |Pb| Bi | Po| At | Rn principales y de transicién externa
376|502| 538|681 |761| 770|760 | 840 | 880 | 870 | 890 |1007 590 | 716 | 703 | 812 | 920 |1040 -
de la tabla periodica.

Fr | Ra| Ac

509 | 666

2400 4 p 's p s p s p s p s p

LI vt L] v o

Ne 2° Periodo

Figura 1.28.
Gréfica de las

2000+

Y Y Y ¥ ¥y ¥
CPLL LR R L L TRt R | vt

1600 Ar  3° Periodc primefas
Kr 4° Periodc fane.rgla.1§ de
1200 ionizacion para
p s p los elementos
y pdel 2° al 4°
800 [@ [@ periodo, donde

Primera energia de ionizacién (kJ/mol)

Li V V se observan las
2400 Nf/ @[ [@ irregularidades
1 2 13 14 15 16 17 18 periddicas.
Grupo
Tabla 1.14. Energias de ionizacion de los elementos del 2 al 5
Elemento Primera Segunda Tercera Cuarta
He 2372 kJ mot!
Li 519 kJ mott 7300 kJ mott
Be 900 kJ mott 1760 kJ mott 14800 kJ molt
B 799 kJ mot! 2420 kJ mot! 3660 kJ mot! 25000 kJ mott

Afinidad electronica.La afinidad electronicaHA) de un atomo es la energia qualesprenden el pro-
ceso AQ) + € -~ A (g). Un atomo tiene una alta afinidad electrénica cuando el proceso anteriores m
exotérmico. Con la excepcion de los gases nobles, los elementos con altas energias de igrizacion
altas afinidades electrénicas. Sin embargo, el comportamiento periddico de las afinidades electrénic:
mas complejo que el de las energias de ionizacion (figura 1.29egasdasfinidades sorsiempre
endotérmicas. Asi para el oxigef#y, = -AHga, = +142 kJ motl, EA, = -AHg,, = —844 kJ mott.

&l 7 <100 [ +100 & +200 18
79 2 [ ] -100a0 N +200 a +300 13 14 15 16 17
Li | Be [ 0a+100 N >+300 BICIN
60 |-241 27 [122| 0
Na | Mg Al [ Si| P
531230 . _______|42134 72
K | Ca | | | l I I | | | Ga|Ge | As
48 115 ' ' o o 11 1290119 78 ; T
s ro- ‘ | | | ‘ ‘ ‘ S e e Flgura 1.2.9..Var|aC|on (?e.la
47 L1670 L v v ' | 29107103 primera afinidad electrénica (en
Cs | Ba L Tl | Pb | Bi kilojulios por mol) en los grupos
I I e principales de la tabla periddica.
_
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Seminarios

1.1 Di cuantos protones, neutrones y electrones hay en el:
a) nitrégeno—14; b) nitrégeno-15; c) tantalo—-179; d) uranio—234; e) sodio—23 monopositivo;
oxigeno—16 dinegativo.

1.2 ¢ Cuales de los siguientes pares son isétopos?:
a)?H" y *H; b) *He y*He; ¢)12C y 1%N*; d) °H y ‘He.

1.3 ¢ Por qué el niumero mésico Ay la masa relativa de un &tomo no son iguales?

1.4 Si se desplazan a la misma velocidad, ¢ quien tiene mayor longitud de onda, un electrén o un protén?

15 ¢ Por qué aparece Unicamente la serie de Lyman en un espectro atbmico de absorcion?

el atomo de hidrégeno

1.6 ¢, COmo puede un electron pasar a un estado excitado?.
1.7 ¢, Cudles son los cuatro nimeros cuanticos de un electron en el atomo de hidrégeno? ¢ Cuéles s
valores permitidos para cada uno de ellos?
1.8 ¢ Cuadl es la principal diferencia entre una érbita de Bohr y un orbital en mecanica cuantica?.
1.9 Da el valor del momento cuantico azimutal y di cuantos orbitales tiene cada unasipikrstes
subcapas:
a) 3, b) 4, c) H,d) A e) X f)5s, g) 4.
1.10 ¢ Cuantos orbitales hay en cada una de las siguientes capas o subcapas?
a) capan =1, b) capan = 2, ¢) capa = 3, d) subcapad e) subcapag.
1.11 ¢, Cuales de los siguientes orbitales no pueden existir?
a) A, b) &, c) 3, d) 1G, e) I, f) 4f, g) 49, h) 4.
1.12 ¢, Qué tipo de soluciones son aceptables en la ecuacién de ondas para la funcion de oredestida un
bajo la atraccion del nacleo atémico?
1.13 Comenta el significado de las siguientes afirmaciones:
a) el nimero de nodos de las funciones radRigs) es (—I-1).
b) elradio méasprobable(valor der para el que #r2R2(r) es maximo) aumenta al aumentasiendol
constante.
c) el primer méaximo relativo de la funciémrdR(r) se da a mayores radios al aumentar el valdy de
siendon constante.
1.14 Di si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones, razonando la respuesta:
a) las funciones radiales para el atomo de hidrégeno constan del producto de una constante pc
polinomio y por una funcion que crece exponencialmente al aumentar el radio.
b) el orbital & no tiene dependencia angular. Sin embargo, el orlsisiltBene dependencia angular.
c) el orbitalp, es independiente dgy, por tanto, presenta simetria a lo largo dekeje
d) la representacion grafica 4§(p,) da l6bulos alargados, de signo contrario, a lo largo del eje
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1.15 Di cuantos nodos radiales (esféricos) y angulares tiene cada uno de los siguientes orbitales:
a) &, b) 3, ¢) 2, d) H.

1.16 Di qué es lo que entiendes por orbital.

1.17 Dadas las funciones angulares:

A(6,¢ = (3Y212111/2) ser® cosp

A(6,¢ = (3Y212111/2) ser® senp

a) ¢en qué direcciones presentaran el maximo valogara
b) ¢a qué orbitales pertenecen estas funciones?

1.18 ¢ En qué direccién o direcciones es maxima la probabilidad de encontrar un electrén para un orbital:
a)s, b)p,, ¢) dxy, d) dxz_yz?

1.19 Para cada uno de los siguientes orbitales, di si la probabilidad de encontrar el electrén en la direccid
ejez es maxima, minima o nula.

a)p,, b)p,, ©)p,

1.20 ¢,Como es la densidad de probabilidad para un oith un punto de coordenadas radialesl A,
6= 90°, = 45°?

1.21 Indica como variara en funcion del radio la probabilidad de encontrar el electrén en los orbimey 3
3d,2en los puntos de coordenadasQ(, 0°).

1.22 ¢,Cual es larelacién entre la energia del estado fundamental de los iones monoelectroyi&e13e
¢, Como esperarias que fuesen las primeras energias de ionizacion delliteBe3* al compararlas?

1.23 Calcula la ecuacion general de Rydberg para un &tomo monoelectrénico de nimerozatomico

1.24 ¢, Cuanto vale el momento angular orbital para los orb&apeg d?

1.25 Si un electrén tiene un momento angular orbita(X®/2(h/2m), ¢en qué tipo de orbital puedstar
situado?

1.26 ¢, A qué niveles puede pertenecer un orbital cuyo vector de momento angular orbital tiene una proyec
sobre el ejgque vale 20/2m)?¢ Y si valel{/2m)?

atomos polielectrénicos

1.27 ¢, Cual es la razon por la que no pueden resohaexaetamente la funcion de onda patamos
polielectrénicos? ¢ Cémo se puede solucionar el problema?

1.28 Utilizando las reglas de Slater, calcula la carga nuclear efectiva para los siguientes electrones:

a) un electrén de valencia del potasio; b) un elects@elmanganeso; c) un electrahd®l manganeso;
d) un electrén de valencia del bromo; €) un electron de valencia del catfon Fe

1.29 Calcula los valores de la carga nuclear efectiva por el método de Slater para un edetdid@ead Mn,
Gay Se. Compara los resultados obtenidos para cada atomo.

1.30 ¢ Estan siempre en el mismo orden los niveles de energia de los distintos oirmdepesndientemente
del &tomo que se considere?

1.31 Describe la variacion de la energia de los orbitade§By 3d con el niumero atbmico. Justifieata
variacion aplicando los conceptos de penetraciéon y apantallamiento de orbitales.

1.32 ¢, Se puede sugerir alguna sencilla explicacion fisica para el hecho de que, segun regla de tresnd, lo
electrones @ de un atomo de nitrégeno prefieran tener valores diferentes de sus néoéricos
magnéticos?

1.33 Escribe el simbolo y el nombre del elemento de nimero atbmico mas bajo que tenga:

a) un electrom; b) un subnivep completo; ¢) un electrdin d) cinco electroned.

1.34 Escribe la configuracion electronica en el estado fundamental de los siguientes atomos:

a) Li, b) C, c¢) Kr, d) Si, e) Co, f) Br, g) Sr, h) As, i) V, j) Cr, k) Nb, I) Fe, m) Au, n) TI.
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1.35 Escribe la configuracion electronica en el estado fundamental de los siguientes iones:
a) S, b) R, c) N5, d) Mg?t, e) T#+, f) CH, g) G&*, h) F&*, i) Fe3*, j) TI*, k) Au3+.

1.36 Di cudl de los siguientes atomos o iones debe ser paramagnético en su estado fundamental:
a) Li, b) Mg, ¢) S, d) Zn, e) Ba, f) Re, g) €uh) Fe*.

1.37 Predice el numero de electrones no apareados en las especies siguientes:

a) AB+; b) Mre*; ¢) Cu; d) Zr3t;, e) Na.

1.38 Muestra que un atomo de configuracnd®pé es esféricamente simétrico. ¢ Es lo mismo cierto para un
atomo de configuracions?np3?

1.39 ¢, Cuadles de los siguientes atomos no tienen distribuciones esféricas totales de la nube de carga elect
en su estado fundamental?:

a) Na, b) O, c) Ca, d) Xe, €) Cr, f) Mn.

1.40 Deduce sin recurrir a la tabla periodica, la configuracion electrénica de los elemedtesZs, Rb y
Niguel. Identifica correctamente aada uno de ellos y asigna érmino Russell-Saunders
correspondiente a su estado fundamental.

1.41 Escribe las configuraciones electrénicas y determina el simbolo correspondiente al estado fundament
cada uno de los iones siguientes:

a) Ti¢*; b) Mn2*; ¢) Cw#; d) P&+

1.42 ¢ A qué grupo pertenecen los elementos con los siguientes términos fundamentales de Russell-Saun:
a)2S; b)3P; ¢)2D; d) 2P; e)4s.

1.43 Dado el términéD, determina:

a) el numero de microestadgge contiene; b) smultiplicidad orbital; c) ¢podria surgir de una
configuracion electrénicad3?

1.44 Un ion de un metal de transicion tiene los siguientes términos derivados de su configuracion electré
fundamentaliS,3P, 1D, 1G, 3F. ; Qué cationes di— o tripositivos serian posibles?

1.45 Considera el atomo de carbono excitado, segun la configuracién electréaeaptSph:

a) cual es el término fundamental y el desdoblamiento experimentado por acoplamiento espin—orbita.
b) el nUmero de microestados de cada estado asi desdoblado.

1.46 Deduce los términos fundamentales Russell-Saunders correspondientes a la configuracién fundame

a la primera configuracién excitada del atomo de titanio.
propiedades periédicas

1.47 Define los siguientes términos: periodo, grupo, elememforesentativo, elemento deansicion,
lantanido, metal alcalino, energia de ionizacién, afinidad electrénica.

1.48 ¢, Qué ion crees que tendra menor radié* &&e*?

1.49 Ordena los siguientes iones en orden decreciente de raglipgSSeTe2-, O,

1.50 Las siguientes particulason isoelectronicas, es decir, tienen h@sma configuraciémrlectronica.
Ordénalas segun su radio decreciente: Ne\N&, O, Mg?*.

1.51 Ordena los siguientes iones isoelectrénicos por orden de radio idnico decrecfente@-T53+, -,
Mn7+.

1.52 Ordena los elementos siguientes en orden creciente de su primera energia de ionizacion: Na, F, |, Cs

1.53 Justifica cudl de los atomos de los siguientes pares tienen mayor energia de ionizacion:

a) S, P: b) K, Cu; ¢) Ca, Rb; d) Al, Mg; e) Cs, Al; f) Ar, K; g) Mo, W.

1.54 Explica el siguiente hecho: “la primera energia de ionizacion de Pd es 805 kJ/mol y el de Pt es
kJ/mol”.

1.55 Comenta la variacion existente entre Y y La frente a Zr y Hf, en los valores de las primeras energia




Universidad de Alcala Tema 1: La estructura electrénica de los atomos | 31

ionizacion.

1.56 Los elementos de numero atomi¢a 7, 8 y 9 tienen valores de la primera energia de ionizacion de
1400, 1310 y 1680 kJ md| respectivamente. Da una explicacion razonable a este hecho.

1.57 La primera energia de ionizacién de un atomo es aquella que hay que suministrarle para arranc
primer electron, la segunda es la que hay que suministrarle para arrancar el segundo elegfiram, etc.
gué es mayor la segunda energia de ionizacion que la primera?

1.58 Explica el hecho siguiente: “la segunda energia de ionizacién del magnesio es mayor que la primera,
no tan grande como la segunda energia de ionizacién del sodio”.

1.59 De los siguientes pares de elementos, indica el que posee mayor afinidad electronica:
a)F,Cl,b)Cl,Br;c)0O,S,d)S, Se.
¢ Por qué la segunda afinidad electronica para O y S resulta ser un proceso endotérmico?.

1.60 Di cudles de las siguientes afirmaciones son ciertas:

a) Elion N& es menor que el ion*K

b) El ion Na& es menor que el &tomo de Na.

c¢) Elion Fes menor que el &tomo de F.

d) Los iones de los metales alcalinos son mas pequefios que los iones de los metales alcalino-térre
mismo periodo.

e) La energia de ionizacién crece al bajar en el grupo.

f) Una razon por la que el helio no es reactivo es por su alta energia de ionizacion.

g) La primera energia de ionizacion del cesio es mayor que la del bario.

h) La primera energia de ionizacion dellds la misma que la segunda del atomo de Helio.

i) La afinidad electronica de un catién es mayor que la del &tomo correspondiente.

Problemas
isétopos, particulas elementales
1.1 El cobre contiene dosotopos: 69,09% de cobre—6B1 (= 62,9298) y 30,91% deobre—65
(M, = 64,9278) ¢ Cual es la masa relativi) promedio del cobre?
1.2 El carbono contiene dos isétopos: 98,89% de carbono-1RI(®s exactamente 12) y 1,11% de
carbono—13N, = 13,003) ¢ Cual es la masa relativg)(promedio del carbono?
naturaleza ondulatoria de la luz
1.3 Si el dibujo representa dos ondas electromagnéticas A y B situadas en la region del infrarrojo, calcula
a) Su longitud de onda y su frecuenca 2,998 18 m s 1),
b) El tiempo en que ambas recorreran la distancia marcada.

Onda A w Onda B
6,0 10° cm g
-« 6,0 10° cm — >

1.4 Calcula la frecuencia de cada una de las radiaciones siguient29079 18 m s1):
a) radiacion infrarroja dé& = 10-4m; b) radiacion ultravioleta d&= 3 108 m; c¢) radiacién infrarroja de
A=5166m.

longitud de onda y cuantos de energia
1.5 El efecto fotoeléctrico (figura 1.4) se utiliza en algunos dispositivos de alarma contra robo. El rayo de
incide sobre el catodo (=) y arranca electrones de su superficie. Estos electrones son atraidos ha
anodo (+), y el circuito eléctrico se cierra por medio de una bateria. Si el rayo deelusatra
bloqueado por el brazo de un ladrén, el circuito eléctrico se rompe y salta el sistema de alarma. ¢ Ct
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la maxima longitud de onda que se podria utilizar en un sistema de alarma si el catodo de la célula ¢
wolframio y los electrones son arrancados del mismo con una energia cinética dé%]Cci@ndo la
longitud de onda de la luz incidente es de exactamente 132821( = 6,626 1634J s, 1 A = 1610m,
c=2,998 186 m s1).

1.6 La longitud de onda umbral o critica del efecto fotoeléctrico para el litio es 5200 A. Calcula la velocid
de los electrones emitidos como resultado de la absorcion de luz de 3608 8,626 1634 J s, 1
A =1010m,c=2,998 186 m s}, m,=9,11 1631 kg).

1.7 Calcula la longitud de onda, en nanometros, de la linea de la serie de Balmer que resulta de la trans
den = 3 an = 2 [Rvale 3,29 13° s1. (En qué region del espectro electromagnético (figLBpa
aparecera?

1.8 La energia de ionizacion para el hidrégeno es la que debe absorber para separar el electrésteuanc
esta en el estado fundamentalg)H{ H*(g) + e. Calcula, a partir de la ecuacion de Balmer, la energia
de ionizacion del hidrégeno atémico gasedso 6,626 1634J s,c= 2,998 18 m s, ® = 3,29 13°s,

N, =6,022 163 mol-Y).

ecuacioén de de Broglie

1.9 Calcula la longitud de onda de
a) un electron que se desplaza a 3,081 [h= 6,626 1634J s,m_ =9,11 1631 kg].
b) una pelota de 140 g que se mueve a 160 km/h.

1.10 Calcula la longitud de onda de:

a) un electrén cuya energia es 10 kb¥ [6,626 1634J sm = 9,11 1631kg, 1 eV = 1,602 169 J].
b) una particula de masa 125 g cuya velocidad es de 45 m/s.

1.11 ¢, Cudl de las radiaciones siguientes seria la apropiada para producir fendmenos de difraccién sob
metal? (1 eV = 1,602 18J,h= 6,626 1634J s).

a) electrones de energia cinética igual a 1,00ney=9,109 1631kg);
b) neutrones de energia cinética igual a 0,0200ey=1,674 1627kQ).

1.12 ¢, Con qué velocidad se tendria que mover una pelota de tenis de 50 gramos para quassaiciadda
fuera la de un electron de energia igual a 2,0 eV (1 eV = 1,662J1t .= 9,109 1631kg, h = 6,626
10-34J s)?

principio de incertidumbre

1.13 La velocidad medida para un electrén da un resultado de $bamnsuna imprecision del 10%. ¢ Cual es
la precision maxima con la que se puede determinar su posibiéng,§26 1634J s,;m = 9,109 1631
kg)

1.14 Un electron se desplaza con una velocidad de 1,08.nSisse quiere determinar la posicién con una
precision de 0,010 A (1 A = #¥ m), calcula su momento y la indeterminacion cometida. Compara los
resultados obtenidosn(, = 9,109 1631kg, h = 6,626 1634J s)

1.15 Calcula la frecuencia de la luz necesaria para ionizar atomos de litio si la primera eniemjzacién
del litio es 520 kJ mol (h = 6,626 1634 J s,N, = 6,022 163 mol-).

1.16 Se puede usar luz de 590 nm (1 nm =210) de longitud de onda para excitar el electr®de3 sodio a
un orbital . Dado que la energia de ionizacién del sodio en su estado fundamental es 494,kJ mc
¢cual sera la energia de ionizacion del atomo en su estado eXbi&d8p' (h = 6,626 1634 J s,
c=2,998 186 m s1, N, = 6,022 183 mol-Y).

1.17 La maxima longitud de onda de luz que puede expulsar un electron de un-iprcanseguir la
formacion de un atomo de litio neutro es 2000 nm. Calcula la entalpia de afinidad electréiitica del
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(h=16,626 10343 s,c= 2,998 16 m s, N, = 6,022 163 mol?).

Soluciones a los seminarios

11
1.2
13

1.4
15

1.6
1.7
1.8

1.9

1.10
1.11
1.12

1.13

1.14

1.15
1.16

1.17
1.18
1.19
1.20
1.21

1.22
1.23
1.24
1.25
1.26
1.27
1.28
1.29
1.30
131
1.32

1.33

1.34

Protones, neutrones, electrones: a) 7, 7, 7; b) 7, 8, 7; ¢) 73, 106, 73; d) 92, 142, 92; e) 11, 12, 10;f) 8, 8, 10.

a)y b).

Se trata de dos conceptos diferentes. El nUmero magias( por definicion, un nimesmteroigual al nimero total de
nucleones, mientras que la masa relativa es un numero decimal igual a la relacidn entre la masa de la particula comsidera
doceava parte de la masa de un atomo de carbono-12. Sin embargo, existe unaceldeiital y es que, como laasa
relativa del proton y del neutrén son cercanas a la unidad y la del electrén es muy pequefia, el valor de de la masa rela
un atomo es cercano al valor de su nimero masico.

Un electrén ya que su masa es menor.

En un espectro de emisién, los atomos de hidrégeno son previamente excitados a estados superiores de energia, emitie
por caida desde este estado excitado a cualquier otro estanhdedtor y dando lugar a la serie de Lymamsil, de Balmer,

si n =2, etc. En un espectro de absorcion, la luz es absorbida por los 4tomos de hidrogeno que son essitafbes a
superiores de energia. Como la gran mayoria de los 4tomos estan en su estado fundarBntsblo seobservan
transiciones desde este estado (serie de Lyman).

Con una radiacion electromagnética de frecuencia adecdadav].

Ver tabla 1.3.

En el modelo de Bohr, una 6rbita tiene una trayectoria y una energia definidas. En el modelo cuantico, el orbital tiene
energia, pero no una trayectoria, definidas.

NuUmero de orbitales de una subcapad = 2: a), e) y f)=0, 1 orbital; b) y c) = 1, 3 orbitales; ; d)= 2, 5 orbitales; e)= 3,

7 orbitales.

a) 1 orbital; b) 4 orbitales; c) 9 orbitales; d) 5 orbitales; e) 3 orbitales.

No pueden existir a), c), e) y g).

Las funciones tienen que ser continuas, finitas y con un sélo valor cada uno de sus puntos. Ello exige que en sus extrer
anule ¢ondiciones fronterp

b) Esta afirmacidn esta relacionada con la difusién de los orbitales, tal como se muestra en la figura 1.13a. Por ejemp
maximo absoluto del orbitakZn =2) aparece a unradio mayor que el maximo absolutoy Unico del odgitet 11). c) Esta
afirmacion esta relacionadacon la penetracion de los orbitales, tal como se muestraen la figura 1.13b. Por ejemplo, el p
y Unico maximo del orbital2(l = 1) aparece a un radio mayor que el primer maximo relativo del orb(lat D).

a) falsa, decrece al aumentar el radio; b) falsa, ningin osbi¢ézle dependencia angular; c) cierta; d) fad8solo puede ser
positiva, eA quien cambia de signo.

Nodos radiales s-—1, nodos angularesl=nodos totales #-1.a) 3y 0; b)0y 2;c)0y 1;d) 3y 1.

Un orbital, en sentido puro, es cada uno de los estados de energia electrénicos de un atomo o ion monoelectrénico, cc
atomo de hidrégeno. En un atomo polielectrénico, cada elestriene en realidad un estado de energia independiente. Sin
embargo, una aproximacién que se realiza es suponer que si son indeperapemtaadcion orbitdl, y, por extensién, a
cada estado de energiawdeelectréren un atomo polielectronico, se le llamdboital.

Primera funcion: a) (90°, 0°) y (270°, 0°); n}; segunda funcion: a) (90°, 90°) y (270°, 900)?’9)

a) En todas las direcciones la probabilidad es la misma; b) enxgtejen las bisectrices de los ejasy; d) en los ejegey.

a) nula; b) nula; ¢) maxima.

Nula, ya que se trata de un punto del playo

Se trata de los puntos del gjeéPara el orbital ﬁy;la probabilidad es nula en todos los puntos. Para los demas casos, ver |
variacion de la funcién radial con el radio para orbitagey 3d en las figuras 1.11 y 1.12, respectivamente.

a) 1/4; b) 1:4:9:16.

v=Z2H{(1n)~(1n)]

s, 0;p, 1,410/2m); d, 2,450/2m).

En un orbitalff.

a) nivel 3 o superior; b) nivel 2 o superior.

Ver teoria.

a)Z* = 2,2; b)Z* = 3,6; ¢)Z* = 5,6; d)Z* = 7,6; e)Z* = 6,25.

Z* = 2,85; 3,6; 5,0; 6,95. La carga nuclear efectiva aumenta a lo largo del periodo.

No. Ver figura 1.18.

Ver teoria.

Al colocar los tres electrones en tres orbitales distintos cuya mayor densidad se sitda en distintas regiones del espac
minimizan las repulsiones interelectronicas.

a) B; b) Ne; c) Ce (no el La, ya que su configuracion electronica es anémala, ver tabla 1.11); d) Cr (no el Mn, ya qu
configuracién del Cr es andmala, ver tabla 1.11).

a) [He]&xL b) [He]X22p2 c) [Ar]3d1%4s24p5; d) [Ne]3F23pZ e) [Ar]3d74s? f) [Ar]3d1%4s24p®, g) [Kr]5s?; h) [Ar]3di04s24p3; i)
[Ar]3d34sZ j) [Ar]3dP4st; k) [Kr]4d*5st; |) [Ar]3 db4sz m) [Xe]4fl45d1%6st; n) [Xe]4f145d19%6s%6p?t.
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1.35

1.36

1.37
1.38

1.39

1.40
1.41
1.42
1.43
1.44
1.45

1.46
1.47
1.48

1.49
1.50

151
1.52
1.53
1.54

1.55
1.56
1.57

1.58

1.59
1.60

a) [Ne]323pe = [Ar]; b) [Kr]; c) [He]2s?2pé = [Ne]; d) [Ne]; e) [Ar]; f) [Ne]323ps = [Ar]; g) [Ar]3d10; h) [Ar]3dE; i) [Ar]3dS;

J) [Xe]4f145d106s2; k) [Xe]4fi45ds.

En negrita, los orbitales en los que hay electrones desapareaftés}?a}, paramagnético (1 electron desapareado); b)
[Ne]3s?, diamagnético; c) [Ne}83p?, paramagnético (2 electrones desapareados); d)di&di3, diamagnético; e) [Xel8,
diamagnético; f) [Xe]4f145d%s?, paramagnético (5 electrones desapareados)Ad3d®, paramagnético (lelectrén
desapareado); h) [A8#°, paramagnético (5 electrones desapareados).

a) ninguno; b) dos; c) ninguno; d) uno; €) ninguno.

Orbital Funcion Angular (A) A2
Py (V3/2¥m) senfcosp (3/4m) ser6 coLp
Py (V3/2¥m) serfsenp (3/4m) se?0 serdgp
o8 (V3/2/m) cosp (3/4m) cogp
Sumade & 3/4m =constante

Siempre que los tres orbitalpsestén llenos por igual, tendremos udiatribucién de carga esféricRor tanto, una
configuraciéms2np3 sera esférica en su estado fundamental, pues posee un electrén en cada orbital p.

Si tienen distribucion esférica: a) [Nel3c) [Ar]4s? d) [Kr]4d105s25p6; e) [Ar]3d54st; f) [Ar]3 d54s2.

No tienen distribucion esférica: b) [He}2p*.

Si,3P; Mn, 6S; Rb,2S; Ni, 3F.

a) [Ar]3d2, 3F,, b) [Ar]3d5, €S, ,; €) [Ar]3d9, 2D, d) [Ar]3a8, 3F,

a) Grupo 1; b) grupos 14 y 16; c) grupos 3y 11; d) grupos 13y 17; €) grupo 15.

a) 15; b) 5; ¢) no.

Los iones de configuraci@?y dé M2* grupos 4y 10. Nt: grupos 5y 11.

a) término fundamentaD que se desdobla pacoplamiento espin—orbita €D, , ; b) 3D; (7 microestadosyD, (5
microestadosBD, (3 microestados).

Estado fundamental: [Ar§33d2: 3F; estado excitado: [Argd 3d3: 5F.

Ver teoria (figura 1.25).

Fe3+, porque tiene menos electrones y ademas los electrones que quedan son mas atraidos por la carga nuclear al habe
repulsiones (apantallamiento) entre ellos.

r(Te2) >r(Se) >r(S¥) > r(0%).

Al tener los mismos electrones, el tamafio dependera de lo fuertemente que sean atraidos por el ndcleo, escdegar, de |
nuclear:r(02-) >r(F) >r(Ne) >r(Nat) > r(Mg2+).

P3-> -> S@+ > Ti4+ > Mn7+,

Cs<Na<I|<F<Ne.

a) P (y no S, ver teoria); b) Cu; ¢) Ca; d) Mg (y no Al, ver teoria); e) Al; f) Ar; g) W (y no Mo, ver seminarios 1.54 y 1.55).
La contraccion de los lantanidos explica que los potenciales de ionizacién de los metales de la 22 serie desé@msicion
menores que los de la 32 serie. Al bajar de la 22 a la 32 serie, el radio permanece aproximadamente consteantgapero |
nuclear efectiva crece.

Ver seminario anterior.

Ver teoria.

Porque al arrancar un electrén, los electrones que quedan son mas atraidos por la carga nuclear al haipeitsinerss
(apantallamiento) entre ellos.

La segunda energia de ionizacion del sodio corresponde a un proceso en el que se arranca un electron de una configura
gas noble.

Ver tablas: a) Cl (jatencién!); b) Cl; ¢) S (jatencién!); d) S.

Ciertas: a), b), f), h), i). Falsas: c), d), e), 9).

Soluciones a los problemas

11
1.2
13

1.4
15
1.6
1.7
1.8

M, = 63,547. 1.9 a)A = 2,4 1611 m; b)A = 1,06 1634 m.

M, =12,01. 1.10 a)A=1,231611m; b)A= 1,18 1634m.

a) Onda AA=1,0103cm,v= 3,0 133s7, 1.11 a)A=1.23 16°m; b) A = 2,03 161°m. El neutrén (las
ondaB:A=2,0103cm,v=1,5103s"; distancias interatdmicas son aprox. 2—4 A =2-40m)
b)t=2,010613s. 1.12 v=1,531623m s

a)v=1102sL b)v=10105sL c)v=6 103sL 1.13 6,43 166 m = 6,43 18 A.

A=2511GA. 1.14 mv= 9,838 163Lkg m s;Amv = 5,27 1623kg m s;.
v=6,09 16 m st 1.15 v=1,30 105sL

a)A = 656,3 nm. Aparecera en el visible. 1.16 4,84 1619J por atomo, 291 kJ por mol.

E = 1320 kJ para 1 mol de hidrégeno. 1.17 9,94 1620] por atomo, 59,9 kJ por mol.



