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Capitulo 7 )
Teoria Cuantica Y La Estructura Electronica De Los Atomos

Introduccion

En el capitulo 2 se aprendié que un atomo esta formado por un nucleo que contiene protones y
neutrones, con electrones que se mueven a cierta distancia de él. Aunque esta descripcidn es en
esencia correcta, no explica en forma detallada las propiedades atdémicas. EI comportamiento de
los atomos individuales no se parece a nada de lo que se conoce en el mundo macroscopico. Esto
llevé a los cientificos a desarrollar una nueva rama de la fisica, a la que denominaron teoria
cuantica, para explicar el comportamiento de estas particulas submicroscoépicas.

La teoria cuantica permite predecir y entender el crucial papel que los electrones desempefan en
la quimica. En cierto sentido, estudiar a los atomos significa plantear las siguientes preguntas:

1. ¢cuantos electrones hay en un determinado atomo?
2. ¢ que energia tienen los electrones individuales?
3. ien qué parte del atomo se pueden localizar los electrones?

Las respuestas a estas preguntas tienen una relacion directa con el comportamiento de todas las
sustancias en las reacciones quimicas, y la historia de la busqueda de estas respuestas ofrece un
marco fascinante para la presente discusion.

7.1 De La Fisica Clasica A La Teoria Cuantica
7.2 El Efecto Fotoeléctrico

7.3 Teoria De Bohr Del Atomo De Hidrégeno
7.4 La Naturaleza Dual Del Electron

7.5 Mecanica Cuantica

7.6 Los Numeros Cuanticos

7.7 Orbitales Atdmicos

7.8 Configuracion Electrénica

7.9 El Principio De Construccion

7.1 De La Fisica Clasica A La Teoria Cuantica

Los primeros intentos de los fisicos del siglo XIX para entender a los atomos y las moléculas
tuvieron un éxito muy limitado. Al suponer que las moléculas se comportan como pelotas que
rebotan, los fisicos fueron capaces de predecir y explicar algunos fendmenos macroscoépicos,
como la presion que ejercen los gases. Sin embargo, este modelo no explicaba la estabilidad de
las moléculas, es decir, no podia explicar las fuerzas que mantienen unidos a los atomos. Pasé
mucho tiempo antes de que se descubriera —y aun mas para que se aceptara— que las
propiedades de los atomos y de las moléculas no estan gobernadas por las mismas leyes fisicas
que se aplican a objetos mas grandes.
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En 1900 se inici6 una nueva era en la fisica con un joven fisico aleman llamado Max Planck.”
Mientras analizaba los datos de la radiacion emitida por soélidos calentados a distintas
temperaturas, Planck descubrié que los atomos y las moléculas emiten energia sélo en cantidades
discretas o cuantas. Los fisicos siempre habian supuesto que la energia era continua y que en el
proceso de radiacion se podia liberar cualquier cantidad de energia. La teoria cuantica de Planck
revolucioné la fisica y, de hecho, la serie de investigaciones que siguieron modificé para siempre
nuestro concepto de la naturaleza.

Propiedades De Las Ondas

Para entender la teoria cuantica de Planck, se debe tener cierto conocimiento de la naturaleza de las
ondas. Una onda se puede considerar como una perturbacion vibracional por medio de la cual se
transmite la energia. Las propiedades fundamentales de una onda se ilustran con un tipo de ondas
muy comun: las ondas de agua, las cuales se forman por la diferencia de presiones en varias
regiones de la superficie del agua. En la figura 7.1 se muestra una gaviota flotando en el océano. Si
se observa con cuidado la manera en que el movimiento de la onda de agua altera el movimiento de
la gaviota, se puede ver que la onda es periddica, es decir, se repite a intervalos regulares.

Las ondas se caracterizan por su longitud, amplitud y frecuencia (figura 7.2). La longitud de onda A
(lambda) es la distancia entre puntos idénticos en ondas sucesivas. La frecuencia v (nu) es el
numero de ondas que pasan por un punto particular en un segundo. En la figura 7.1, la frecuencia
corresponde al numero de veces por segundo que la gaviota completa un ciclo con movimientos
ascendente y descendente. La amplitud es la distancia vertical de la linea media de la onda a la
cresta o al valle.

Longitud de onda 6™

FIGURA 7.1 Propiedades de las ondas de agua. La distancia entre puntos correspondientes de las ondas sucesivas se
denomina longitud de onda, y el nimero de veces que la gaviota sube por unidad de tiempo se conoce como frecuencia. Se

supone que la gaviota no se esfuerza por moverse, sino que sélo se deja llevar por la onda que pasa de izquierda a derecha.
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FIGURA 7.2 a) Longitud de onda y amplitud. b) Dos ondas que tienen diferentes longitudes de onda y frecuencias. La
longitud de onda de la onda superior es tres veces mayor que la de la onda inferior, pero su frecuencia es de solo un tercio

de la onda inferior. Ambas ondas tienen la misma amplitud.

Otra caracteristica importante de las ondas es su velocidad, la cual depende del tipo de onda y del
medio por el que viaja (por ejemplo, aire, agua o vacio). La velocidad (u) de la onda es el producto
de su longitud de onda por su frecuencia:

u=Aav (7.1)

La “sensibilidad” inherente de la ecuacién (7.1) se manifiesta al analizar las dimensiones de los
tres términos. La longitud de onda (A) expresa la longitud de una onda o la distancia/ onda. La
frecuencia (v) indica el nimero de estas ondas que pasan por cualquier punto de referencia por
unidad de tiempo, es decir, ondas/tiempo. De esta manera, el producto de estos términos tiene
unidades de distancia/tiempo, es decir, de velocidad:

distancia _ distanciax ondas
tiempo onda tiempo

La longitud de onda se expresa en metros, centimetros o nanémetros, y la frecuencia se mide en
hertz (Hz), donde

1 Hz = 1 ciclo/s

La palabra “ciclo” se puede omitir, de modo que la frecuencia se expresa, por ejemplo, como 25/s
(que se lee como “25 por segundo”).

Ejemplo 7.1

Calcule la velocidad de una onda cuya longitud de onda y frecuencia son 17.4 cm y 87.4 Hz,
respectivamente.
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Respuesta De la ecuacion (7.1),
u=17.4cmx 87.4Hz
=17.4 cm x 87 .4/s
=1.52 x 10°cm/s

Ejercicio De Practica

Calcule la frecuencia (en Hz) de una onda cuya velocidad y longitud de onda son 713 m/s y 1.14
m, respectivamente.

Componente del campo eléctrico

Componente del campo magnético

FIGURA 7.3 Componentes del campo eléctrico y del campo magnético de una onda electromagnética. Estos dos

componentes tienen la misma longitud de onda, frecuencia y amplitud, pero vibran en dos planos perpendiculares entre si.
Radiacion Electromagnética

Existen muchas clases de ondas, como las de agua, de sonido y de luz. En 1873, James Clerk
Maxwell propuso que la luz visible esta formada por ondas electromagnéticas. De acuerdo con la
teoria de Maxwell, una onda electromagnética tiene un componente de campo eléctrico y otro de
campo magnético. Estos dos componentes tienen la misma longitud de onda y frecuencia y, por lo
tanto, la misma velocidad; sin embargo, viajan en planos mutuamente perpendiculares (figura 7.3).
La trascendencia de la teoria de Maxwell estriba en que proporciona una descripcién matematica
del comportamiento general de la luz. En particular, este modelo describe con exactitud cémo se
puede propagar la energia en forma de radiacion por el espacio en forma de vibracion de campos
eléctrico y magnético. La radiacién electromagnética es la emision y transmision de energia en
forma de ondas electromagnéticas.

Las ondas electromagnéticas viajan en el vacio a 3.00x10% m/s, o 186000 millas por segundo. Esta
velocidad difiere de un medio a otro, pero no lo suficiente para alterar de manera significativa los
célculos. Por convencion, se utiliza el simbolo ¢ para la velocidad de las ondas electromagnéticas
0, como comunmente se llama, la velocidad de la luz. En general; la longitud de onda de las ondas
electromagnéticas se expresa en nanémetros (nm).
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Ejemplo 7.2

La longitud de onda de la luz verde de un semaforo se situa alrededor de 522 nm. ;Cual es la
frecuencia de esta radiacion?

Respuesta Si en la ecuacioén (7.1) se despeja v y se sustituye u por ¢, porque se trabaja con ondas
electromagnéticas, se tiene

C
v —

A

Recuerde que 1 nm = 1x10° m (véase la tabla 1.3) y que ¢ = 3.00x10® m/s, por lo tanto, se escribe

3.00x10%m/s

9
520nm x X100 m
v=5.75x10" /5NB15.75x 10" Hz

Comentario Entonces, 5.75x10" ondas pasan por un punto fijo cada segundo. Esta frecuencia tan
elevada es congruente con la enorme velocidad de la luz.

10 10 10 10° 10° 107 10° 10!
Longitud de onda (nm) i I I = 1 1 I
102 1013 1016 101 1012 10'0 108 106 10*
Frecuencia (Hz) | ! I 1 I I L I
|
2 |
Rayos Rayos X Ulira- 'z  Infrarrojo Microondas Ondas de radio
gama violeta E}
Tipo de radiacion 1 | |

Rayos X Lémparas  L&mparas Hornos de microondas, TV UHF, Radio FM, Radio

solares calorificas radar, estaciones teléfonos TV VHF AM
de satélite celulares

a)

400 nm 500

b)

FIGURA 7.4 a) Tipos de radiacién electromagnética. Los rayos gama tienen la longitud de onda mas corta y la frecuencia
mas alta; las ondas de radio tienen la longitud de onda mas larga y la frecuencia mas baja. Cada tipo de radiacion se
dispersa en un intervalo especifico de longitudes de onda (y frecuencias). b) La luz visible corresponde al intervalo de

longitudes de onda desde 400 nm (violeta) a 700 nm (rojo). (Véase seccion a color, pag. 10.)
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Ejercicio De Practica

¢Cual es la longitud de onda (en metros) de una onda electromagnética cuya frecuencia es
3.64x10"Hz?

La figura 7.4 muestra diversos tipos de radiaciéon electromagnética, las cuales tienen distintas
longitudes de onda y frecuencia. Las ondas largas de radio se emiten por medio de grandes
antenas, como las que emplean las radiodifusoras. Las ondas de luz visible, mas cortas, se
producen por el movimiento de electrones dentro de los atomos y las moléculas. Las ondas mas
cortas, que también tienen la frecuencia mas alta, se asocian a los rayos (y) que se producen por
cambios en el nucleo del atomo (véase el capitulo 2). Como se vera en seguida, cuanto mayor sea
la frecuencia mas energética sera la radiacién. Por lo tanto, la radiacion ultravioleta, los rayos X y
los rayos y son radiaciones de alta energia.

Teoria Cuantica De Planck

Los sdlidos, cuando se calientan, emiten radiacion electromagnética que abarca una gran gama de
longitudes de onda. La luz rojiza tenue de un calentador eléctrico y la luz blanca brillante de una
lampara de tungsteno son ejemplos de radiacion proveniente de sélidos calentados.

Las mediciones hechas en la ultima parte del siglo XIX demostraron que la cantidad de energia
radiante emitida por un objeto a cierta temperatura depende de su longitud de onda. Los intentos
por explicar esta dependencia en funcion de la teoria ondulatoria establecida y de las leyes de la
termodinamica tuvieron éxito sélo en parte. Una teoria explicaba la dependencia de longitudes de
onda corta pero no la de longitudes de onda mas largas. Otra teoria explicaba la dependencia de
las longitudes de onda largas pero no las cortas. Parecia que algo importante faltaba en las leyes
de la fisica clasica.

Planck resolvié el problema con una suposicion que se apartaba radicalmente de los conceptos
establecidos. La fisica clasica suponia que los atomos y las moléculas podian emitir (o absorber)
cualquier cantidad arbitraria de energia radiante. Planck sostenia que los atomos y las moléculas
podian emitir (o absorber) energia radiante solo en cantidades discretas, como pequefios
paquetes o cumulos. Planck le dio el nombre de cuanto a la minima cantidad de energia que podia
ser emitida o (absorbida) en forma de radiacion electromagnética. La energia E de un solo cuanto
de energia esta dada por

E=hv (7.2)
donde h es la constante de Planck, cuyo valor es 6.63x10%* Js, y v es la frecuencia de la radiacion.

De acuerdo con la teoria cuantica, la energia siempre se emite en multiplos de hv; por ejemplo, hv,
2 hv, 3 hv..., pero nunca como, por ejemplo, 1.67 hv o 4.98 hv. En la época en que Planck
presentd su teoria no podia explicar por qué las energias debian ser fijas o cuantizadas de esta
manera. Sin embargo, partiendo de esta hipotesis, no tuvo dificultad en correlacionar los datos
experimentales de las emisiones de solidos en toda la gama de longitudes de onda, de modo que
la teoria cuantica fue aceptada.
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La idea de que la energia debia estar cuantizada o “empaquetada” puede parecer extraia, pero el
concepto de cuantizacion tiene muchas analogias. Por ejemplo, una carga eléctrica también esta
cuantizada; so6lo puede haber multiplos enteros de e, la carga de un electrén. La materia misma esta
cuantizada en razén del numero de electrones, protones y neutrones, asi como el nimero de atomos
en una muestra de materia también debe ser un entero. El sistema monetario de Estados Unidos esta
basado en un “cuanto” de valor, el penny o centavo de délar. Incluso los procesos en los sistemas vivos
implican fendmenos cuantizados. Los huevos que pone una gallina estan cuantizados, y una gata
prefiada da a luz a un numero entero de gatitos, no medio o tres cuartos de gatito.

7.2 El Efecto Fotoeléctrico

En 1905, solo cinco afios después de que Planck presentara su teoria cuantica, Albert Einstein?
utilizé esta teoria para resolver otro misterio de la fisica, el efecto fotoeléctrico; un fenémeno en el
cual los electrones son lanzados desde la superficie de ciertos metales expuestos a la luz de por lo
menos una minima frecuencia, denominada frecuencia umbral (figura 7.5). El ndmero de
electrones emitidos era proporcional a la intensidad (o brillantez) de la luz, pero no asi las energias
de los electrones emitidos. Por debajo de la frecuencia umbral no se emitian electrones,
independientemente de cuan intensa fuera la luz.

El efecto fotoeléctrico no se podia explicar mediante la teoria ondulatoria de la luz. Sin embargo,
Einstein hizo una suposiciéon extraordinaria. El sugiri6 que un rayo de luz es en realidad una
corriente de particulas de luz, que ahora se conocen como fotones. Utilizando como punto de
partida la teoria cuantica de Planck para la radiacion, Einstein dedujo que cada fotén debe tener
una energia E, dada por la ecuacién

E =hv

donde v es la frecuencia de la luz. Los electrones se mantienen en un metal por fuerzas de
atraccion; asi que para removerlos del metal se requiere luz de frecuencia suficientemente alta
(que corresponde a energia suficientemente alta) para poder liberarlos. El proceso de iluminar la
superficie de un metal con un rayo de luz intensa puede verse como disparar un rayo de particulas
—fotones— a los atomos del metal. Si la frecuencia de los fotones es tal que hv es igual a la
energia de enlace de los electrones en el metal, entonces la luz tendra la energia suficiente para
liberar los electrones. Si se utiliza luz de mayor frecuencia, entonces los electrones no soélo seran
liberados, sino que adquiriran cierta energia cinética. Esta situacion se resume en la ecuacion

hv = KE + BE (7.3)
donde KE es la energia cinética de los electrones liberados y BE es la energia de enlace del
electrén en el metal. Al reacomodar la ecuacion (7.3) como

KE =hv-BE
se deduce que cuanto mas energético sea el fotdn (esto es, cuanto mayor sea su frecuencia),
mayor sera la energia cinética del electrén emitido.
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FIGURA 7.5 Un aparato para estudiar el efecto fotoeléctrico. La luz de cierta frecuencia cae sobre una superficie limpia de un

metal. Los electrones liberados son atraidos hacia el electrodo positivo. El flujo de electrones se registra mediante el medidor.

Ahora considere dos rayos de luz que tienen la misma frecuencia (que es mayor que la frecuencia
umbral) pero distintas intensidades. El rayo de luz mas intenso consta de un mayor numero de fotones,
por consiguiente, desprende mas electrones de la superficie del metal que el rayo de luz mas débil. Asi
que cuanto mas intensa sea la luz, mayor serd el nimero de electrones emitidos por el metal de
prueba; a mayor frecuencia de la luz, mayor sera la energia cinética de los electrones emitidos.
Ejemplo 7.3

Calcule la energia (en joules) de: a) un foton con una longitud de onda de 5.00x10* nm (regién
infrarroja) y b) un fotén con una longitud de 5.00x10%nm (regidn de los rayos X).

Respuesta a) Se utiliza la ecuacion (7.2):
E=hv

De la ecuacion (7.1), v = c/A (como se explicé en el ejemplo 7.2), Por lo tanto,
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) (%.63 x107J.5)3.00x10°m/s)

-9
(5.0010* nm)> 10
3.98%x107%'J Inm

m
1

Esta es la energia de un sélo fotén con una longitud de onda de 5.00x10* nm.

b) Con el mismo procedimiento del inciso a) se puede demostrar que la energia del foton de
longitud de onda 5.00x10% nm es 3.98x107° J. Por lo que, en este caso, un fotén de “rayos X” es
1x10° 0 un millén de veces mas energético que un fotdn “infrarrojo”.

Ejercicio De Practica
La energia de un foton es 5.87x10%°J. ¢, Cual es su longitud de onda en nanémetros?

La teoria de la luz de Einstein colocd a los cientificos en un dilema. Por un lado explica el efecto
fotoeléctrico en forma satisfactoria, pero por otro, la teoria corpuscular de la luz no es
congruente con el conocido comportamiento ondulatorio de la luz. La Unica forma de resolver el
dilema es aceptar la idea de que la luz posee ambas propiedades, tanto de particula como de
onda. Segun el experimento, la luz se comporta ya sea como onda o como un flujo de particulas.
Este concepto era totalmente ajeno a la forma en que los fisicos habian considerado la materia y
la radiacién, y tom6 mucho tiempo aceptarlo. La naturaleza dual (corpuscular y ondulatoria) no
es exclusiva de la luz, sino que es caracteristica de toda la materia, incluyendo a los electrones,
como se vera en la seccion 7.4.

7.3 Teoria De Bohr Del Atomo De Hidrégeno

El trabajo de Einstein preparé el camino para solucionar otro “misterio” de la fisica del siglo XIX:
los espectros de emisién de los atomos.

Espectros De Emision

Desde el siglo XVII, cuando Newton demostré que la luz solar estd formada por varios
componentes de colores que se pueden recombinar para producir luz blanca, los quimicos y los
fisicos han estudiado las caracteristicas de los espectros de emision, es decir, espectros continuos
o lineas espectrales de la radiacion emitida por las sustancias. El espectro de emisién de una
sustancia se obtiene al suministrar a una muestra del material energia térmica o alguna otra forma
de energia (como una descarga eléctrica de alto voltaje si la sustancia es gaseosa). Una barra de
hierro al “rojo caliente” o “blanco caliente” recién sacada de una fuente de alta temperatura
produce un resplandor caracteristico. Este resplandor visible es la parte de su espectro de emision
que es percibida por el ojo. El calor que emite la barra de hierro representa otra parte de su
espectro de emision: la region del infrarrojo. Una caracteristica comun del espectro de emision del
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Sol y de un sélido calentado es que ambos son continuos, es decir, todas las longitudes de onda
de la luz visible estan representadas en el espectro (véase la region visible en la figura 7.4).

Los espectros de emisidon de los atomos en la fase gaseosa no muestran una distribucion continua
de longitudes de onda desde el rojo al violeta; en lugar de ello, los dtomos producen lineas
brillantes en diferentes partes del espectro visible. Estos espectros de lineas corresponden a las
emisiones de luz solo a longitudes de onda especificas. En la figura 7.6 se muestra el diagrama de
un tubo de descarga que se utiliza para estudiar los espectros de emision, y la figura 7.7 muestra
el color que emiten los dtomos de hidrogeno en uno de estos tubos.

Cada elemento tiene un espectro de emision Unico. Las lineas caracteristicas de un espectro atdmico
se pueden usar en analisis quimico para identificar atomos desconocidos, igual que las huellas digitales
sirven para identificar a una persona. Cuando las lineas del espectro de emisiéon de un elemento
conocido coinciden con las lineas de un espectro de emision de una muestra desconocida,
rapidamente se identifica ésta. Aunque ya se reconocia la utilidad de este procedimiento en el anélisis
quimico, sélo hasta principios de este siglo se logré establecer el origen de estas lineas.

Espectro De Emisién Del Atomo De Hidrégeno

En 1913, poco después de los descubrimientos de Planck y Einstein, Niels Bohr® ofrecié una
explicacion tedrica del espectro de emision del atomo de hidrégeno. El tratamiento de

Placa fotografica

i W

Alio
voltaje

Colimador

e ]

Tubo de descarga
Luz separada en

varios componentes

@ o PRI
>

400 nm 500 600 700

)

FIGURA 7.6 a) Un dispositivo experimental para estudiar los espectros de emisién de atomos y moléculas. El gas en
estudio estad en un tubo de descarga que contiene dos electrodos. Cuando los electrones fluyen del electrodo negativo al

positivo chocan con el gas. Este proceso de colision con el tiempo lleva a la emision de luz por los atomos (o moléculas.)
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La luz emitida se separa en sus componentes por medio de un prisma. Cada componente de color se enfoca en una
posicién definida, de acuerdo con su longitud de onda, y forma una imagen colorida del colimador a la placa fotografica. Las
imagenes de color se denominan lineas espectrales. Espectro de emision de lineas de los atomos de hidrégeno. (Véase

seccion a color, pag. 10.)

Bohr es muy complejo y ya no se considera totalmente correcto en todos sus detalles. Por ello se
hara énfasis aqui s6lo en las suposiciones importantes y en los resultados finales, que explican la
posicion de las lineas espectrales.

Cuando Bohr abordé por primera vez este problema, los fisicos ya sabian que los atomos estaban
constituidos por electrones y protones. Consideraban al atomo como una unidad en la que los
electrones giraban alrededor del nucleo en 6rbitas circulares a gran velocidad. Este modelo era
atractivo porque semejaba el movimiento de los planetas alrededor del Sol. Se suponia que en el
atomo de hidrégeno, la atraccion electrostatica entre el proton positivo “solar” y el electron negativo
“planetario” jalaba los electrones hacia adentro, y que esta fuerza era balanceada exactamente por
la aceleracion debida al movimiento circular de los electrones.

El modelo del atomo de Bohr incluia la idea de los electrones moviéndose en orbitas circulares,
pero imponia restricciones estrictas: el Unico electron del atomo de hidrégeno podria estar
localizado s6lo en ciertas orbitas Puesto que cada érbita tiene una energia particular, las energias
asociadas al movimiento del electron en las 6rbitas permitidas deberian tener un valor fijo, es
decir, estar cuantizadas. Bohr atribuia la emision de radiacion por un atomo de hidrégeno
energizado a la caida del electrén de una 6rbita de mayor energia a otra de menor energia,
originando un cuanto de energia (un fotén) en forma de luz (figura 7.8). Con argumentos
fundamentados en la interaccion electrostatica y en las leyes del movimiento de Newton, Bohr
demostrd que las energias que el electron puede tener en el &tomo de hidrégeno estan dadas por

I
n?

E= —R,

donde Ry, la constante de Rydberg,* tiene el valor de 2.18x10™® J. El nimero n es un entero,
denominado numero cuantico principal; tiene valoresde n=1, 2, 3,...

El signo negativo en la ecuacién (7.4) es una convencién arbitraria y significa que la energia del
electron en el atomo es menor que la energia del electrén libre, es decir, la de un electrén
situado a distancia infinita del ndcleo. A la energia de un electron libre se le asigna de manera
arbitraria un valor de cero. Matematicamente, esto corresponde a asignar a n un valor infinito en
la ecuacion (7.4), asi que E. = 0. Conforme el electrén se acerca al nucleo (cuando n
disminuye), aumenta el valor absoluto de E, pero también se hace mas negativo. E, alcanza el
valor més negativo cuando n = 1, lo cual corresponde al estado energético mas estable. Este
estado se denomina estado fundamental, o nivel basal, que se refiere al estado energético mas
bajo de un sistema (que en este caso es un atomo). La estabilidad del electron disminuye para n
= 2, 3... A cada uno de estos niveles se le denomina estado excitado o nivel excitado, los cuales
tienen mayor energia que el estado fundamental. Se dice que un electrén de hidrégeno para el
que n es mayor que 1 estd en un estado excitado. El radio de cada orbita circular en el modelo
de Bohr depende de n?. Asi, conforme n aumenta desde 1 a 2 o a 3, el radio de la orbita
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aumenta muy rapido. Cuanto mayor sea el estado excitado; mas alejado estara el electrén del
nucleo (y menos fuerte estara unido al nucleo).

n=72

FIGURA 7.8 Proceso de emision en un atomo de hidrégeno excitado, de acuerdo con la teoria de Bohr. Un electron que
inicialmente esta en una orbita de mayor energia (n = 3), cae a una 6rbita de menor energia (n = 2). Como resultado se
libera un fotén con energia hv. El valor de hv es igual a la diferencia de energias entre las dos 6rbitas ocupadas por el

electrén en el proceso de emision. Para simplificar, sélo se muestran tres orbitas.

La teoria de Bohr del 4tomo de hidrogeno permite explicar el espectro de lineas del dtomo de
hidrégeno. La energia radiante absorbida por el atomo hace que el electron se mueva de un
estado energético mas bajo (caracterizado por un menor valor de n) a otro estado de mayor
energia (es decir, con un mayor valor de n). Por el contrario, la energia radiante (en forma de un
fotdn) se emite cuando el electron se mueve desde un estado de mayor energia a un estado de
menor energia. El movimiento cuantizado del electrén de un estado energético a otro es analogo al
movimiento de una pelota de tenis hacia arriba o hacia abajo en una escalera (figura 7.9). La
pelota puede parar en cualquiera de los peldafios, pero nunca entre éstos. Su viaje desde un
peldafo inferior a uno mas alto es un proceso que necesita energia, en tanto que de un peldafio
mas alto a uno mas bajo es un proceso que libera energia. La cantidad de energia necesaria para
cada tipo de cambio esta determinada por la distancia entre los peldafios inicial y final. Del mismo
modo, la cantidad de energia necesaria para mover un electrén en el atomo de Bohr depende de
la diferencia de los niveles de energia entre los estados inicial y final.

Para aplicar la ecuacién (7.4) al proceso de emision en el atomo de hidrégeno, supongase que el
electron al inicio esta en un estado excitado caracterizado por el numero cuantico principal n;.
Durante la emision, el electron cae a un estado de menor energia caracterizado por el nimero
cuantico principal n; (los subindices i y f expresan los estados inicial y final, respectivamente). Este
estado de menor energia puede ser otro estado excitado o el estado fundamental. La diferencia de
energias entre los estados inicial y final es

AE = E¢- E

De la ecuacién (7.4),

1
"2

Ef= - R
H nf
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y
1
e -n o
Por lo que,
_RH _RH
1 1
R | ————
"ln2 n?

Como esta transicién produce la emisién de un foton de frecuencia v y energia hv (figura 7.9), se
puede escribir

TABLA 7.1 Las distintas series del espectro de emisiéon del atomo de hidrégeno

SERIE Ny n; REGION DEL ESPCTRO
Lyman 1 2,3,4, .. Ultravioleta
Balmer 2 3,4,5, ... Visible y ultravioleta
Parchen 3 4,5,6, ... Infrarrojo
Brackett 4 56,7, ... Infrarrojo
1 1
AE =hv = RH S T 5
ng Ny

Cuando se emite un fotén, n; > n;. En consecuencia, el término entre paréntesis es negativo y AE
es negativo (la energia se pierde hacia el entorno). Cuando se absorbe energia, n; < n;y el término
entre paréntesis es positivo, por lo tanto AE ahora es positivo. Cada linea del espectro de emisién
corresponde a una fransicion particular en un atomo de hidrogeno. Cuando se estudian muchos
atomos de hidrégeno, se observan todas las transiciones posibles y, por consiguiente, las
correspondientes lineas espectrales. La brillantez de una linea espectral depende del nimero de
fotones emitidos que tengan la misma longitud de onda.

El espectro de emision del hidrogeno abarca un amplio intervalo de longitudes de onda, desde el
infrarrojo hasta el ultravioleta. La tabla 7.1 muestra las series de transiciones en el espectro del
hidrégeno; éstas reciben los nombres de sus descubridores. La serie de Balmer fue
particularmente facil de estudiar porque muchas de sus lineas caen dentro del espectro visible.

La figura 7.8 muestra una sola transicion. Sin embargo, se obtiene mas informacion si se expresan
las transiciones como se muestra en la figura 7.10. Cada linea horizontal representa un nivel de
energia permitido para el electrén de un atomo de hidrégeno. Los niveles de energia se identifican
con su numero cuantico principal.
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FIGURA 7.10 Niveles de energia para el atomo de hidrégeno y las distintas series de emisién. Cada nivel de energia
corresponde a la energia asociada a un estado energético permitido en uno 6rbita, como lo postulé Bohr, y se muestra en

la figura 7.8. Las lineas de emision se marcan de acuerdo con el esquema de la tabla 7.1.

El ejemplo 7.4 muestra el empleo de la ecuacion (7.5).

Ejemplo 7.4

¢, Cual es la longitud de onda de un fotéon emitido durante la transicion desde el estado n; = 5 al
estado ns = 2 en el atomo de hidrégeno?

Respuesta Puesto que ns= 2, esta transicidon da lugar a una linea espectral en la serie de Balmer
(véase la figura 7.10). De la ecuacion (7.5), se escribe

e [l L
ni nf
=2.18x107"%J Siz—ziz
= —458x107")

El signo negativo indica que ésta es energia asociada a un proceso de emision. Para calcular la
longitud de onda se omitira el signo menos de AE porque la longitud de onda del foton debe ser
positiva. Como AE = vh o v = AE/h, la longitud de onda del foton se puede calcular mediante

UNTREF VIRTUAL | 14



Texto. Quimica

Autor. Raymond Chang

o<lo
=

E
_ (3.00x10°m/s)6.63x10* Js)
4.58%x107J
= 434x107"m

1x10°nm

= 4.34x10_7mx(
Im

j =434nm

la cual esta en la region visible de la regidn electromagnética (véase la figura 7.4).
Ejercicio De Practica

¢,Cual es la longitud de onda (en nanémetros) de un fotdn emitido durante la transicion desde el
estado n;= 6 al estado n¢= 4 en el atomo de hidrogeno?

En las secciones de La quimica en accion de las paginas 255 y 256 se analiza la emisiéon atémica
y el laser.

7.4 Naturaleza Dual Del Electron

Los fisicos quedaron impresionados pero intrigados con la teoria de Bohr. Ponian en duda que las
energias del electron de hidrogeno fueran cuantizadas. Parafraseando la pregunta de manera mas
concreta, ¢por qué el electréon en el atomo de Bohr esta restringido a viajar en 6rbitas alrededor del
nucleo a ciertas distancias fijas? Durante una década nadie, ni el mismo Bohr, tuvo una explicacion
I6gica. En 1924 Louis de Broglie5 proporcion6 una solucién a este rompecabezas. De Broglie razon6
que si las ondas luminosas se pueden comportar como una corriente de particulas (fotones),
entonces quiza las particulas como los electrones pueden tener propiedades ondulatorias. De
acuerdo con De Broglie, un electrén enlazado a un nucleo se comporta como una onda estacionaria.
Estas se pueden generar, por ejemplo, al pulsar una cuerda de una guitarra (figura 7.11). Las ondas
se describen como estaticas o estacionarias porque no se desplazan a lo largo de la cuerda. Algunos
puntos de la cuerda, llamados nodos, no se mueven en absoluto, es decir, la amplitud de la onda en
estos puntos es cero. En cada extremo hay un nodo, y puede haber varios nodos entre ellos. A
mayor frecuencia de la vibracion, menor es la longitud de onda de la onda estacionaria y mayor es el
nuamero de los nodos. Como se muestra en la figura 7.11, so6lo puede haber ciertas longitudes de
onda en cualesquiera de los movimientos permitidos de la cuerda.
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Elemento del Sol

Los cientificos saben que nuestro Sol y otras estrellas contienen ciertos elementos. ;Como se obtuvo esta
informacion?

A principios del siglo XIX, el fisico aleman Josef Fraunhofer estudio6 el espectro de emision del Sol y
observd ciertas lineas oscuras a longitudes de onda especificas. La aparicion de estas lineas las
interpretamos al suponer que originalmente fue irradiada una banda continua de color y que cuando la luz
emitida se alejaba del Sol, una parte de la radiacion fue absorbida por los 4tomos del espacio a esas
longitudes de onda. Estas lineas oscuras son, por lo tanto, lineas de absorcion. La absorcion y la emision
de luz por los atomos sucede a las mismas longitudes de onda, pero su espectro es distinto, es decir, lineas
de color para la emision y lineas oscuras para la absorcion. Al comparar las lineas de absorcion de los
espectros de emision de las estrellas lejanas con los espectros de emision de los elementos conocidos, los
cientificos han podido deducir qué tipo de elementos estan presentes en esas estrellas.

En 1868, el fisico francés Pierre Janssen detectd una nueva linea oscura en el espectro de emision solar no
coincidia con las lineas de emision de los elementos conocidos Se le dio el nombre de helio (del griego
helios, que significa Sol) al elemento responsable de esa linea de absorcion. Veintisiete afios después, el
quimico inglés William Ramsay descubri6 el helio en la Tierra en un mineral de uranio. La tinica fuente
de helio en nuestro planeta es el proceso de decaimiento radiactivo, en el cual las particulas o emitidas
durante el decaimiento nuclear con el paso del tiempo se transforman en atomos de helio.

Esquema original de Fraunhofer, que muestra las lineas oscuras de absorcion en el espectro de emision
del Sol. (Véase seccion a color, pag. 11.)

FIGURA 7.11 Ondas estacionarias generadas al pulsar una cuerda de guitarra. Cada punto representa un nodo. La longitud

de la cuerda (f) debe ser igual a un nimero entero de veces media longitud de onda (A\/2).
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El laser: la espléndida luz

Laser es un acronimo de amplificacion de la luz por emision estimulada de la radiacion. Es un tipo especial
de emision que comprende ya sea atomos o moléculas. Desde su descubrimiento en 1960, el laser se ha
utilizado en muchos sistemas diseflados para operar en los estados sélido, liquido y gaseoso. Esos sistemas
emiten radiacion con longitudes de onda que abarcan desde el infrarrojo, pasando por el visible hasta el UV.
La creacion del laser ha revolucionado la ciencia, la medicina y la tecnologia.

El laser de rubi fue el primer laser conocido. El rubi es un mineral rojo intenso que contiene coridon, Al,Os, en
el que algunos de los iones AI*" han sido reemplazados por iones Cr’*. Para excitar a los atomos de cromo a un
mayor nivel de energia se utiliza una ldmpara de destello. Los atomos excitados son inestables, de tal forma
que en un instante dado algunos de ellos regresan al estado fundamental emitiendo un fotoén en la region roja
del espectro. El fotdn rebota varias veces hacia delante y hacia atras entre los espejos situados en los extremos
del tubo de laser. Este foton puede estimular la emision de fotones de exactamente la misma longitud de onda
de otros atomos de cromo excitados; estos fotones, a su vez, pueden estimular la emision de mas fotones, y asi
sucesivamente. Como las ondas de la luz estan en fase —es decir, sus maximos y sus minimos coinciden— los
fotones se refuerzan entre si, aumentando su potencia con cada paso entre los espejos. Uno de los espejos solo
refleja en forma parcial, de modo que cuando la luz alcanza cierta intensidad emerge del espejo como un rayo
laser. Segtin el modo de operacion, la luz laser puede ser emitida en pulsos (como en el caso del rayo laser de
rubi) o bien en ondas continuas.

La luz laser se caracteriza por tres propiedades: es intensa, tiene longitudes de onda precisas y en
consecuencia, energia conocida, y ademas es coherente. Ser coherente significa que todas las ondas de luz
estan en fase. Los laser tienen muchas aplicaciones; su gran intensidad y facilidad de enfoque los hace utiles
para cirugia ocular, para soldar y taladrar agujeros en los metales y para llevar a cabo la fusion nuclear. Por
ser altamente direccionales y tener longitudes de onda precisas también son muy Tutiles en
telecomunicaciones. Otro uso que se les da es en la separacion de isotopos, en holografia (fotografia en tres
dimensiones), en discos compactos y aun en los supermercados para leer los codigos de barras de los
productos. Los laser han desempefiado un papel importante en la investigacion espectroscopica de las
propiedades moleculares y en muchos procesos quimicos y bioldgicos. Cada vez se utiliza mas la luz del
laser para probar los detalles de las reacciones quimicas.

Espejo completamentc [ gmpara de dostello
reflejante: / - - Bt s

. Emisién de luz de un laser de
S
R_ayo_‘laser"- e

5

Espejo parcialmente reflejante -

Lo emisién estimulada de un -
 fofén por ofro fotén en una :
‘cascada de eventos que lleva a
" la emisién de luz laser. la
sincronizacidn de las ondas de
uz produce un rayo léser muy -
penetranfe.

Emision de luz de un laser de rubi.
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FIGURA 7.12 a) La circunferencia de la érbita es igual a un ndmero entero de longitudes de onda. Esta es una érbita
permitida. b) La circunferencia de la ¢rbita no es igual a un nimero entero de longitudes de onda. Por ello, la onda del

electron no se cierra. Esta es una 6rbita no permitida.

De Broglie argumentd que si el electrén se comporta como una onda estacionaria en el atomo de
hidrégeno, la longitud de onda debe caber exactamente en la circunferencia de la orbita (figura
7.12). De lo contrario, parte de la onda se cancelaria a si misma en cada 6rbita sucesiva; con el
tiempo, la amplitud de la onda se reduciria a cero y ya no existiria.

La relacién entre la circunferencia de una orbita permitida (21r) y la longitud de onda (A) del
electrén esta dada por

211 = nA

donde r es el radio de la orbita, A es la longitud de onda de la onda del electron y n = 1, 2, 3,..
Dado que n es un entero, r sélo puede tener ciertos valores cuando n aumenta de 1 a 2 a 3,
etcétera. Como la energia del electrén depende del tamano de la 6rbita (o del valor de r), su valor
debe estar cuantizado.

El razonamiento de De Broglie llevo a la conclusion de que las ondas se pueden comportar como
particulas y éstas pueden exhibir propiedades ondulatorias. De Broglie dedujo que las propiedades
de particula y de onda se relacionan por medio de la expresion
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h
A= — (7.7)

mv
donde A, m y v son la longitud de onda asociadas a una particula en movimiento, su masa y su
velocidad, respectivamente. La ecuacion (7.7) implica que una particula en movimiento se puede
tratar como si fuera una onda, y en una onda se pueden observar las propiedades de una particula.

Ejemplo 7.5

Calcule la longitud de onda de la “particula” en los siguientes dos casos: a) El servicio mas rapido
en el tenis es de unas 140 millas por hora o 62 m/s. Calcule la longitud de onda asociada a una
pelota de tenis de 6.0x107 kg que viaja a esta velocidad: b) Calcule la longitud de onda asociada a
un electron que se mueve a 62 m/s.

Respuesta a) A partir de la ecuacion (7.7) se escribe

h
)\ =
mv
6.63x107** Js

© 6.0x1072kg x62m/s

El factor de conversiones 1 J =1 kg.mz/s2 (véase la seccién 5.7). Por lo tanto,

A=1.8x10%m

Esta es una longitud de onda demasiado pequefia, dado que el tamafio del atomo en si es del
orden de 1x10™'° m. Por esta razon, las propiedades ondulatorias de esa pelota de tenis no se
pueden detectar con ningun aparato existente.

b) En este caso

_ 6.63x107** Js
9.1095x107'kg x 62m/s

donde 9.1095x10™’ kg es la masa de un electrén. De la misma manera que en el inciso a), se
obtiene A =1.2x 10°m, 0 1.3x10*nm, que es la region del infrarrojo.

Ejercicio De Practica

Calcule la longitud de onda (en nandmetros) de un atomo de H (masa = 1.674 x 10" kg) que se
mueve a 7.00 x 10°cm/s.

UNTREF VIRTUAL | 19



Texto. Quimica

Autor. Raymond Chang

FIGURA 7.13 Patrones hechos por un rayo de electrones al pasar a través de aluminio. Los patrones son similares a los

patrones de onda obtenidos con los rayos X.

El ejemplo 7.5 muestra que aunque la ecuacion de De Broglie se puede aplicar a distintos
sistemas, las propiedades ondulatorias sélo se pueden observar en los objetos submicroscépicos.
Esta distincion se debe al pequefio valor de la constante de Planck, h, que aparece en el
numerador de la ecuacion (7.7).

Poco después de que De Broglie formulara su ecuacién, Clinton Davisson® y Lester Germen, "en
Estados Unidos, y G. P. Thomson® en Inglaterra, demostraron que los electrones en verdad poseen
propiedades ondulatorias. Al dirigir un rayo de electrones a través de una delgada lamina de oro,
Thomson obtuvo una serie de anillos concéntricos en una pantalla, similar al patrén que se observa
cuando se utilizan los rayos X (que son ondas). La figura 7.13 muestra este patron para el aluminio.

La quimica en accion de la pagina 259 describe las aplicaciones de la microscopia electronica.

7.5 Mecanica Cuantica

Al espectacular éxito de la teoria de Bohr siguid una serie de desacuerdos. La proposicion de Bohr
no pudo explicar los espectros de emisién de los atomos que contenian mas de un electrén, como
los atomos de helio y de litio. Tampoco pudo explicar la aparicion de mas lineas en el espectro de
emision del hidrégeno cuando se aplica un campo magnético. Surgié otro problema con el
descubrimiento del comportamiento ondulatorio de los electrones: ;cémo se podia precisar la
“posicion” de una onda? No es posible definir la ubicacion precisa de una onda porque se extiende
en el espacio.

UNTREF VIRTUAL | 20



Texto. Quimica

Autor. Raymond Chang

El microscopio electronico

El microscopio electronico es una aplicacion muy valiosa de las propiedades ondulatorias de los
electrones porque produce imagenes de los objetos que no pueden verse a simple vista o con el
microscopio de luz. De acuerdo con las leyes de la optica, es imposible formar una imagen de un objeto
que sea menor que la mitad de la longitud de onda de la luz usada para la observacion. Dado que el
intervalo de las longitudes de onda de la luz visible empiezan alrededor de 400 nm o 4x10™ cm, no es
posible ver algo que tenga un tamafio menor que 2 x.10° cm. En principio, podemos ver objetos en la
escala atomica y molecular por medio de rayos X, cuyas longitudes de onda estan entre 0.01 nmy 10 nm.
Sin embargo, los rayos X no se pueden enfocar, de manera que no producen imagenes bien definidas. Por
otro lado, los electrones son particulas cargadas que se pueden enfocar de la misma forma que se enfoca
la imagen de una pantalla de TV, es decir, aplicando un campo eléctrico o un campo magnético. De
acuerdo con la ecuacion (7.7), la longitud de onda de un electréon es inversamente proporcional a su
velocidad. Al acelerar los electrones a grandes velocidades, se pueden obtener longitudes de onda tan
cortas como 0.004 nm.

Un tipo distinto de microscopio electronico, denominado microscopio de tinel de rastreo (MTR), utiliza
otra propiedad de la mecanica cuantica del electrén para producir una imagen de los atomos de la
superficie de una muestra. Debido a su masa tan pequefia, un electréon puede atravesar una barrera de
energia por un “tunel” (en lugar de superarla). En el MTR, la fuente de los electrones que pasan por el
tunel consiste de una aguja de tungsteno metalico con una punta muy fina. Entre la aguja y la superficie
de la muestra se mantiene un voltaje para inducir a los electrones a que formen un tinel a través del
espacio que hay hasta la muestra. Cuando la aguja pasa a una distancia de unos cuantos didmetros
atomicos de la superficie de la muestra, se mide la corriente de tunelaje. Esta corriente disminuye al
aumentar la distancia entre la aguja y la muestra. Por medio de una asa de retroalimentacion, se puede
ajustar la posicion vertical de la punta de la aguja a una distancia constante de la superficie de la muestra.
La magnitud de estos ajustes dan un perfil de la muestra, los cuales se registran y se proyectan como una
imagen tridimensional con colores falsos.

Tanto el microscopio electronico como el MTR estan entre las herramientas mas poderosas en la
investigacion quimica y biologica.

Para describir el problema de localizar una particula subatémica que se comporta como una onda,
Werner Heisenberg6 formulé lo que ahora se conoce como el principio de incertidumbre de
Heisenberg, es imposible conocer simultaneamente el momento p (definido como la masa por la
velocidad) y la posicién de una particula con certidumbre. Expresado en forma matematica:

AXAp 2 i (7.8)
4

donde Ax y Ap son las incertidumbres en las mediciones de posicidon y momento, respectivamente.
La ecuacion (7.8) expresa que si se mide con precision el momento de una particula (es decir, si
Ap se hace una cantidad pequena), el conocimiento de la posicién se hara correspondientemente
menos preciso (es decir, Ax, se hara mayor). Del mismo modo, si la posicién de una particula se
conoce con precisidon, entonces la medicién de su momento debe ser menos precisa. Al aplicar el
principio de incertidumbre al &tomo de hidrégeno, se puede ver que en realidad el electrén no viaja
en la orbita alrededor del nucleo con una trayectoria bien definida, como Bohr pensd. Si asi fuera,
se podrian determinar con precision tanto la posicion del electrén (a partir del radio de la 6rbita)
como su momento (a partir de su energia cinética) al mismo tiempo, con lo que se violaria el
principio de incertidumbre.
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Sin duda, Bohr contribuyé de manera significativa para la comprensién de los atomos, y su
sugerencia de que la energia de un electron en un atomo esta cuantizada permanece inalterada.
Pero su teoria no describe por completo el comportamiento electrénico en los atomos. En 1926, el
fisico austriaco Erwin Schrédingeri10 utilizé una técnica matematica complicada para formular una
ecuacion que describe el comportamiento y la energia de particulas submicroscépicas en general.
Esta ecuacion es analoga a las leyes de Newton del movimiento para los objetos macroscopicos.
Para resolver la ecuacion de Schrodinger se necesitan calculos avanzados, que no se van a analizar
aqui. Sin embargo, es importante saber que esta ecuacion incorpora tanto el comportamiento de
particula, en funcién de la masa m, como de onda, en términos de una funcién de onda y (psi), que
depende de la posicion del sistema en el espacio (como la de un electron en un atomo).

La funcién de onda en si misma no tiene significado fisico directo. Sin embargo, la probabilidad de
encontrar al electron en cierta regidon del espacio es proporcional al cuadrado de la funcion de
onda, ljJZ. La idea de relacionar l|J2 con la probabilidad nace de una analogia con la teoria
ondulatoria. De acuerdo con esta teoria, la intensidad de la luz es proporcional al cuadrado de la
amplitud de la onda, o L|J2. El sitio mas probable para encontrar un foton es donde la intensidad es
mayor, es decir, donde el valor de w® es maximo. Se siguié un argumento similar para asociar a la
probabilidad de encontrar un electrén en las regiones que rodean al nucleo.

La ecuacién de Schrodinger inicidé una nueva era para la fisica y la quimica, porque abrié un nuevo
campo, la mecanica cuantica (también conocida como mecanica ondulatoria). A la teoria cuantica
que comenzo a desarrollarse en 1913 —el afio en que Bohr presentd su analisis del atomo de
hidrégeno— y continda vigente hasta 1926 se conoce ahora como la “vieja teoria cuantica”.

Descripcién Mecanico Cuantica Del Atomo De Hidrégeno

La ecuacion de Schrédinger especifica los posibles estados energéticos que el electrén del atomo de
hidrégeno puede ocupar, e identifica las correspondientes funciones de onda (w). Estos estados
energéticos y funciones de onda se caracterizan por un conjunto de numeros cuanticos (que se
analizaran en breve) con los cuales se puede construir un modelo comprensible del dtomo de hidrégeno.

Aunque la mecanica cuantica indica que no podemos precisar la posicion del electrén en un
atomo, si define la region donde puede localizarse en un momento dado. El concepto de densidad
electrénica da la probabilidad de encontrar un electron en una region particular del atomo. El
cuadrado de la funcion de onda, qu, define la distribuciéon de la densidad electrénica alrededor del
nucleo en el espacio tridimensional. Las regiones de alta densidad electronica representan una
probabilidad alta de localizar al electrén, mientras que lo contrario es valido para regiones de baja
densidad electronica (figura 7.14).

Para distinguir entre la descripcion de la mecanica cuantica de un atomo y el modelo de Bohr, a la
orbita se le denomina orbital atémico. El orbital atébmico se puede considerar como la funciéon de onda
del electron de un atomo. Cuando se dice que un electron estd en cierto orbital, significa que la
distribucion de la densidad electronica o la probabilidad de localizar al electron en el espacio se puede
describir por el cuadrado de la funciéon de onda asociada a ese orbital. Por consiguiente, un orbital
atémico tiene una energia caracteristica y una distribucion caracteristica de la densidad electrénica.

UNTREF VIRTUAL | 22



Texto. Quimica

Autor. Raymond Chang

La ecuacién de Schrodinger funciona bien para el atomo de hidrégeno, que solo tiene un protén y un
electrdn, jpero no se puede resolver con exactitud para atomos que tengan mas de un electron! Por
suerte, los quimicos y los fisicos han aprendido a superar esta dificultad utilizando métodos de
aproximacion. Por ejemplo, aunque el comportamiento de los electrones en atomos polielectrénicos
(es decir, atomos que contienen dos o mas electrones) no es el mismo que en el atomo de
hidrégeno, se supone que la diferencia no es demasiado grande. Asi, se pueden usar las energias y
las funciones ondulatorias obtenidas para el atomo de hidrégeno como una buena aproximacion del
comportamiento de los electrones en atomos mas complejos. De hecho, este enfoque proporciona
una buena descripcion del comportamiento de los electrones en atomos polielectrénicos.

7.6 Los Numeros Cuanticos

En la mecanica cuantica se requieren tres niumeros cuanticos para describir la distribucién de los
electrones en el hidrogeno y otros atomos. Estos numeros se derivan de la solucion matematica de
la ecuacién de Schrédinger para el atomo de hidrégeno. Se denominan nimero cuantico principal,
numero cuantico del momento angular y nimero cuantico magnético. Estos numeros cudanticos se
utilizaran para describir orbitales atébmicos y para identificar los electrones que se ubican en ellos.
Un cuarto nimero cuantico —el nimero cuantico de espin— describe el comportamiento de un
electron especifico y completa la descripcion de los electrones en los atomos.

El Niamero Cuantico Principal (n)

El ndmero cuantico principal (n) puede tener valores enteros 1, 2, 3, y asi sucesivamente;
corresponde al numero cuantico en la ecuacién (7.4). En el atomo de hidrégeno, el valor de n
determina la energia de un orbital. Como se vera en seguida, éste no es el caso para los atomos
polielectrénicos. El numero cuéantico principal también se relaciona con la distancia promedio del
electrén al ndcleo en un orbital particular. A mayor valor de n, mayor es la distancia promedio de un
electron en el orbital respecto del nucleo y en consecuencia mayor (y menos estable) es el orbital.

FIGURA 7.14 Representacion de la distribucion de densidad electrénica alrededor del nucleo en el atomo de hidrégeno que

muestra una alta probabilidad de encontrar el electrén cerca del nucleo.
El Niamero Cuéantico Del Momento Angular (£)

El nimero cuantico del momento angular ({) indica la “forma” de los orbitales (véase la seccién
7.7). Los valores de £ dependen del valor del nimero cuantico principal, n. Para un valor dado de
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n, tiene todos los valores enteros posibles de 0 a (n— 1). Si n = 1, hay un solo valor posible {; esto
es,f=n-1=1-1=0.Sin=2, hay dos valores de £ dados por 0 y 1. Si n = 3, hay tres valores de
{, dados por 0, 1y 2. El valor de £ en general esta representado por las letras s, p, d... como sigue

£ 0O 1 2 3 4 5

Nombre del orbital S p d f g h

Entonces, si{ = 0, se tiene un orbital s; si { = 1, se tiene un orbital p, y asi sucesivamente.

La secuencia peculiar de las letras (s, p y d) tiene un origen histérico. Los fisicos que estudiaron
los espectros de emision atomica trataron de relacionar las lineas espectrales observadas con los
estados de energia especificos implicados en las transiciones. Observaron que algunas lineas
eran agudas (sharp en inglés), otras eran mas bien difusas, y algunas eran muy fuertes y se
referian a ellas como principales. Asi que asignaron las letras iniciales de cada adjetivo a aquellos
estados de energia. Sin embargo, después de la letra d la designacion del orbital sigue un orden
alfabético, empezando con la letra f (para fundamental).

Al conjunto de orbitales con el mismo valor de n a menudo se le da el nombre de nivel o capa. Uno
0 mas orbitales con los mismos valores de n y f se conocen como subnivel o subcapa. Por
ejemplo, la capa con n = 2 esta formada por dos subcapas, £ = 0y 1 (los valores permitidos para n
= 2). Estos subniveles son los subniveles 2s y 2p, donde 2 expresa el valor de n, y s y p expresan
los valores de f.

El Niamero Cuantico Magnético (m;)

El nimero cuéntico magnético (m;) describe la orientacién del orbital en el espacio (que se estudiara
en la seccion 7.7). Dentro de un subnivel, el valor de m; depende del valor del nimero cuantico del
momento angular, {. Para cierto valor de { hay (2£ + 1) valores enteros de m; como sigue:

4, (£ +1),...0,... (+£— 1), +L

Sit =0, entonces m;= 0. Si £ =1, entonces hay [(2 x 1)] + 1, o tres valores de m,, es decir, -1, 0y
1. Sit =2, hay [(2 x 2) + 1], o cinco valores de m,, es decir, =2, -1, 0, 1 y 2. El numero de valores
de m, indica el niUmero de orbitales en un subnivel con un valor especifico de £.

Para resumir el analisis de estos tres nimeros cuanticos, considérese la situacion en la cual n = 2
y L =1. Los valores de n y { indican que se tiene una subcapa 2p, y que en esta subcapa hay tres
orbitales 2p (porque hay tres valores de m,, dados por -1, 0y 1).

El Numero Cuantico De Espin Electrénico (ms)

Los experimentos con los espectros de emision de los atomos de sodio e hidrégeno indican que
las lineas del espectro de emisién pueden separarse por la aplicacion de un campo magnético
externo. La unica forma en que los fisicos pudieron explicar estos resultados fue al considerar que
los electrones actian como pequefios imanes. Si se imagina a los electrones girando sobre su
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propio eje, como lo hace la Tierra, se pueden explicar sus propiedades magnéticas. De acuerdo
con la teoria electromagnética, una carga que gira genera un campo magnético, y es este
movimiento lo que hace que el electrén se comporte como un iman. La figura 7.15 muestra los dos
posibles movimientos de giro de un electrén, uno en el sentido de las manecillas del reloj y el otro
en el sentido inverso. Para tomar en cuenta el espin del electrén, es necesario introducir un cuarto
numero cuantico, conocido como numero cuantico de espin electrénico (ms), que tiene valores de
+1/2 0-1/2.

a) b)

FIGURA 7.15 Espines de un electrén a) en sentido contrario a las manecillas del reloj, y b) en el sentido de las manecillas
del reloj. Los campos magnéticos generados por estos dos movimientos son andlogos a los de dos imanes. Las flechas

hacia arriba y hacia abajo indican las direcciones del espin.

7 Rayode
atomos

\__
\

Pantalla detectora

E \
Pantalla colimadora
FIGURA 7.16 Arreglo experimental para demostrar el movimiento de giro de los electrones. Un rayo de atomos se hace
pasar por un campo magnético. Por ejemplo, cuando un atomo de hidrégeno con un solo electron pasa por el campo, se
desvia en una u otra direccion, segun la direccion del espin. En una corriente de muchos atomos, habra la misma

distribucion de los dos tipos de giros, por lo que se detectaran dos manchas de la misma intensidad en la pantalla.

En 1924, Otto Stern"’ y Walther Gerlach™ aportaron pruebas concluyentes del espin del electrén.
La figura 7.16 muestra el arreglo experimental basico. Un rayo de atomos gaseosos generado en
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un horno caliente se hace pasar a través de un campo magnético no homogéneo. Debido a la
interaccién entre un electron y el campo magnético el &tomo se desvia de su trayectoria rectilinea.
Como el movimiento de espin es completamente aleatorio, los electrones de la mitad de los
atomos giraran en una direccién y esos atomos se desvian en un sentido; los electrones de la otra
mitad de los atomos giraran en sentido opuesto y esos atomos se desviaran en el otro sentido. En
consecuencia, se observan dos manchas de igual intensidad en la pantalla detectora.

7.7 Orbitales Atdmicos

La tabla 7.2 muestra la relacién entre los numeros cuanticos y los orbitales atémicos. Se ve que
cuando £=0, (2¢ + 1) = 1 y s6lo hay un valor de m;, entonces se tiene un orbital s. Cuando =1, (2f +
1) = 3, y hay tres valores de m; 0 tres orbitales p, denominados py, pyy p,. Cuando £ =2, (2£ + 1) = 5,
y hay cinco valores de my, y los correspondientes cinco orbitales d se identifican con subindices mas
complejos. En las siguientes secciones se examinan cada uno de los orbitales s, p y d.

TABLA 7.2 Relacién entre los nimeros cuanticos y los orbitales atdbmicos

N £ m; NUMERO DE DESIGNACION DE LOS
ORBITALES ORBITALES ATOMICOS

1s
2s
2py, 2py, 2p;
3s
3px. 3py, 3P
3dxyy 3dyz; 3dxz
3dx2-y21 3d22

N - O -~ 0O O
1
—_

OO W =~ W A

Orbitales s. Una de las preguntas importantes que se plantea cuando se estudian las propiedades
de los orbitales atomicos es: ¢ cudles son las formas de los orbitales? En sentido estricto, un orbital
no tiene una forma bien definida porque la funciéon de onda que lo caracteriza se extiende desde el
nucleo hasta el infinito. Asi pues, es dificil decir qué forma tiene un orbital. Por otro lado, es
conveniente pensar en los orbitales en funcidén de formas especificas, en particular al analizar la
formacion de los enlaces quimicos entre los atomos, como se hara en los capitulos 9y 10.

Aunque en principio un electron se puede encontrar en cualquier lugar, se sabe que la mayor parte
del tiempo esta muy cerca del nicleo. La figura 7.17a) muestra una grafica de la densidad
electrénica del orbital 1s de un atomo de hidrégeno en funcion de la distancia al nucleo. Como se
puede observar, la densidad electronica decae muy rapido a medida que aumenta la distancia al
nucleo. En términos poco estrictos, hay una probabilidad de 90% de encontrar al electron dentro
de una esfera de 100 pm (1 pm = 1x1072 m) de radio alrededor del nicleo. Asi, se puede
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representar el orbital 1s dibujando un diagrama de contorno de superficie que englobe
aproximadamente el 90% de la densidad electrénica total en un orbital, como se muestra en la
figura 7.17b). Un orbital 1s representado de esta forma es practicamente una esfera.

Densidad electronica

Distancia del nicleo
a) b)

FIGURA 7.17 a) Gréfica de la densidad electrénica del orbital 1s de hidrégeno en funcion de la distancia al nucleo. La

densidad electrénica cae muy rapido a medida que aumenta la distancia al nucleo. b) Diagrama de contorno de superficie
del orbital 1s del hidrégeno.

Is

28

FIGURA 7.18 La figura 7.18 muestra los diagramas de contorno de superficie para los orbitales atémicos 1s, 2s y 3s del
hidrogeno. Todos los orbitales s tienen forma esférica pero de distinto tamafo, el cual aumenta con el incremento del
numero cuantico principal. Aunque se pierden los detalles de la variacion de la densidad electronica dentro del diagrama de
contorno, esto no significa una desventaja seria. Por Ultimo, las caracteristicas mas importantes de los orbitales atémicos

son su forma y tamafo relativos y estan representados adecuadamente por estos diagramas de contorno.

FIGURA 7.19 Diagramas de contorno de superficie de los tres orbitales 2p. Estos orbitales tienen idéntica forma y energia,

pero sus orientaciones son distintas. Los orbitales p de nimeros cuanticos principales superiores tienen una forma parecida.
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FIGURA 7.20 Diagramas de contorno de superficie de los cinco orbitales 3d. Aunque el orbital 3d,,, parece distinto, en
todos los sentidos es equivalente a los otros cuatro orbitales. Los orbitales d de nimeros cuanticos principales superiores

tienen una forma parecida.

Orbitales p. Debe quedar claro que los orbitales p comienzan con el nimero cuantico principal n =
2. Si n =1, el ndmero cuantico del momento angular { sélo puede adoptar el valor de cero; en
consecuencia, sélo hay un orbital 1s. Como se vio antes, cuando £ = 1, el nUmero cuantico
magnético me puede tener valores de -1, 0 y 1. Si se comienza con n = 2y £ = 1, se tienen tres
orbitales 2p: 2p,, 2p, y 2p,, (figura 7.19). La letra del subindice indica el eje a lo largo del cual se
orientan los orbitales. Estos tres orbitales p son idénticos en tamafo, forma y energia, y sélo
difieren en su orientacion. Observe, sin embargo, que no hay una relacién simple entre los valores
de m, y las direcciones x, y y z. Para el objetivo que se plantea aqui, sélo es necesario recordar
que como hay tres valores posibles de m,, hay tres orbitales p con distintas orientaciones.

En los diagramas de contorno de superfice de los orbitales p de la figura 7.19 se puede ver que
cada orbital p puede ser imaginado como dos Iébulos a los lados opuestos del nucleo. Al igual que
los orbitales s, los orbitales p aumentan en tamafio desde 2p a 3p a 4p, y asi sucesivamente.

Orbitales d y otros orbitales de mayor energia. Cuando { = 2, existen cinco valores de m;, que
corresponden a cinco orbitales d. El valor minimo de n para un orbital d es 3. Como £ nunca puede ser
mayor que n - 1, cuando n = 3y £ = 2, se tienen cinco orbitales 3d (3dy, 3dy,, 3dx, 3dx.y2, ¥ 3d,2), que
se muestran en la figura 7.20. Como en el caso de los orbitales p, las diferentes orientaciones de los
orbitales d corresponden a los diferentes valores de m;, pero otra vez no hay una correspondencia
entre una orientacion dada y un valor de m,. Todos los orbitales 3d de un atomo tienen idéntica energia.
Los orbitales d para los cuales n es mayor que 3 (4d, 5d, ...) tienen formas similares.

Los orbitales que tienen mas energia que los orbitales d se representan con f, g y asi sucesivamente.
Los orbitales f son importantes para explicar el comportamiento de los elementos con numero
atomico mayor de 57, aunque es dificil representar su forma. En la quimica general no es necesario
involucrarse con orbitales que tengan valores de { mayor que 3 (los orbitales g y subsecuentes).

Los siguientes dos ejemplos muestran la identificacion de los orbitales con los nimeros cuanticos
y los célculos del niumero total de orbitales asociados a un numero cudntico principal dado.
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Ejemplo 7.6
Proporcione una lista con los valores de n, £ y m; para los orbitales del subnivel 4d.
Respuesta Como se vio antes, el numero dado en la designacion del subnivel corresponde al
numero cuantico principal, en este caso n = 4. Dado que se trata de orbitales d, £ = 2. Los valores
de mypueden variar desde —{ a {. En consecuencia, m;puede ser -2, -1, 0, 1, 2 (que corresponde a
los cinco orbitales d).

Ejercicio De Practica

Proporcione los valores de los nimeros cuanticos asociados a los orbitales en el subnivel 3p.

Ejemplo 7.7

¢ Cual es el numero total de orbitales asociados al nimero cuantico principal n = 3?

Respuesta Para n = 3, los posibles valores £ son 0, 1y 2. Entonces, hay un orbital 3s (n=3,{=0y
m, = 0); hay tres orbitales 3p (n=3,£=1y my=-1, 0, 1); hay cinco orbitales 3d (h =3,{=2ym;=
-2,-1,0, 1, 2). Por lo tanto, el nUmero total de orbitales es 1+3+5 = 9.

Ejercicio De Practica

¢ Cual es el numero total de orbitales asociados al nimero cuantico principal n = 4?

Las Energias De Los Orbitales

Una vez que se ha comprendido la forma y el tamafio de los orbitales atdmicos, se pueden
estudiar sus energias relativas y determinar como estos niveles de energia influyen en las
distribuciones electronicas reales en los atomos.

De acuerdo con la ecuacion (7.4), la energia de un electron en un atomo de hidrogeno esta
determinada s6lo por su numero cuantico principal. Asi, las energias de los orbitales del hidrégeno
aumentan como sigue (figura 7.21):

1s<2s=2p<3s=3p=3d<4s=4p=4f<...

Aunque la distribucidon de densidad electrénica es diferente en los orbitales 2s y 2p, los electrones
del hidrégeno tienen la misma energia, ya sea que estén en el orbital 2s o en el 2p. El orbital 1s en
un atomo de hidrégeno corresponde a la condicion mas estable, el estado fundamental. Un
electron que reside en este orbital sera atraido con fuerza por el nucleo porque esta mas cerca de
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él. Un electrén en los orbitales 2s, 2p u otros orbitales superiores en un atomo de hidrégeno estara
en un estado excitado.

A
..43-—-.4_1*—--—-:-_454
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FIGURA 7.21 Niveles de energia de orbitales en un atomo de hidrégeno. Cada linea horizontal pequefia representa un

orbital. Todos los orbitales que tienen el mismo niimero cuantico principal (n) tienen la misma energia.

Energia

FIGURA 7.22 Niveles de energia de orbitales en un atomo polielectrénico. Observe que el nivel de energia depende tanto

del valor de n como del de {.
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FIGURA 7.23 El orden de llenado de los subniveles atémico en un atomo polielectronico. Se empieza con el orbital 1s y se

contintia hacia abajo siguiendo la direccion de las flechas. Asi, el orden de llenado es: 1 s <2s<2<3s<3p<45<3d<...

El diagrama de energia es mas complejo para los atomos polielectrénicos que para el del &tomo de
hidrégeno. La energia de un electron en estos atomos depende de su nimero cuantico de momento
angular asi como de su numero cuantico principal (figura 7.22). Para los atomos polielectronicos, el
nivel energético 3d estd muy cerca del nivel 4s. La energia total de un atomo, sin embargo, depende
no solo de la suma de las energias de los orbitales; sino también de la energia de repulsién entre los
electrones de estos orbitales (cada orbital puede acomodar hasta dos electrones, como se vera en la
seccion 7.8). Resulta que la energia total de un atomo es menor cuando se llena el subnivel 4s antes
que el 3d. La figura 7.23 ilustra el orden de llenado de los orbitales atémicos en los atomos
polielectronicos. En la siguiente seccién se consideraran ejemplos especificos.

7.8 Configuracion Electrénica

Los cuatro numeros cuanticos n, {, m;, mg permiten identificar completamente un electréon en
cualquier orbital de cualquier d4tomo. En cierto sentido, se puede considerar al conjunto de los
cuatro numeros cuanticos como el “domicilio” de un electrén en un atomo, semejante a la manera
en que la calle, la ciudad, el estado y el cédigo postal especifican el domicilio de una persona. Por
ejemplo, los cuatro numeros cuanticos para un electron de un orbital 2s son:n=2, =0, m=0y
ms = +1/2 0 -1/2. No es conveniente anotar todos los nimeros cuanticos individuales, por lo que se
prefiere usar la natacion simplificada (n, £, m;, m). Para el ejemplo anterior, los numeros cuanticos
pueden ser (2, 0, 0, +1/2) 0 (2, 0, 0, -1/2). El valor de m¢ no afecta la energia, el tamafio, la forma o
la orientacion de un orbital, pero determina el acomodo de los electrones en un orbital.

El ejemplo 7.8 muestra la forma en que se asignan los nimeros cuanticos de un electrén en un orbital.

Ejemplo 7.8
Escriba los cuatro nimeros cuanticos para un electrén en un orbital 3p.

Respuesta Para empezar, se sabe que el numero cuantico principal n es 3 y el numero cuéantico de
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momento angular { debe ser 1 (porque se trata de un orbital p). Para { = 1, existen tres valores de
m, dados por -1, 0, 1. Dado que el nUmero cuantico de espin electrénico ms puede ser +1/2 0 -1/2,
se concluye que hay seis formas posibles de designar al electrén:

(3,1,-1,+1/2) (3,1, -1,-1/2)
(3,1, 0, +1/2) (3,1,0,-1/2)
(3,1, 1,41/2) (3,1,1,-1/2)

Ejercicio De Practica
Escriba los cuatro numeros cuanticos para un electrén en un orbital 5p.

El atomo de hidrégeno es un sistema particularmente simple porque sélo contiene un electron. El
electréon puede ubicarse en un orbital 1s (el estado fundamental), o puede encontrarse en algun
orbital de mayor energia (un estado excitado). Para entender el comportamiento electrénico de los
atomos polielectrénicos, se debe conocer la configuracion electronica del atomo, es decir, la forma
como estan distribuidos los electrones entre los distintos orbitales atémicos. Se utilizaran los
primeros diez elementos (del hidrogeno al nedn) para mostrar las reglas basicas de escritura de
las configuraciones electronicas para los atomos en el estado fundamental. (La seccion 7.9
describe la forma en que estas reglas se pueden aplicar para los demas elementos de la tabla
periddica.) Recuérdese que el numero de electrones de un atomo es igual a su numero atémico Z.

La figura 7.21 indica que el electron de un atomo de hidrégeno en el estado fundamental debe
estar en el orbital 1s, de manera que su configuracion electrénica es 1s":

xpresa el nimero de electrones
/Zn el orbital o el subnivel
1s'

expresa el nimero \expresa el nimero cuantico
cuéntico principal n de momento angular £

La flecha hacia arriba indica uno de los dos posibles movimientos de espin o giro del electron. (El
electrén pudo ser representado con la flecha hacia abajo.) La caja representa un orbital atémico.
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El Principio De Exclusiéon De Pauli

Para determinar las configuraciones electrénicas de los atomos polielectrénicos se utiliza el
principio de exclusion de Pauli.”® Este principio establece que dos electrones en un atomo no
pueden tener los mismos cuatro nimeros cuanticos. Si dos electrones en un atomo deben tener
los mismos valores de n, £ y m; (es decir, estos dos electrones estan en el mismo orbital atémico),
entonces deben tener diferentes valores de ms. En otras palabras; sélo dos electrones pueden
existir en el mismo orbital atémico, y estos electrones deben tener espines opuestos. Considérese
el atomo de helio, el cual tiene dos electrones. Las tres posibles maneras de colocar los dos
electrones en el orbital 1s son como sigue:

He o 1] [
157 Is2

Is?

a) b) c)

Los diagramas a) y b) estan prohibidos por el principio de exclusion de Pauli. En el inciso a) ambos
electrones tienen el espin hacia arriba y tendrian los numeros cuanticos (1, 0; 0; +1/2); en b),
ambos electrones tienen el espin hacia abajo y tendran los numeros cuanticos (1, 0, 0, -1/2).
Entonces, el atomo de helio tiene la siguiente configuracion:

He

152

Advierta que 1s? se lee “uno s dos”, no “uno s al cuadrado”.
Diamagnetismo Y Paramagnetismo

El principio de exclusion de Pauli es uno de los principios fundamentales de la mecénica cuantica.
Se puede comprobar con una simple observacion. Si dos electrones en el orbital Is de un atomo de
helio tuvieran el mismo espin, o espines paralelos (11 o ||), sus campos magnéticos netos se
reforzarian mutuamente. Dicha distribucion haria del helio un &tomo paramagnético [figura 7.24a)].
Se conocen como sustancias paramagnéticas a las que son atraidas por un iman. Por otro lado, si
los espines del electron estan apareados o son antiparalelos (1] o |1), los efectos magnéticos se
cancelan y el atomo es diamagnético [figura 7.24b)]. Las sustancias diamagnéticas son repelidas
ligeramente por un iman.

Las mediciones de las propiedades magnéticas proporcionan la evidencia mas directa de las
configuraciones electronicas especificas de los elementos. Los avances en el disefo de
instrumentos durante los ultimos 20 afos permiten no soélo determinar si un atomo es
paramagnético, sino también cuantos electrones no apareados estan presentes. De manera
experimental se ha encontrado que el atomo de helio es diamagnético en el estado fundamental,
en concordancia con el principio de exclusién de Pauli. Una regla general util que no se debe
olvidar es que cualquier atomo con un numero impar de electrones debe ser paramagnético,
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porque se necesita un numero par de electrones para completar el apareamiento. Por otro lado,
los atomos que contienen un numero par de electrones pueden ser diamagnéticos 0
paramagnéticos. La razon de este comportamiento se vera en breve.

FIGURA 7.24 Espines a) paralelos y b) antiparalelos de dos electrones. En a), los dos campos magnéticos se refuerzan
entre si, y el atomo es paramagnético. En b), los dos campos magnéticos se cancelan mutuamente, y el atomo es

diamagnético

Como otro ejemplo, se considerara el atomo de litio (Z = 3) que tiene tres electrones. El tercer
electrén no puede estar en el orbital 1s porque seria inevitable que tuviera los cuatro niumeros
cuanticos iguales al de uno de los dos primeros electrones. Por consiguiente, este electron “entra”
en el siguiente orbital (energéticamente superior), que es el orbital 2s (véase la figura 7.22). La
configuracion electrénica del litio es 1s? 2s", y su diagrama orbital es

i [N [7]

152 25!
El atomo de litio contiene un electrén desapareado y en consecuencia es paramagnético.
El Efecto De Pantalla En Atomos Polielectrénicos

¢ Por qué razdn en los experimentos se encuentra que el orbital 2s se ubica en un nivel de energia
menor que el del orbital 2p en un atomo polielectrénico? Al comparar las configuraciones
electronicas 1s?2s' y 1s?2p’, se observa que en ambos casos el orbital 1s esta lleno con dos
electrones. Como los orbitales 2s y 2p son mayores que el orbital 1s, un electron en cualquiera de
estos orbitales pasara (en promedio) mas tiempo lejos del nucleo que un electrén en el orbital 1s.
Entonces, se puede decir que un electrén 2s o 2p estara parcialmente “apantallado” de la atraccion
del nucleo por los electrones 1s. La consecuencia importante del efecto de pantalla es que reduce
la atraccion electrostatica entre los protones del nucleo y el electrén del orbital 2s o 2p.

La forma en que varia la densidad electrénica a medida que se aleja del nucleo depende del tipo
de orbital. La densidad cerca del nucleo del electrén 2s es mayor que la del 2p. En otras palabras,
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un electron 2s pasa mas tiempo (en promedio) cerca del nucleo que un electron 2p. Por esta
razon, se dice que el orbital 2s es mas “penetrante” que el 2p y sufre menor apantallamiento por
los electrones 1s. De hecho, para el mismo numero cuantico principal n, el poder de penetracion
disminuye a medida que aumenta el nimero cuantico del momento angular {, o

s>p>d>f > ..

Dado que la estabilidad de un electrén esta determinada por la fuerza de atraccioén al nucleo, se
infiere que un electrén 2s tendra menor energia que un electrén 2p. Dicho de otro modo, para
quitar un electrén 2p se necesita menos energia que para un electrén 2s porque el electron 2p no
es atraido con tanta fuerza por el nucleo. El atomo de hidrogeno sélo tiene un electron, por lo que

no presenta dicho efecto de pantalla.

Para continuar con el analisis de los atomos de los primeros diez elementos, la configuracién
electrénica del berilio (Z = 4) en el estado fundamental es 1s*2s®, o

247

152

Los atomos de berilio son diamagnéticos, como era de esperarse.
La configuracion electrénica del boro (Z = 5) es 1s°2s*2p”, o
B L]
st 25 2p!
Observe que el electron no apareado puede estar en el orbital 2p,, 2p, 0 2p,. La eleccion es
completamente arbitraria porque los tres orbitales p tienen energias equivalentes. Como se
muestra en el diagrama, los atomos de boro son paramagnéticos.

La Regla De Hund

La configuracion electrénica del carbono (Z = 6) es 1s%2s°2p°. Las siguientes son diferentes formas
de cémo distribuir dos electrones en los tres orbitales p:

N DR [T
Zp): zpy sz pr zpy 2pz sz zpy sz
ay b) )

Ninguna de las tres distribuciones viola el principio de exclusién de Pauli, por lo que s6lo queda
determinar cudl dara la mayor estabilidad. La respuesta la proporciona la regla de Hund, 1 que
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establece que la distribucién mas estable de electrones en los subniveles es aquella que tenga el
mayor numero de espines paralelos. La distribucion en el diagrama c) satisface esta condicion. En
los dos diagramas a) y b), los dos espines se cancelan mutuamente. Entonces, el diagrama del
orbital del carbono es

¢
Is* 27 2p.2p,2p,

Desde un punto de vista cualitativo, se puede entender por qué se prefiere el diagrama c) sobre el
a). En éste, los dos electrones estan en el mismo orbital 2p,, y su cercania produce una mayor
repulsion mutua que cuando ocupan dos orbitales separados, ya sea 2p, 0 2p,. La eleccion de la
distribucion c), respecto de b), es mas sultil, pero se puede justificar tedricamente. El hecho de que
los atomos de carbono sean paramagnéticos, cada uno con dos electrones no apareados,
concuerda con la regla de Hund.

La configuracion electrénica del nitrégeno (Z = 7) es 1s?2s%2p*:
N il
15 25 2p?

De nuevo la regla de Hund establece que los tres electrones 2p tengan espines paralelos uno
respecto del otro; en consecuencia, el atomo de nitrégeno es paramagnético y contiene tres
electrones no apareados.

La configuraciéon electrénica del oxigeno (Z = 8) es 1522322p4. Un atomo de oxigeno es
paramagnético porque tiene dos electrones no apareados:

o} M) W]
2pt

152 252

La configuracién electronica del fluor (Z = 9) es 1322522p5. Los nueve electrones se distribuyen

como sigue: .
E
152 252 20

Por consiguiente, el atomo de flior es paramagnético: tiene un electrén no apareado.

En el nedn (Z = 10), los orbitales 2p estan completamente llenos. La configuracién electronica del
neodn es 1s°2s”2p°, y todos los electrones estan apareados:

.
17 247 2p°

El dtomo de neodn deberd ser diamagnético, lo cual concuerda con las observaciones
experimentales.
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Reglas Generales Para La Asignacion De Electrones A Orbitales Atémicos
Con base en los ejemplos previos, se pueden formular algunas reglas generales para determinar

el maximo numero de electrones que se pueden asignar a los distintos subniveles y orbitales para
un valor dado de n:

Cada capa o nivel principal de numero cuantico n contiene n subniveles. Por ejemplo, sin = 2,
hay dos subniveles (dos valores de {) de numeros cuanticos de momento angular Oy 1.

Cada subnivel de numero cuantico { contiene 2{ + 1 orbitales. Por ejemplo, si { = 1, hay tres
orbitales p.

No se pueden colocar mas de dos electrones en cada orbital. Por consiguiente, el maximo
numero de electrones es simplemente el doble del nimero de orbitales que se emplean.

Una forma rapida de determinar el maximo numero de electrones que puede tener un atomo es
utilizar la férmula 2n.

Los ejemplos siguientes muestran el procedimiento para calcular el nimero de electrones en los
orbitales e identificar los electrones con los cuatro nimeros cuanticos.
Ejemplo 7.9

¢, Cual es el numero maximo de electrones que pueden estar presentes en el nivel principal para el
que n = 37?

Respuesta Cuando n = 3, entonces { = 0, 1 y 2. El numero de orbitales para cada valor de { esta
dado por

Valor de £ Numero de orbitales (2¢ + 1)
0 1
1 3
2 5

El nimero total de orbitales es nueve. Como cada orbital puede acomodar dos electrones, el
maximo numero de electrones que puede haber en los orbitales es 2 x 9 = 18. O, si se emplea la
formula 2n?, se tiene n = 3, asi que 2(3%) = 18.

Ejercicio De Practica

Calcule el numero total de electrones que puede haber en el nivel principal para el que n = 4.
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Ejemplo 7.10

Un atomo de oxigeno tiene un total de ocho electrones. Escriba los cuatro numeros cuanticos para
cada uno de los ocho electrones en su estado fundamental.

Respuesta Se empieza con n = 1, asi que £ = 0, un subnivel que corresponde a un orbital 1s. Este
orbital puede acomodar un total de dos electrones. En seguida, n = 2, y £ puede ser 0 o bien 1. El
subnivel £ = 0 contiene un orbital 2s que puede acomodar dos electrones. Los cuatro electrones
restantes se colocan en el subnivel £ = 1, que contiene tres orbitales 2p. El diagrama del orbital es

o o 75 R
e 1515'.3__;'252"'_ 12}".‘._

Los resultados se resumen en la siguiente tabla

ORBITAL

ELECTRON. . “n = o myim
e ' :
2 e e
3 20 0 i *
C i le
P s Ll
5 e e
6 SECUE e iy
7 sle bl ek _
8 2 Earr

Desde luego, la colocacién del octavo electrén en el orbital designado como m; = 1 es arbitraria.
También es correcta asignarloamy=00 m;=-1.

Ejercicio De Practica

Escriba un conjunto completo de nimeros cuanticos para cada uno de los electrones del boro (B).

7.9 El Principio De Construccion

En esta seccion se aplicaran al resto de los elementos las reglas utilizadas para escribir
configuraciones electronicas de los primeros diez elementos. Este procedimiento se basa el
principio de Aufbau (la palabra alemana “Aufbau” significa “construccion”). El principio de Aufbau
establece que cuando los protones se agregan al nucleo de uno en uno par; construir los
elementos, los electrones se suman de la misma forma a los orbitales atémicos. Con este método
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se obtiene un conocimiento detallado de la configuracion electrénica en el estado fundamental de
los elementos. Como se vera después, el conocimiento de las configuraciones electrénicas ayuda
a entender y a predecir las propiedades de los elementos, y de igual modo explica por qué la tabla
periddica funciona tan bien.

La tabla 7.3 muestra las configuraciones electrénicas de todos los elementos conocidos en su
estado fundamental, desde el hidrogeno (Z = 1) hasta el elemento Mt (Z = 109). Con excepcion del
hidrégeno y del helio, las configuraciones electréonicas de todos los elementos se representan por
un nucleo de gas noble, que muestra entre paréntesis al elemento gas noble que precede al
elemento que se considera, seguido por el simbolo de los subniveles mas altos llenos de la capa
mas externa. Advierta que las configuraciones electrénicas de los elementos desde el sodio (Z =
11) al argdén (Z = 18) siguen un patrén similar a las del litio (Z = 3) al neén (Z = 10).

Como se menciond en la seccion 7.7, en un atomo polielectrénico el subnivel 4s se llena antes que
el 3d (véase la figura 7.23). Asi, la configuracion electronica del potasio (Z = 19) es
15225%2p®3s23p®4s’. Como 1s%2s?2p°3s?3p® es la configuracion electronica del argén, se puede
simplificar la configuracion electrénica del potasio al escribir [Ar]4sz, donde [Ar] representa el
“nucleo de gas noble” del argon. Del mismo modo se puede escribir la configuracién electrénica
del calcio (Z = 20) como [Ar]4s2. La ubicacion del ultimo electrén del potasio en el orbital 4s (en
lugar del 3d) se apoya con fuerza en la evidencia experimental. Las siguientes comparaciones
también sugieren que ésta es la configuracion correcta. La quimica del potasio es muy parecida a
la del litio y sodio, los primeros dos miembros de los metales alcalinos. Tanto en el litio como en el
sodio, el ultimo electron esta en un orbital s (no hay ambigiiedad en la asignaciéon de sus
configuraciones electrénicas); en consecuencia, se espera que el ultimo electron del potasio ocupe
el orbital 4s en lugar del 3d.

Los elementos del escandio (Z = 21) al cobre (Z = 29) son metales de transicion. Los metales de
transicion tienen el subnivel d incompleto, o bien faciimente dan lugar a cationes que tienen este
subnivel incompleto. Considérense los metales de la primera serie de transicion, del escandio al
cobre. En esta serie los electrones adicionales que se agregan se colocan en los orbitales 3d, de
acuerdo con la regla de Hund. Sin embargo, hay dos irregularidades. La configuracién electrénica
del cromo (Z = 24) es [Ar]4s13d5 y no [Ar]4sz3d4, como se esperaria. Se observa una desviacion
similar del patron en el cobre, cuya configuracion electronica es [Ar]4s'3d'® mas que [Ar]4s®3d°. La
razon de estas irregularidades es que hay una estabilidad ligeramente mayor con los subniveles
semilleros (3d°) y completamente llenos (3d'°). Los electrones del mismo subnivel (en este caso,
los orbitales d) tienen la misma energia pero distinta distribucion espacial. En consecuencia, su
apantallamiento mutuo es relativamente pequefio y los electrones son atraidos con mas fuerza por
el nucleo cuando tienen la configuracion 3d°. De acuerdo con la regla de Hund, el diagrama orbital
para el Cres

Cr A1
451

3d’
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Asi, el Cr tiene un total de seis electrones no apareados. El diagrama orbital del cobre es

Cu (A
45! 310
TABLA 7.3 Configuracién electrénica de los elementos en su estado fundamental.*

NUMERO CONFIGURACION - | NUMERD CONFIGURACION | NUMERQ CONFIGURACION

ATOMICO ~ SIMBOLO  ELECTRONICA ATOMICO.  SIMBOLO  ELECTRONICA ATOMICO  SIMBOLO  ELECTRONICA

| H 15! 37 Rb [Krlss® - 73 Ta

2 He Ll 38 Sr s TRr ot 174 W [Xe]os*

3 Li |He]2s! 39 X [Kr]5s"4d’ 75 Re [Xel6s*4f45&

4 Be [He]2s? 40 : 7 [Kr]5s’4d” 7% 0Os [Xe]6s24/45 4

5 B [He]2s%2p! 410 Np - [Kr]5s'da? Pl I [Xel6s4f 37

6 C [Hel2s'2p* 42 Mo | [Kr]5s'4d" 78 Pt [Xelbs'4f*ss

7 N [Hel2s%2p° 4300 - Te &1 (K5 99 oA [Xel6s'4fs
8 0 [He]2s22p* 44 Ru ' - [Kr]5s'dd 80 ~ Hg [Xel6s*4/" 34

9 F [Hel2s2p5 45 Rh [Kr]5s'dd LiEs ] [Xel654/ 54" 6p"
10 Ne [He]2s22p8 46 Pd [Kr]4d® 82 Pb [Xel6s™4f1 54" 60"
i1 Na [Ne]3s! 47 Ag [Kr]5s'4d" 83 Bi [Xel6s 4/ 54"%6;
12 Mg [Ne]3s? 48 cd o [Kif5sadt 84 Po [Xelbsta/5416p*
13 Al [Ne]3s?3p! 49 In: 2 [Kr]Ss24d5p! | 85 At [Xelos4f“sd 6"
14 Si [Ne]3s*3p? 50 Sn . . [Kr]5s24d15p2 86 - Rn [Xe)es*df4ad6p®
15 P [Ne]3s23p? 51 “Shi [Kr]5s24d05p | 87 Fr [Rn}7s'

16 S [Ne]3s*3p* 52 Te - [Kr]5s*4d5pt 88 Ra [Rn]7s*

17 Cl [Ne]3s23p° 53 1 [Kr]5s24d"5p 89 Ac [Rn}7s%64"
18 A [Ne]3s?3p® 54 iXe [Kr)5s%4d"5p" 90 Th  [Rn]7s*6d"

19 K [Arlds' 55 Cs . [Xe]6s! 91 Pa - [Rn}7s*5f6d"
20 Ca [Ar}4s _ 56 Ba [Xel6s® ' 92 v [Rn]7s*5/64"

21 Sc [Ar]ds®3d" 57 - La - [Xe)6stsd! ‘193 Np [Rn]7s*5/%6d"

22 Ti [Arlds®3d" | 58 Ce - [Xe]6s*4f'5d! 94 Pu [Ru]7s*57

23 v [Ar]4s23d° 59 Dt er]éSM'f. 95 Am [Rn]7s%5f

24 Cr [Ar)4s'3dF 60 Nd [Xelbs™4f | 96 Cm [Rn|7s*5/64"
25 Mn [Ar}ds3d - | 61 Pm - [Xel6s™4f 97 e Bk [Rn]7s%5f

26 Fe [Ar]4s3d" 62 Sm  [Xel6s2f : 98 Cf [Rn]7s25/10

27 Co [Ar]4s*3d’ 63 Eu [Xel6s*4/ 99 Es [Rn]7s25/
28 Ni [Ar)ds*3d® |64 HoaGd [Xel6s*4/5d" 100 Fm [Rn]7s%57

29 Cu [Ar]4s'3d" 65 Tb [Xel6s™4f 101 Md [Rn]7s*3"

30 Zn [Ar]4s23d"™ 66 Dy [Xel6s™4/° 102 No [Rn]7s*5/*

31 Ga [Ar]4s*3d"4p! 67 . Ho [Xe]bs24/" 103 Lr . [Ra}7s5/6d

32 Ge [Ar]4s?3d"4p? 68 Er [Xel6s24/1 104 Rf [Ra]7s*5/64"

33 As [Ar]4s*34"4 69 T [Xe]6s%4f? 105 Ha [Rn]7s*5/"64
34 Se [Ar]4s*3d"4p* 70 Yb [Xe]os4f* 106 Sz [Rn]7s*5"64°
35 Br [Ar]4s3d"4p’ 71 Lu [Xelostdfisd' 107 Ns [Rn]7s*3f 64
36 Kr [Ar]4si3d4p® | 72 Hf [Xel6s24/454*  |108 Hs [Rm|7s%5f 6"

109 Mt [Rn]7s*5/46d

* El simbolo [He] se denomina niicleo de gas noble de helio y representa 1%, [Ne] es el micleo de gas noble del nedn y representa 15°25%2p°. [Ar] es el
niiclea de gas noble del argén y representa [Ne]3s*3p8. [Kr] es el micleo de gas noble del kriptén y representa [Ar]ds?3d'04p%. [Xe] se denomina micieo
de gas noble del xenon y representa [Kr]55°4d" 5%, [Rn] se llama nidcleo de gas noble del radon y representa [Se]6s574/5d"Gp®.

UNTREF VIRTUAL | 40



Texto. Quimica

Autor. Raymond Chang

En este caso también se adquiere mayor estabilidad con el llenado completo de los orbitales 3d.

f i

1g s

FIGURA 7.25 Clasificaciéon de grupos de elementos de la tabla periddica de acuerdo con el tipo de subnivel siendo llenado

con electrones.

Para los elementos del Zn (Z = 30) al Kr (Z = 36), los subniveles 4s y 4p se llenan con el patron mas
sencillo. Con el rubidio (Z = 37), los electrones comienzan a entrar por el nivel de energia n = 5.

La configuracion electronica de los metales de la segunda serie de transicion [itrio (Z = 39) a plata
(Z = 47)] también es irregular, aunque aqui no se daran mas detalles.

El sexto periodo de la tabla periédica comienza con el cesio (Z = 55) y el bario (Z = 56), cuyas
configuraciones electronicas son [Xe]GS1 y [Xe]682, respectivamente. En seguida va el lantano (Z =
57). De la figura 7.23 se esperaria que después de llenar el orbital 6s se pudieran colocar los
electrones en los orbitales 4f. Sin embargo, las energias de los orbitales 5d y 4f estan muy cerca;
de hecho, para el lantano 4f es un poco mayor en energia que 5d. Por lo que la configuracion
electronica del lantano es [Xe]6s°5d" y no [Xe]6s%4f".

Después del lantano estan los 14 elementos [cerio (Z = 58) a lutecio (Z = 71)] que forman la serie
de los lantanidos o de las tierras raras. Los metales de las tierras raras tienen incompletos los
subniveles 4f o producen con facilidad cationes que tienen los subniveles 4f incompletos. En esta
serie, los electrones que se agregan se colocan en los orbitales 4f. Una vez que se llena este
subnivel, el siguiente electron entra en el subnivel 5d, lo cual ocurre en el lutecio. Observe que la
configuracion electronica del gadolinio (Z = 64 es [Xe]6s°4f'5d" en lugar de [Xe]6s%4f°. Al igual que
el cromo, el gadolinio gana mas estabilidad al tener subniveles semillenos (4f7).
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Los metales de la tercera serie de transicion, incluidos el lantano y el hafnio Z = 72 hasta llegar al
oro (Z = 79), se caracterizan por el llenado de los orbitales 5d. A continuacion se llenan los
subniveles 6s y 6p, lo cual ocurre hasta el radén (Z = 86).

La ultima hilera de los elementos es la serie de los actinidos, que empieza con el torio (Z = 90). La
mayoria de estos elementos no se encuentran en la naturaleza sino que se han sintetizado.

Con pocas excepciones, es posible escribir la configuracion electronica de cualquier elemento,
utilizando como guia la figura 7.23. Los elementos que requieren un cuidado particular son los que
pertenecen a los metales de transicion, los lantanidos y los actinidos. Como se mencioné antes,
para valores grandes del numero cuantico principal n, el orden de llenado de los subniveles se
puede invertir desde un elemento al siguiente. En la figura 7.25 se agrupan los elementos de
acuerdo con el tipo de subnivel en que se coloca el electrén mas externo.

Ejemplo 7.11

Escriba la configuracion electrénica del azufre y del paladio, que son diamagnéticos.

Respuesta Azufre (Z = 16)

1. El azufre tiene 16 electrones.

2. Se necesitan 10 electrones para completar el primero y segundo periodos (1822822p6). Esto deja
6 electrones para llenar el orbital 3s y parcialmente los orbitales 3p. Asi, la configuracién
electronica del S es

1s?25%2p°3s%3p*

o [Ne]3s?3p*.

Paladio (Z = 46)

1. El paladio tiene 46 electrones.

2. Se necesitan 36 electrones para completar el cuarto periodo, y los 10 restantes se distribuyen
entre los orbitales 5s y 4d. Las tres opciones son: a) 4d', b) 4d°5s’ y c) 4d%5s. Como el paladio
es diamagnético su configuracion electrénica debe ser

15225%2p°3s?3p°4s%3d"%4p°4d™"°

0 simplemente [Kr]4d1°. Las configuraciones en las opciones b y c darian atomos de Pd
paramagnéticos
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Ejercicio De Practica

Escriba la configuracion electrénica del estado fundamental del fésforo (P).

Resumen De Ecuaciones Clave

u=Av(7.1) Relaciona la velocidad de una onda con su longitud de
onda y frecuencia.

E=hv(7.2) Relaciona la energia de un cuanto (y de un fotdn) con
frecuencia.

1
E.= - Ry Q—ZJ (7.4) Energia de un electron de un atomo de hidrégeno en el
estado iené .

h
11

AE=hv= R, — —— | (7.5) Energia de un foton emitido cuando el electrdn experimenta una
transicion desdd'el nives ial nivel n;

=—(7.7) Relaciona la longitud de onda de una particula con su
mas3™h y su velocidad v.

AXAp 2 —  (7.8) Expresion para calcular la incertidumbre en la posicién o
en el morﬁt—%to de una particula.

Resumen De Hechos Y Conceptos

1. La teoria cuantica desarrollada por Planck explica de manera adecuada la emision de la
radiacion por soélidos calentados. La teoria cuantica establece que la energia radiante es emitida
por atomos y moléculas en cantidades discretas pequefnas (cuantos), y no en forma continua. Este
comportamiento esta gobernado por la relacion E = hv, donde E es la energia de la radiacion, h es
la constante de Planck y v es la frecuencia de la radiacion. La energia siempre se emite en
multiplos enteros de hv (1hv, 2hv, 3hv...).

2. Con la teoria cuantica, Einstein resolvié otro misterio de la fisica: el efecto fotoeléctrico. Einstein
propuso que la luz se puede comportar como una corriente de particulas (fotones).

3. El espectro de lineas del hidrégeno, que aun era un misterio para los fisicos del siglo XIX, tam-
bién fue explicado por medio de la teoria cuantica. Bohr desarrollé un modelo del atomo de
hidrégeno en el que la energia de su unico electrén estd cuantizada, es decir, limitada a ciertos
valores de energia determinados por un entero, el numero cuantico principal.

4. Un electron en su estado energético mas estable esta en su estado fundamental, y un electrén
que esta en un nivel energético superior al del nivel fundamental estd en un estado excitado. En el
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modelo de Bohr, un electrén emite un fotdon cuando pasa de un estado de mayor energia (un
estado excitado) a otro de menor energia (el estado fundamental u otro estado menos excitado).
La liberacién de cantidades especificas de energia en forma de fotones explica las lineas en el
espectro de emision del hidrégeno.

5. De Broglie amplié la descripcién de Einstein del comportamiento dual de la luz como onda y
particula a toda la materia en movimiento. La longitud de onda de una particula en movimiento de
masa m y velocidad v esta dada por la ecuacion A = h/mv formulada por De Broglie.

6. La ecuacion de Schrodinger describe los movimientos y energias de particulas submicroscopicas.
Esta ecuacion revoluciond la mecanica cuantica y abrié una nueva era para la fisica.

7. La ecuacion de Schrodinger permite conocer los posibles estados energéticos del electron de un
atomo de hidrégeno y la probabilidad de hallarlo en una regién particular alrededor del nucleo.
Estos resultados se pueden aplicar con una exactitud razonable a los atomos polielectrénicos.

8. Un orbital atdmico es una funcién (y) que define la distribucidn de la densidad electronica (y?)
en el espacio. Los orbitales se representan por medio de diagramas de densidad electrénica o por
diagramas de contorno de superficie.

9. Cada electron de un atomo esta definido por cuatro nimeros cuanticos: el nUmero cuantico
principal n, que identifica el nivel de energia principal o la capa del orbital; el nUmero cuantico del
momento angular £, que determina la forma del orbital; el nUmero cuantico magnético m;, que
especifica la orientacién del orbital en el espacio; y el numero cuantico de espin electronico ms,
que indica la direccion del espin electrénico en su propio eje.

10. El orbital individual s en cada nivel de energia es esférico y esta centrado alrededor del nucleo.
Cada uno de los tres orbitales p presentes en el nivel n = 2 y superiores tienen dos Iébulos, y los
pares de lobulos estan colocados formando angulos rectos entre si. A partir de n = 3, hay cinco
orbitales d, de formas y orientaciones mas complejas.

11. La energia del electrén de un atomo de hidrégeno solo estd determinada por su numero
cuantico principal. En los atomos polielectrénicos, el numero cuantico principal y el numero
cuantico del momento angular determinan la energia del electrén.

12. Dos electrones en un mismo atomo no pueden tener los mismos cuatro nimeros cuanticos
(principio de exclusién de Pauli).

13. La distribucion mas estable de los electrones en un subnivel es aquella que tiene el mayor nimero
de espines paralelos (regla de Hund). Los atomos con uno o mas espines electrénicos desapareados
son paramagnéticos. Los atomos que tienen todos los electrones apareados son diamagnéticos.

14. El principio de Aufbau proporciona la guia para la construccién de los elementos. La tabla
periédica clasifica a los elementos de acuerdo con sus niumeros atémicos, y por lo tanto, por las
configuraciones electrénicas de sus atomos.
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Notas

1 Max Karl Planck (1858-1947). Fisico aleman que recibié el Premio Nobel de Fisica en 1918 por su teoria cuantica.

También hizo contribuciones importantes a la termodinamica y otras areas de la fisica.

2 Albert Einstein (1879-1955). Fisico estadounidense nacido en Alemania, es considerado por muchos como uno de los dos fisicos mas
grandes que ha conocido el mundo (el otro es Isaac Newton). Los tres articulos (sobre la relatividad especial, el movimiento browniano y el
efecto fotoeléctrico) que publicd en 1905, mientras estaba empleado como ayudante técnico en la oficina de patentes en Bemna, Suiza,

influyeron profundamente en el desarrollo de la fisica. En 1921 recibié el Premio Nobel en fisica por su explicacion del efecto fotoeléctrico.

3 Niels Henrk David Bohr (1885-1962). Fisico danés. Uno de los fundadores de la fisica moderna, recibié el Premio

Nobel en Fisica en 1922 por su teoria que explicaba el espectro del atomo de hidrégeno.

4 Johannes Robert Rydberg (1854-1919). Fisico sueco. La contribucién mas importante de Rydberg a la fisica fue su

estudio de las lineas espectrales de muchos elementos.
5 Louis Victor Pierre Raymond Duc de Broglie (1892-1977). Fisico francés. Miembro de una noble y antigua familia
francesa, tenia titulo de principe. En su disertacion doctoral propuso que la materia y la radiacion tenian propiedades

de onda y de particula. Por este trabajo recibié el Premio Nobel de Fisica en 1929.

6 Clinton Joseph Davisson (1881-1958). Fisico estadounidense. Compartié con G. P. Thomson el Premio Nobel de

Fisica en 1937 por la demostracion de las propiedades ondulatorias de los electrones.

7 Lester Halbert Germer (1896-1972). Fisico estadounidense. Descubri6 (con Davisson) las propiedades ondulatorias

de los electrones.

8 George Paget Thomson (1892-1975). Fisico inglés. Hijo de J. J. Thomson recibid, junto con Clinton Davisson, el

Premio Nobel de Fisica en 1937 por su demostracion de las propiedades ondulatorias de los electrones.

9 Werner Karl Heisenberg (1901-1976). Fisico aleman que contribuyé a la fundacion de la teoria cuantica moderna y

recibié el Premio Nobel de Fisica en 1932.

10 Erwin Sccrédinger (1887-1961). Fisico austriaco autor de teoria de la mecanica ondulatoria, que sent6 las bases

para la teoria cuantica moderna. Recibi6 el Premio Nobel de Fisica en 1933.

11 Otto Stern (1888-1969). Fisico aleman. Hizo contribuciones importantes en el estudio de las propiedades magnéticas

de los atomos y la teoria cinética de los gases. Stern fue reconocido con el Premio Nobel de Fisica en 1943.
12 Walther Gerlach (1889-1979). Fisico aleman. Su principal area de investigacion fue la teoria cuantica.

13 Wolfgang Pauli (1900-1958). Fisico austriaco que contribuyé a la fundacién de la mecanica cuantica. Recibié el

Premio Nobel de Fisica en 1945.

14 Frederick Hund (1896- ). Fisico aleman que trabajé principalmente en mecdanica cuantica, pero que también

colabord en el desarrollo de la teoria del orbital molecular del enlace quimico.
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