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Particulas subatomicas
., Electron

Proton

¢

Neutron

Particulas subatémicas
Protén (p) 1,673-10%7 Kg +1,602:101° C Goldstein (1886)
Electrdn (e) 9,109-1031Kg -1,602-:101° C Thomson (1897)
Neutrén (n) 1,673-10%7 Kg 0C Chadwick (1932)




Elementos quimicos

E = simbolo quimico
A = numero masico = n° protones + n° neutrones
Z =numero atomico = n° protones
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Esfera sélida, compacta e
indivisible. Los atomos
del mismo elemento
tienen la misma masa vy
propiedades.

Modelos atomicos clasicos

Esfera de carga positiva

con los electrones
distribuidos para
neutralizar la  carga
positiva.

La carga positiva esta
concentrada en la zona
central del atomo,
nucleo. lLos electrones
forman una nube a su
alrededor.

{

niveles

Los electrones giran
alrededor del nucleo en
ciertas Orbitas circulares
permitidas y
estacionarias.




Modelo de Bohr

Basandose en las 1deas de Planck y de Einstein sobre cuantizacion de la energia.

- Los electrones estan girando en torno al ntcleo en
orbitas circulares estacionarias (sin emitir energia).

- Solo algunas orbitas estan permitidas,

_ . (h
mexr—n<2n>

n numero cuantico principal

- El electrén solo emite o absorbe energia al saltar de \

una Orbita a otra y en cantidades discretas y fijas. Orbitas
estacionarias
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(espectro de emisidn del hidrégeno)



Modelo mecano-cuantico. Principios

Considera la naturaleza dual del electron, como particula y como onda.

1) Dualidad onda-particula (Louis de Broglie, 1924). Cualquier particula en
movimiento lleva asociada una onda.

E = mv? o
h-v = mv? rVEY )in

E=hv nm-v

mo la de la higura:

Difraccion de rayos-X (izquierda) y un haz de electrones (derecha) por una hoja metalica .



Modelo mecano-cuantico. Principios

2) Principio de incertidumbre (W. Heisenberg, 1927). Es imposible medir la
posicion (trayectoria) y la velocidad (energia) simultdneamente con precision.

Microscope Microscope
Ph t / /
o. on // / // /
\t Photon «
=0 h )
Electron Ax-A(mv) = — \\\\\e
47t Electron

Se sustituye las orbitas definidas de Bohr por orbitales, regiones del espacio difusas
en las que es probable encontrar el electron con una determinada energia.




Modelo mecano-cuantico. Principios

3) Ecuacion de Schrodinger (1927)

- Propuso describir el comportamiento del electron en el 4&tomo con una funcion de ondas
Y(x,y,z) (funcion matematica). ¥ carece de significado fisico; sin embargo, su ¥? representa la
probabilidad de encontrar a electron en punto de espacio (densidad de probabilidad).

- Dedujo una ecuacion de ondas para encontrar estas funciones de ondas.

' _ 4 ” N
dx’ 2 ) .

1 PV 8nm, -h* PY
E=E+V=—ma*+V + (E-VW¥=0= — + VW =EW
2 K 8om, dx’

h
h= J 1 Ze*

et HY =EY¥ V=_4m30 r

- La resolucion de la ecuacion de ondas requiere introducir 3 pardmetros ¥, | (X.y,2), los
numeros cudnticos. No obstante, solo las funciones de ondas definidas por un #rio de valores
permitidos de los numeros cudnticos: n, | 'y m; son apropiadas para describir el comportamiento

del electron y se denomina orbitales atomicos (¥, | ). Para cada ¥ se obtiene un valor de
E.

me'e4 7?

E,=-



Numeros cuanticos. Valores permitidos y significado

1.- Numero cuantico principal (n). Valores enteros positivos distintos de cero, n =1, 2, 3,
... El valor de n esta relacionado con la energia y el tamaiio del orbital.

me-e4 7*

Los n? orbitales que presentan el mismo valor de n constituyen lo que se denomina,

T tamano

Ey=- i :>{

T energia

¥ (x, ) z) nivel o capa electronica

2.- Numero cuantico del momento angular orbital, secundario o azimutal (/). Valores
enteros =0, 1, 2,..., (n-1). El valor de I determina la forma del orbital.

Los 2/+1 orbitales que presentan los mismos valores de n y I constituyen una subnivel o
subacapa electronica. Ademas, son # los subniveles comprendidos en un nivel.

¥, :(x, ¥, z)  subnivel o subcapa electronica

l 0 1 2 3
Tipo subnivel S p d f



Numeros cuanticos. Valores permitidos y significado

3.- Numero cuantico magnético (m;). Valores enteros m;= -/,...., 0,...... +1. El valor de m,
esta relacionado con la orientacion espacial del orbital.

La funcion de onda cuando definida por un trio de valores permitidos de los numeros

cudnticos: n, [ 'y m; se denominan orbitales atomicos (¥, | .,). El nimero de orbitales
en cada subnivel es 2/ + 1 y en cada nivel es 7.

¥, 1 (X, ¥ z) orbital

4.- Numero cuantico de espin (m,). m,= + 1/2. Para definir el estado del electron en el
atomo es necesario introducir un cuarto niumero cuantico, independiente de los 3 primeros
y consecuencia del momento magnético asociado al movimiento de rotacion del electron,
el cual puede adoptar dos direcciones respecto a un campo magnético externo aplicado.




Funciones de onda del hidrogeno. Sentido fisico

&Un, /, ml(ra 99 ¢) :Rn,l(r) . Al, ml(ea ¢)

TABLE 1.2 Hydrogen Wavefunctions (Atomic Orbitals), s = RY

(a) Radial wavefunctions, R [7) (b) Angular wavefunctions, Y, (0,d) X
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Parte radial, R, ,(7). Tamafio de los orbitales

R, ;(r) depende solo de la distancia al nticleo. El tamafio de un orbital viene determinado por
la envolvente, superficie que encierra el = 90% de probabilidad de encontrar el electron.
Como R no depende de m,, todos los orbitales de un subnivel tienen el mismo tamafo.

Numero de nodos=n-17-1




Parte angular, A; ., (6, ¢). Forma de los orbitales

A; ,.1(0, ¢) no depende de n luego, todos los orbitales de un determinado tipo (s, p, d, f)
tienen la misma forma.

Orbitales s A (6, ¢)=(1/4m)2  —— . Forma esférica

1=0 (orbital no direccional)

Numero de nodos=n -1

) \@\

(a) Is (b) 2s




Parte angular, A; ., (6, ¢). Forma de los orbitales

Orbitales p A; (0, ¢) dos esferas tangentes (orbital direccional).
i ml =- 1
I=1 4 m=20
m;=+1

Superficie nodal

A? dos l6bulos elongados tangentes dispuestos a los largo de un eje de coordenadas.

P 4

2py t 2py t 2pz




Parte angular, A; ., (6, ¢). Forma de los orbitales

Orbitales d z £




Energia de los orbitales

Al resolver la ecuacién de Schrodinger para el atomo de hidrogeno a cada funcion de
ondas le corresponde un valor de energia £, funcion de Z y n.

2 .l
Lk, =- cte Z—2 cte = Me'C
n 8h? g2
Capa
} n=4 —_— —e— = e——— — Orbitales degenerados
4s 4p 4d
=3 - —_——— ——— ——
" 3s 3p 3d
S o= Aumenta
o0 energia
gl n=2 —
= 2s 2p
n=1 —_
Ls
[=0 [=1 [=2 Subcapa

21 + 1 orbitales por subcapa; n” orbitales por capa



Atomos polielectronicos

La ecuacion de Schrodinger no se puede resolver con precision para atomos
polielectronicos debido a la repulsion interelectronica (repulsiones que se establecen entre
los distintos electrones).

Densidad electronica entre el
nucleo y los electrones de valencia

\

(+) __ Nucleus

(=)

Electrones
de valencia



Aproximacion orbital. Apantallamiento

Considera que los electrones se encuentran en orbitales hidrogenoides y sometidos a una
carga nuclear especifica, carga nuclear efectiva (Z*), que resulta de corregir la Z del
atomo por la constante de apantallamiento (S), magnitud que engloba el efecto de las
repulsiones del resto de electrones.

Z%¥=7-8

Electrons outside

have no effect for Positively charged
electron of interest nucleus

o~

Electron of interest Electrons in between

cancel some of
the nuclear charge



Caracter penetrante de los orbitales

El valor de § no solo depende del nivel electronico (del valor de n) sino también del tipo
de orbital (valor de /) en el que se encuentre el electron. Asi, cuanto menor es el valor de /
el orbital es mas penetrante, sufre menor §, experimente mayor Z* y tiene menor E

s>p>d>f

Los orbitales de los atomos polielectronicos tienen la misma forma que los del hidrégeno
(A no depende de Z) pero diferente tamafio (R dependen de 7).



Energia de los orbitales en un atomo polielectronico

En atomos polielectronicos la energia de los orbitales depende de n y I (n + [). Asi, cuando
ambos estan vacios, 4s (4 + 0 = 4) tiene menor energia que 3d (3 + 2 = 5). Luego, solo los
orbitales de un subnivel son degenerados (de la misma energia).

A I I I I I
— 4d
5s 4
- - T 34 T .
45
e 5
3p
3s 4
2p 3
25 5p
5
2
af
4 2 1 4
. % 3
p . meet (@
=
. 8h2 802 n2 1%2
S
s % 80 75 100



Configuraciones electronicas

Configuracion electronica, distribucion de los electrones en los distintos orbitales.
Configuracion fundamental, excitadas, esféricas y de capa cerrada.

Representaciones de configuraciones electronicas. Notacion spdf y diagramas de
orbitales.

X n numero principal
I l [ numero secundario
X numero de electrones

mg = 1/2 mg=-1/2




Configuraciones electronicas

Principios y reglas para establecer la configuracion electronica fundamental de un
atomo:

1) Principio de construccion progresiva (Aufbau). El llenado de orbitales se realiza en
orden creciente de su energia (n + [).

DIAGRAMA DE MOELLER

yd

5t | [5a]

of | |69 |sn
7d] 7| [l [7n] | 7




1s

2s

Configuraciones electronicas

m,=+1/2

Hy

7).-

m,=-1/2

m, m,
1 1

0 +5.—5
|

0 +'§'.—§'

1 1

1,0,+1 o
1 1

0 +5.—5

1 1

1,0,+1 373
1 1
1,0,+1,+2 373

2) Principio de exclusion de Pauli. Dos electrones de un mismo 4tomo no pueden tener los
cuatro numeros cuanticos iguales. Luego, como todos los electrones de un orbital (¥, ; ;)
tienen los mismo valores de n, /'y m;, solo se pueden diferenciar en valor de mg y por lo tanto,
en un orbital solo se pueden situar dos electrones y con espines opuestos o antiparalelos.

>18




Configuraciones electronicas

3) Regla de maxima multiplicidad de Hund. Cuando se llenan orbitales degenerados,
de la mima energia, la configuracion mas estable es la que presenta mayor nimero de
electrones desapareados con espines paralelos. Los orbitales degenerados inicialmente
se semiocupan con espines paralelos y mas tarde, se completan.

1s 2s 2p

o (N [
o (N[ L




Configuraciones electronicas

Elemento Z Diagramas de orbitales Notacion spdf
Is  2s 2p
H 1 * 1s!
He 2 f + 1s*
Li 3 Ayl A 15% 25
Be 4 f + f + 152 25>

15% 252 2p1 —[He] 252 2p1

s [H[ty
o (M|t

C A
N 7 * + * + * * * 15® 25% 2p°=[He] 25> 2p°
0 i

— | |—

15% 252 2p2 =[He] 252 2p2

8 * + * + * + f 152 2s% 2p* =[He] 25 2p*

o [y [4y] by
Ne 10 4y |4y {4y

* 15% 252 2p5 —[He] 252 2p5

— | |—
- | | —-—

* + 15% 252 2p6 =[He] 2s* 2p6




Excepciones. Configuraciones electronicas esféricas

Las configuraciones reales de los metales de transicion se desvian ligeramente de las que
cabria esperar aplicando las normas vistas. Configuraciones esféricas.

Se: [Ar] |4 b [Ar]3d4s2
Ti: [Aar] [} |} b [Ar13d%4s2
v: a4 b [Ar]3d74s2
S U O R A A S
Mo: fad[bOLE ([ b amsess
Fer far by b [E[E [ by tamsatss
coo far |ty byt [F Y [N ramsdes
Niad by e ] At
cur far by |ty by by [He )] fansa s
2 an [HIHIHHH][H] aee
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