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1.

CONTENIDOS

.Q![l‘MlCE 2¢ BACHILLERATO.

ESTRUCTURA DE LA MATERIA. MODELOS ATOMICOS.
CLASIFICACION PERIODICA DE LOS ELEMENTOS.
PROPIEDADES PERIODICAS.

Contenidos:
1) Introduccién histdrica.
2) Modelo atémico de Rutherford.
3) Teoria cuantica de Planck y efecto fotoeléctrico.
4) Espectros atdmicos. Espectro del atomo de hidrégeno.
5) Modelo de Bohr-Sommerfeld.
6) Hipétesis de De Broglie. Principio de incertidumbre.
7) Modelo atémico de la mecanica ondulatoria. Orbital.
8) Numeros cuanticos y tipos de orbitales.

9) Principio de exclusién de Pauli. Principio de construccién. Principio de maxima
multiplicidad.

10) Clasificacién periédica. Introduccién histérica.
11) Clasificacién periddica actual.
12) Relacion entre clasificacion periddica y configuracion electrénica.

13) Propiedades periddicas y su variacion dentro de la clasificacion periodica.

1. INTRODUCCION HISTORICA1
a) La divisibilidad del 4tomo (antecedentes)
Primer antecedente

Los experimentos que realizé Faraday hacia 1830 sobre la electrélisis sugirieron que los
atomos no eran tan simples e indivisibles como establecia la teoria de Dalton. En estos experimentos la
corriente eléctrica produce cambios quimicos que indican una relacién entre la electricidad y la
materia, es decir, los &tomos deben poseer una estructura de naturaleza eléctrica.

Segundo antecedente

La clasificacion periddica de los elementos, conocida en 1869, también apuntaba hacia la
complejidad del atomo.

! La introduccién histérica y el modelo atémico de Rutherford que aparecen en estos apuntes son un resumen esquematico (y completado) del
Apéndice 5-1 del texto de J. Morcille, Quimica, Ed. Anaya (1983). De este texto se han sacado también algunas de las figuras que hay en estos dos

apartados.
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b) Los rayos catédicos

Hasta finales del siglo XIX no se comprobé que el atomo era divisible. Esta conclusion vino del
estudio de las descargas eléctricas en los tubos de vacio. Veremos en primer lugar en qué consisten
estos tubos.

Situacion 1

Un tubo de vacio es un tubo de vidrio equipado con dos placas a modo de electrodos que
pueden conectarse a los dos polos de un generador.

1
\a la bomba de vacio

Si se encierra en el tubo un gas, no observaremos fenémeno alguno, aunque apliquemos un alto
voltaje (los gases son aislantes). Pero al hacer el vacio manteniendo un voltaje elevado, el gas
comienza a conducir la electricidad, fenémeno que va acompaiiado de la emision de luz (tubos
fluorescentes cuyo color depende del gas encerrado -nedn: rojo anaranjado; argon: azul; vapor de
sodio: amarillo; vapor de mercurio: verdoso; etc.).

Situacicén 2.

Si el vacio se intensifica la luz desaparece. En estas
circunstancias puede verse una débil fluorescencia en la pared del
tubo opuesta al catodo. Se supuso que la fluorescencia era
producida por una radiacién invisible que salia del catodo: rayos
catddicos.

Propiedades observadas de los rayos catddicos.

- Al colocar cualquier objeto entre los electrodos aparece
una sombra.

- También se conocié que al colocar el tubo en el seno de
un campo eléctrico o magnético los rayos se desviaban,
demostrandose que no eran ningtn tipo de luz sino que consistian
en un chorro de particulas cargadas negativamente (en el seno de
un campo eléctrico los rayos se desviaban hacia la placa positiva).

c) El electrén

En 1897 Joseph ]. Thomson consiguié poner en claro la
naturaleza de los rayos catddicos. Para ello utilizé un tubo de vacio
que podia disponer de un campo eléctrico y otro magnético
perpendiculares. De este modo, los efectos podrian compensarse y
el haz de rayos podria incidir en la pantalla sin desviacién (ver
figura de la pagina siguiente).




Aparato de Thomson para la investigacion de las particulas catddicas. (El
campo magneético, M, irta hacia adentro del plano del papel].

12) Se gradiian los campos para que el haz no se desvie. Asi se calcula la velocidad de las particulas
v=E/B
siendo E y B las intensidades de los campos eléctrico y magnético.

29) Si se desconecta el campo eléctrico, la fuerza magnética, que no esta ahora compensada, hace el papel de fuerza
centripeta y el haz, al atravesar el campo magnético, describe una curva de radio r e incide desviado en la pantalla.
En estas circunstancias:

Fm=Fc
v2 E v d e
quB—m;, qEB—m?, ==

Thomson pudo calcular la relacién carga-masa (g/m) de las particulas constituyentes de los
rayos catodicos.

- Esta relacion resultd ser mas de 1000 veces mayor que las encontradas para los iones en los
experimentos de electrdlisis.

- Esta relacion result6 ser constante e independiente del gas que se utilizase, al contrario de lo
que ocurria en la electrolisis donde dicha relacion dependia del ién.

Thomson dedujo que los componentes de los rayos catédicos no eran dtomos con carga
(iones), sino particulas nuevas resultantes de la fragmentacion del dtomo. Estas particulas fueron
llamadas electrones.

En un principio sélo fue conocida la relacion g/m del electrén, pero no g o m por separado.
Hasta que en 1906 R. A. Millikan determind g, la carga del electron, que resulta ser de

q=16022-101°C (=¢)
Conocida la carga del electrén, se pudo conocer su masa:

me=9'109 - 1031 kg

d) Modelo atémico de Thomson
Descripcién del modelo

Thomson pensd que el dtomo debia también contener electricidad positiva. Como los
electrones son tan ligeros, la mayor parte de la masa del atomo estaria entonces asociada con la
electricidad positiva y, por tanto, ésta debia ocupar la mayor parte del volumen atémico. Thomson
imaginé entonces el atomo como una esfera material de electricidad positiva dentro de la cual, como
muy pequefios granulos, se encontrarian los electrones en nimero suficiente para que el conjunto
resultara neutro.




Hechos que podia explicar el modelo de Thomson
1) La produccion de iones: por pérdida o ganancia de electrones.
2) La electricidad estatica y la corriente eléctrica.

3) Los fenémenos en los tubos de vacio: por choques algunos atomos o moléculas de gas
pierden un electrén y originan iones positivos. Al aplicar un campo eléctrico, los iones
positivos son acelerados hacia el catodo, chocan con él y producen la expulsién de electrones
de su superficie (rayos cat6dicos).

4) La luminosidad de los tubos fluorescentes: Cuando electrones e iones positivos se combinan
de nuevo se produce energia luminosa.

5) Los rayos canales o positivos: si en el tubo de
rayos catodicos perforamos el catodo (polo
negativo), se observa una luminosidad detras del
catodo. Son los rayos canales o positivos producidos
por los iones positivos del gas que se dirigen hacia el
catodo debido a la diferencia de potencial. Como los Rayos canales 0 positivos.

rayos canales estan formados por iones positivos,

dependen del gas encerrado. Si el gas es hidrégeno,

la relaciéon gq/m para estos rayos es la mayor de las conocidas para los rayos positivos, lo cual
sugirié que el ion positivo del &tomo de hidrégeno era otra particula elemental, el protén.

e) La radiactividad

En 1896, un afio antes de que Thomson anunciara los resultados de sus experiencias sobre los
rayos catodicos, Becquerel habia descubierto el fenomeno de la radiactividad, que consiste en la
emision de radiacion por parte de sustancias como el uranio (sustancias radiactivas).

Pronto se demostrd que las radiaciones que emitian las sustancias radiactivas naturales eran
de tres tipos:

- Rayos a. Los estudios sobre la radiactividad de Rutherford demostraron a principios del siglo
XX que eran en realidad particulas, concretamente son una corriente de iones de helio, He2*
(particulas alfa).

- Rayos f. Al igual que los rayos catbdicos, los rayos B son en realidad una corriente de
electrones (particulas beta).

- Rayos y. Si son en realidad rayos pues no tienen naturaleza corpuscular como los dos
anteriores. Son radiacion electromagnética mas energética que los rayos X, recién
descubiertos también por entonces por Roentgen.

2) MODELO ATOMICO DE RUTHERFORD

Experimento crucial: desviacidn de particulas a por ldminas metdlicas.

El modelo atomico de Rutherford surgié como conclusion a los resultados obtenidos en los
experimentos de difusion de particulas alfa por la materia. Rutherford realiz, junto a sus
colaboradores, una serie de experimentos en los que hacfa incidir un haz de particulas alfa de alta
energia, procedentes de una sustancia radiactiva como el radio, sobre laminas metalicas delgadas de
oro, plomo, cobre, etc., (ver figura).




Lo que cabia esperar seglin el modelo de Thomson era que el haz
atravesase la lamina abriéndose algo mas (dispersion) y al chocar con
la pantalla originase una mancha fluorescente en linea con el haz.

Pantalla fluorescente

\
Lamina metdiica

/
Particulas o

Atomos de Thomson

Sorprendentemente lo que se observa es que, ademds de la mancha central, habia centelleos
laterales que indicaban que algunas particulas sufrian desviaciones considerables e incluso podrian
“rebotar” en la lamina y salir hacia atrds. En palabras de Rutherford: “...Esto era lo mds increible que me
habia ocurride en mi vida. Tan increible como si un proyectil de 15 pulgadas, disparado contra una hoja
de papel de seda, se volviera y lo golpeara a uno....”.

Modelo atémico de Rutherford: descripcion bdsica

Rutherford dio un paso decisivo en la estructura del dtomo al postular
que el atomo posee un nicleo central. La totalidad de la carga positiva
se halla concentrada en el ntcleo y los electrones giran alrededor, para
no caer sobre él por atraccion eléctrica.

Las grandes desviaciones de algunas particulas sélo se podian
explicar por choque contra una particula de gran masa y elevada carga
positiva. Esto hizo suponer a Rutherford que toda la carga positiva del
atomo estaba concentrada en un pequefio granulo donde residia,
ademads, la casi totalidad de su masa. Era el niicleo. Los datos experimentales indicaban que el radio del
nticleo era diez mil veces menor que el del &tomo. El &tomo, pues, estaba practicamente hueco.

Atomos de Rutherford

Algunos fallos del modelo

El modelo estaba en contradiccion con las leyes electromagnéticas clasicas, ya que, segin éstas
toda carga eléctrica que gira (el electrén en el modelo) tiene que emitir energia radiante. Por tanto al ir
perdiendo energia, el electrén deberia terminar cayendo sobre el niicleo.

Tampoco podia explicar el modelo atémico de Rutherford los espectros obtenidos de los
atomos, que son discontinuos, formados por rayas luminosas de unas frecuencias caracteristicas, como
veremos a continuacién.



3) TEORIA CUANTICA DE PLANCK Y EFECTO FOTOELECTRICO

Conceptos previos

La radiacion electromagnética es una combinacién de campos eléctricos y magnéticos
oscilantes, que se propagan a través del espacio transportando energia de un lugar a otro. A diferencia
de otros tipos de onda, como el sonido, que necesitan un medio material para propagarse, la radiacion
electromagnética se puede propagar en el vacio.

Una onda electromagnética es la forma de
propagacion de la radiacién electromagnética a través
del espacio. Toda onda electromagnética se caracteriza
por:

- Amplitud (A): desplazamiento maximo de un punto
respecto de la posicion de equilibrio.

- Longitud de onda (A): distancia entre dos puntos analogos consecutivos, es decir, dos puntos de la
onda que se encuentran en el mismo estado de vibracion. Su unidad en el SI es el metro.

- Frecuencia (v): es el nimero de ondas completas que pasan por un punto determinado en la unidad
de tiempo, o también, el nimero de vibraciones de un punto de la onda en la unidad de tiempo. Su
unidad en el Sl es el Hercio (Hz).

- Periodo (T): es el tiempo invertido en efectuar una vibraciéon completa.
- Velocidad (v): es la distancia que recorre la onda en la unidad de tiempo.
El periodo y la frecuencia son inversos y se relacionan mediante la expresion:
v=1/T
La frecuencia, la longitud de onda y la velocidad se relacionan mediante la siguiente expresion:
v=Av

La velocidad en el vacio de una onda electromagnética es la velocidad de la luz. Por ello, en el
vacio se cumple:

c=Av
c=2997925-108m-s! = 3-10° ms?

El espectro electromagnético es el conjunto de todas las ondas electromagnéticas ordenadas
por su frecuencia.

£ s T E =
- ¥ LR %

400 nm 700 nm

ultravioleta

/ Ondas dé rado

Radiacitn

t t t + t t

Frecuencia ()




Teoria cudntica de Planck

Los cuerpos solidos calientes emiten radiacion que depende de la temperatura a la que se
encuentren. Por ejemplo, un hierro muy caliente emite un visible resplandor rojo mientras que una
lampara de incandescencia emite luz blanca.

Un cuerpo negro es un cuerpo tedrico o ideal que absorbe
toda la luz y toda la energfa radiante que incide sobre él. Con fines
experimentales es aproximado considerar como cuerpo negro la
abertura en una cavidad, ya que la radiaciéon que incide en la
abertura queda atrapada en la cavidad y no se refleja. Una estrella
también se puede considerar en forma aproximada como un
Cuerpo negro.

cavitadl por un
pequeo agiery
o sale redejeda

La distribucion de la energia emitida por el cuerpo negro a
diferentes temperaturas se puede representar de la siguiente manera:

O Fultraviolet| visible infrared 1

Intensity [ (arb. units)

Wavelength & (um)

A finales de siglo XIX se llevaron a cabo numerosos e infructuosos intentos de relacionar la
longitud de onda de la radiacién emitida por un cuerpo y la temperatura a la que se encuentra dicho
cuerpo, es decir, intentar explicar las graficas anteriores.

En 1901 el fisico aleman M. Planck (1858-1947) establecio una hipotesis a partir de la cual
podia deducir las distribuciones de energia emitida por el cuerpo negro. Para interpretar el
comportamiento de un cuerpo negro en relaciéon con los procesos de emisién energética, Planck
supuso que los dtomos de éste se comportaban como osciladores armoénicos y que cada uno oscilaba
con una frecuencia. Planck postulé que la energia emitida o absorbida en un solo proceso de
interaccion venia dada por la expresion:

E=hv
donde E es la energia de la radiacion

h es la constante de Planck (6'63 - 10-34]-s)

v es la frecuencia de la radiacion

En consecuencia, y dependiendo del niimero de interacciones, la energia sélo podria tomar
valores que fueran multiplos de esta cantidad, denominada quantum (cuanto de energia).

El hecho de que la energia del oscilador esté cuantizada significa que la interaccion entre los
atomos y la energia radiante tiene lugar no de forma continua sino discontinua.




Efecto fotoeléctrico

Descripcion del efecto.

El efecto fotoeléctrico fue descubierto por el aleman H. Hertz (1857-1894). Consiste en que
determinados metales son capaces de emitir electrones cuando se exponen a la luz.

Miliamperimetro

Caracteristicas.
- El metal emite electrones siempre y cuando la radiacién alcance una frecuencia minima,
denominada por ello frecuencia umbral.

- Al aumentar la intensidad de la luz sin variar la frecuencia, se incrementa el nimero de
electrones que emite el metal, pero no varia la energia con la que son emitidos.

- Por tanto, si la frecuencia no alcanza el valor umbral, no se emiten electrones, sea cual sea la
intensidad de la radiacion.

Explicacién del efecto fotoeléctrico
Desarrollada en 1905 por A. Einstein (1879-1955), parte de la siguiente afirmacion:
La luz estd constituida por particulas denominadas fotones, cuya energia
viene dada por la ecuacion de Planck, E = hv, siendo v la frecuencia de la luz
empleada.
Asf:
- Los electrones son arrancados del metal cuando se les comunica la energia necesaria para

librarse de la atraccién del nicleo. Si la energia que se les comunica es menor, no se produce el efecto
fotoeléctrico. Si es mayor, el electrén sale despedido con una cierta energia cinética.

- La minima energia necesaria para que se produzca el efecto fotoeléctrico se llama energia
umbral (también trabajo de extraccion, W), que corresponde a la de un fotén con una determinada
frecuencia umbral, que se representara por V..

- Si la energia de los fotones incidentes es E = hv, la energia cinética de los electrones
arrancados al metal es
E.=hv-hv,

- La intensidad de la luz implica un aumento del nimero de fotones que inciden en la unidad de
tiempo, por tanto su efecto sera el de aumentar en nimero de fotoelectrones arrancados, pero no el de
aumentar la energia cinética de los electrones arrancados.




Problema resuelto

La energia necesaria para ionizar un atomo de sodio es de 5,1 eV. Si se dispone de energia luminosa para
lograrlo, écudl es la frecuencia minima de la luz necesaria para ello? ¢A qué zona del espectro corresponde? Si
se emplease una energia de 8,2:10°9 J équé cantidad de &tomos podriamos ionizar?

- Primero debemos conocer la equivalencia entre eV y Julios:
Un electrén tiene la una energia de un electrén-voltio cuando estd sometido a una diferencia de potencial de un
voltio, es decir,
1eV=1610"C-1V=1610"J

- Si la energia necesaria para arrancar un electrén del atomo de sodio (ionizar) es de 51 eV, entonces en julios:
J
E=51eV 16-107"° ==82.10""°
51lelV 16 7 8 i

- La frecuencia del foton necesario se puede determinar con la ecuacién de Planck

82-107°f o
= EmEEEE L

La zona del espectro a la que corresponde esta frecuencia es el ultravioleta.

- Todos los célculos realizados son para arrancar un electron. Si la energia para ionizar un electron es de 8,2:10% J y
disponemos de 8,2:109 J de energia, podremos ionizar
82-107?

R TE 10" dtomos

Problema resuelto

La longitud de onda umbral del cesio es 639,1 nm ¢A qué zona del espectro corresponde? ¢Causaria
fotoemision de electrones una radiacion de longitud de onda de 5230 A. En caso afirmativo calcula la energia
cinética con la que saldria ese electron.

- La longitud de onda de 639,1 nm corresponde a la zona del visible, concretamente a la zona de la luz roja.

- Primero vamos a calcular la frecuencia umbral del cesio.
= i o 3 100m)s 6o 101 p
M Vet 0om “

- Ahora vamos a calcular la frecuencia de la radiacién incidente (A = 5230 A = 5230-10°8 cm = 5,23-10% cm = 5,23-107 m)
a= iy e o ot gy
B T 523-107m
- Como la frecuencia de la radiacion incidente es superior a la umbral, si se produce efecto fotoeléctrico. La energia cinética
de los fotoelectrones emitidos al iluminar asi al cesio es:

E.=hv—hv, = h(v —v,) = 6,626-1077* (574 10" — 4,69 - 10'") = 6,96-1072° |

4.- ESPECTROS ATOMICOS. ESPECTRO DEL ATOMO DE HIDROGENOQ

Espectros atomicos de emision y de absorcién. Forma de obtenerlos

Aumento de longitud de onda Aumento de longitud de onda
Espectro de emision Espectro de absorcion
osira Fueme luminosa
exmtada
Peley, ot Poiicut otait.
Mueslra ue
absorbe la luz " "
Prisma
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- Los cuerpos calientes emiten energia en forma de radiacién y lo hacen en forma continua, es
decir, la radiacion estd formada por todas las longitudes de onda, desde muy pequeias hasta muy
grandes.

- Por el contrario, el espectro de emision de un elemento en estado gaseoso no es continuo sino
que esta formado por algunas frecuencias que se pueden separar por procedimientos 6pticos (si del
espectro de emision se tratara, tal como se puede ver en la figura anterior).

- En el caso del espectro de absorcion de un elemento en estado gaseoso, tampoco es continuo
sino que esta formado por todas las frecuencias que emite la fuente luminosa excepto aquellas que han
sido absorbidas por el elemento en estado gaseoso. Estas frecuencias que faltan, que se muestran
como lineas negras en el espectro, son precisamente las que aparecen en el espectro de emision.

- El espectro de absorcion del Sol a diferentes resoluciones se puede encontrar en la siguiente
direccién:

http://www.noao.edu/image_gallery/text/d5/sunsq.html

(National Optical Astronomy Observatory/Association of Universities for Research in Astronomy/National Science Foundation)

- El espectro del sol muestra los elementos quimicos que hay en la superficie solar pues las
lineas oscuras que aparecen corresponden a absorciones de radiacién por parte de estos elementos,
llegando a la Tierra solo aquellas frecuencias que no son absorbidas. Esto es asi porque cada elemento

quimico tiene un

ESPECTRO SOLAR espectro caracteristico

' de emision (y de
L—"sr?‘:;c-|'|m;a'; O ST absorcion). Este hecho
Espectros de los sdlidok o liquidos incandescentes (Espectro contifuo dol | | permite identificar un
e kbRl ) . elemento quimico, asi, el

helio se descubrié como
elemento quimico en el

ases o vapores incandescentes (Rayas)!

1S odie ! Sol al observarse sus
' lineas de emisién y no
corresponderse con las
27 Hidrégena (i de los elementos

conocidos por entonces
(1868) en la Tierra.

[

11



Litio

Sodio

Calcio

Estrencio
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Espectro de emision del dtomo de hidrégeno

- El espectro del atomo de hidrégeno es el mas sencillo de todos en cuanto a la estructura de
sus lineas. También es el espectro mas estudiado y el que se estudié antes. En su parte visible y
comparado con el de absorcién del Sol:

400

[410,0

- Serie de Balmer: el espectro completo del hidrogeno tiene lineas que van desde el infrarrojo
hasta el ultravioleta. Las lineas estan agrupadas en series que tienen el nombre de su descubridor. La

serie de Balmer es la que ocupa la principal zona del visible y, por tanto, la primera que se observo (J. ].
Balmer, 1825-1898, fisico suizo).

Balmer obtuvo la siguiente expresién (empirica) que permitia obtener la posicion de la serie de
lineas del espectro del hidrégeno en la zona visible:

1 R (] 1 )
A4 n?
donde A es la longitud de onda a la que aparecen las diferentes lineas; n puede valer 3, 4, 5, 6, ...

(primera linea, 3; segunda linea, 4; tercera linea, 5; etc); finalmente, R es una constante, denominada
constante de Rydberg, cuyo valor es

R=1,097 107 m?!

1
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- Otras series: al estudiar la parte no visible del espectro se detectaron otras series de lineas en
el espectro del hidrégeno que reciben, como se ha dicho, el nombre de sus descubridores. Estas series

son:
Serie Regidn del espectro
Lyman Ultravioleta
Balmer Visible-ultravioleta
Paschen Infrarrojo
Brackett Infrarrojo
Pfund Infrarrojo

- Estructura general de las series: la separacién de las lineas de cada serie es cada vez menor,
asi, la mayor separacion es la que se da entre la primera y la segunda linea, después entre la segunda y

la tercera, y asi sucesivamente hasta que practicamente no se puede discernir la separacion entre
lineas, se dice entonces que se ha llegado al continuo. Esta estructura es la que permite descubrir las
series.

- Expresion general: el fisico sueco ]. Rydberg (1858-1919) encontré una expresion mas
general que la de Balmer para establecer las posiciones de las lineas de cualquier serie. Se trata de una
ecuacion experimental que no explica ni el motivo ni la posicion de las lineas.

1 1 1 ni=1,n2=2,3,4,5, .. — Serie de Lyman

A (E - %) m=2,n2=34,5,6 .. — Serie de Balmer
ni=3,n:=4,5,6,7,. — Serie de Paschen

R=1,097-107 m! ni=4,n2=5,6,7,8.. — Serie de Brackett

m=5n=6,789, .. — Serie de Pfund

5. MODELO ATOMICO DE BOHR-SOMMERFELD

Niels Bohr (1885-1962) introdujo la hipdtesis de Planck en su modelo atémico pudiendo asi
dar una explicacién a la discontinuidad de los espectros de emision de los elementos.

Principios del modelo

- El electron se mueve alrededor del niicleo describiendo 6rbitas circulares. No todas las
orbitas estdn permitidas pues el espacio que rodea al nicleo estd cuantizado, es decir, hay orbitas
permitidas llamadas niveles.

- Cuando el electrén se encuentra en un nivel u érbita permitida no irradia energia, se
encuentra en un estado estacionario con una energia fija y determinada.

- Las orbitas permitidas son aquellas en las que el momento angular del electrén? es un

multiplo entero de h/2m

7 h
—
# 2m

L= fFxp=7xmb; L=mrv; pueseldngulo que forma el vector definido por el radio y la velocidad es de 90 grados.
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donde n recibe el nombre de niimero cudntico principal, que define los niveles alrededor del nticleo
numerados desde el mas cercano hasta el mas alejado con valores de n = 1, 2, 3, ... (m. es la masa del
electron, v es la velocidad del electrén y r es el radio de la érbita permitida).

Por tanto, los radios de las orbitas estan cuantizados.

- Un electrén puede pasar de una 6rbita a otra absorbiendo ne
(si va hacia una orbita mas exterior) o emitiendo (en caso n

contrario) un cuanto de radiacion electromagnética de energia net
igual a la diferencia existente entre las energias de las orbitas ‘
inicial y final, de forma que

Efoton = |Efinat = Etmiciat| = hv

de manera que

- Si Ef > Ej el &tomo ha absorbido energia (un fotén) y el electrén
ha subido a un nivel superior.
- Si Er < E;, el &tomo ha desprendido energia (un fotén) y el electrén ha descendido a un nivel inferior.

Determinacion del radio de la primera drbita (dtomo de hidrégeno)

Un electrén que gira alrededor del nicleo debido a una fuerza central, la fuerza de atracciéon
eléctrica entre el niicleo positivo y el electron negativo, es decir:

Feiéctrica = Fentripeta

162 2

——=
dme, T

v? e
m—; ——=mv
r 4me,r

Por otra parte, del momento angular del electrén, mencionado en los principios

h? h=
T

—; mv

42

h
- e )
mevr=n-—; mfviri=n =n
¢ Am2m,r?

2m
Combinando las dos expresiones y despejando el radio

2 2
e:Zh

A
4me,r 4m2m,r?

2 2

h?e,
= =agn

= n
Tmee?

Como vemos el valor del radio de la 6rbita esta cuantizado pues depende de los valores del
numero cuantico principal.

Cuandon=1, r = a, = 52917 - 101t m, valor que se corresponde con la distancia del
electrén al nicleo en el dtomo de hidréogeno en el estado fundamental. Este valor deducido
tedricamente se corresponde con los datos experimentales del atomo de hidrégeno y se puede
considerar como un éxito del modelo de Bohr. Al valor de a, se le denomina radio de Bohr.
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Las distancias al niicleo de las 6rbitas superiores permitidas pueden venir expresadas en
funcién del radio de Bohr, asi:

Estado fundamental, n=1 r=a,=5,2917-10-"'m
22 6rbita,n=2 r=a,n?=4a,
32 6rbita,n=3 r=9a,
42 grbita,n=4 r=16a,
10} e

Determinacion de la energia del electrén en las drbitas (niveles energéticos)
La energia del electréon en una orbita viene dada por E=E.+E,.

El valor de esta energia (no se demuestra aqui) es

mee* 1 1 1
. = 21810718 —= —K —
n

~ Bg2h? n?

Aclaraciones al valor obtenido:

- La energia asociada al nivel energético es negativa. Todas las energias de todos los niveles
energéticos son negativas, pero cada vez son menos negativas hasta que a una distancia
infinita del niicleo (el electrén ya no esté en el atomo) se hace cero.

- Laenergia de un atomo es menor que la que tienen el electrén y el niicleo por separado

- Cuando n = 1 se obtiene el valor mas negativo, correspondiente a la energia del electrén en
el estado fundamental (maxima estabilidad).

- Cuandon=2,3,4,..,las energias obtenidas corresponden a estados excitados del electrén
en el atomo de hidrogeno (si el electrén se encuentra en ellos).

Explicacién de los espectros de emisidn y de absorcién

Cada una de las radiaciones que faltan en el espectro de absorcion (lineas oscuras)
corresponde a diferentes transiciones de electrones (en atomos los
atomos de un elemento) entre un nivel energético inferior y otro nivel
energético superior. Una transicién se produce cuando un electrén

absorbe un fotén cuya energia es precisamente la correspondiente a §

la diferencia de energia entre dos niveles diferentes. En el caso del "”".‘6 o i .'E-!
atomo de hidrégeno las transiciones posibles de un electrén hacia '*4,_,'%‘3 tr
niveles superiores dan lugar a las diferentes series de lineas, tal como ""., | e
se ve en la figura adjunta. é ‘;,w&"

El proceso que tiene lugar en los espectros de emisién es el
inverso. Algunos electrones que se encuentran en niveles excitados
descienden a niveles inferiores emitiendo en estos descensos fotones
cuya energia corresponde a la diferencia de energia entre los dos
niveles implicados. Las frecuencias asociadas a estos fotones son las que aparecen como lineas en el
espectro de emision. En el caso del atomo de hidrégeno las transiciones posibles de un electrén hacia

niveles inferiores dan lugar a las diferentes series de lineas.

14‘
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Serie Transiciones del electrén en el dtomo de hidrégeno

Lyman En absorcién: corresponde a transiciones de electrones desde el nivel 1 (fundamental) hacia niveles superiores.
En emisidn: corresponde a transiciones de electrones desde niveles excitados hasta el nivel 1 (fundamental).
Balmer En absorcién: corresponde a transiciones de electrones desde el nivel 2 hacia niveles superiores.
En emisién: corr de a transici de electrones desde niveles excitados hasta el nivel 2.

Paschen | En absorci6n: corresponde a transiciones de electrones desde el nivel 3 hacia niveles superiores.
En emision: corresponde a transiciones de electrones desde niveles excitados hasta el nivel 3.

Brackett | En absorcidn: corresponde a transiciones de electrones desde el nivel 4 hacia niveles superiores.
En emisién: corresponde a transiciones de electrones desde niveles excitados hasta el nivel 4.

Pfund En absorcién: corresponde a transiciones de electrones desde el nivel 5 hacia niveles superiores.
En emision: corresponde a transiciones de electrones desde niveles excitados hasta el nivel 5.

Aclaracion: en una muestra gaseosa hay multitud de atomos, en nuestro caso de hidrogeno. En la mayoria de los dtomos (para el caso de absorcian] ol electron se
encuentra en el nivel fundamental pero habra tomos en los que su electrén se encontrar en el nivel 2, 3, 4, o superiores, Cuando en esta tabla se menciona que una serie
corresponde a transiciones de electrones entre niveles se entiende que se refiere a una transicién por dtomo existente en la muestra. En un espectro las lineas més

intensas corresponden a aquellas i que més se dan.
Problema resuelto
Deduccion de la ecuacion y la constante de Rydberg a partir de las energias de los niveles en el modelo
atomico de Bohr.

Partiremos de la primera linea de la serie de Lyman en el espectro de absorcién. Corresponde esta linea a la transicion desde
el nivel 1 (fundamental) hasta el nivel 2 (excitado) por absorcion de un foton cuya frecuencia satisface la ecuacion:

E:~E =hv
donde E: y E, es la energia correspondiente a los niveles 2 y 1. Seglin hemos visto anteriormente en la determinacion de la
energia de las orbitas

1

LE g 2 1 ¢ k(1 1
_—+n—}=hv — K E_n_g)=h; — E(n_g_n_g)=3 (ec. de Rydberg)

K -
R=—=1,097-10"m™
he

La deduccion tedrica de la ecuacién y constante de Rydberg (una ecuacion experimental) supuso otro éxito del modelo de
Bohr. La radiacion de frecuencia v es absorbida por el electron, luego debe de faltar en el espectro de absorcion

Problema resuelto
Determinacion de la energia de ionizacién del hidrogeno.

La ionizacibn del hidrogeno se produce cuando el electrén, que se encuentra en el estado fundamental, realiza una
transicién hacia un nivel tan excitado que se puede considerar que ya no esté bajo la influencia del nicleo, es decir una
transicion desde el nivel 1 hasta el nivel infinito.

RE-2)-t - RG-Yet - aiet v

Etontzacisn =h R c=2,181-10719 |
Esta energia es para un 4tomo de hidrégeno. Para un mol serd

k,
Elonizacion = 2,181 -1071%- 6,022 - 10® = 1313398 # =13134 m._ﬂl

El valor real es de 1312 kJ/mol (otro éxito del modelo de Bohr la prediceion tedrica de este valor).

Inconvenientes en el modelo de Bohr

19) Si se observan con detenimiento las lineas del espectro (con mas ampliacion) se ve que algunas
lineas son en realidad 2, 3 o mas lineas.
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29) Las predicciones para atomos con mas de un electrén son defectuosas. El modelo es vélido (si no se
considera lo mencionado en el primer inconveniente) para atomos hidrogenoides, es decir, &tomos con
un solo electré6n como el H, He*, LiZ+, etc.

39) Efecto Zeeman, observado en 1896. Todas las lineas espectrales se desdoblan en dos, 3 o mas
cuando la muestra gaseosa que produce el espectro es sometida al mismo tiempo a un campo

magnético muy intenso. Este efecto no queda explicado en el modelo de Bohr.

49) ;Por qué precisamente el valor h/2m introducido en los principios del modelo? Parece que es
precisamente con este valor con el que se podia encontrar la formula de Balmer.

5¢) ;Por qué en esas Orbitas no irradia energia el electron, es decir, son estacionarias? Parece que
simplemente es para que el modelo no fuera como el de Rutherford, inestable.

Modificaciones del modelo de Bohr: 1) Ampliacién de A. Sommerfeld (nimero cudntico
secundario)

En 1915 Arnold Sommerfeld (1868-1951) introdujo una modificacién que permitiera salvar el
inconveniente n® 1. Sommerfeld sugiri6 que las érbitas ademas de circulares podrian ser elipticas.
Pero no todas las érbitas elipticas posibles eran permitidas, también estaban cuantizadas. Aparece un
segundo niimero cudntico, el niimero cudntico secundario (también llamado niimero cuantico orbital o
azimultal), simbolizado con la letra [. Los valores que puede tomar son

1=1,2 3, .. hastan-1

por ejemplo,

Sin=1 1=0 Orbita circular en el primer nivel
Sin=2 1=0 Orbita circular en el segundo nivel

=1 Orbita eliptica en el segundo nivel
Sin=3 =0 Orbita circular en el tercer nivel

=1 Primera orbita eliptica en el tercer nivel

1=2 Segunda arbita eliptica del tercer nivel
Etc.

Modificaciones del modelo de Bohr: 2) Niimero cudntico magnético

Esta modificacién se introdujo para salvar el inconveniente n? 3. Tiene relacién con las
posibles orientaciones de las 6rbitas pues no todas son vélidas sino que estan cuantizadas. Aparece el
tercer numero cuéntico, llamado niimero magnético (m), que puede tomar los siguientes valores

m=-l...0...+l

por ejemplo,

Sin=1 I=0 m=0 Nivel 1, érbita circular, orientacién 1
Sin=2 I=0 m=0 Nivel 2, érbita circular, orientacién 1
= m=-1 Nivel 2, drbita eliptica, orientacion 1
m=0 Nivel 2, drbita eliptica, orientacion 2
m=1 Nivel 2, 6rbita eliptica, orientacién 3

Etc.

Modificaciones del modelo de Bohr: 3) Niimero cudntico de spin

Finalmente aparece un cuarto nimero cuantico, el nimero cuantico de spin, s, que para cada
uno de los valores definidos de n, [ y m, puede tomar los valores

s=+¥

16,
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por ejemplo,

Sin=1 1=0 m=0 5=
s=-%
Sin=2 1=0 m=0 s=1
s=-1%
=2 m=-1 s=14
s=-1%
m=0 s=1
s=-1%
m=1 s=%
s=-1%
Etc.

Este nimero hace referencia a las dos orientaciones posibles del campo magnético que crea el
propio electrén debido a las dos posibilidades de rotacién que tiene

El modelo de Bohr y las modificaciones que se le aplicaron fueron surgiendo para poder
explicar los hechos experimentales que se iban descubriendo. Estos modelos mezclan nociones de
fisica clasica con nuevas ideas cudnticas, pero no existia un fundamento tedrico de los mismos. El
desarrollo de la mecanica cudntica permiti6 establecer un nuevo modelo atdmico.

Niels Bohr Arnold Sommerfeld
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6.- HIPOTESIS DE LOUIS DE BOGLIE. PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE

Tanto la hipotesis de Louis de Broglie como el principio de incertidumbre fueron decisivos en
el desarrollo de la mecanica cuantica y el modelo atémico mecanico-cuantico.

Dualidad onda-corpusculo (1924)

Partiendo de la hipétesis propuesta por Einstein para explicar el efecto fotoeléctrico, acerca de
que la luz tiene un comportamiento corpuscular, ademéas de un comportamiento ondulatorio, el fisico
francés Louis de Broglie (1892-1977) propuso que de igual modo que la luz, los electrones podrian
presentar también propiedades ondulatorias, ademas del comportamiento corpuscular que se les
reconocia habitualmente. Y no sélo los electrones sino que cualquier particula podria presentar un
comportamiento ondulatorio:

Cualquier particula de masa m y velocidad v debe considerarse asociada a una onda
cuya longitud de onda A viene dada por la expresion:

h h

La hipétesis de L. de Broglie quedé demostrada experimentalmente cuando se comprobd que
los electrones presentan reflexion y difraccién. Fue en 1927 cuando los fisicos C. Davisson y L. Germer
observaron que un haz de electrones dirigido hacia una superficie de un cristal de niquel no
presentaba la reflexion difusa que cabia esperar de un chorro de particulas que rebota contra una
superficie irregular, sino que la reflexion era similar a la de una radiacion de rayos X. A su vez, en
1928, el fisico inglés G. P. Thomson observé que los electrones que atravesaban un reticulo cristalino
experimentaba el fenémeno de difraccién.

Se podria dar asi una cierta explicacion al hecho de que las
orbitas del electrén alrededor del nticleo fueran estacionarias: sélo
estan permitidas aquellas 6rbitas cuya longitud es un niimero entero
de veces la longitud de onda asociada al electrén en la drbita

2nr=nh

Problema resuelto

Determinacion de la longitud de onda asociada a los siguientes cuerpos:

a) Neutron emitido en el proceso de fision con una energfa de 0,16 €V.

b) Un grano de arena de 1 mg de masa llevado por el viento a una velocidad de
20 m/s.

a) Debemos conocer en primer lugar la velocidadel neutron. Para ello pasaremos
primero de eV a J:

0,16eV=016€V-1,6- 10*1";]\7 =3 651 0:20T
Esta energla es cinética, por tanto la velocidad del neutrén es:

_ B [pasave
el P ErE e

Para esta velocidad, la longitud de onda asociada es

R ee6er0
Ty 167107 55100 ™
Radiacion de similar longitud de onda estaria en la frontera entre rayos X y y, 18 ‘
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b) Para el easo del grano de arena,

_ b _ 6626-107%

It e . 10-29
ST 1A% - 3 0m

La longitud es aproximadamente tres mil millones de veces mas pequefia que un proton.

Uno de los cuerpos mas masivos en los que se ha observado la hipétesis de L. de Broglie es,
seglin se refiere en Wikipedia, el fulereno Ceo. En 1999 se informé de la difraccion del fulereno de C60
por investigadores de la Universidad de Viena. El fulereno es un objeto masivo, con una masa atémica
de 720. La longitud de onda de De Broglie es de 2,5 picometros, mientras que el diametro molecular es
de 1 nandémetro, esto es, 400 veces mayor. Hasta el 2005, éste es el mayor objeto sobre el que se han
observado propiedades ondulatorias mecanocuanticas de manera directa.

Principio de Incertidumbre

Si el electron se comporta también como una onda, no tiene sentido hablar de posicién del
electron como no lo tiene el hablar de posicion de una onda al ser realmente esta una perturbacién que
se propaga por el espacio.

W. Heisenberg (1901-1975) propuso en 1927 el llamado Principio de Incertidumbre que, en su

forma mas general se podria enunciar de la siguiente manera:

Es conceptualmente imposible conocer simultdneamente y con exactitud dos
magnitudes complementarias del estado de un sistema.

Aclaracion: dos magnitudes complementarias son aquellas cuyo producto tiene dimensiones de
una accion, es decir, las dimensiones de h (J-s).

Magnitudes complementarias que nos interesen aqui son:

- La posicién y el momento lineal. Es conceptualmente imposible conocer simultineamente y
con exactitud el momento lineal y la posicién de una particula en movimiento.

- La energia y el tiempo. Es conceptualmente imposible conocer simultineamente y con
exactitud la energfa asociada a una particula en un instante determinado.

También el principio de incertidumbre establece el maximo grado de conocimiento de las
magnitudes anteriores. Asi, el producto de la incertidumbre en la posicion y en el momento lineal de
una particula en movimiento es

AA>h
px_4n

asimismo, el producto de la incertidumbre entre la energia asociada a una particula y la incertidumbre
del instante es

AE -At =2 —
T 4m
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Podemos entender mejor este principio si pensamos en lo que seria la medida de la posicién y
velocidad de un electrén: para realizar la medida (para poder "ver" de algin modo el electrén) es
necesario que un fotén de luz choque con el electrén, con lo cual estd modificando su posicion y
velocidad; es decir, por el mismo hecho de realizar la medida, el experimentador modifica los datos de
algiin modo, introduciendo un error que es imposible de reducir a cero, por muy perfectos que sean
nuestros instrumentos.

En definitiva, el electrén de un 4tomo ya no puede definirse como una particula que describe
una trayectoria precisa dentro del dtomo, sino que debemos admitir una inexactitud en la
determinacién de su posicién y, por tanto, incorporar el concepto de orbital en sustitucién del de
érbita.

Orbital atémico es la regién del espacio alrededor del niicleo en la que existe gran
probabilidad de encontrar un electrén con una energia determinada.

7.- MODELO ATOMICO DE LA MECANICA CUANTICA. ORBITAL

En 1926 E. Schridinger propuso presentar al electrén en su comportamiento como una onda.
El electrén esta “sujeto” por el campo eléctrico producido por el nucleo, circunstancia que sélo ocurre
si la onda asociada al electron es estacionaria.

La funcién de onda que define al electron se representa con la letra ¥, y se calcula como una
solucion de la ecuacion de onda a través de procesos de calculos muy complejos. A titulo informativo,
la ecuacién de onda a resolver es la siguiente:

0%y N Ry N Y N 8n3mcE e
dx2  ay? ' az2 h? =

donde E es la energia asociada al electron y Vel potencial del electrén.

La funcion de onda (W) no tiene un significado fisico (es una ecuacién matematica), pero su
cuadrado (W2 si lo tiene:

Dado que el Principio de Incertidumbre establece que es imposible conocer
simultdneamente la posicion y la velocidad de un electrdén, W2 representa la probabilidad
de encontrar el electrén en una region concreta del espacio que rodea al niicleo, es decir,
representa lo que hemos definido como orbital.

Asi{, mientras en el modelo de Bohr se habla de drbitas electrénicas definidas, en el modelo
mecano-cuantico solo se puede hablar de distribuciones de probabilidades para un electrén en un
determinado nivel de energia.

8.- NUMEROS CUANTICOS Y TIPOS DE ORBITALES.

Ideas clave:

- Como hemos dicho, las soluciones de la ecuacion de onda permiten obtener la funcién de
onda (W) vy, a partir de ella, la distribucién de probabilidad (W2) de encontrar al electrén en un
determinado nivel de energia.

- Estas soluciones dependen de cuatro parametros, n, I, m; y ms que se conocen como niimeros
cudnticos.
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- Por tanto, los niimeros cudnticos establecidos en las modificaciones al modelo de Bohr estan
en realidad implicitos en las soluciones de la ecuacién de onda de Schraodinger (como vemos los
equivalentes a los nliimeros cudnticos magnético de espin se simbolizan aqui de forma diferente).

i

® n=1,2,3 4,5 e

* Esta relacionado con el tamafio del orbital.

* n=1, corresponde al nivel fundamental.

* Si n aumenta, mas lejos se encuentra del nticleo la zona de mayor probabilidad de
encontrar al electrén.

* Si n aumenta, la energia asociada al electron aumenta (se hace menos negativa), el
electron se encuentra menos atado al ntcleo.

Nimero cudntico orbital, del momento angular o acimutal, [
s =001 23 (n-1)
» Estd relacionado con la forma del orbital, con el médulo del momento angular y con la
energia del orbital.

* Los orbitales que define el nlimero cuantico orbital se designan por letras:
= Si[=0 — orbital s
= Sil=1— orbital p
= Sil=2 — orbital d
= Sil=3 — orbital f
= Sil=4 — orbital g

Nitimero cudntico magnético, m;
o = e ) e ¥
o Estd relacionado con la orientacién del orbital en el espacio, asi:
= Orbitales s — m; = 0 — no hay una orientacién definida.
=  Orbitales p— m;=-1, 0, 1 — tres orientaciones posibles
* Orbitalesd —» m;=-2,-1,0, 1, 2 — 5 orientaciones posibles
=  Orbitales f - m;=-3,-2,-1,0,1, 2,3 — 7 orientaciones posibles

Niimero cudntico de espin, m;
* m; = +%, para cada trio de valores Gnicos de n, I y m;,
* Se puede considerar aqui lo mencionado respecto del nimero cudntico de espin en las
modificaciones del modelo de Bohr.

Por tanto:

- Cada trio tinico de valores de n, | y m; representa a un orbital.

- Cada uno de los valores del niimero de espin representa a un electrén. Como ms puede tomar
dos valores por cada trio de valores tnicos de n, [ y m;, cada orbital puede estar ocupado por
dos electrones como maximo.

Distribucion de electrones en un dtomo por niveles y subniveles

Nivel de energfa (n) 1 2 3 4

Numero total de orbitales (n?) 1 4 9 16

Tipo de orbitales s s p S p S p

Numero de orbitales de cada tipo 1 1 3 it 3 5 1 3 5 7
Denominacién de los subniveles 1s 2s 2p 3s 3p | 3d 4s 4p 4d 4f
Numero maximo de electrones en los subniveles Z 2 6 2 6 10 2 6 10 14
Nimero maximo de electrones por nivel (2n?) 2 8 18 32

22




Forma y orientacién de algunos orbitales

A medida que aumenta el valor de n, aunque se mantiene la forma, aumenta también el
volumen del orbital.

z =z
Orbitales s
X Y X ¥ X
1s 2s

z
2|
Qrbitales p
X X
2p, 3p
z

Problema resuelto
Deduce los posibles niimeros cudnticos para un electrén que ocupe un orbital 3s, un 6f, un 1s, un
4d yun 5p.
‘ Orbital n i i s
3s 3 [} 0 +V2
‘ of 6 3 -3,-2,-1,0,1,2,3 +1/ (para cada valor de mj)
1s 1 o 1] +1/2
4d 4 2 -2,-1,0,1,2 +1% (para cada valor de mj;)
5p 5 1 -1,0,1 £1/2 (para cada valor de m))
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Problema resuelto

Razona si es posible que un electrén esté descrito por los siguientes niimeros cuénticos:
a) (1,1,0,%2); b) (2,1,0,1); ¢) (1,2,1,-¥2); d) (1,0,0,0)

En caso afirmativo identifica el orbital que ocupa.

a) (1, 1, 0, ¥2). Esta combinacion no es posible pues el nimero cuéntico orbital no puede tener un valor igual al niimero cuantico
principal.

b) (2, 1, 0, 1). Los tres niimeros cuédnticos primeros si son posibles (orbital 2p), pero el cuarto niimero cuéntico, el de espin, no es
posible pues sus valores pueden ser solamente +%/. Por tanto, la combinacitn no es posible.

¢) (1, 2, 1, -¥2). Esta combinacion no es posible pues el niimero cuantico orbital no puede tener un valor superior al nimero cudntico
principal.

d) (1,0,0,0). Los tres nimeros cuinticos primeros si son posibles (orbital 1s), pero el cuarto nimero cuéntico, el de espin, no es
posible pues sus valores pueden ser solamente +1/2. Por tanto, la combinacién no es posible.

Problema resuelto

Razona en qué se diferencian y en qué se parecen las siguientes parejas de electrones, sabiendo que pertenecen al
mismo atomo:

a) (1,0,0,2) y (1,0,0,- ¥2); b) (2,1,0, ¥2) ¥ (2,1,1, ¥2); ¢) (3,1,1,- ¥2) y (2,1,1,- ¥2); d) (3,2,1, V2) y (3,1,0,- V/2)

En caso afirmativo identifica el orbital que ocupa.

a) Las dos combinaciones representan los dos electrones que ocupan el orbital is, es decir, los dos electrones estdn en el mismo
orbital, cada uno con una orientacién de espin diferente.

b) Los dos electrones ocupan el mismo nivel y el mismo subnivel, concretamente el orbital 2p. La diferencia estd en que cada electron
esta situado en uno de los tres posibles orbitales p, es decir, las orientaciones de las zonas de maxima probabilidad de encontrar los
electrones son diferentes. Las orientaciones de espin de los dos electrones son iguales.

¢) Son dos electrones situados en el mismo subnivel pero de dos niveles diferentes. Asi, el primero se encuentra en el nivel 3
coneretamente en el orbital 3p; el segundo se encuentra en el nivel 2, coneretamente en el orbital 2p. Los dos electrones tienen la
misma orientacion de espin.

d) Los dos electrones se encuentran en el mismo nivel pero no el mismo subnivel. Asi, el primero se encuentra en el orbital 3d
mientras que el segundo ocupa el orbital 3p. Los dos electrones tienen una orientacién de espin diferente.

9.- PRINCIPIO DE EXCLUSION DE PAULL PRINCIPIO DE CONSTRUCCION. PRINCIPIO DE

MAXIMA MULTIPLICIDAD.

9.1.- Energia de los orbitales

- Para el 4tomo de hidrégeno la energia de los orbitales

depende inicamente del niimero cuantico principal (tal como se vio ln
en el modelo de Bohr). Lo mismo se puede decir para los atomos de
un solo electrén. -
- Esto es debido a que la atraccién entre el electrén y el Energia A5 e
nticleo depende tinicamente de la distancia que los separa. 35 3p 3d
- En la figura adjunta se representa la energia de los s
diferentes orbitales del 4tomo de hidrégeno. Como se puede ver =
todos los orbitales con el mismo niimero cuantico principal tienen
la misma energia (en esta disposiciébn se llama de orbitales —
1s

degenerados).

- Para dtomos polielectrénicos la forma de los orbitales es la
misma que las formas estudiadas para el atomo de hidrégeno, pero
la presencia de mds electrones afecta a la energia de los orbitales debido a la repulsiéon entre
electrones y al apantallamiento de la fuerza del niicleo sobre los electrones mas externos ejercido por

=,
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los electrones mas internos. Dicho de otro modo, cada
electron esta sujeto a la atraccion del nicleo, pero esta fuerza
de atraccibn se ve mermada por la repulsién y
apantallamiento de los demas electrones.

- Como consecuencia de lo mencionado en el guion
anterior, los orbitales de un mismo nivel dejan de ser
degenerados pues los electrones adquieren diferente energia
segtin la forma del subnivel que ocupan. En la figura adjunta
se representa cémo estdn distribuidos los diferentes
orbitales en orden creciente de energia (la energia de un
orbital es negativa, cada vez menos negativa conforme
aumenta el nimero cudntico principal).

- El orden relativo de energfas de los orbitales de un
atomo polielectronico se puede recordar facilmente con el
diagrama de Moeller.

99556909

999595
V999
5Y

9.2.- Regla de construccién

Energia

-

T s
4d

T

T

5

2p

- La distribucién de los electrones de un d&tomo en orbitales recibe el nombre de configuracién

electrénica.

- Regla de construccion: Los orbitales se llenan en orden creciente de energia, con no mas de

dos electrones por orbital.

9.3.- Principio de exclusion de Pauli (1925)

“Dos electrones de un mismo dtomo no pueden tener los cuatro niimeros cudnticos iguales”.

- Como ya se ha dicho antes, cada orbital de un atomo esta definido por tres nimeros cuanticos
(n, I'y my). Cada electrén en un orbital esta definido por cuatro niimeros cuanticos (n, [ my ms).

- Este principio de puede aducir para explicar el motivo por el cual la materia no penetra en la
materia (por ejemplo, una persona no puede atravesar una pared) pese a que la materia esta
practicamente vacia. Los electrones de dos atomos diferentes se repelen entre si, pero ademas, al estar
muy alejados unos de otros, aunque un dtomo penetre en otro dtomo, los electrones del primero no
podran ocupar niveles no permitidos del segundo, pues un orbital sélo admite dos electrones segiin el

principio de exclusion de Pauli.
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9.4.- Regla de mdxima multiplicidad de Hund

“Cuando varios electrones ocupan orbitales degenerados (con la misma energia), lo hardn en
orbitales diferentes y con espines paralelos (electrones desapareados), mientras sea posible”.

Aclaraciones

- La palabra “espines” hace referencia en el enunciado anterior al nimero m;. Dos electrones
con espines paralelos son dos electrones con el mismo niimero ms, ya sea éste % o -4,

- Las palabras “orbitales degenerados” hacen referencia a en un mismo orbital, los diferentes
tipos que se puedan presentar tienen la misma energia, es decir estin degenerados. Veamos un
ejemplo, si “ampliamos” la imagen que representa la energia de los diferentes orbitales en atomos
polielectrénicos (pagina anterior) veriamos lo siguiente:

Energia
- 3d, 3d, 34, 34, 3.,
3p.3p T,
g P, 3P, 3P,
2p,2p,2p,
= BERD

Vemos que los tres orbitales 2p y 3p tienen la misma energia, también los 5 orbitales 3d.

- Los electrones en los orbitales se suelen representar mediante flechas, T 6 |. Hacia arriba
puede representar, por ejemplo, ms = ¥2; hacia abajo seria entonces m; = -%.

Si se aplican las reglas mencionadas a los diferentes elementos se obtienen las distribuciones
de electrones de los diferentes atomos. Por ejemplo, el llenado
de los orbitales 2p, aplicando el principio de maxima
multiplicidad de Hund se muestra en la figura adjunta.
Abreviadamente las configuraciones electrénicas de estos
elementos son:

Boro 1s2 2s2 2pl
Carbono 1s2 252 2p2
Nitrégeno 1s2 252 2p3
Oxigeno 1s2 252 2pt
Flior 1s2 2s2 2p5
Nedn 1s2 252 2p$
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9.5.- Sustancias paramagnéticas y sustancias diamagnéticas

Segtin el comportamiento de la materia frente a un iman se clasifica en:

- Sustancias paramagnéticas: son aquellas que son atraidas por un iman
- Sustancias diamagnéticas: son aquellas que no son atraidas por un iman o que son

débilmente repelidas por éste.

La causa de este comportamiento esti en el espin de los electrones. Asi, si los electrones se
encuentran desapareados, presentan el mismo espin y, por tanto, un campo magnético neto que, al
interactuar con el campo magnético del iman, provoca una fuerza de atraccién o paramagnetismo. Por
otro lado, si los electrones se encuentran apareados, presentan espines opuestos y, por tanto, no existe

un campo magnético neto. Se da entonces el fenémeno del diamagnetismo.

Segin hemos visto antes para el carbono, su configuracién electronica muestra dos electrones

desapareados, por tanto debe ser una sustancia paramagnética.

9.6.- Estabilidad de subnivel lleno o0 semiocupado

El modelo mecanocuantico predice que
una configuracién electrénica que termine con un
orbital totalmente lleno o semilleno confiere al
atomo una estabilidad adicional. Asf, por ejemplo,
las  siguientes configuraciones electrénicas

cumplen con esta condicion:

1s?  Orbital lleno
1s2 2s?2  Orbital lleno
1s22s22p3  Orbital semilleno
152252 2p6  Orbital lleno
1s2 252 2p63s?  Orbital lleno
1s2 2s22p6 3s23p3  Orbital semilleno
1s2 252 2p6 352 3p6 452 Orbital lleno
152 252 2p6 352 3pé 452 3d5  Orbital semilleno
152 252 2p6 352 3pf 452 3d'®  Orbital lleno

El hecho de que un dtomo pueda adquirir
una estabilidad adicional explica la existencia de
algunas excepciones en las configuraciones
electronicas esperadas segun las reglas anteriores
y las que se dan en realidad. Estas excepciones se
dan principalmente en los metales de transicion,
tal como se puede ver en la figura adjunta. Este
hecho también permite explicar el valor de

configuraciin electnica de los elementos quimicos

E lerrent e preseetan slecktricas tistintas de a5 esperadas
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Penoto do
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muchos de los niimeros de oxidacién de los diferentes elementos pues los electrones que un elemento
tiene tendencia a ganar o perder con mayor facilidad serdn aquellos que dejen al ion con una

configuracion electrénica mas estable.
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Problema resuelto

Deduce si los elementos Ni, Zn, Ti y Mn son paramagnéticos o diamagnéticos.
Las configuraciones electronicas de estos elementos son:

Ni: 152 232 2p° 35 3p° 452 3d¢

Zn: 152 252 2p6 352 3pS 452 3d°

Ti: 18 282 2pb 382 3pb 452 3d*

Mn: 152 252 2p° 352 3p° 4s2 3d5

En todos estos elementos el altimo orbital que se estd llenando es el 3d. Segln el principio de maxima multiplicidad, los
electrones que ocupan este orbital se distribuyen de la siguiente manera entre los cinco orbitales 3d:

Ni Zn
[T [ T ] [ v e ]
Ti Mn
N T Y VN ) I

Son paramagnéticas aquellas sustancias cuyos atomos tienen configuraciones electrénicas con electrones desapareados. En
nuestro caso el manganeso, el titanio y el niquel (sobre todo el manganeso). El zine no tiene electrones desapareados, por lo que
debe ser diamagnético.

Problema resuelto
Dadas las siguientes configuraciones electréonicas:

a)1s22s? bl1s22322p8 c)1s22522pf3s23p+4

indica: éa qué atomos neutros corresponden?, éa qué iones monopositivos?, éa qué iones mononegativos?

- Atomos neutros: a) Be; b) Ne; ¢) §
- Iones monopositivos: a) B* ; b) Na+; ¢) CI*
- Tones mononegativos: a) Li; b) F; ¢) P-

10. CLASIFICACION PERIODICA. INTRODUCCION HISTORICA3

A finales de siglo XVIII Lavoisier establecié una lista de 33 sustancias elementales (seguin la
definicién de elemento quimico de Robert Boyle: sustancia simple y primitiva que no se puede
descomponer en otras sustancias mas simples y que es el constituyente de las llamadas sustancias
compuestas). De estas sustancias hoy sabemos que ocho no son elementos sino compuestos, ademas
de laluz y el caldrico, considerados por Lavoisier como elementos.

Poco después, en 1830 ya se conocian 55 elementos quimicos y en 1869, cuando Mendeleiev
propuso su tabla periédica, se conocian 69 elementos quimicos.

Dada la cantidad de elementos quimicos conocidos en el s. XIX, se hacfa necesaria algtin tipo de
clasificacion que facilitara a los quimicos su estudio y la comprension de sus propiedades. Ya el propio
Lavoisier clasificaba las sustancias en metalicas y no metdlicas y, también desde el principio, se
comprobo la existencia de familias de elementos que presentaban muchas semejanzas entre si. De
intuia que debia existir una ley natural que relacionase los elementos.

Los criterios seguidos para agrupar los elementos, fundamentalmente fueron:

- Lasemejanza de las propiedades fisicas y quimicas de los elementos y sus compuestos.
- Larelacién que estas propiedades pudieran tener con alguna caracteristica de los atomos,
principalmente con la masa atémica.

* Tomada en su mayor parte del texto: Quimica, Ed. Guadiel (2003).

()
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Las triadas de Dobereiner en 1817, el tornillo teltirico de Charcourtois en 1862 y las octavas de
Newlands en 1866 son algunos de los intentos que merecen mencion.

En 1869 y 1870, dos cientificos, el ruso Dimitri Mendeleiev (1834-1907) y el aleman L. Meyer
(1830-1895), presentaron independientemente su célebre Tabla Periddica. La clasificacion de
Mendeleiev era mas elaborada que la de Meyer, contenia todos los elementos conocidos hasta
entonces, ordenados en una tabla de doble entrada segtin los criterios siguientes:

- Masa atémica creciente. Los elementos se ordenan de izquierda a derecha, seglin este
criterio en lineas horizontales (en la original de Mendeleiev era de arriba abajo).

- Semejanza de las propiedades. Los elementos que presentan propiedades semejantes se
sitian en columnas verticales.

El planteamiento de Mendeleiev fue que las propiedades de los elementos debian responder a
una ley periédica que todavia se desconocia. Este convencimiento le llevé a predicciones arriesgadas,
que el tiempo confirmé como ciertas:

- Cuestionar el valor de la masa atémica de algunos elementos, como el indio, el berilio y el
uranio, y asignarles otro valor que consideré mas correcto.

- Invertir el orden de masas atémicas en ciertos elementos para que éstos quedasen
agrupados con otros de sus mismas propiedades, como teluro-yodo o cobalto-niquel.

- Dejar huecos en la tabla correspondientes a elementos ain no descubiertos y predecir las
propiedades que tendrian. Es el caso del galio, el germanio o el escandio.

La clasificacion propuesta por Mendeleiev y Meyer experimenté diversas modificaciones con el
paso del tiempo, pero pese a ello, mantenia una sustancial dificultad: considerar la masa atémica como
el criterio de ordenacién implica colocar varios elementos fuera de su lugar para que queden
agrupados por semejanza de propiedades.

Por lo tanto, habia que compatibilizar los dos hechos: las propiedades quimicas de los
elementos se repiten periddicamente y la masa atémica no es criterio suficiente para obtener una
ordenacién coherente. La cuestién era: ;jcudl seria la propiedad fundamental en que basar la ley
periddica?

11.- CLASIFICACION PERIODICA ACTUAL

En 1914 H. Moseley (1887-1915, murié en la Primera Guerra Mundial) determiné el nimero
atémico de los diferentes elementos, es decir, el nimero de protones que hay en el nicleo de los
atomos. Lo hizo a partir del estudio de los espectros de difraccién de rayos X de los elementos;
concretamente comprobd la relacién entre la carga nuclear y las frecuencias de dichos espectros.

Resulta que la carga nuclear determinada en los elementos coincidia con la posicion de dicho
elemento en la tabla periddica. Este es el verdadero orden en que se agrupan los elementos en la tabla,
en orden creciente de niimero atémico (Z) y no en orden creciente de masa atémica (Mendeleiev hizo
bien en alterar el orden de algunos elementos.

La ley periédica:

Cuando los elementos se colocan en orden creciente de niimero atémico, tiene lugar una repeticion
periddica de ciertas propiedades fisicas o quimicas de aquellos.
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Descripcién del sistema periddico

2 | 5 | 4 | B
Sk [C]ssido
= Liquido

frire E Gaseoso
ok Desconocido

3HEE PV e gt HE

http://www.ptable.com/

Otras formas de la tabla periddica
http://www.meta-synthesis.com/webbook/35_pt/pt.html

12.- RELACION ENTRE CLASIFICACION PERIODICA Y CONFIGURACION ELECTRONICA

Ideas clave:

- La justificacion de la longitud de los periodos esta en el orden de llenado de los diferentes
orbitales atémicos.

- Es precisamente esta distribucion electronica la que determina las propiedades de los
elementos, mas concretamente: las propiedades quimicas de un elemento dependen casi
exclusivamente de la distribucién electronica del nivel energético mas externo.

La estructura de tltima capa o nivel puede resumirse asi (n es el nimero de periodo):

Alcalinos nst!
Alcalinotérreos n s?
Térreos (boroideos) ns2p!
Carbonoideos n s2 p?
Nitrogenoideos ns?p3
Anfigenos ns?p*
Halégenos ns2ps
Gases nobles n sZ pé
Elementos de transicion ( n - 1) dvariable p 52
Elementos de transicion interna ( n - 2) frariable (- 1) d! n 2
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As{, podemos dividir el sistema periédico en zonas:

Elementos d

As{ pues, conociendo la colocacién de un elemento en el sistema periddico podremos obtener
informacién valiosa acerca del Gltimo nivel ocupado, del orbital que rellena, del niimero de electrones

que intervendran en los procesos reactivos, etc.

No siempre las configuraciones electrénicas siguen las estrictas reglas de llenado que hemos
comentado, hay excepciones en algunos atomos debidas generalmente a pequefias diferencias de
energia entre los orbitales mas externos. Por ejemplo, el paladio deberia tener:

1s2 252 2p6 3s2 3p6 3d10 452 4pb 4d8 552
y en cambio tiene:
1s2 252 2p6 352 3p6 3d10 452 4ps 4d10
Otro ejemplo es la plata, que deberia tener:
152 252 2p6 3s2 3p6 3d10 452 4pé 4d9 552
y en cambio tiene:
152 252 2p6 352 3p6 3d10 452 4p6 4d10 55!

La gran estabilidad que presentan los gases inertes es funcion de su estructura electrénica de
capa completa (nsZnp¢). Los demas elementos tienen tendencia a ganar, perder o compartir electrones
a fin de conseguir obtener una estructura de gas noble, que es la de minima energia y, por tanto, la de
mayor estabilidad. Otras estructuras electrénicas estables son, por este orden, aquellas que permiten
que los dtomos consigan:

- tltimo orbital lleno
- orbitales internos llenos

- orbitales semillenos
- tltimo orbital semilleno

Problema resuelto h
Dadas las configuraciones electronicas siguientes:
A: 18% 252 2p5; B: 152 252 2pb 352; C: 182 252 2p© 382 3p° 3d8 452

Indica el grupo y el periodo de cada elemento e identificalo.

- El elemento A tiene estructura de tiltima capa de tipo s ps , por lo que pertenece al grupo 17, el de los halégenos; por el

namero 2 de dicha capa su periodo seré el segundo; y al tener 9 electrones su niimero atomico es también 9, lo que lo identifica

como el flior.

- El elemento B tiene estructura de tltima capa de tipo s?,, por lo que pertenece al grupo 2, el de los alcalinotérreos; por el

timero 3 de dicha capa su periodo sera el tercero; y al tener 12 electrones su mimero atémico es también 12, lo que lo identifica

) esio.

to C tiene en la pentiltima capa orbitales d incompletos, por lo que pertenece al grupo de metales de transicion, y por
licho orbital estard incluido en el llamado grupo 10; el niimero 4 de su tiltima capa nos indica que su

- 28 electrones su niimero atomico es también 28, lo que lo identifica como el niquel.
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Problema resuelto
Los elementos que se designan con las letras A, B, C, Dy E (no se trata de sus simbolos quimicos) ocupan las
posiciones que se indican en la siguiente tabla periédica vacia:

Escribe las configuraciones electrénicas de dichos elementos indicando el nombre del grupo del sistema periédico
al que pertenecen.

- El elemento A se encuentra en el 2.° periodo y en el grupo 2 (alcalinotérreos), por ello su configuracién debe acabar en 2s2 , asi
que completa sera: 182252 .
- El elemento B se encuentra en el 2.° periodo y en el grupo 17 (halégenos), por ello su configuracién debe acabar en 2ps , asi
que completa sera: 1s* 2s* 2p5 .
- El elemento C se encuentra en el 4.° periodo y en el grupo 17 (halogenos), por ello su configuracién debe acabar en 4ps , asi
que completa serd: 1s® 252 2p6 352 3pb 452 3d° 4ps .
- El elemento D se encuentra en el 4. periodo y en el grupo 18 (gases inertes), por ello su configuracion debe acabar en 4p¢ , asi
que completa serd: 1s2 252 2pb 35 3pb 452 3d0 4p° .
- El elemento E se encuentra en el 5. periodo y en el grupo 1 (alcalinos), por ello su configuracion debe acabar en 5s' , asi que
completa es: 152 252 2p® 352 3p° 452 3d10 4p° 58t

13. PROPIEDADES PERIODICAS.
Concepto previo: carga nuclear efectiva

- El apantallamiento consiste en la repulsion entre los electrones, que disminuye la atraccién
del niicleo y condiciona el estado del electrén en el &tomo.

Un ejemplo que permite comprender el concepto de apantallamiento son las energias
necesarias para arrancar un electrén del dtomo de helio y del cation He*. Cada electrén del dtomo de
helio esta sometido a la misma atraccién nuclear, ya que los dos ocupan el orbital 1s (y la carga nuclear
es en siempre +2). Sin embargo:

He + 2373kJ/mol — Het*
He* + 5248k]J/mol — He?*

Viendo estos valores energéticos, parece que el electron en el atomo de helio esta menos
retenido que el electrén en el cation He+. La causa esta en la repulsion entre los electrones en el atomo
de helio, es decir, en el apantallamiento que existe en el atomo de helio y que no existe en el cation He*.

- Los electrones que se encuentran mas cercanos al nucleo ejercen un efecto de
apantallamiento de la carga positiva del ntcleo; por esta razén los electrones mas externos son
atraidos por el nicleo con una fuerza menor a la esperada. La carga nuclear neta que afecta a un
electrdn se denomina carga nuclear efectiva (Z*):

Z*=7-a (a = apantallamiento)

- Veamos dos reglas que permitan estimar (cualitativamente) el valor del apantallamiento y,
por tanto, la carga nuclear efectiva:
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1) a = 1 por cada electrén que corresponda a la configuracién electrénica del tltimo gas noble.
Por ejemplo, en el magnesio (1s22s22p63s2) hay 10 electrones hasta la configuracién electrénica del
ultimo gas noble (2p¢), por tanto, a = 10.

2) a < 1 por cada electrén por encima de la configuracion del ultimo gas noble. Por ejemplo, en
el magnesio hay dos electrones por encima de la configuracién electronica del tltimo gas noble, por
tanto hay dos electrones con a < 1. Ahora bien, si vamos a considerar la carga nuclear efectiva que se
ejerce sobre uno de los electrones mas externos, debemos decir que sélo hay un electrén cona < 1 ya
que un electrén no se apantalla a s mismo.

Las propiedades fisicas y quimicas que se repiten con cierta regularidad a lo largo de los
grupos y periodos se denominan propiedades periddicas. Las mas importantes son: radio atémico y

radio iénico, la energia de ionizacion, la afinidad electrdnica, la electronegatividad y el cardcter metdlico.

Radio atémico

1) Dificultades para medir el radio de un atomo. Hay varias razones por las que existe esta
dificultad, asf, el &tomo es un sistema dindmico de particulas que sufren la influencia de los atomos
vecinos. También porque los orbitales que componen la corteza electrénica no tienen dimensiones
definidas (recordar aqui la definicion de orbital establecida en la pagina 20).

2) Solucidn. El valor que se asigna al radio atémico es la mitad de la distancia entre los nticleos
de dos atomos iguales enlazados entre si.

3) Variacién del radio atémico en la tabla periddica. Si se estudian los valores de los radios

s— atémicos de los elementos se puede observar que:
Tiodos

- En un periodo: al aumentar el nimero atémico, disminuye el radio del

atomo.
- En un grupo: al aumentar el nimero atémico, aumenta el radio atomico.
4) Explicacion.

- En un periodo: son dos hechos que en un periodo al aumentar Z se incrementa la carga
nuclear efectiva sobre el electron mas externo y también que en un periodo el nimero de niveles
ocupados no varia. En consecuencia, aumenta la intensidad de atraccion entre el electron y el nucleo,
por lo que disminuye la distancia entre ellos.

Por ejemplo, comparemos las cargas nucleares efectivas sobre el electrén mds externo en el caso del potasio (Z = 19) y
el arsénico (Z = 33).

K- [Ar}4st; Z* (K} =19 - 18; Z*= 1

As - [Ar]4s?3d104p3; Z* (As)=33-18-14econa<1=15-14econa<1;Z*> 1

La carga nuclear efectiva sobre los e mds externos es mayor en el arsénico que en el potasio, los electrones son
atraidos con mds intensidad y el dtomo es mds pequefio.

- En un grupo: son dos hechos que en un grupo al aumentar Z se incrementa el nimero de
niveles ocupados y que la carga nuclear efectiva sobre el electrén mas externo es la misma. En
consecuencia, aumenta el radio atémico.

Por ejemplo, comparemos el litio (Z = 3) con el cesio (Z = 55).

Li- [Hej2s1; Z* (Li) = 3 - 2; 7= 1

Cs - [Xe]6s1; Z* (Cs) = 55 - 54; 7* = 1

La carga nuclear efectiva sobre el e mds externo es la misma en ambos casos, pero en el litio el tiltimo electron estd en
el segundo nivel y en el cesio estd en el sexto nivel. El dtomo de cesio es mayor que el de litio.
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Radio iénico

En
proceden; |

general se puede decir que los cationes son de menor tamafio que los atomos de los que
0s aniones son de mayor tamafio que sus dtomos respectivos (ver imagen superior).

Veamos la explicacién en términos de carga nuclear efectiva y con ejemplos.

Enl
aumenta la
embargo la

02

Ne
Na*
Mgz+

Catién K*. La configuracidn electrénica del potasio es [Ar]4s!, mientras que la configuracién
electrénica del K* es [Ar].

7*(K)=19-18;Z*=1

Z*(K)=19-10-7e-cona<1;2*=9-7e cona<1;Z*>1

La carga nuclear efectiva es mayor en el catién potasio y, por tanto, los electrones son
atraidos con mayor fuerza, el catiéon es menor en tamaiio al &tomo. Esta razén es comtn en
los cationes pero, ademads, en el potasio el tiltimo electron se encuentra en el cuarto nivel
mientras que en el cation potasio el cuarto nivel no tiene electrones.

Anién Cl: La configuracion electrénica del cloro es [Ne]3s23p5, mientras que la
configuracion electrénica del cloruro es [Ne]3s23ps.

Z*(C)=17-10-6e cona<1;Z*=7-6e cona<1
Z*(Cl)=17-10-7e-cona<1;Z*=7-7e cona<l

La carga nuclear efectiva es menor en el anién cloruro y, por tanto, los electrones son
atrafdos con menor fuerza, el anién es mayor en tamaiio al atomo. Esta razén es comtin en
loa aniones.

os iones y atomos isoelectrénicos, como 0%, F, Ne, Na* y Mg?*, el radio disminuye conforme
carga nuclear. En los ejemplos mencionados, la configuracion electrénica es [He]2s22p¢, sin
carga nuclear efectiva, de menor a mayor es:

Z*=8-2-7econa<l=6-7econa<l
Z¥*=9-2-7econa<l=7-7econa<l
Z*=10-2-7econa<l=8-7econa<l
*=11-2-7econa<l=9-7econa<l
Z*=12-2-7econa<l=10-7econa<l
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Energia de ionizacién (Ej)

1) Definicion 1. La energia de ionizacion es la minima energia necesaria para que un atomo
neutro de un elemento, en estado gaseoso y en su estado electronico fundamental, ceda un electron de
su nivel externo y dé lugar a un ién monopositivo, también en estado gaseoso y en su estado
electronico fundamental.

2) Definicion 2. La energia de ionizacion, o potencial de ionizacién, se define como la energia
minima necesaria para arrancar un electréon de un atomo gaseoso en su estado fundamental,
transformandolo en un ion positivo. Se expresa siempre referida a un mol de dtomos y se representa
por 1.

X(g) +E — X (g) +1e

3) Las energias de ionizacion son positivas ya que el atomo en su estado fundamental es un
sistema estable. Asi, arrancar un electroén implica el aporte de energia.

4) Variacion en la tabla periddica. La energia de
ionizacion aumenta al avanzar en un periodo y al
ascender en un grupo.

ar
K %
.
H Ri
gl cad % ("
R P P Grupos
Y ¥ g ¥ | ey P @
Hp =8 in W T ke Py
i} b Aumenta
) 40 E] £ 100
r4
Periodos |

5) Explicacion. Las explicaciones ofrecidas para comparar el tamafo de los atomos pueden
también servir aqui.

- En un grupo: al bajar en un grupo aumenta el tamafio del 4tomo y sin embargo la carga
nuclear efectiva no cambia. Por tanto, el tltimo electrén de cada dtomo es retenido cada vez con menos
fuerza conforme bajamos en un grupo siendo necesaria cada vez menos energia para que sea
arrancado del atomo.

- En un periodo: al avanzar en un periodo el tamaifio del atomo disminuye ya que la carga
nuclear efectiva aumenta. Los electrones son retenidos con mayor fuerza al avanzar en un periodo y es
necesaria, conforme se avanza, cada vez mas energia para arrancar el altimo electron del atomo.

6) 23, 32, 42, energias de ionizacién. Mientras un atomo tenga electrones es posible que
puedan ser arrancados del mismo. Asi,

X (g) + Ez - X*(g) +1e

X+ (g) + Ez — X (g) + 1e .....etc

donde Ep3, Ei3, ...... son las segunda, tercera, etc..., energias de ionizacion del dtomo.

El valor de estas energias es cada vez mas alto respecto del valor anterior ya que el
apantallamiento disminuye y la carga nuclear efectiva aumenta.

7) Energia de ionizacion del hidrogeno. El calculo tedrico de la energia de ionizacion del atomo
de hidrégeno se hizo en el problema resuelto de la pagina 15.
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Problema resuelto ‘
Compara razonadamente la primera energia de ionizacion de estos elementos: Rb (Z = 37) y

Tanto el rubidio como la plata se encuentran en el mismo periodo. Al avanzar en un periodo el tamafio del 4tomo
que la carga nuclear efectiva aumenta. Los electrones son retenidos con mayor fuerza al avanzar en un periodo y es
conforme se avanza, cada vez més energia para arrancar el Gltimo electron del d&tomo. Por este motivo serd mayor la primera
energia de ionizacién de la plata.
Como comprobacién vamos a estimar el valor de la carga nuclear efectiva ejercida sobre el Gltimo electrén en cada caso:
- Configuracion electronica del rubidio: [Kr] 5s'
- Configuracion electronica de la plata: [Kr] 58' 4d™° (se consigue més estabilidad apareando los electrones 4d y
desapareando los electrones 5s.

Z*(Rb)=37-36=1
Z*(Ag)=47-36—10e cona< 1;Z* (Ag)=11—10e-cona<1; Z* (Ag) > 1

La carga nuclear efectiva es mayor en la plata que en el rubidio, por tanto el @ltimo electrén es retenido con mayor
ta y su potencial de ionizacién serd mayor.

1 valor medido de esos potenciales en una tabla de datos:
kJ/mol

Afinidad electrénica (Es)

1) Definicién 1. Es la energia intercambiada en el proceso por el que un dtomo neutro, en
estado gaseoso y en su estado fundamental, recibe un electrén y se transforma en un ion
mononegativo, también en estado gaseoso y en su estado electrénico fundamental.

2) Definicién 2. La afinidad electrénica o electroafinidad es la energia liberada cuando un
4atomo gaseoso en su estado fundamental incorpora un electrén libre, transformandose asi en un ion
negativo.

X(g) + 1em —2s X ()

3) Valores de la electroafinidad. La electroafinidad se ha colocado encima de la flecha del
proceso porque puede ir unas veces a la derecha (energia que hay que aportar, endotérmico) o a la
izquierda (energia que se desprende, exotérmico).

- Proceso exotérmico: Ex negativa, Cuanto mas negativa sea mas favorecido esta el proceso, es
decir, mayor tendencia del atomo a captar un electrén.

- Proceso endotérmico: Ea positiva. Cuanto mas positiva sea menos favorecido esta el proceso,
es decir, menor tendencia tendra el 4tomo a captar un electrén.

4) Variacion en la tabla periédica. Aqui la

Gups 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 1213 ¥ 15 %6 7 18 .
tendencia es poco regular, pero en general:

Periodo

- En un grupo la tendencia a aceptar
electrones aumenta de abajo hacia arriba, es decir
la Ea se hace cada vez menor (cada vez menos
positiva o cada vez mas negativa).

- En un periodo la tendencia a aceptar un
electron aumenta de izquierda a derecha, es decir,

‘abla periddica de afinidades electrinicas, en ki/mal
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la Ex se hace cada vez menor (cada vez menos positiva o cada vez mas negativa). En un periodo hay
bastantes excepciones a esta regla tal como se puede ver en la tabla de afinidades de la pagina
anterior.

5) Explicacién. La tendencia de un atomo a captar un electrén sera tanto mayor cuanto mas
estable sea la configuracion electronica del ion negativo resultante. Asi,

- Los haldgenos son los dtomos que forman aniones X- con mayor facilidad. Todos ellos tienen
una estructura electronica de valencia ns? npS, y, por lo tanto, al aceptar un electrén, alcanzan
estructura electronica externa de gas noble, ns? nps, que es especialmente estable. Todos los halégenos
tienen electroafinidades negativas con valores altos.

- Los alcalinotérreos tienen una tendencia minima a ganar un electrén ya que todo ellos tienen
un orbital completamente lleno (ns?). Capturar un electrén supone tener un electrén desapareado en
un orbital, circunstancia que no es mas estable que aquella de donde proceden. Los alcalinotérreos
tienen electroafinidades positivas.

- Los elementos del grupo 15 (nitrogenoideos) también presentan poca tendencia a ganar un
electron (sobre todo el nitrdgeno) ya que su configuracion electrénica tiene maximo desapareamiento
(estable) y ganar un electrén supone una configuracion electrénica menos estable.

6) Segunda afinidad electrénica. La tendencia a ganar un segundo electrén en cualquier anién
mononegativo es siempre mayor de cero. Por ejemplo:

0(g) +e — O (g)  Ea=-142kj/mol
0 (g) +e — 0°(g)  Ex=780kl/mol

Electronegatividad

1) Definicién 1. La electronegatividad de un elemento se define como la tendencia relativa de
sus atomos para atraer los electrones de otros &tomos con los que estdn enlazados.

2) Definicion 2. Electronegatividad es la tendencia que tiene un elemento para atraer hacia si el
par electrénico del enlace compartido con otro. Es, por tanto, una propiedad de los atomos enlazados
quimicamente entre si.

3) En 1939 L. Pauling (1901-1994) establecié una escala arbitraria de electronegatividades.
Esta escala, que asigna un valor de 4 para el atomo mas electronegativo, el flior, es la mas utilizada
hoy dia. A partir de este valor de electronegatividad asignado se determinan todos los demas.

Electronegatividades de Pauling de algunos elementos

13 14 15 16 17
B|C[(N|O|F
120(25]30|35[40
afsi|p]s|a
15)1.8|21)|25|30
Ga|Ge | As | Se | Br
16(1.8]20]24 28]
In [Sn|Sb|Te| |
7(17]18]|19[21]25
T [Pb| Bi [Po|At
18 1.9 22
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4) Variacion en la tabla periédica. Observando la tabla de electronegatividades de la pagina
anterior podemos ver que:

- En un grupo la electronegatividad aumenta desde abajo hacia arriba.

Grupos

Aumenta
Periodos|

- En un periodo la electronegatividad aumenta conforme se avanza en el mismo.

Estas dos reglas se cumplen bien en los elementos representativos (grupos 1 y
2, 13 a 17). En los metales de transicién hay bastantes excepciones a dichas
reglas.

Los gases nobles no presentan electronegatividad ya que su tendencia a formar enlace es
minima.

5) Utilidad. La electronegatividad es una magnitud que se utiliza mucho para predecir el tipo
de enlace que se forma entre dos elementos (ver tema siguiente). También permite predecir el mayor
o menor caracter metdlico de un elemento, asf, los elementos con electronegatividad alta son no
metalicos mientras que los de baja electronegatividad tienen mayor caricter metilico, tanto mayor
cuanto menor sea ésta. Las principales propiedades de metales y no metales son:

Elevada. Disminuye al aumentar la
temperatura,

Deficiente, excepto el carbono en su
forma alotrépica de grafito.

Conductividad térmica

Elevada.

Deficiente, excepto el carbono en su
forma alotrépica de grafito.

Brillo

Gris metalico, excepto cobre y oro.

Sin brillo metalico

Estado de agregacion

Salidas, excepto el mercurio. El punto
de fusion del cesio y del galio es bajo,
alrededor de 30 grados centigrados.

Sdlidos, liquidos o gaseosos.

Ductilidad*

Diictiles.

No son dictiles.

Tipo de enlace

En estado sélido, enlace metalico.

Moléculas con enlaces covalentes.

Caracteristicas fisicas

Maleabless,

En estado solido son quebradizos.

Electrones de valencia

Pocos: tres 0 menos.

Muchos: cuatro o mas.

Afinidad electronica Débil tendencia a aceptar electrones. | Elevada tendencia a aceptar electrones:
forman aniones con facilidad.

Eherg{u de {onizacién Baja: forman cationes con facilidad. Elevada.

Electronegativi Baja. Elevada.

Iénicos con los no metales

I6nicos con los metales y moleculares
con otros no metales.

* La ductilidad es una propiedad que presentan algunos materiales, como las aleaciones metalicas o materiales asfalticos, los cuales bajo la accién
de una fuerza, pueden deformarse ostensiblemente sin romperse permitiendo obtener alambres o hilos de dicho material. A los materiales que
presentan esta propiedad se les denomina duictiles. Los materiales poco o nada ductiles se clasifican de fragiles.

* La maleabilidad es la propiedad de la materia, que junto a la ductilidad presentan los cuerpos a ser labrados por deformacién. Se diferencia de
aquella en que mientras la ductilidad se refiere a la obtencidn de hilos, la maleabilidad permite la obtencién de delgadas laminas de material sin

que éste se rompa.
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2. Radiacion del cuerpo negro

Todo cuerpo material emite un espectro continuo de ondas electro-
magnéticas a causa de la temperatura. Dicha radiacién se denomina radia-
cién térmica.

Las propiedades de la radiaciéon térmica son las siguientes:

» La intensidad (energia por unidad de tiempo a través de una super-
ficie S dada) esd relacionada con la temperatura. Matematicamente

E P
[=7=35=fD

en donde f(T) es una funcién de la temperatura.

» Sila temperatura del emisor aumenta, la radiacién se desplaza hacia
longitudes de onda mds cortas, con mas energia. Es decir, T T— A |.

» Loscuerpos materiales absorben radiacién del entorno, produciéndo-
se intercambios de radiacién electromagnética. Si I, = Eqs, entonces
se alcanza en algtn punto el equilibrio térmico con Te, = Tps.

» Un buen absorbente de radiacion es equivalente a un buen emisor de
radiacion.

= Nocién de “cuerpo negro”: es un cuerpo que absorbe por igual ra-
diacién de todas las longitudes de onda (por eso se llama “negro”),
desde el infrarrojo al ultravioleta. Un cuerpo negro tiene dos pro-
piedades bésicas. La primera es que a T # 0K absorbe o emite més
que cualquier otro cuerpo. La segunda es que su radiacion es inde-
pendiente de la clase de cuerpo y de su naturaleza o composicién
particular. Generalmente, un cuerpo negro se visualiza de forma abs-
tracta como una “caja negra” a la que se hace un orificio hueco fino,
por donde escapa la radiacién térmica y electromagnética.

2.1. Ley de Stefan-Boltzmann

Esta ley es vélida para cualquier cuerpo negro y sefiala que la potencia
total del cuerpo negro (radiada o absorbida) es igual a

P
P:GST4<—>I:§:GT4 (1)

en donde ¢ = 5.67 - 108 Wm2K™* es la llamada constante de Stefan-
Boltzmann.
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2.2. Ley de Wien

La longitud de onda a la que el cuerpo negro radia con energia maxima
es inversamente proporcional a la temperatura:

AM(max) = % )

y donde C =2.9-1073K - m.

3. Ley de Planck

La hipétesis cudntica sefiala que la radiacion emitida por un cuerpo
negro no toma culaquier valor en energia sino que sélo valores fijos y
discretos de forma que

E =nhf 3)

ydonden =1,2,...,00, h = 6.63 - 107*]s es la constante de Planck y f es
la frecuencia de la radiacién emitida. Con esta idea, Planck fue capaz de
deducir la expresiéon (complicada para el nivel de este curso) de la curva
experimental de la radiacién del cuerpo negro.

4, Efecto fotoeléctrico

El efecto fotoeléctrico, hoy comtin en muchas aplicaciones practicas
como paneles solares y otros dispositivos, fue un quebradero de cabeza
para los fisicos cldsicos. Las propiedades experimentales del fenémeno
eran bastante chocantes:

» La frecuencia de la radiacién que producia el efecto fotoeléctrico era
siempre mayor o igual que una frecuencia minima que dependia del
material. Es decir fi,, > f.in para observar dicho efecto.

s La velocidad de los electrones v, aumenta si la intensidad aumenta,
pero no varia el potencial “de frenado” de dichos electrones.

» Si la intensidad aumenta, sorprendentemente, aumenta el ntiimero
de electrones emitidos, siempre que la frecuencia supere el umbral
mencionado anteriormente.

» El potencial de frenado mantiene una relacién lineal con la frecuencia
de la radiacién incidente, y es igual en todas las sustancias fotoemi-
sivas.
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Introducimos la notacién siguiente: f es la frecuencia de la radiacién inci-
dente, W,y es el trabajo de extraccién de la sustancia correspondiente y E,
es la energia cinética de los fotoelectrones. Einstein, en 1905, di6 con una
explicacion del efecto fotoeléctrico que le vali6 el Nobel en 1921. Para ello
uso la teoria o hipétesis cuantica de Planck y el principio de conservacién
de la energia. Si usamos este tltimo principio:

E(inicial) = E(final)
hf = Wy + Ec(elec)

hf =hfy+ %mvz 4)

Esta tltima ecuacién se llama Ley de Einstein del efecto fotoeléctrico,
y dicha ecuacién se verific6 experimentalmente. En dicha ecuacién, el
potencial de frenado se mide conectando un circuito con una bateria que
suministre cierto potencial, de forma que frenamos a los electrones salientes
(fotoelectrones) hasta no detectar corriente. El potencial para detener a los
electrones es precisamente el potencial de frenado V; y se puede calcular
de dos formas equivalentes

1
E (elec) = Eva = eV

o bien

_ E.(elec) _ h(f - fo)

v
f e e

y donde e = 1.6 - 107"C es la carga elemental del electrén.

5. Espectros y modelo de Bohr

Los elementos presentan un espectro discreto y no continuo de absor-
cién y de emision.

Balmer (s.XIX) descubrié que para el &tomo de hidrégeno la férmula
siguiente daba la separacion de las lineas espectrales observadas:

1 1 1
1 :RH[;TZ - —] ©
f i
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y donde Ry = constante = 109677.581cm ™" = 13.6¢V es la llamada constan-
te de Rydberg o simplemente Rydberg. n¢,1; son ntimeros enteros estric-
tamente positivos y determinan las llamadas series espectrales, de forma
que 7y da la serie, y ; da la linea dentro de la serie.

El modelo de Bohr fue capaz de explicar esta férmula, y también usé la
hipétesis de Planck, como Einstein la usé para el efecto fotoeléctrico. Este
modelo estd basado en las siguientes hipoétesis:

» Los electrones giran en 6rbitas circulares en trayectorias definidas y
estacionarias.

» Las orbitas estdn cuantizadas de forma que el momento angular L
es multiplo entero de la constante de Planck dividida por 27, que se
simboliza como h/27t = k. Es decir,

h
L=mvR=nh=n— n=1,2,...,0
21

» En las trayectorias estacionarias u 6rbitas circulares no se emite o
radia energia electromagnética.

» Para emitir o abserber energia, en forma de radiacién electromagnéti-
ca, se cumple la ley de Planck: AE = h(f — f).

Las consecuencias de este modelo, sin entrar en detalles, son las siguientes:
» Las orbitas estdn cuantizadas segtn la ley

1

Ry= ——
Kcme?

7°n? = agn® (6)

en donde K¢ es la constante de Coulomb, n € Z* = 1,2,...,00 y

donde
h? h?
o= = Keme?  4m2Keme?

es el radio de Bohr, unos 0.53A, y m es la masa del electrén. También
se puede escribir usando la llamado constante de estructura fina
electromagnética

Kce2 1
a = R —
hc 137

en la forma siguiente




» [Las velocidades también estdn cuantizadas

nh  Kce®  ac

— (7)

mR,, hin n

U, =

» La energfa en una 6rbita esta cuantizada de la forma siguiente
2m*KZme* 1 KZme* 1
" Wooon2 2m o2

De esta expresion se deduce la férmula de Balmer y la representacion

de la constante de Rydberg en términos de constantes fundamentales
como sigue:

(8)

21’ K2me*  KZme*
RH = =
h? 22
La deduccién de las férmulas es muy sencilla. Primero, usando la segunda

ley de Newton, equilibramos la fuerza centripeta con la fuerza eléctrica en
valor absoluto

FC = Fel
v? Q10>

=K
MRTATR
Para el 4&tomo de hidrégeno, tenemos que Q; = Q, = ¢, donde e es la carga

eléctrica del electrén, tenemos

Ahora, usando la hipétesis de Bohr para la cuantizaciéon del momento
angular, se tiene que

mouR = nh
de donde
, 1
=
m2R2
Sustituyendo esto en la expresion de la fuerza centripeta, se tiene
v? n’h?\ 1
Z _ - 9
"R (m2R2) R ®)
Igualando a la fuerza eléctrica, como habiamos hecho arriba, tenemos que
n’h?\ 1 n?h%\ 1 e
— === 2 k— 10
m(m2R2)R (mRZ)R ‘Rz (10)
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esto es

m | Kce?

Es decir, la expresiéon antes mencionada de la cuantizacion de los radios en
el modelo de Bohr

(@) L _x (11)

n?h?\ 1 1h ,
R(I’l) =1, = (7) KC€2 = a%n (12)

Para las velocidades, simplemente por sustitucion de estos radios en la
férmula de la fuerza, nos permite deducir que

»  Kce*  Kce? (mKce?)  nhi?(Kce?)?

= mr, m  (n2h?) n2h?
luego
_ Kce? e
onh n

Para las energias, simplemente usamos que la energia total del electrén
en el 4tomo es la suma de la energia cinética y potencial del electrén
(despreciamos los efectos del protén, su tamafio finito y dindmica):

Er=E.+E, (13)
La energia potencial eléctrica vale

Q1Q>
R

E,(el) = Kc

Para el 4tomo de hidrégeno, tenemos que Q; = dprotén = €'y Q =

electrén = —¢ por lo que

2

e
Ep(EZ) = —KCE

Sustituyendo esto en la energia total

Er= 1mv2 - K ¢ (14)
T=2 ‘R

Pero, de la ecuacion del equilibrio de fuerzas (segunda ley de Newton)

deducimos antes que
v? e
m— = Ke—
R~ CR
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o bien, operando,

U_z _ Kcez
2 2R
Por lo tanto,
1 e Kce? e? Kce?
E = = 2 —K e —K —_— = = 1
T mRCR TR TRT TR (15)

Insertando los valores de la cuantizacion de las 6rbitas deducidas anterior-
mente por Bohr, se tiene el espectro cuantizado del &tomo de hidrégeno

_m(Kcez)2 _ 1mc*a® _27tme%e4 _ Ry

E(n) = E, = Mz T 2 m2 2n2 T n2

(16)

Una relacién poco comentada en los libros y articulos es la cuantizaciéon
de la aceleracién en el modelo de Bohr. Se deduce trivialmente de las ecua-
ciones de la cuantizacién para las velocidades y los radios. Considerando
una 6rbita circular con MCU, la aceleracion centripeta de los electrones en
el modelo de Bohr es:

an = — (17)

(x,y,z,t) Insertando los valores de las velocidades y radios antes obtenidos,
tenemos que:

a’c?
n2 a’mc®
a, = = — (18)
1n , hin
——n
amc
es decir, que
Kée6mc3 ng6m a3mc3 (19)
a = = =
" fdctnd fitcnt fin

Lo absolutamente maravilloso del modelo de Bohr es que también es
vélido para los llamados dtomos hidrogenoides (un d4tomo hidrogenoi-
de es un dtomo con un solo electrén y un ntcleo con Z protones, e.g.,
He*,Li%",..) y para atomos exoéticos (4tomos muoénicos, &tomos taudnicos,
muonio, tauonio, ... ) con el debido cuidado (en los atomos exéticos hay
que sustituir la masa del electrén por la masa reducida del sistema). En
tal caso basta hacer una sustitucién e — Ze, ¢> — Ze?, y obtenemos las
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expresiones para las energias, radios, velocidades y acelerariones para las
férmulas de los 4tomos hidrogenoides:

m (KcZe?) _ 1mz2a® | 2mPmZ’Kiet  Z%Ry

E(n) = B = 2 2 2 h2n2 TR (20)
1 amn®> 1 h
R, = W2n? = wor o _ - " 2 71
KcemZe? Z achn 1)
ZKce?  Zac
= _ zac 22
nh n (22)
. Z3admc® _ Z°Kieme®  Z°Kiem )
" hint hcind hident

Debemos recordar que el modelo de Bohr, si bien coincide paralas lineas
y separaciones espectrales, de estos d&tomos, no aporta informacién de la
llamada estructura fina del 4&tomo: no es un modelo relativista, no incluye
los efectos de los desdoblamientos espectrales ante campos eléctricos o
magnéticos ni incluye el efecto del espin del electrén (efecto relativista
deducible de la ecuacion de Dirac del electrén). No obstante, es un modelo
atil para muchas aplicaciones précticas porque la Mecanica Cudntica no
relativista reproduce sus resultados.

6. Ondas de materia

Para un fotdn, se tiene que su momento lineal es igual a

E_M _

Py =

h
c ¢ A
yaquec = Af.

La hipétesis de las ondas de materia de L. de Broglie sefiala que toda
particula con momento lineal p debe tener una longitud de onda asociada
dada por

A= h (24)
p
Para una particula no relativista, tenemos que p = mv, luego
h h
A=—-=— (25)
p mv



Sin embargo, la dualidad de L.de Broglie vale incluso para el caso
relativista, en el que la energia y el momento estan ligados por las relaciones

siguientes:
E? = P2 + mc*

y donde la energita total relativista, que incluye la energia en reposo,

esigual a
E=Mc= —
-2
c

y el momento relativista para una particula con masa se define como

Ev Mo
p:Mv:m)/v:—c2 =
v

1_C_2

En el caso relativista, la relaciéon de De Broglie se escribe como sigue

2
v
hall-

1 c2 hc h h h

dB = = = = =

mo VE2—(mc2)? VM2 —m?  mcyP—1 mcpy
Esta expresion se puede expresar en funcién de la energia cinética
relativista (diferencia de la energia total relativista menos la energia en
reposo) y expresando el momento relativista en funcién de ésta. De la
energia cinética relativista y el momento relativista obtenemos

T = E.(rel) = Mc* — mc* = mc® 1 1
02
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Despejando, tenemos que

de donde finalmente

T / T2
p= \/2mT(1+ chz)_ 2mT+C—2

Se observa un segundo término relativista que da correcciones al mo-
mento cuando la velocidad es grande en comparacién a la de la luz, equi-
valentemente, cuando la energia cinética relativista es comparable a su
energia en reposo T ~ 2mc* ~ mc* = E. De esta forma tenemos que

h h 2nh

Una particula se dice que es relativista si se mueve a velocidades cercanas
a la luz (las contribuciones son no despreciables a partir de velocidades
con = v/c > 0.01, o bien cuando su energia relativista es comparable a
su momento relativista, o bien su energia cinética relativista es del orden o
mayor que su energia en reposo (mads presisamente el doble de su energia
en reposo), la particula se dice que es relativista (o ultra-relativista). Las
particulas sin masa se mueven a la velocidad de la luz y entonces para ellas
v = cy E = pc. En general, sin embargo, para cualquier masa y velocidad
en relatividad especial, se tiene la relacion:

Hay que tener cuidado en aplicar la relacién de L. de Broglie en el
caso relativista. Una particula se dice que es ultra-relativista cuando tiene
muy poca masa y su energia es esencialmente proporcional al momento.
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De todas las particulas elementales conocidas, s6lo el neutrino es ultra-
relativista “en todo caso”. En el resto de particulas de materia, s6lo en
ciertos casos particulares seran ultra-relativistas (cuando pc >> mc?). Un
caso particular de aplicaciéon de la relacion de L. De Broglie se presenta
cuando una particula cargada (no relativista) es acelerada por accién de
una diferencia de potencial AV. En este caso sera:

1
E. = =mv* = gAV

=3
Luego, despejando
v = 429AV/m
Entonces
h h h
Aip = —

Mv  m\2gAV/m  \2mgAV

Esta idea de la dualidad onda-corptsculo se vié confirmada por la
difraccién electrones en un cristal experimentalmente, en el experimento
de Davidson y Germer. Ademads, la dualidad permite comprender el origen
de la cuantizacién de Bohr para el 4tomo de hidrégeno. Para una onda en
una Orbita circular, la condicién de estacionaridad de la onda se traduce
en el principio de interferencia constructiva de las ondas de materia que
postulaba de Broglie. Una interferencia es constructiva si la longitud de las
ondas se encaja en multiplos enteros de longitud de onda, es decir,

Xx.=2nr=unA, n=1,2,...,00
Dividiendo
_nA
- 2n
Aplicando la condicién de Louis de Broglie a dicha ecuacién, tenemos que
si A = h/p, entonces

r

_
- 2mp
de donde
_
P= om0
o bien
_ 1 _ i
P=om ™7

Es decir, se tiene que
pr = L = momento angular = nfi «— mv(2nr) = nh

que es la hipétesis de cuantizacién del momento angular de Bohr.
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7.

7.1.

Ondas y Mecdnica Cuantica

Ondas

Hay unos pardmetros caracteristicos de las ondas:

» Velocidad de propagacion de la onda. Es la velocidad con la que la

onda, o perturbacién en el medio, se mueve y propaga. Matematica-
mente
v=Af

Paralaluz vy, =c= Af.

Longitud de onda (A). Es la distancia entre dos méximos o dos mini-
mos sucesivos de una onda. Se suele expresar en metros, centimetros,
nanémetros o incluso A, angstroms (1A=10""m).

Una oscilacién o revolucion es una vibracion que da lugar a exacta-
mente una longitud de onda (“una vuelta”).

El nimero de ondas (k = v) es el nimero de oscilaciones en cada uni-
dad de longitud, también llamado nimero de ondas espectroscépico.

k = V = l = z

A ¢
En ocasiones, también se usa el niumero de oscilaciones en cada uni-
dad de longitud dividido por 27t, matematicamente k = k. (vueltas en
una circunferencia), es decir, nimero de oscilaciones en cada unidad
de distancia medidas en una circunferencia, por lo que se denomina
también namero de onda angular o circular. En este caso, se tiene que

271
k=k.= —
A

En Quimica, y en este curso, solamente usaremos el nimero de onda
espectroscopico.

Frecuencia (f o también v). Es el ntimero de oscilaciones que pasan
por cada punto de oscilacién de la onda en cada unidad de tiempo.
Matematicamente

1
/=77
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» El periodo T es el tiempo que tarda la onda en recorrer toda su
longitud de onda. Matemaéticamente, se tiene que

;o1 _2n

f w

Es notable que el niimero de onda espectroscépico guarda la misma rela-
cién con la longitud de onda que la frecuencia y el periodo, mientras que
el niimero de ondas angular guarda la misma relacién la longitud de onda
que el periodo y la pulsacién angular w.

El espectro electromagnético es un continuo formado por el conjunto
de las radiaciones electromagnéticas. No s6lo lo forman las ondas percibi-
das por nuestros sentidos, sino otras muchas radiaciones: ondas de radio,
microondas, infrarrojas, ultravioletas, rayos X, rayos gamma, rayos csmi-
cos, . .. Se piensa que el limite para la longitud de onda més pequefia es la
llamada longitud de Planck

L,= Gnfi ~12-10%m
14 C3

Las radiaciones se suelen clasificar también segtin su poder ionizante en io-
nizantes y no ionizantes, ademas de la radiacién visible antes mencionada
y que percibimos con nuestros sentidos. La radiacién ionizante compren-
de desde el ultravioleta hasta los rayos césmicos y puede inducir cambios
moleculares en los organismos (en Biologia, esto desencadena mutacio-
nes) debido a la cantidad de energia que almacena la radiaciéon de “alta”
frecuencia.

7.2. Mecanica Cuantica

El modelo de Bohr no pudo extenderse a modelos de 4&tomos més com-
plicados. Incluso peor, el avance y perfeccionamiento de la espectroscopia
demostré que la férmula de Balmer era incompleta y no explicaba los de-
talles de la estructura fina del a&tomo de hidrégeno. Incluso pese al hecho
de que Sommerfeld extendi6 el modelo de Bohr para incluir los efectos de
la relatividad especial y del tamario finito del nticleo, era evidente para los
fisicos y quimicos de la época que se requeria una nueva Mecénica para
explicar los detalles de la estructura de &tomos y moléculas.

Inicialmente, para incluir los efectos de las 6rbitas elipticas, se introdujo
un nuevo numero cudntico, que ademds permitia entender ciertos detalles
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del 4tomo de hidrégeno. Este nimero cuantico secundario se denomina
también azimutal, e indica los subniveles en cada “linea”. Puede tomar
valores desde 0 hasta n-1, donde n es el niimero cuantico principal, que
indica la energia, mientras que el secundario da, de algtiin modo, la forma
de la 6rbita (del “orbital” en Fisica Cuantica).

El niimero cudntico de subniveles es igual al nimero de niveles. Los
niveles de energfa se indican con letras maytsculas por los quimicos
(K,.LLM,N corresponden a n=1,n=2,n=3,n=4). Los subniveles, denotados
desde 1=0 hasta n-1, se denotan por letras mintsculas (s,p,d,f para los va-
lores 1=0,1=1,1=2,1=3). s viene del inglés “sharp”, p de “principal”, d es por
“diffuse” y f por “fundamental”.

Por otra parte, el desdoblamiento de los niveles de energia en el es-
pectro de d&tomos sometidos a campos magnéticos (efecto Zeeman) llevé a
introducir una subestructura en los subniveles de energia y un nuevo
namero cuédntico, el terciario o magnfico (m), y que suponia que diferentes
energias eran posibles segtin la orientaciéon de la érbita (u orbital) en un
campo magnético. Algo similar ocurria en presencia de campos eléctricos.
Elnimero cuantico magnético m puede variar desde -1a +1, pasando por el
0. Finalmente, el experimento de Stern y Gerlach, llevé a la introduccién de
un nimero cudntico adicional asociado al momento angular intrinseco del
electron. Se denominé nimero cuantico de espin s y puede tomar valores
de -1/2 6 +1/2 en unidades de 1, asi como producir dos nuevos subestados
energéticos asociados a los mismos.

Debido a la hipétesis de L.de Broglie, y a la teorfa cuadntica de Planck,
exitosamente aplicada por Einstein y Bohr, Schrodinger se vio forzado
a introducir una ecuacién de ondas (no relativista) para la materia. Esta
ecuacion, hoy dia llamada ecuacién de Schrédinger, captura la dindmica
ondulatoria de las particulas, y para los estados estacionarios indepen-
dientes del tiempo puede escribirse como sigue

(26)

y donde H es un operador cudntico que codifica la dindmica, llamado
operador hamiltoniano, E la energia (que puede ser que sea tanto discreta
como continua) y W = W(x,t) es una funcién de onda que estd asociada
a las ondas de materia de la particula. La solucién de esta ecuacién y
de la version relativista, llamada ecuacién de Dirac, demuestra que sélo
ciertos valores de la energia son posibles para los electrones en un dtomo.
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La ecuacion de Schrodinger independiente del tiempo es una ecuacién en
derivadas parciales:

Y(x,y,2)+V(x,y,2)¥(x,y,2) = E¥(x,y,2)| (27)

n? | 92 0> 02
‘ﬁ[ﬁ* 57 " o

La versiéon de la ecuacién de Schrodinger dependiente del tiempo es la
siguiente (i = V-1)

e,
% — t+t=— + — \I/(x’ Y,z t) + V(x/ Yy, z, t)‘I’(x, Y,z t) - Zhg\y(x, Y,z t)

ox?>  Jdy*>  IJz?

h2|a2 »? P

(28)
La ecuacién de Schrodinger, y la ecuacion de Dirac, s6lo pueden resolverse
para ciertos valores de los ntiimeros cudnticos. La ecuacién de Dirac se
escribe para un electrén libre como sigue

iy d,W —mcW =0
mientras que para un potencial en un d&tomo o sistema adquiere la forma
iy d,W — mcW — ey*A,W =0

y donde i = V~1. El hecho matematico de que aparezcan niimeros imagi-
narios y mas generalmente ntimeros complejos en las ecuaciones anteriores
supuso un problema para la interpretaciéon del significado de la funcién
de onda W(x,t), que es generalmente {Un ntiimero complejo! Finalmen-
te, a finales de los afios 20 del siglo XX, la interpretacién de Copenhagen
(Copenhague), introducida por Max Born, descarta interpretar W cuantica-
mente pero si introduce la regla siguiente (que fue denostada por Einstein o
el propio Erwin Schrédinger): W(x, t) es una amplitud de probabilidad que
no tiene significado fisico, pero el médulo al cuadrado de dicha cantidad
si posee significado. La regla de Born postula que p = W*W = |W(x, t)|* es
una densidad de probabilidad que indica la probabilidad de encontrar a la
particula en una posicién y tiempo en el espacio.

La ecuacion de Schrodinger es una ecuacion diferencial lineal, por lo
que en general si tenemos dos soluciones de la ecuacion, la suma es también
una solucién. Esto conduce a determinadas paradojas cuando se considera
que la funcién de onda es algo “real” para objetos macroscépicos, siendo
la mas conocida la elaborada por el propio Schrédinger y hoy llamada la
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“paradoja del gato de Schrodinger”. Si W1 y W, son soluciones posibles de
la ecuacién de Schrédinger, entonces

W(x, t) = c1'Wa(x, t) + 2 Wa(x, t)

es también una solucién. Para el problema de la paradoja del gato, se
supone que las funciones W; y W, corresponden a los estados del gato
vivo o muerto cuando se acciona un dispositivo mortal accionado por una
desintegracion aleatoria en una caja cerrada que impide que observemos
el estado del gato sin abrirla. Existen distintas interpretaciones sobre el
significado real de este experimento mental (nunca se ha realizado).

Debido a que una particula microscépica no estd tiene propiedades on-
dulatorias, esto llevo a enunciarse el llamado principio de indeterminacién
o incertidumbre (Werner Heisenberg, 1927).

7.3. Principio de incertidumbre

Heisenberg postul6 la idea siguiente: no se puede conocer simultdnea-
mente (a la vez) posicién y momento lineal de una particula (o posicién
y velocidad de la misma), de forma que sus incertidumbres estan ligadas
por la siguiente relaciéon

AxAp > g (29)

Existen otras relaciones de indeterminacion o incertidumbre, de hecho,
cualquier par de magnitudes conjugadas, con dimensién de “accién” o
las mismas que la constante de Planck, deben satisfacer unas relaciones
analogas. Por ejemplo, para la energia y el tiempo se tiene que

AEA! > Z (30)

7.4. Orbitales y niimeros cudnticos

La dualidad onda-particula, el principio de incertidumbre de Heisen-
berg y sus soluciones conllevan abandonar la descripcién denominada
clasica de o6rbita y sustituirla por la nocién de orbital. Un orbital es la re-
gion del espacio donde es mas probable encontrar una particula (como un
electrén en un 4tomo o una molécula con cierta interaccién). El electrén en
un atomo debe visualizarse no como una “bolita” o una onda, sino como
una especie de “nube difusa” de carga distribuida alrededor del ntcleo
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atémico. Los orbitales vienen caracterizados por los nlimeros cuanticos
antes mencionados:

» Numero cuantico principal. Da la energia del orbital. Valores posibles
n=12,...,00.

s Numero cudntico secundario o azimutal. Da la forma del orbital.
Valores posibles [ =0,1,...,n—1.

» Numero cudntico terciario o magnético. Da la orientacién del orbital
en el espacio (en presencia de un campo eléctrico o magnético). Toma
valores en el intervalo [/, +], incluyendo el 0.

= Numero cuantico de espin. Toma valores de +1/2 0 -1/2 en unidades
de ii. Mide el momento angular intrinseco del electrén.

Los orbitales de tipo s son “esféricos”, mientras que los orbitales de tipo
“p” tienen 3 orientaciones espaciales y forma alabeada. Los orbitales de
tipo d tienen formas més complicadas, que incluyen “multiples pétalos” y

anillos.

Ademds, para los electrones (y generalmente para fermiones o particu-
las con espin semientero) se cumple el denominado principio de exclusién
de Pauli: no pueden existir en un “4tomo” o “molécula” dos entidades
como electrones (o fermiones) con los 4 (o todos) los nimeros cuanticos
iguales. En los electrones en orbitales de atomos, s6lo dos electrones pue-
de haber en cada orbital, con espines opuestos. Ademads, en los orbitales
por nivel, pues, habrad como maximo 2n? electrones, y por cada subnivel
1, 2(2] + 1) electrones. Asi, para uno de tipo s hay 2 electrones, para los p
hay 6 electrones (distribuidos en 3 orbitales), para los d hay 10 electrones
(en 5 orbitales), para los f hay 14 (en 7 orbitales) y para los g habria 18 (en
7 orbitales) o los h hay 22 electrones (en 9 orbitales). El limite de orbitales
para un atomo y un ntimero atémico determinado esté claro, pero se des-
conoce si existe un ntimero maximo de electrones (equivalentemente un
ndmero méaximo de protones Z) que produzca estados o d&tomos estables
“superpesados”. Es el problema del limite de la Tabla Periédica moder-
na que estd aun por resolverse en Quimica tedrica. A dia de hoy, se han
producido en mayor o menor cantidad todos los elementos del periodo 7
del sistema periddico, y se ha intentado (sin éxito atin) producir elementos
del periodo 8. Este problema es interesante, porque para dicho periodo
o los siguientes (hipotéticos), se sabe que las correcciones relativistas co-
bran especial importancia. La llamada hipétesis de la isla de estabilidad de
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Seaborg sefiala que, a priori, uno esperaria elementos superpesados en el
periodo 8 6 9 que fueran suficientemente estables para ser sintetizados. El
sistema periddico extendido al periodo 8 6 9 es uno de los problemas més
fascinantes también desde el punto de vista experimental y computacional.

8. Tabla Periddica y propiedades periddicas

Desde que Mendeleiev y Meyer formularan las primeras tablas periédi-
cas modernas predictivas, se sabia (desde el s.XIX) que las propiedades de
los elementos quimicos (y sus correspondientes a&tomos) no eran arbitra-
rias, sino que variaban de forma periédica con la masa atémica (y entonces
segin el nimero atémico). La tabla periédica moderna se debe a Moseley y
estd organizada en 18 grupos o columnas y 7 periodos o filas (posiblemente
existen mds periodos pero atin no se ha demostrado la existencia de a&tomos
estables en dicha zona mediante su produccién directa). En cada grupo,
los elementos poseen propiedades similares quimicas. En cada periodo,
cada elemento posterior se construye del anterior agregando un electrén,
equivalentemente un protén por la neutralidad eléctrica de los dtomos,
para formar el siguiente elemento. Ademds, hay dos series denominadas
de transicién y otra de transicién interna entre los elementos de los grupos
2 y 13. Los grupos 1,2,13,14,15,16,17,y 18 se llaman elementos represen-
tativos. Los elementos de transicién ocupan el espacio entre el grupo 2 y
el 13, y aparecen a partir del cuarto periodo (no antes). Los elementos de
transicion interna aparecen en los periodos 6 y 7. Los elementos de transi-
cién interna se organizan en dos subseries llamadas lantdnidos y actinidos.

Las configuraciones electrénicas de los elementos representativos son
muy estables y siguen los principios generales de la regla de Aufbau (dia-
grama de Moller). Los elementos de transicién presentan en ocasiones
irregularidades en sus configuraciones electrénicas, y también los de tran-
sicion interna.

Las propiedades periédicas mds importantes son las siguientes:

» Energia deionizacién (E;). También llamado potencial de ionizacién,
es la energia minima para arrancar un electrén de un dtomo gaseoso
en su estado fundamental y gaseoso, transformandolo en un i6n
positivo o catién. Se expresa siempre genergalmente referida a un
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mol de 4tomos:
A(Q+E — AT(9) +e

Enun grupo, la energia deionizacién disminuye hacia abajo, mientras
que en un periodo, aumentan si nos desplazamos hacia la derecha en
la Tabla Periddica.

Afinidad electrénica o electroafinidad (A.E.). Es la energia liberada
cuando un 4tomo en su estado fundamental y en estado gaseoso
absorbe un electrén para formar un anién o ién negativo. Se refiere
también siempre a un mol de 4tomos:

A(Q)+e — A (9) + A.E.

La afinidad electrénica disminuye al bajar en un grupo, mientras que
aumenta al ir avanzando en un grupo.

Electronegatividad. Es la tendencia de un dtomo o elemento para
atraer hacia si un par de electrones compartido con otro elemento o
atomo. Es una propiedad relativa al par de elementos que conside-
remos, esto es, de los 4tomos enlazados quimicamente entre si. Sin
embargo, de forma cualitativa, también varia en la Tabla Periédica
seglin una regla bien definida: la electronegatividad aumenta de iz-
quierda a derecha en un periodo, mientras que disminuye al bajar en
un grupo. Existen varias escalas de electronegatividad, siendo una de
las mds comunes y usadas la llamada escala de Pauling, que relaciona
la electronegatividad con la energia de enlace. En esta escala, el ele-
mento mds electronegativo es el flior (con valor 4.0), mientras que el
cesio es el meos electronegativo (0.7). Los elementos restantes tienen
valores intermedios de éstos. En esta escala, se consideran elementos
metélicos a todos los que tienen electronegatividades entre 0.7 y 2.
El hidrégeno tiene electronegatividad 2.1, por lo que de forma muy
aproximada, aquellos elementos con electronegatividades inferiores
son metales, y los que la superan son no metales. Serian semimetales
aquellos que tienen una electronegatividad similar a la del hidrégeno
(se sitilan en la escalera del sistema periddico, a la derecha). Hoy dia
se prefiere y usa el término metaloide para los elementos que tie-
nen propiedades intermedias entre metal y no metal: boro, silicio,
germanio, arsénico, antimonio y teluro. En algunos casos, también
se consideran metaloides al carbono, aluminio, selenio, polonio, y
astato.
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10.

Radio atémico. Es la mitad de la distancia entre dos dtomos del
mismo elemento quimico enlazados. En un periodo, aumenta hacia
la izquierda. En un grupo, aumenta hacia abajo.

Caracter metalico. El cardcter metdlico aumenta hacia la izquierda
en un periodo, y hacia abajo en un grupo.

(Qué hay que saberse?

Concepto de cuerpo negro, ley de Stefan-Boltzmann y ley de Wien.
Explicacién de Planck de la curva del cuerpo negro con la hipétesis
cuantica.

Efecto fotoeléctrico: explicaciéon de Einstein, ecuacién de Einstein,
potencial de frenado.

Modelo de Bohr: postulados y consecuencias para el &tomo de hidrégeno.

Formula de Balmer.

Propiedades del fotén, dualidad onda-particula, longitud de De Bro-
glie para ondas de materia, principio de incertidumbre de Heisen-
berg.

Ecuacién de Schrédinger. Principio de superposicion. Ntimeros cudnti-
cos: origen y significado en términos cudnticos.

Plantear y resolver problemas sencillos con las ideas bésicas de las
hipétesis cudntica y la relatividad especial. Entender la evoluciéon
cientifica que supuso comprender los principios cuanticos.

Conocer y contrastar la “Fisica Clasica” frente a la la teoria cudntica.

Tabla Periddica: construccién de configuraciones y orbitales. Princi-
pio de Aufbau. Principio de exclusién de Pauli. Escala de Pauling
de electronegatividad. Principales propiedades periddicas y su va-
riacion cualitativa en el sistema periédico. Nocién de orbital atémico
y grupo representativo. Significado de las series de transicién y la
serie de transicién interna.

Formulario

Ley de Planck E = hf = iw
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» Ecuacién de Einstein para el efecto fotoeléctrico:
L 5
I’lf = I’lf() + Emv

» Trabajo de extraccién:
Wext = h f 0

» Potencial de frenado:

Ee(max) _ h(f = i

e e

Vi=

h
= Momento lineal y energia del fotén: p = % = %

» Dualidad onda-particula:

» Principio de incertidumbre de Heisenberg;:
h
AxAp > =
xAp 2 5
» Principio de incertidumbre de Heisenberg(II):

h
AEAt > —
2

» Principio de incertidumbre de Heisenberg general:

A

AAAB >

NSt

Para el modelo de Bohr, es importante recordar las siguientes ecuaciones
basicas

» Cuantizacién del momento angular:

L=mvr=nh, n=1,2,...,0
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Hipétesis de Planck para las transiciones de un electrén de una 6rbita
a otra:

AE = hf
Cuantizacion de las 6rbitas:

ry = agn*

Cuantizacion de las velocidades:

ac
Uy = —
n
Cuantizacién de la energfa:
g - v
n= Ty
Cuantizacion de la aceleracion:
a’mc?
a, =
hin4

Férmula de Balmer para el modelo de Bohr:

1 1 1 1

y donde Ry = 13.6eV = 2.18 - 107'8]

Férmula de Balmer para el modelo de Bohr en términos del ntiimero
de onda espectroscépico k = 1/A:

1 Ry 1 1 Ry 1 1
A(—) = A(k),, :——[———J:+—[———]
ninyg 2 2 2 2
A iy he | n ;o he | n? n ¢
Hemos usado que para fotones E = hf = h% = hck, donde k es el

E
numero de onda, con lo que k = 7c Y nos quedaréa

1 — 1 1 — 1 1
A(X)ni,nf =AK)y, = —R]/[n—? - n_lz) = +Ry [n_lz - n—;]
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de forma que

m(Kce?)?
— Ry "oz ,(Ke?)  (Kce?)?
Ry = he  he 27 Wc — 4mnhdc

y donde numéricamente se tiene que
Ry =1.097 - 10"m™" = 1.097 - 10°cm ™"

» Ecuacién de Schrodinger:

HVY = EW¥Y
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