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1.1 La estructura del atomo

Tabla 1.1. Las particulas subatdmicas

Nombre Simbolo Masa Carga Descubrimiento
protén p 1,6731027kg  +1,60210°19¢C Goldstein, 1886
electron e 9,109103lkg  -1,60210719C Thomson, 1897
neutron n 1,675 102" kg Chadwick, 1932

El modelo atémico de Rutherford. En 1911, Rutherford, Geiger y Mar sden estudian las trayectorias de
las particulas a disparadas contra laminas de diferentes materiales (figura 1.1). De acuerdo con los
resultados obtenidos, Rutherford propone un modelo de &omo (figural.2) caracterizado por la existencia
de un nucleo central con una carga positivaidéntica a la negativa de |los electrones, que estan fuera del
nlcleo, y que contiene el 99,9% de la masatotal del &omo en solo el 0,01% de su didmetro(d 1 106
tonel adas/cm3).

Figura 1.1. Dispositivo experimental de Rutherford parala
medida de la dispersion de particulas a, mediante |laminas
metélicas muy delgadas. Lafuente de particulasa es el
polonio radiactivo colocado en € interior de un blogue de .
plomo, que sirve para proteger de las radiacionesy para

seleccionar un haz de particulas. Lalamina de oro que se

utilizé tenia un espesor de 0,00006 cm. La mayoriade las

particulas pasaban con poca o ninguna desviacion, a. Unas

pocas se desviaban dngulos grandes, b, y, ocasionalmente,

alguna particula era despedida por lalamina, c.

Fuente

Haz de
particulas a

Pantalla de
centelleo

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

Figura 1.2. Interpretacion del experimento de Rutherford. Lamayor parte
del espacio de un &omo esta cas “vacio” ya que solo esta ocupado por
livianos electrones. Toda la carga positivadel atomo y casi toda su masa se
encuentra en su centro, en un ndcleo muy denso y pequefio. La mayoria de
las particulas a con carga positiva (a) atraviesan el atomo por € espacio
desocupado sin experimentar desviaciones. Algunas (b) seacercanalos €
nicleosy se desvian a ser repelidas por su carga positiva. Sélo unas pocas
Ilegan a acertar (c) en un nlcleo y salen despedidas hacia atrés.

Nucleones. El nacleo atdmico esta constituido por protones y neutrones, que por ello se llaman
nucleones. El nimero atémico (2) de un &omo es el nimero de protones, que esigual al de electrones en
el &omo neutro. El nimero neutrénico (N) es el nimero de neutrones. Cada elemento se diferenciadel
resto por su nimero atdmico. El nimero masico (A) de un aomo es el nimero de nucleones, A=Z +N.

| s6topos. Un elemento puede contener nicleos de diferente nimero masico, es decir, puede contener
diferentes isétopos de diferente masa atomica (ver tabla 1.2). En un elemento natural, la abundancia
isotdpica relativa delos distintos isotopos en la naturalezasuele ser casi constante y recibe el nombre de
abundanciaisotopica natural. Lo que normalmente se llama masa atdmica de un elemento, es una masa
atémica promedio de las masas de sus isotopos naturales en relacion a su abundanciarelativa.
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1.2

1.3

Tabla 1.2. Algunos elementos con varios isétopos

Namero NUmero NUamero
Nombre Simbolo atémico (Z2) neutrénico (N) masico (A) Masa Abundancia, %
Hidrégeno-1  1H 1 0 1 1,674 1024 g, 1,008 u 99,985
Deuterio HoD 1 1 2 33441024 g, 2,014 u 0,015
Tritio SHoT 1 2 3 16741024 g,3,016u  muy inestable
Carbono-12  12¢c 6 6 12 1,99261023g, 12 uexactas 98,90
Carbono-13  13C 6 7 13 2,1591023 g, 13,00 u 1,10
Cloro-35 35¢| 17 18 35 5,807 1023 g, 34,97 u 75,77
Cloro-37 37¢l 17 20 37 6,1381023 g, 36,97 u 24,23
Uranio235  23%U 92 143 235 3,9021022 g, 2350u 0,72
Uranio-238 238y 92 146 238 3,953 1022 g, 238,05 u 99,27

La luz: frecuencia, cuantos y efecto fotoeléctrico

Naturaleza ondulatoria de la luz. Laluz es una radiacién el ectromagnética, es decir, una onda de cam-
pos eléctricos y magnéticos. La frecuencia (v) es el nimero de ciclos por unidad de tiempo. Su unidad
del Sl esel hertzio (Hz), que equivalea un ciclo/s. Lalongitud deonda (A) esla distanciaentre picos. La
relacion entre frecuenciay longitud de ondaes A = c/v, donde c es lavelocidad de la luz. La frecuencia
de unaluz determina su color. S6lo es visible una parte del espectro electromagneético (figura 1.3).

Figura 1.3. @) Laluz blanca es una
mezcla de radiaciones de todas las
longitudes de onda de laluz visible.

Si un rayo estrecho se pasa através de
un prisma, se separa en un espectro
continuo de todas las longitudes de
onda que componen laluz visible. El
color de unaluz depende de su
frecuencia o longitud de onda.

b) Laluz visible es sdlo una porcion

a Pelicula

del espectro electromagnético.
v (Us) 310" 310%° 310%° X
A (M) 1‘0-11 1‘0-10 1‘0-9 1‘0-8 19-7 1‘0-6 1|0-5 1|0-4 1‘0-3 1‘0-2
Q
Rayosy | RayosX Ulre | 2 Infrarrojo Microondas | Ondes
violeta | < deradio
Violeta Rojo

|
A(m) 4,001077 5,00 10~/ 6,00 10~/ 7,00 1077
v (1s) 7,50 10% 6,00 10° 5,00 10 4,28 10*

La luz como un haz de particulas. En 1900, Max Planck estudiala radiacion emitida por un cuerpo
negroy observa que es como si ésta fuera emitida en porciones E = hv, donde h es la constante de Planck
(6,63 10734 Js). En 1906, Einstein estudiael efecto fotoeléctrico (figura 1.4) y proponeque laluz puede
ser considerada como un haz de particulaso como una onda, con unarelacién E = hv entre la energia
cinética de cadaparticulay la frecuenciade la onda. Una particulade luz es un fotén y su energiaes un
cuanto de energia. Al chocar laluz con un electron, éstale transmite la energia de un foton (hv).

El espectro del hidrogeno atomico. El modelo de Bohr y sus ampliaciones

El espectro del hidrégeno atomico. Cuando se pasa una corriente el éctrica através de un gas en un tubo
a presion muy baja, se emiteuna luz cuyo espectro no es continuo sino a lineas (figura 1.5). Cada gas da
un espectro caracteristico. Al estudiar el espectro del hidrogeno, se encontré una relacion matematica en-
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Figura 1.4. a) Efecto fotoel éctrico. Cuando una radiacion elec-
tromagnética de frecuencia suficiente choca contrala superficie
Tubo a de un metal (electrodo negativo) en el interior de un tubo con
vacio vacio, se desprenden electrones del metal y crean una corriente
eléctrica. Esta corriente crece con laintensidad de la radiacién.
b) Lagréficarelacionalaenergia cinética de salidade los
electrones con lafrecuenciade laluz. Para cada metal, hay una
Placa frecuencia umbral por debajo de lacual laluz no es capaz de
metdlica arrancar electrones de la placametélica. A partir de dicha
frecuencia umbral, la energia cinética aumenta linealmente con
lafrecuencia. La pendiente de larecta es la misma para todos
los metales. Este fendmeno puede explicarse suponiendo que la
luz esta compuesta de fotones de energia hv. Cada fotdn puede
transmitir su energia a un sblo electron durante la colisién. La
frecuencia umbral es la frecuencia minima que debe tener una

luz para que la energia de sus fotones sea suficiente para
arrancar un electrén del metal (por ello depende del metal).

Figura 1.5. Laluz que emite un tubo de
descargarelleno de un gas esta

I I I I compuesta por frecuencias discretasy da
A (m) 4,00 10~ 5,00 10~/ 6,00 10~/ 7,00 107 un espectro de lineas.

tre las frecuencias de sus lineas (% es la constante de Rydberg y vale 3,29 101° s71:

1 1 SeriedeLyman n;=1 n,=23,4,5,... SeriedeBrackett n,=4 n,=5,6,7,8,...
V=R - SeriedeBamer n;=2 n,=3,4,56,... Serie de Pfund n=5 n,=6,7,8,9,...
ng np SeriedePashen n;=3 n,=4,5,6,7,...

El modelo de Bohr. Bohr propone que los electrones giran en torno al nucleo en érbitas circulares. En
1913, sugiere quela energiael éctrica mueve los electrones auna érbita superior y que laemision deluz
se produce al caer los electronesa una Orbita de menor energia. Ademas propone que “un electron
siempre absorbe 0 emite energia en cuantoscompletos de hv” (primer postulado). Como laluz emitida
no contiene todas las frecuencias, Bohr sugiere que no todas las orbitas son posibles paraun electrony,
en concreto, propone que “las Unicas orbitas en que se puede mover un electron son aquellas en las que
su momento angular es nh/2rt, donde n es un numero entero. Cuando un electron se encuentraen estas
Orbitas, no emite energia’ (segundo postulado). El nimero n se llama nimero cuéntico principal.
Recuadro 1.1. Modelo de Bohr: Deduccion del radio y enegia de las orbitas
Lafuerza centripeta asociada a giro de un electron en una orbitacircular vale

Feentripeta = meVTZ (m, = masadel electrdn, v = velocidad, r = radio de la rbita)
Lafuerza de atraccion el ectrostética entre el electrony el nucleo vale

Foea. = %IEO Zr—gz (Z = ndmeroatémico, Z = 1 parael hidrogeno, e = cargadel electrdn)
Si el electron gira estacionariamente, ambas fuerzas tienen que ser iguales, m.Y- = 4%720 Zr%z

. : _ 1 ze? Velocidad que, segln la mecanica clasica, debe de tener un
Despejando la velocidad, v= \/ 4rgy Mef €lectron para moverse estacionariamente en una drbitade radiorr.

Paraque en su giro el electronno emita ninguna radiaci 6n electromagnética, €l segundo postulado de

Bohr sefiala que e momento angular debe de ser igual a momentoangular: mvr =m, / 4%130 % r= %}

35
N

. _ thO
Despgandor, |r= e Z

n2 Radio delaslnicas Orbitas admitidaspor el 2° postuladode Bohr. La
zZ

= constante a, recibe el nombre de radio de Bohr y vale 0,529 A.

2 2
Laenergia potencial de cada drbitaviene dadapor [E=— L 28 = ™ Z2__ 51 g1q19 Z, julios
0
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A partir de estos postulados (ver recuadro 1.1), Bohr calcul6 el radio (figura 1.6) y la energia
(figura1.7) delas oOrbitas de un electron para el &omo de hidrégeno. Ademas (ver recuadro 1.2), dedujo
la ecuacionde laslineas del espectro del hidrogeno y €l valor de laconstante de Rydberg. Posteriormente
se han propuesto otros ndmeros cuanticos para explicar nuevas observaciones experimentalesen los

espectro atomicos (tabla 1.3).
n=1 n=2 n=: Figura 1.6. Distanciarelativa entre las tres primeras Orbitas
4a atémicas del hidrogeno, segin el modelo de Bohr. Obsérvese que
ladiferencia de distancia entre 6rbitas sucesivas es cada vez mayor
& a aumentar n. Ladistancia entre la primera érbitay el ndcleo (ay)
esigual a0,529 A.
n=6
010 /n_g\ ::::::::::::f’::::*};::
77777777777 —h=a— -
,,,,,,,,,,,,,,, —n=d— ] by
] Infrarrojo| A (M)
2-5,47 ******************* —— n=2— |l
£ 700107
2 Rojo
5}
(e} - —
2 M — 60010
i
&
8 7
5 g Verde |— 5,00 10
<
W Azul
Vidleta ;
TITTY — 4,00 10
o M B 000 v
g 1 2 3 4 5 6 7 b) Seriede Seriede  Seriede
n Lyman  Bamer  Paschen

Figura 1.7. @) Gréafica de la energia de los orbitales atdmicos del hidrogeno en funcidn den. Obsérveseque la diferenciade
energia entre estados de energia sucesivos es cada vez més pequefia al aumentar n.

b) Algunas de las transiciones €electrénicas que pueden ocurrir en un aomo excitado de hidrogeno. La serie de Lyman se
debe a transiciones hastan = 1 que, a ser las de mayor energia, dan las rayas de menor longitud de onda (region
ultravioleta). Laslineas de la serie de Balmer aparecen en el visible, debiéndose la de mayor longitud de onda (laroja) a una
transicion desden =3 an = 2.

Recuadro 1.2 Modelo de Bohr: Deduccion del espectro del hidrogeno atomico
Un electron absorbe o emite energia a saltar de una érbitaaotra (Z=1):

E,—E, = me* 1 1 I,Ene_rgl’a emitio!a(_) absorbida/t por un el _ect[én al pasar de una
8h*e2 (n% n%) orbital auna orbita 2, en el &omo de hidrégeno.

El primer postulado de Bohr propone que cada electron en una transicién emite o absorbe un Unico

cuanto de luz, por lo que la frecuencia de la radiacion emitida o absorbida vendra dada por la

relacion de Planck:

Eron=Er—E; : hv = 8nr:e2§g (nl% - nl%) v= S”r:ege:% (nl% - nl%) =3,2910' (ni'f - nlg) segunc
Tabla 1.3. Numeros cuanticos del 4tomo de hidrégeno
Simbolo Nombre del Nombre de
y valores ndmero cuéntico conjunto Sinénimos Describe
n principal nivel o capa Knh=1),L (2),M(3), N(4), etc tamafioy energiaorbital
I=0an-1 azimutal* subnivel o subcapa s(1=0),p (D), d(2),f(3), etc forma del orbital
m=-aH  magnético orbital orbital** de una subcapa orientacion del orbital
m = +1/2 magnético de espin orient. espin de electron

*También Ilamado momento angular orbital; ** érbita en el lenguaje de Bohr, orbital en el de la mecanica cuantica.
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1.4 El modelo mecano-cuantico. La ecuacion de Schrodinger

1.5

La dualidad particula—onda. En 1924, de Broglie propone que cualquier particula (un electrén, por
g/emplo) puede considerarse como una onda con A = h/mv (tabla 1.4). En 1927, Davisson y Germer
observan la difraccion de un haz de electrones en una ldmina metélica(la difraccion es una propiedad
caracteristica de las ondas).

Tabla 1.4. Longitudes de onda de particulas

Particula Masa (k Velocidad (m s1) Longitud de onda (A)
Electron libre gaseoso (300 K) 9,11 10731 1,17 10° 63

Electron libre gaseoso (200 10 3 K) 9,11 1031 3,00 106 2,4

Electrén del &omo deH (n= 1) 9,11 1031 2,19 106 33

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

Pelota de Tenis 0,10 20 3310724

Principio de incertidumbre. Formulado en 1927 por Heisenber g, dice que no se puede conocer con total
precision laposiciony lavelocidad de una particulaa la vez: AxXiAp  h/41, donde Ax es laimprecision
en laposiciony Ap laimprecision en la cantidad de movimiento (mv). La mecanica cuantica no habla de
trayectoria o posicion sino de probabilidad de encontrar el electron en unaregion del espacio.

Ejemplo. Imprecision minima en la posicion de particulas cuya imprecisiéon en la velocidad es del 1%

Particula Masa (kg) Velocidad (ms?) Imprecision minima en la posicion (m)
Automévil 1000 28 (100 km/h) 10737
Electrén del &omo de H (n= 1) 9,11 1031 2,19 10% (26 A, d radio de la érbitade 0,529 A)

Laecuacion de Schrodinger. En 1926, Schrddinger propone representar el comportamiento del electron
mediante una ecuacion de ondas. El electron en el &omo esta aprisionado por el campo eléctrico
producido por el nucleo. Schrodinger propuso que las ondas de los electrones en tal situacion eran
estacionarias (figura 1.8). Solo las ondas estacionarias cuya amplitud se anula en los extremos, son
estables con el tiempo. En un espacio de una dimension (figura 1.9), estas ondas estables pueden ser
caracterizadas mediante un nimero entero. Esta misma condicion, a imponerlaa lafuncién de onda del

electrén que se mueve en un espacio de tres dimensiones, dard origen atres nimeros cuanticos.
t, >b

Y Figura 1.8. (a) Una onda no estacio-
/Y\\X/m /\/\ /_‘ naria se " desplaza’ con el tiempo. (b)

Y Una cuerda de una guitarravibrando
@ W (0) t2 es un ejemplo de onda estacionaria.
n=1 n=3 Figura 1.9. En un espacio de una dimensién, las
V V\ V\ m ondas estacionarias estables (aquellas cuya
\/ \/ amplitud es nula en los extremos) se pueden
‘ ‘ ‘ ‘ ‘ caracterizar mediante un nimero cuantico.

La amplitud de la onda estacionaria en un punto x del espacio se puede definir mediante una funcion
representa como /(x). El valor de ¢2 en un punto da la densidad de probabilidad en dicho punto. El
producto ¢2dV da la probabilidad de encontrar electron dentro del volumen infinitesimal dV. La
probabilidad de encontrarlo en un volumen V es

fv YAdv

El atomo de hidrogeno en el modelo mecano-cuantico. Forma de los orbitales atomicos

Cuando se aplicala ecuacion de Schrodinger al caso del electrén en un domo de hidrégeno, se observa
que |os estados posibles para un electron se describen mediantetres nimeros cuanticos (n, | y m). Hay
un cuarto nimero cuantico (my) que solo aparece al considerar efectos relativistas. Sus valores posibles
coinciden con los del modelo de Bohr (tabla 1.5).
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1.6

1.7

L as solucionesde la ecuacion de Schrodinger, cuando se expresan en coordenadas polares(r, 6, ¢),
se pueden descomponer en una parte radial (que solo depende del radio) y otra angular (que solo
depende de los angulos), lo que simplificasu estudio: ¢2,| ,(r, 6, ¢) = R2, ()22 (6, ¢). La parte
radial no varia con m; mientras que la angular no varia con n. Las figuras 1.10 y 1.11 describen la
distribucion espacial del electron en los distintos estados de energiaposibles para el atomo de hidrégeno.
Cada estado de energia, descrito por un trio de nimeros cuanticos n, | 'y my, recibe el nombre de orbital.
Penetracion y difusion de orbitales. Estos conceptos se explican en lafigura 1.12.

2.2 1s
4, TR (1) 2s Figura 1.12. a) El orhital 2s es més difuso que el 1s, su densidad
8 electronica esta mas extendida. La disfusion de los orbitales

aumenta con su ndmero cuantico principal.
5 2 b) El orbital 2s tiene una mayor concentracion electrénicaen
4 R () 2p , )
: 2s zonas muy cercanas a nucleo que el 2p, por lo que se dice que el
b) orbital 2ses més penetrante que e 2p. El orden de penetrabilidad
J ~ de los orbitales es s> p>d>f. Los orbitales més penetrantes se ven
10 r(A) 15 20 2 maés af ectados por € aumento en la carga nuclear.

Los atomos polielectronicos

Principio de Aufbau. La ecuacién de Schrodinger es irresoluble de forma exacta para atomos polielec-
tronicos. Una aproximacion que se suele hacer es suponer que cada electron se mueve como si estuviera
solo en el &omo bajo el influjo de una carga nuclear Ilamada carga nuclear efectiva (Z*) (figura 1.13).

electron 1

. Figura 1.13. En una primera aproximaci én, podemos suponer

que el electrén 1 “ve” al resto de electrones como una nube
media en el tiempo y esférica. Como la nube se supone
esférica, el campo eléctrico queve 1 es el mismo queverias
fuerael Unico electron de un atomo de carga nuclear Z*, cuyo
valor fueraigual a la carga nuclear real (Z) menos €
Niicleo Apantallamientc  apantallamiento (S) que sobre dicha carga gjerce el resto de
7+ S electrones. Z* recibe el nombre de carga nuclear efectiva.

El resultado de esta imagen simple es que un atomo polielectrénico se puede considerar formado por
orbitales hidrogenoides, pero de més baja energia por la mayor carga nuclear. El estado fundamental de
un atomo se obtiene llenando estos orbitales por orden creciente de energia (principio de Aufbau).
Principio de exclusion de Pauli. “Dos electrones de un d&omo no pueden tener 1os mismos valores para
los cuatro nimeros cuanticos’.

Orden de llenado de orbitales. Como consecuenciade la distinta penetrabilidad de |os distintos tipos de
orbitales, al aumentar el nimero atdmico, aveces se alterael ordenrelativo de sus energias (figura 1.14)
y, por tanto, el de su llenado. Sin embargo, como reglageneral, los orbitales se |lenan por orden creciente
den+ |y, aigua n+ |, por valores crecientes de n.

Regla de Hund. “Para una configuracion dada, el estado mas estable es aguél con el maximo nimero de
€l ectrones desapareados”.

Configuraciones electronicas de los atomos polielectronicos en su estado fundamental

Las reglas anteriores permiten deducir las configuraciones electrénicas fundamentales (tabla 1.6) de los
atomos polielectronicos, salvo las excepciones entre |os metales de transicion detall adas a continuacion:

* Los estados con subniveles completoso completosa mitad (o total mente vacios) tienen una especial
estabilidad, lo que justifica algunas excepciones en € llenado de orbitales:

Cr [Ar]3d®4st Cu [Ar]3d104s! Mo [Kr]4d®5st Pd [Kr]4dl®
Ag [Kr]4d!0ssl Au [Xe]4f145q1%st
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Figura 1.14. Niveles de energia de los atomos
polielectronicos en la tabla periddica. Se muestra una
ampliacion de unavistaampliada del orden arededor de
Z =20. En el &omo de hidrogeno, la energia de los
orbitales depende s6lo de n. Al aumentar € nimero
atémico, los orbitales mas penetrantes (s> p>d>f)
sienten més fuertemente el aumento de la carga nuclear
por 1o que su energia decae més rapidamente. Como
consecuencia, se producen ateraciones en €l orden de
energiadelos orbitales. Asi, en lazona expandida, el
orbital 4stiene en K y Camenos energia que el 3d.

Tabla 1.6. Configuraciones electronicas de los &tomos en el estado fundamental*

[ G G E Y B OO ~NO D WNE
EERERES N

W W WWNDNDNDNNDNDNNNDNEREREPRE
WNPFPOOWONOO UL, WNPFP O oo N

34

Sim. Configuracion
H o 1s

He 182

Li  [Hel2st

Be [He|2s?

B [He2s22p!

C  [He2s22p?

N  [He]2s?2p3

O  [He]2s?2p?

F [He2s%2p°

Ne [He] 2522p6

Na [Ne]3st

Mg [Ne]3s?

Al [Ne3s23pt

S [Ne3s3p?

P [Ne]3s23p3

S [Ne|3s23p?

Cl  [Ne]3s23p®

Ar  [N¢] 3523p6

K  [Ar]4st

Ca [Ar]4s?

S [Ar]3dl4s?

Ti  [Ar]3d24s?

V.  [Ar]3d34s?

Cr  [Ar]3d®4st

Mn  [Ar]3d°4s?

Fe [Ar]3d%4s?

Co [Ar]3d74s?

Ni  [Ar]3d84s?

Cu  [Ar]3dl04s!

Zn  [Ar]3d194s2
Ga [Ar]3d104s24pl
Ge [Ar]3d104s24p2?
As  [Ar]3d104s24p3
Se  [Ar]3d1%s24p?

Z

35
36
37
38
39
40
41

SEGRER

47

49
50
51
52
53
54
55
56
57
58
59
60
61
62
63
64
65
66
67
68

Sim. Configuracion Z Sim. Configuracion

Br  [Ar]30194s24p° 69 Tm [Xe]4f136s2

Kr  [Ar]3d104s24p8 70 Yb [Xe)4fl6s?

Rb  [Kr]5st 71 Lu [Xe4fl45dl6g

S [Kr]5s? 72 Hf [Xe)4fl45d268

Y  [Kr]4dlss? 73 Ta [X€]4f 1450362

Zr  [Kr]4d?5s? 74 W [Xel4f 45046

Nb  [Kr]4d4sst 75 Re [X ] 4f145d568

Mo  [Kr]4dS5st 76  Os [X €] 4f145d668

Tc  [Kr]4d°5s? 77 I [Xe]4f145d7 652

Ru  [Kr]4d/sst 78 Pt [Xe]4f1450%s!

Rh  [Kr]4d85st 79  Au [Xe]4f145d106st

Pd  [Kr]4d10 80 Hg [X €]4f145d106s2
Ag  [Kr]4dl0ss! 8L I [X e 4f145¢106s%6pt
cd  [Kr]4d!05s2 82 Pb [X e]4f145010%6s%6p2
In  [Kr]4d105s25p1 83 B [X €]4f145d10652%6p3
Sn [Kr]4dl05s25p2 84 Po [X €] 4f145d106s26p%
Sh [Kr]4dl05s25p3 85 At [X €] 4f145d106526p°
Te  [Kr]4di95s25p? 86 Rn [X 414501065260
| [Kr]4d105s25p° 87 Fr [Rn]7st

Xe  [Kr]4dl05s25p6 88 Ra [Rn] 782

Cs [Xe]6st 89 Ac [Rn]6d17s?

Ba [X€]6s? 9 Th [Rn]6d27s2

La [Xe]5dles? 91 Pa [Rn]5f26d17s2

Ce [Xe]4flsdles? 92 U [Rn]5f36d17s2

Pr [Xe]4f36L 93 Np [Rn]5f46d17s2

Nd [Xel4f%6s 9 Pu [Rn]5{07¢

Pm  [Xe]4fo6< 95 Am [Rn]5f77&

Sm  [Xe]4ff6 9%6 Cm [Rn]5f7 60172

Eu [XeJ4f’6< 97 Bk [Rn]5f97<

Gd  [Xel4f'5dl6s? 98 Cf [Rn] 510752

Tb  [Xe]4f9 99 Es [Rn]5f17&2

Dy [Xe]4fl06s? 100 Fm [Rn]5f127s2

Ho [Xe]4flles 101 Md [Rn]5f137s2

Er  [Xel4f26s2 102 No [Rn] 514752

* Estas configuraciones han sido obtenidas experimental mente para los &omos en fase gaseosa.
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* En los casos anteriores y siguientes, influyetambién la pequefia diferenciade energia entre los niveles

(n-1)dy ns:
Nb [Kr]4d4sst Ru [Kr]4d’5s! Rh [Kr]4d8sst Pt [Xe]4fl45d9%6st

* Enloslantanidosy actinidos, se observan excepciones similares paralos orbitales (—2)f y (n-1)d.
La [Xe]5dl6s? Ce [Xe]4fl5dl6s? Gd [Xe]4f’5d16s2
Ac [Rn]6d17s? Th [Rn]6d27s2 Pa [Rn]5f26d17s2 U [Rn]536dl7s2
Np [Rn]5f46d17s? Cm [Rn]5f76d17s?

* Al formar cationes, |os electrones se sacan primero de los orbitales np, luego nsy finalmente (n-1)d.
Mn [Ar]3d%4s? MnZ* [Ar]3d® Ga [Ar]3d104s24pl Ga3* [Ar]3d10

1.8 Periodicidad de algunas propiedades fisicas
El sistema periddico: bloques, periodosy grupos. En 1871, Mendeleev (1834-1907) propone su tabla
en base a las repeticiones periddicas que observé en las propiedades quimicas de los elementos ordena-
dos por su masa atémica (ahora sabemos que es ordenados por su nimero atbmico). En su forma actual
(ver tablas), la tabla periddica estd compuesta por 7 periodos horizontales, 18 grupos verticalesy otro
grupo constituido por 2 series de elementos (lantanidosy actinidos). Los grupos se numerandel 1 al 18.
Los grupos 1-2 forman el blogue s, los grupos 3—-12, el bloque d, los grupos 13-17, el bloque p, y los
lantanidos y actinidos el bloguef.
Radio atomico. Lafigura 1.15 muestra que:
* el radio aumenta a descender por un grupo, pues aumenta el nimero de capas llenas.
* el radio disminuyea lo largo del periodo, pues aumenta la carganuclear efectiva(Z*) que soportan los
electrones externos. Este aumento se debe a que la carga nuclear (Z) aumenta una unidad al pasar de un
elemento al siguiente pero el apantallamiento lo hace mucho mas débilmente ya que los electrones de
una misma capa se apantallan muy mal entre si.
* el comportamiento anterior seinvierte en los metales de transicion a partir del quinto elemento, ya que
los el ectrones internos (n—1)d apantallan bien alos méas externos ns
* la contraccién de |os lantanidos es |a responsabl e de que |os metal esde transicion externa de la segunda
serie tengan tamario similar alos de latercera serie.

3 1° Periodo
20 30 40 50 60
‘Periodcl) ‘Period(‘)‘ Periodo . Periodo . Periodo |
[ | |
. Cs
Rb
5 K \ Elementosde  |Ejementos de transicion ‘
L o
°§ \ Elementosde & _transicion \ R
2 b transicion \‘ \ /\ .
£ Na | b et L A
T \ | \ " ﬁ At
g | U \ \o\, , N ok NS
d i % ooowd %, By N Lantanidos
1— 3,
o\% Cl
e F Figura 1.15.
H Gréficaderadios
° atomicos paralos
primeros 86
| | | | | | | | |  elementos.
0 10 20 30 40 50 60 70 80 9C

NUmero atdbmico, Z
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En lafigura 1.16 se comparan los radios de algunos &omos con |os de sus iones.

2+
+ Be . _

2+
+ ‘D — -
NalNa Mg M9 s '52 CI'C|

Energia de ionizacién. Es laenergia minima necesaria para sacar un electron de un &0mo gaseoso en su
configuracion fundamental. La primera energiade ionizacion es la energia necesariapara sacar €l primer
electron (A(g) — A*(g) + ), lasegunda energia de ionizacion, el segundo (A*(g) — A2*(g) + €), etc.
El comportamiento periddico de las energiasde ionizaciéon esinverso a del radio atomico (figuras
1.17 y 1.18): disminuye al bajar en un grupo y aumenta a lo largo de un periodo. Existen ciertas
irregularidades que pueden ser justificadas por la estabilidad de los subniveles llenos o llenos a mitad.

Figura 1.16. Losradiosiénicosy atémicos
de algunos elementos. Obsérvese que los
cationes son menores que sus
correspondientes a&omos, pero |os aniones
son més grandes.

Be 900 kJmolL B 799kJmolL N 1400 kJmolt O  1310kJmolt
| 1°Periodo
30007 ‘2o g0 40 50 6°
IPeriod(IJ ‘Period(‘)l Periodo N Periodo . Periodo |
s (Il | ]
= He
':_ Ne
'© 2000 P
&
N
S i Ar
3 N b/ /o Elementos de Kr Elementos de Elementos de transicion
3 o L transicion i transicion  Xe| |
= H /O / 4 ? Rn
¢ i ﬂ / ﬂ / A .
© 1000 Be/ < od / A Figura 1.17.
@© O\O / /O / o o sos® Oj) et
o o _pond v - \O/R 7 socf J Gréficadelas
.;: | B / o/ oo ! o \/ S oooc»w\j Y primeras energias
Li Noa o/ / va de ionizacion para
K Rb Cs =~ . los primeros 86
Lantanidos elementos.
| | | | | | | |
0 10 20 30 40 50 60 70 80 9C
Ndmero atémico, Z
1 7 <400 I 1000 a 1500 18

He

I 4002700  [EEE 1500 2000 13 14 15 16 17 P

1 700a1000 N >2000

5 6 7 8 9 1011

Mn| Fe| Co| Ni | Cu
717 | 759 | 758 | 757 | 745

Tc|Ru| Rh| Pd| Ag
702| 711 | 720| 804 | 731

Ta| W | Re|Os| Ir | Pt|Au
761 | 770| 760 | 840 | 880 | 870 | 890

Figura 1.18. Variacion dela
primera energia de ionizacion (en
kilojulios por mol) en los grupos
principalesy de transicién externa
delatabla periddica
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L as segundas energias de ionizacién son siempre mayores que las primeras. Arrancar un electron de un
&omo o0 ién con configuracion externa de gas noble (ns?npf) cuesta muchisima energia.

He 2372 kJmol~21 (primera)

Li  519kJmol~1(primera) 7300 kdmol~1 (segunda)

Be 900kJmol~L(primera) 1760 kamol~l (segunda) 14800 kJ mol—1 (tercera)

B 799 kJ mol 1 (primera) 2420 kmol™t (segunda) 3660 kJmol 1 (tercera) 25000 kJ mol L (cuarta)

Afinidad electronica. La afinidad electronica (EA) de un atomo es la energiaque se desprende en €l pro-
ceso A(Q) + e - A=(g). Un atomo tiene una alta afinidad el ectronica cuando el proceso anterior es muy
exotérmico. Con la excepcion de los gases nobles, 1os elementos con altas energias de ionizacién tienen
altas afinidades electrénicas. Sin embargo, el comportamiento periddico de las afinidades el ectronicas es
mas complejo que el de las energias de ionizacion (figura 1.19). Las segundas afinidades son siempre
endotérmicas. Asi parael oxigeno, EA; = —AHg,, = +142 kdmol=L, EA, = —AHE,, = 844 kI mol L.

- 1 <100 I +100 a 200 18

H 2 [ -100a0 [ +200 a 4300 13 14 15 16 17

U | Be [ 0a+100 > +300

60 | —241

Na| Mg
53 | —23(

K| Ca
48 | —15¢

Figura 1.19. Variacion dela
primera el ectroafinidad (en
kilojulios por mal) en los grupos
principales de latabla periddica

47 | 167
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Seminarios

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

1.2 ¢Cudles delos siguientes pares son isotopos?:
a) 2H* y 3H; b) Hey %He; ¢) 12Cy 14N*; d) 3H y He.

1.3 ¢Por qué el nimero mésico A y lamasarelativa de un &omo no son iguales?

1.4 Si se desplazan alamismavelocidad, ¢quien tiene mayor longitud de onda, un electrén o un protén?.

el &tomo de hidr 6geno

1.5 ¢CoOmo puede un electron pasar a un estado excitado?.

1.6 ¢Cuales son los cuatro numeros cuanticos de un electron en el atomo de hidrégeno? ¢Cuales son los
valores permitidos para cada uno de ellos?

1.7 ¢Cud eslaprincipal diferenciaentre una 6rbitade Bohr y un orbital en mecéanica cuantica?.
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1.27

Da el valor del momento cuantico azimutal y di cuantos orbitales tiene cada una de las siguientes
subcapeas:
a) 3s, b) 4p, c) 5p, d) 3d, e) 2s f) 5s, g) 4f.
¢Cuantos orbitales hay en cada una de | as siguientes capas o subcapas?
a) capan=1, b) capan=2, c) capan = 3, d) subcapa 3d, €) subcapa 4 p.
¢Cuales de los siguientes orbitales no pueden existir?
a) 2d, b) 5p, c¢) 3f, d) 10s, €) 1p, f) 4f, g) 49, h) 4d.
Di cuantos nodos radiales (esféricos) y angulares tiene cada uno de |os siguientes orbitales:
a) 4s, b) 3d, ¢) 2p, d) 5p.
Di qué eslo que entiendes por orbital.
¢Como es ladensidad de probabilidad para un orbital p, en un punto de coordenadas radialesr = 1 A,
6=190° @=45°7?
¢En qué direccion o direcciones es maxima la probabilidad de encontrar un electrén para un orbital:
a) s, b) p,, ) dxy, d) dxz_yz?
atomos polielectr dnicos
¢Estan siempre en el mismo orden los niveles de energia de los distintos orbital es, independientemente
del atomo que se considere?
¢Quédice lareglade Hund? ¢Se puede sugerir alguna sencillaexplicacion fisica para el hecho de quelos
tres electrones 2p de un atomo de nitrogeno prefieran tener valores diferentes de sus nimeros cuanticos
magnéticos?
Escribe é simbolo y €l nombre del elemento de nimero atdmico més bajo que tenga:
a) un electron p; b) un subnivel p completo; ) un eectron f; d) cinco electrones d.
Escribe la configuracion electronica en el estado fundamental de los siguientes &tomos:
a) Li, b) C, c) Kr,d) Si, ) Co, f) Br, g) Sr, h) As, i) V, j) Cr, k) Nb, |) Fe, m) Au, n) TI.
Escribe la configuracion electronicaen el estado fundamental de los siguientesiones:
a) $%, b) Rb*, ¢) N3, d) Mg?*, e) Ti4+, f) Cl-, g) Ga3*, h) Fe2*, i) Fe3*, ) T+, k) Au3t.
Di cudl de los siguientes atomos o iones debe ser paramagnético en su estado fundamental:
a) Li, b) Mg, ¢) S, d) Zn, €) Ba, f) Re, g) Cu?*, h) Fe3+.
¢Cuales de los siguientes atomos no tienen distribuciones esféricas totales de la nube de carga
electronica?:
a) Na, b) O, c) Ca, d) Xe, ) Cr, f) Mn.

propiedades periddicas
Define los siguientes términos: periodo, grupo, elemento representativo, elemento de transicion,
lantanido, metal alcalino, energia de ionizacion, afinidad electronica.
¢Qué ion crees que tendra menor radio, Fe2* o Fe3+?
Ordena los siguientes iones en orden decreciente de radio: Se?-, S2-, Te2—, 02,
Las siguientes particulas son isoelectronicas, es decir, tienen la misma configuracion electrénica
Ordénalas seglin su radio decreciente: Ne, F—, Nat, 02—, Mg2*.
La primera energia de ionizacion de un aomo es aquella que hay que suministrarle para arrancar €l
primer electron, la segundaes la que hay que suministrarle para arrancar €l segundo electrén, etc. ¢Por
gué es mayor la segunda energia de ionizacién que la primera?
En cadauno de los siguientes paresde atomos, indicar cudl tiene la (primera) energiade ionizacién mas
ata, y cud laafinidad mas ata
a) Sy PR b)Aly Mg, c) AryK, d) Ky Rb.
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1.28

Di cudles de las siguientes afirmaciones son ciertas:

a) El ion Na+* esmenor que el ion K*.

b) El ion Nat es menor que €l &omo de Na

¢) El ion F~ es menor que e atomo de F.

d) Losiones de los metales alcalinos son mas pequefiosque |os iones de |os metal es al calino-térreos del
mismo periodo.

€) Laenergiadeionizacion crece a bajar en el grupo.

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

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

h) La primera energia de ionizacion del Het esla misma que la segunda del atomo de Helio.
i) Laafinidad electronica de un cation es mayor que ladel aomo correspondiente.

Problemas

11

12

13

14

15

16

17

isétopos, particulas elementales
El cobre contiene dos isotopos: 69,09% de cobre-63 (M, = 62,9298) y 30,91% de cobre-65
(M, = 64,9278) (Cudl eslamasarelativa(M,) promedio del cobre?
El carbono contiene dos isétopos: 98,89% de carbono-12 (su M, es exactamente 12) y 1,11% de
carbono-13 (M, = 13,003) ¢Cual eslamasarelativa(M,) promedio del carbono?

naturaleza ondulatoriadelaluz
Si el dibujo representa dos ondas electromagnéticas A y B situadas en laregion del infrarrojo, calcula:
a) Su longitud de onday su frecuencia (c = 2,998 10° m s1).
b) El tiempo en que ambas recorreran la distancia marcada.

OndaA w OndaB
«—— 60103 cm
-« 6,0 103 cm ————>»

Calculalafrecuencias de cada una de | as radiaciones siguientes (¢ = 2,9979 108 m s1):
a) radiacion infrarrojade A = 104 m;. b) radiacion ultravioletade A = 3 108 m; ¢) radiaciéninfrarrojade
A=5106m.

longitud de onday cuantos de ener gia
El efecto fotoeléctrico (figural.4) se utilizaen algunosdispositivos de alarma contrarobo. El rayo deluz
incide sobre el catodo (-) y arranca electrones de su superficie. Estos electrones son atraidos haciael
anodo (+), y €l circuito eléctrico se cierra por medio de una bateria. Si el rayo de luz se encuentra
bloqueado por el brazo deun ladron, el circuito eléctrico serompey salta el sistemade alarma. ¢(Cudl es
la maxima longitud de onda que se podria utilizar en un sistemade alarmasi el catodo de la célulaes de
wolframio y los electrones son arrancados del mismo con una energia cinéticade 8,0 10—19 J cuando la
longitud de onda dela luz incidente es de exactamente 1,25 103 A? (h = 6,626 1034 Js, 1A =100 m,
c=2,998 108 ms1).
Lalongitud de ondaumbral o criticadel efecto fotoel éctrico parael litio es 5200 A. Calculala velocidad
de los electrones emitidos como resultado de la absorcion de luz de 3600 A (h = 6,626 1034 J s, 1
A =10-10m, c=2,998 108 m s1, m, = 9,11 10-31 k).
Calculalalongitud de onda, en nandmetros, de la linea dela serie de Balmer que resultade la transicion
den=3an= 2[gvae 329 101 s1]. ;En qué region del espectro electromagnético (figura 1.3)
aparecera?

1.8 Laenergiade ionizacion para el hidrégeno es la que debe absorber para separar €l electrén, cuando éste
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esta en el estado fundamental, H(g) — H*(g) + e~. Calcula, apartir de la ecuacion de Bamer, la energia
de ionizacion del hidrégeno atémico gaseoso (h = 6,626 1034 J s, ¢ = 2,998 108 m s3, z = 3,29 1015
s, N = 6,022 1023 mol ).

ecuacion dedeBroglie

1.9 Calculalalongitud de ondade
a) un electron que se desplazaa 3,0 10’ ms™ [h = 6,626 10734 Js, m, = 9,11 1031 kg].
b) una pelota de 140 g que se mueve a 160 km/h.
1.10 Calculalalongitud de onda de:
a) un electron cuya energiaesl0 keV [h= 6,626 1034 Js, m = 9,11 1031 kg, 1 eV = 1,602 10719 J].
b) una particula de masa 125 g cuya velocidad es de 45 m/s.

1.11 Calculala frecuenciade la luz necesariapara ionizar atomosde litio si la primera energia de ionizacion
del litio es 520 kImol™ (h = 6,626 1034 Js, N, =6,022 1022 mol ).

1.12 Se puede usar luz de’ 590 nm (1 nm = 102 m) de longitud de onda paraexcitar el electrén 3s del sodio a
un orbital 3p. Dado que la energiade ionizacion del sodio en su estado fundamental es 494 kJ mol—,
¢CUdl seréla energia de ionizacién del &tomo en su estado excitado [Ne]3p! (h = 6,626 1034 J s,
c=2,998 108 msL, N, = 6,022 1022 mol ).

1.13 La méxima longitud de onda de luz que puede expulsar un electrén de un ion Li~ y conseguir la
formacion de un aomo de litio neutro es 2000 nm. Calculala entalpia de afinidad electronica del litio
(h=6,626 1034 Js, c = 2,998 108 m 71, N, = 6,022 1023 mol ).

Soluciones a los seminarios

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

12 ayb).

1.3 Se tratade dos conceptos diferentes. EI nmero masico (Z) es, por definicion, un nimero entero igual a ndmero total de
nucleones, mientras que la masa relativa es un nimero decimal igual alarelacion entre la masa de la particula consideraday
la doceava parte de lamasa de un &omo de carbono—12. Sin embargo, existe unarelaciénaccidental, y es que, como la masa
relativadel protény del neutrén son cercanasa launidad y ladel electron es muy pequefia, el valor de de lamasa relativa de
un &omo es cercano al valor de su nimero mésico.

1.4 Un €electrén ya que su masa es menor.

1.5 Con unaradiacién electromagnética de frecuencia adecuada (E = hv).

1.6 Vertablal.3.

1.7 En el modelo de Bohr, una drbita tiene una trayectoriay una energia definidas. En el modelo cuantico, el orbital tiene una
energia, pero no unatrayectoria, definidas.

1.8 Numero de orbitalesde unasubcapa= 2l + 1: a), €) yf)l = 0, Lorbital; b) y c) | = 1, 3 orbitales;; d) | = 2, 5orbitales; €) | = 3,
7 orbitales.

1.9 a) 1 orbital; b) 4 orbitales; c) 9 orbitales; d) 16 orbitales.

1.10 No pueden existir @), ¢), €) y g).

1.11 Nodosradiales = n--1, nodos angulares =1, nodostotales=n-1.a) 3y 0; b) 0y 2;c) 0y 1;d) 3y 1.

1.12 Un orbital, en sentido puro, es cada uno de los estados de energiael ectrénicos de un aomo o ién monoel ectrénico, como €l
atomo de hidrégeno. En un &omo polielectronico, cada electron no tiene en realidad un estado de energiaindependiente. Sin
embargo, una aproximacién que se realiza es suponer quesi son independientes (aproximacion orbital), y, por extensién, a
cada estado de energia de un electrénen un &omo polielectrénico, se lellama orbital.

1.13 Nula

1.14 a) Entodaslas direcciones la probabilidad eslamisma; b) en el gex; c) en lasbisectricesdelosgjesx ey; d) enlosejesxey.

1.15 No. Ver figural.14.

1.16 Al colocar los tres electrones en tres orbitales distintos cuya mayor densidad se sitllaen distintas regionesdel espacio, se
minimizan las repulsiones interel ectrénicas.

1.17 a) B; b) Ne; ) Ce (no € La, yaque su configuracion electronica es anémala, ver 1.7).

118 a) [Hel2sl b) [Hel2822pZ ) [Ar]3d104s24pf; d) [Ne]3s23p?; e) [Ar]3d74s% f) [Ar]3d104s24p>; g) [Kr]5s% h)
[Ar3d104s24p3. i) [Ar]3d34sZ j) [Ar]3d°4sL; k) [Kr]4d?5st; 1) [Ar]3d®4s% m) [Xe]4i145d106st: n) [X ] 4i145d106s%6p!.

1.19 a) [Ne]3s23pb = [Ar]; b) [Kr]; c) [He]28%2p0 = [Né]; d) [Ne]; €) [Ar]; f) [Ne]3s23p = [Ar]; g) [Ar]3d10; h) [Ar]3d5; i)
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120

121

122
123

124
1.25

1.26

1.27
128

[Ar3d; j) [Xe]4f145d106sZ k) [Xe] 414508,

En negrita, los orhitalesen los que hay electrones desapareados: a) [He] 2sl, paramagnético (1 electrén desapareado); b)
[Ne]3s2, diamagnético; c) [Ne]3s23p#, paramagnético (2 electrones desapareados); d) [Ar]3d104s2, diamagnético; e) [Xe]6s?,
diamagnético; f) [Xe]4f145d%s2, paramagnético (5 electrones desapareados); g) [Ar]3dS, paramagnético (1 electron
desapareado); h) [Ar] 3d°, paramagnético (5 electrones desapareados).

Si tienen distribucién esférica: a) [Ne]3st; ¢) [Ar]4s? d) [Kr]4d105s25p6; ) [Ar]3dS4st; f) [Ar]3d4s2.

No tienen distribucion esférica: b) [He]2s22p%.

Ver teoria

Fe3*, porguetiene menos electronesy ademas | os el ectrones que quedan son més atraidos por la carganuclear a haber menos
repulsiones (apantallamiento) entre ellos.

r(Te2) > r(Se2) > r(S%) > r(0%).

Al tener los mismos electrones, €l tamafio dependerade lo fuertemente que sean atraidos por €l nlcleo, esdecir, de la carga
nuclear: r(0%) > r(F) > r(Ne) > r(Na") > r(Mg?).

Porque al arrancar un electron, los electrones que quedan son més atraidos por la carga nuclear al haber menos repul siones
(apantallamiento) entre ellos.

Ver1.9.

Ciertas: a), b), ), h), i). Falsas: ¢), d), €), g).

Soluciones a los problemas

11 M, =63547. 1.7 a) A =656,3 nm. Apareceraen el visible.

12 M, =12,01. 1.8 E =1320 kJ paral mol de hidrégeno.

13 @) OndaA: A=1,010"3cm, v= 3010838571, 19 @ A=2410"1m; b) A =1,06 1034 m.
ondaB: A=2,010"3cm, v= 15101357, 110 @ A=1,23101m; b) A =1,18 1034 m.
b)t=2,010"13s 111 v=1,30101s71,

14 av=1102s1 b v=101015s1; ) v=6 101351, 1.12 4,84 10719 J por &omo, 291 kJ por mol.

15 A=251103A. 1.13 —9,94 1029 J por &omo, —59,9 kJ por mal.

16 v=6,0910°msL.



