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OBJETIVOS: 

· Identificar los números cuánticos que indican la posición de un electrón

· Explicar la forma de los orbitales atómicos.

1. Concepto de estados estacionarios de energía del electrón propuesto por Bohr.
Normalmente los electrones se encuentran en el nivel de mínima energía (estado basal o fundamental), pero pueden absorber energía, pasando a un nivel superior, más alejado del núcleo (estado excitado); este estado es inestable y al regresar el electrón a su nivel original emite la energía absorbida en forma de radiación electromagnética.

Mientras los electrones describen una órbita, no hay absorción ni emisión de energía.

2. Naturaleza dual de la masa sugerida por Luis De Broglie.
De Broglie concluyó que la masa, como la luz, tiene ambas características: de partícula y de onda.

3. Principio de incertidumbre de Heisenberg.

Werner Heisenberg presentó el principio de incertidumbre como una consecuencia de la dualidad de la naturaleza del electrón.

Heisenberg imaginó un microscopio súper potente por medio del cual se pudiese observar la colisión entre un fotón y un electrón, y postuló que, debido a que ambos cambian su posición y su velocidad, es imposible en un momento dado establecer la posición y velocidad del electrón en un nivel energético.

[image: image1.png]



Fue así como Schródinger, después de sopesar las ideas de Bohr y de De Broglie, y tratando de aunar ambas, dedujo una ecuación matemática en la que el electrón era tratado en función de su comportamiento ondulatorio.

De acuerdo con la ecuación de onda de Schródinger, la posición probable de un electrón está determinada por cuatro parámetros Jamados cuánticos, los cuales tienen valores dependientes entre sí.

NÚMEROS CUÁNTICOS
Los números cuánticos son el resultado de la ecuación de Schródinger, y la tabulación de ellos nos índica la zona atómica donde es probable encontrar un electrón.

Las literales que representan a los números cuánticos son:

n, l, m y s; aportados teórica y experimentalmente por Bohr, Sommerfeid, Zeeman, y Stern-Geriach, respectivamente. 

Número cuántico principal (n). El número cuántico principal designa el nivel energético principal en el cual se localiza un electrón dado; este número también expresa la energía de los niveles dentro del átomo. El número cuántico "n", puede asumir teóricamente cualquier valor entero, de 1 a infinito, aunque con 7 valores (1, 2, 3, 4, 5, 6 y 7), es posible satisfacer a los átomos conocidos actualmente.

Número cuántico secundario (l). El número cuántico secundario L, determina la energía asociada con el movimiento del electrón alrededor del núcleo; por lo tanto, el valor de f indica el tipo de subnivel en el cual se localiza un electrón y se relaciona con la forma de la nube electrónica.

Cada nivel electrónico se divide en subniveles que contienen electrones de la misma energía.

Los valores,  l, están determinados por el valor de n; para cierto nivel, l, puede asumir cualquier valor entero desde 0 hasta n - 1. Así:
En el 1er. Nivel energético sólo hay un subnivel, al cual l da el valor de cero y lo representa por la letra s (del inglés, Sharp).

En el 2o. nivel energético hay dos subniveles, a los que l da el valor de O y 1; y los representa por las literales s y p, respectivamente (p del inglés principal).

En el 3er. nivel energético hay tres subniveles, a los que l da el valor de: 0,1 y 2; y los representa por las literales: s, p y d, respectivamente (d de diffuse).

En el 4o. nivel energético hay cuatro subniveles, a los que l , da el valor de: O, 1, 2 y 3; y los representa por las literales: s, p, d y f respectivamente ( f de fundamental).

Para el 5o, 6o, y 7o. nivel energético, teóricamente habría: 5, 6 y 7 subniveles respectivamente, sólo que, para los átomos conocidos, son suficientes, 4 subniveles en el 5o. nivel (.s, p, d y f);-3 subniveles para el 6o. nivel /s, p y d), y 2 subniveles en el 7o. nivel energético (s y p).

De esta manera podemos decir que para l:

s = 0

P = 1

d = 2

 f = 3

Número cuántico magnético (m). El número cuántico magnético representa la orientación espacial de los orbítales contenidos en los subniveles energéticos, cuando éstos están sometidos a un campo magnético. Los subniveles energéticos están formados por orbítales. Un orbital (REEMPE) es la región del espacio energético donde hay mayor probabilidad de encontrar un electrón.

El número de electrones por subnivel depende del valor de éste y está dado por la relación (2l + 1) que puede ser desde — l  Hasta + l, pasando por cero.

En un subnivel s (l  = 0), hay un solo orbital al que m da el valor de 0.
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En un subnivel p ("l = 1), hay tres orbítales, a los que m" da los valores de: -1, 0 y +1, respectivamente.
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En un subnivel d ("l " = 2), hay cinco orbitales, a los que "m ' da los valores de: -2, —1, 0, +1 y +2, respectivamente:
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En un subnivel f (  l =3),hay siete orbitales, a los que m da los valores de:  -3. -2, 0, +1, +2,y  +3,  respectivamente:
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De esta manera cada orbital, de cada uno de los subniveles, queda perfectamente bien identificado por el número cuántico magnético "m".
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Número cuántico espín (s), (algunos autores lo identifican por la literal mj. Este número cuántico expresa el campo eléctrico generado por el electrón al girar sobre su propio eje, que sólo puede tener dos direcciones, una en dirección de las manecillas del reloj y la otra en sentido contrario; los valores numéricos permitidos para el número cuántico spin s son:
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En cada orbital puede haber como máximo dos electrones, uno con giro positivo y el otro con giro negativo.

FORMAS DE LOS ORBITALES

La forma atribuida a los orbítales s es  esférica. Formas atribuidas a los orbitales d esférica, y para los orbitales de tipo p se considera elíptica             
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Orbitales d
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Orbitales f
Ahora bien, resumiendo los datos que los números cuánticos nos proporcionan, podemos decir que:

a) Un orbital soporta como máximo dos electrones.
b) Los orbítales que tienen la misma energía forman los subniveles                                                        atómicos.    
c) Un subnivel s, con un solo orbital, soporta como máximo 2 electrones.

    Un subnivel p, con tres orbítales, puede soportar máximo 6 electrones -

    Un subnivel d, con cinco orbítales, puede soportar máximo 10 electrones.

    Un subnivel /, con siete orbítales, puede soportar máximo 14 electrones.
d) En el primer nivel energético (n = 1) habrá máximo 2 electrones, ya que       éste solamente tiene un orbital s.  
En el segundo nivel energético (n = 2) puede haber hasta 8 electrones: dos      del orbital s y seis de los tres orbítales del subnivel p.

 En el tercer nivel energético (n = 3) puede haber hasta 18 electrones: dos del orbital s, seis de los tres orbítales del subnivel p y 10 de los cinco orbítales del subnivel d. En el cuarto nivel energético (n = 4) puede haber hasta 32 electrones: dos del orbital s, seis de los tres orbítales p, 10 de los cinco orbítales del subnivel d y 14 de los siete orbítales del subnivel f. De esta misma manera es posible calcular la cantidad máxima de electrones que pueden soportar los niveles energéticos 5o., 6o. y 7o.

Con estos datos es posible identificar completamente un electrón de un átomo, sólo bastará con indicar el valor de cada uno de los números cuánticos de ese electrón.

CONFIGURACIONES ELECTRÓNICAS

Seguirá un proceso imaginario de ocupación de orbítales aplicando las reglas citadas a continuación:
1. Principio de exclusión de Pauli

"En un orbital puede haber hasta dos electrones de spin opuesto". Esto significa que no es posible la existencia de dos electrones en el mismo átomo que tengan sus cuatro números cuánticos iguales.

2. Principio de edificación progresiva o regla de Auf-Bau 

"Cada nuevo electrón añadido a un átomo entrará en el orbital disponible de mínima energía". 

La separación de energía en los subniveles de los átomos poli electrónicos origina que se superpongan o traslapen, en valor de energía, orbítales con diferentes valores de n.

De acuerdo con el principio de máxima sencillez, la energía de los orbítales aumenta al incrementar el valor de n + 1: cuando hay dos subniveles con el mismo valor de n + 1, las energías aumentan con el valor de "n". Por lo tanto, la ocupación de orbítales correspondientes a un mismo número cuántico principal no es progresiva.

1s, 2s 2p, 3s 3p, 4s 3d 4p, 5s 4d 5p, 6s 4f 5d 6p, 7s 5f 6d 7p.
— — — —- — — — -»- Energía — — — — — — — 
Esta secuencia puede deducirse aplicando el siguiente diagrama, conocido como regla de las diagonales:
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3. Principio de máxima multiplicidad o regla de Hund
"Dentro de un subnivel los primeros electrones ocupan orbítales separados y tienen spines paralelos."

En otras palabras, los electrones entran de uno en uno en los orbítales que contienen la misma energía, cuando estos orbítales se completan con un electrón, entonces cada uno de ellos se satura con dos electrones en el mismo orden.

Aplicando estas sencillas reglas es posible iniciar las configuraciones electrónicas.

Para el desarrollo de la configuración electrónica de un átomo, sea el nivel(l, 2, 3,4, 5, 6 ó 7), el tipo de subnivel (s,p, d ó f) y como supra-indice el número de electrones que cada subnivel contenga.

Ejemplo:
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En la configuración del átomo de hidrógeno, el único electrón de éste ocupa el subnivel s del 1er. Nivel energético.

De esta manera la configuración de los siguientes átomos será:
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(se saturó el segundo nivel energético)
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De acuerdo con su contenido energético el subnivel 4s se ocupa primero que el subnivel 3d.

La configuración electrónica de un átomo de muchos electrones será:

GUIA DE EJERCICIOS.
OBJETIVOS: 
· Reconocer conceptos básicos de números cuánticos y principio de Pauli y Hund.
· Indicar números cuánticos, Z, configuración electrónica, grupo y período.
 
I.             Encierra en un círculo la alternativa correcta:
 
 
1.      El número cuántico ____________  se simboliza con la letra ____ y  toma los valores  0, 1, 2,3
 
a)       Espín   -  s
b)       Principal  - n
c)       Magnético - m
d)       Azimutal  – l
 
2.      El máximo de electrones para el orbital “s” son _____  electrones
 
a)       2
b)       6
c)       18
d)       10
 
3.      Los sub-niveles 0 y 2 se le asignan las letras  _____ y _____:
 
a)       S – d
b)       S – f
c)       S – p 
d)       P – d
 
4.      La regla de la máxima multiplicidad, corresponde:
 
a)       Regla de Hund
b)       Principio de Pauling
c)       Principio de exclusión de Pauli
d)       Ninguna de las anteriores.
 
 
5.      El sub nivel ________ tiene 1 orbital
 
a)       s
b)       d
c)       p
d)       f
 
6.   El número cuántico magnético  toma los valores:
 
a)       1, 2, 3,4, etc.
b)       0, 1, 2,3
c)       –1/2, +1/2
d)       Dependen de l
 
I.             Desarrolle los siguientes ejercicios:
 
1. Indique los números cuánticos  para:
 
	a) 3s2


	b) 3p6


	c)       3d9
 

	d)       2s 1

	e)       2 p 4
	f)       3d 2
 


Esquematización de los electrones con


spin contrario.
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(Obsérvese el traslape energético)
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Orbitales “d”












