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ORBITALES ATOMICOS Y NUMEROS CUANTICOS

Hamiltonian \
e Lasolucion de la ecuacion de

A Schrodinger es exacta para el
H\P - E [ '\ I ’ atomo de H (y otros atomos
E— hidrogenoides) y produce un
/ \\ conjunto de funciones de onda,
/ " Energy con sus correspondientes energias.

A estas funciones de onda se les
conoce como orbitales.

Wave function

e Un orbital atomico es la funcion de onda de un electrén en un atomo.

e Esta funcion se corresponde a un espacio tridimensional (NO es una drbita).



__. Nucleo (ojo no esta a escala)

" "Nube" electronica

* Los orbitales atdmicos son descripciones matematicas de la probabilidad de
encontrar en un lugar determinado los electrones de un atomo o molécula.

* Se emplean 3 numeros cuanticos para describir cada orbital (n, £, m,)

e Cada orbital se etigueta como:

Wn,&m{)



NUMEROS CUANTICOS

Las soluciones de la ecuacion de onda del electron dependen de cuatro
parametros: n, |, m, ys.

Numero cuantico | Nombre Define
n Numero cuantico principal Energia y tamano del orbital
'4 Numero cuantico orbital Forma del orbital
my Numero cuantico magnético  Orientacion espacial del orbital
S Numero cuantico de spin Espin del electrdon
~ ™
n
. Describen un
Describen = £ L ,
un orbital electréon en un
- mp orbital




Numero cuantico principal 'n
 Determina el nivel principal de energia del orbital.
* Puede ser cualquier entero positivo: n=1,2,3,4,. ..

 Determina el tamafo de los orbitales, por tanto, la distancia al nucleo de
un electron vendra determinada por este numero cuantico.

Notacnon Cuantica

Q ) )MD ) ) >

Notacnon
Espectroscopica




Numero cuantico orbital "£"

Posibles
* Determina el subnivel de energiay la = valores de (

forma delorbital. T 0

e Los valores que puede tomar dependen 2 0
del nUmero cuantico principal (n), y puede 1

ser desde 0 hasta n-1. 3 0

1

2
______ P

W N = O




Numero cuantico orbital "£"
 Determina el subnivel de energia y la forma del orbital.

* Los valores que puede tomar dependen del numero cuantico principal (n), y
puede ser desde O hasta n-1.

Valor de ¢ 0 | 2 3
Subnivel de S p d f
energfa (Sharp, definido) (principal) (difuso) (fundamental)

Forma del .
orbital ’




Numero cuantico magnético "m,"

* |Indica la orientacion del orbital.

* Los valores que toma dependen del niumero cuantico secundario £, y son
desde —¢ hasta ¥.

Posibles Numero de Numero total
n valores de / Subcapa  Posibles valores de m, orbitales enla  de orbitales en
subcapa la capa
1 0 ls 0 1 1
"""""""""" o 2 0 1
1 2p -1,0, 1 3 4
""" I o0 3% 0 1
1 3p -1,0, 1 3
____________________ 2 .3 o 2nev2 o S %
4 0 s 0 1
1 1p 1,0, 1 3
2 4d -2,-1,0,1,2 5
3 4f -3,-2,-1,0,1,2,3 7 16




Si® =0, entoncesm, =0

Si¥ =1, entoncesm, = —1,0,+1

Z z Z
T 4
" 33y = Y

L™ R s £y Y
- ' \ / I~ \
] p, Ay | P, A x

Si{ = 2,entoncesm, = —-2,—1,0,+1,+2

$ ¥ Yy ':é Y ) 4 * Y

\f" (] v \'\& 4 13,4 v
'S 'S-8 & ]
dysn X x Td, ** d, " dy X

Sif =3, entonces m{) =-3,—-2,—-1,0,+1,+2,+3
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CAPAS Y SUBCAPAS ELECTRONICAS

* Al conjunto de orbitales con igual n, se les lama capa electrdnica.
Ej. Todos los orbitales con n = 3 pertenecen a la tercera capa.
* Cada capa esta formada por subcapas (con igual valor de ny £).
Ej. Los orbitales de la tercera capa con £ = 2, forman la subcapa 3d.

* El numero de orbitales en una subcapa es igual al nuUmero de valores

permitidos de ml para un valor particular de £, por lo que el nUmero de
orbitales en una subcapa es 2¢ + 1.



ENERGIA DE LOS ORBITALES

 En el datomo de hidrégeno (o hidrogenoides en general) los diferentes subniveles dentro
de cada nivel estan degenerados (tienen la misma energia) porque la energia solo
depende del niumero cuantico principal n.

LS? 4s 4p 4d 4f
O

o

o

£

NS 3s 3p 3d

O

C

(W]

2S 2p

1s



Energia (no a escala)

6s

5s

4s

3s

2S

1s

ENERGIA DE LOS ORBITALES

4f

4d

3d

En un atomo polielectrénico la energia de un orbital NO
depende solo del valor de n, también depende del valor de ¥.

Para la misma capa E(s) < E(p) <E(d) <E(f)

En los atomos con mas de 1 e-, hay repulsion entre los
electrones.



Numero cuantico de espin s

« Esta relacionado con la rotacion sobre su eje del electrdon, generando
un campo magnético con dos posibles orientaciones segun el giro.

1

1
» Los valores que toma son +-y — >




®

Nucleo

n A

n

2e-

AUMENTA ENERGIA >

AUMENTA ESTABILIDAD

—

n=2

8e~

M N O

[

n=3 n=4 n=5 n=6 n=7
18e~ 32e~ 32e~ 18e~ 8e~
(50e™) (72e~) (98e7)



Configuraciones electronicas de Atomos Multielectrénicos

¢Qué es una configuracion?

e Ladistribucion de los electrones de un atomo en sus orbitales.
¢Qué es una configuracion fundamental?

 Aquella que tiene la menor energia.

éCon queé criterio se colocan los electrones en un atomo para obtener su
configuracion fundamental?

1. Criterio de minima energia (Aufbau)
2. Principio de exclusion de Pauli

3. Principio de maxima multiplicidad de Hund



Principio de Aufbau (de minima energia)

* Primero se ocupan los orbitales de menor energia.

* Los electrones entran en los orbitales en orden creciente de energia, dado por la suma de
los numeros cuanticos principal y secundario, n + €. A igual numero de la suma,
predominara el del numero cuantico principal mas bajo.

Niveles  p_g p=1 ¢=2 ¢=3

-
; P
é rF4 152_.#” .ﬂff

25 2p .

: ~

3 g 353f 31:!'5*#,;3(1.{D P -
s as aps aan _ape

sz 4p - -
5 {553;5p5i5d1”f5f1"’f
6 “ 652 6ps 6d _6f
. i - ~ - -~

7st 7p®  7d® _7fi4
-~ -~



Ejemplo. Configuracion electronica del Hidrogeno (Z = 1)

1

H

Hidrégeno
1.0080

il
4
!

y

waiuL:}‘
=
5

Orbital 1s

Z=1 — - 1protdén
1 electron

n=1
Principio de Aufbau — orbitalls < p = o

m{)=0

Dos posibles combinaciones de numeros cuanticos
para definir el electron del atomo de H:

(1,0,0,+1/2)
(1,0,0,—1/2)



Ejemplo. Configuracion electrdénica del Hidrégeno (Z=1)

N° cudntico
principal

o en el orbital

/131\

Diagrama Orbital:

N° de electrones

N° cudntico del momento
angular (subcapa)

H: |1}
1s




Nudmero de
electrones en la

/ subcapa
\ Subcapa




¢Cuantos electrones caben en un orbital?

Principio de exclusion de Pauli

En un sistema cuantico no puede haber dos electrones con los cuatro numeros

cuanticos iguales. Al menos han de diferenciarse en uno de ellos. (1925). Wolfgang
Ernst Pauli

Por lo tanto: en un orbital solo caben 2 electrones de espin opuesto

N S

ORBITAL



MUY IMPORTANTE

Un orbital esta definido por 3 numeros cuanticos:
n,£, mg
El estado de un electron queda definido por 4 numeros cuanticos:

n,{£, my,s



¢Cuantos electrones caben en una subcapa?

Subnivel (¥) Orbitales
s (1=0) _T_i'.
0
o(l=1) tv v 1y
10 41

d(1=2) ‘N Ti vy iy

0 +1 +2

f(1=3) N Tl N vIviv Iy

0 41 +2 43

NUumero de
orbitales

1

Capacidad maxima
de electrones

2

10

14



¢ Cuantos electrones caben en una capa?

X L M N ©O P O
2e- 8e- 18e- 32e- 32- 18e- 8e-

Nucleo

spdf spdf

2e- 2e-

be- 6e- ©bGe- 6be- 6e- be-
10e- 10e- 10e- 10e-

14e- 14e-




Ejemplo. Configuracion electronica del Helio (Z = 2)

/=2 — 2protones —— 2 electrones

2
H e Principio de Aufbau:

Primero se llenan los orbitales de menor energia
e Existen 3 formas de distribuir los dos electrones
4.0026 en el orbital 1s:

Helio

T 1 Prohibidas por el

Nty N/
P. de Exclusion
152 /f§& /FS% de Pauli
(a) (b) (c)




Ejemplo. Configuracion electrdnica del Litio (Z = 3)

3
_ /=3 — . 3protones —— 3 electrones
L I Principio de Aufbau:
1Frio * Primero se llenan los orbitales de menor energia
N\, /

6.941 ” T o T\t\ /( Prohibida

por la energia
(Aufbau)
1s? 2s! }/sgg\l

(a) (b)




¢Como se colocan los electrones en los subniveles p, d, f, ...?

Principio de maxima multiplicidad de Hund

 Cuando varios electrones ocupan orbitales degenerados (igual contenido energético) lo

haran lo mas desapareado posible, con espines paralelos.

Los e- se ubican en el conjunto de orbitales degenerados de uno en uno, y cuando todos

los orbitales tienen 1 e- entonces se empiezan a ubicar los demas e-.

Ejemplo:
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Ejemplo. Configuracion electronica del Carbono (Z = 6)

6
/=6 —— 6protones —— 6 electrones
C Configuracién electrénica del Carbono: 1s? 2s2 2p?
Carbono
ity [t
12.0107 1s 2s  2p, 2p, 2p,
P -
7 Prohibida por
IIRIRIRET Regla de Hund

1s 2s « 2Py 2P,



Ejemplo. Configuracion electrénica del Nedn (Z = 10)

=10 10 protones 10 electrones

10
N e Diagrama de orbitales:

Neon RN
20.179 1s 2s 2p, 2p, 2p,

Configuracion electrénica del Nedén: 1s? 2s2 2p®
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1 HIs
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2 Hels?

~—l

— 1

3 Li1s%2s', [He|2s'

i

il

4 Be 152252, [He|2s?

5 B 1s*2s2p!, [He]2s*2p!

?.p T |
2s . T
Is .

6 C 1s22s22p?, [He]2s22p?

j".M'r—
ls.

7 N 1s’2s%2p%, [He]2s*2p’

s
0 ;o
S
Is .
8 O 1s?2s*2p*, [He|2s?2p*

2p |
F - NNt
15.

9 F1s2s2p°, [He]2s*2p*

Ne jj NININE
N
1s .

10 Ne 1s2s*2p®, [He]2s?2p®




Energia

Lo
I i e i T
5d

6S 4 f

TR gy
4d

5

B g

S

4s 4P 3d
U
4f 3p
o
2S 2p
Tt B = m= -s=



Propiedades magnéticas

¢Como reaccionan los atomos a un campo magnético?

Haz de atomos Resultado del Prediccion

de plata clasica

experimento
Experimento de N
Stern-Gerlach |
(1922) g i\,
Fuente /

Campo magnético

inhomogéneo

47Ag: [Kr] 4d105s?

o - ——

g

|~ i

.

F——
™

/’4—N|.:.—>¢—
=

Los electrones tienen sdlo dos posibles
valores de momento angular de espin:
+h/2 o -h/2.

2 |

b -

y




Propiedades magnéticas

Atomos o iones diamagnéticos:

« Todos los electrones estdn apareados.

© ©
b

Una especie diamagnética es débilmente
repelida por un campo magnético.

Diamagnético
electrones apareados

L 1 1L

Atomos o iones paramagneéticos:

* Tienen electrones desapareados.

Los electrones desapareados inducen un campo magnético que

hace que el atomo o ion sea atraido por un campo magnético
externo. Paramagnético

electrones desapareados

Lot

b



Propiedades magnéticas

Aluminio

Hierro

Algunos materiales como el niquel, el hierro, el cobalto y
sus aleaciones, presentan propiedades magnéticas que son
facilmente detectables.

Fe  Z=26 [Ar]4s?3d° t Tt

4s 3d Metal galvanizado Cobre
Co Z =27) [Ar] 4s2 3d7 ty LNt

4s 3d
Ni Z =28 [Ar] 4s*3d?® ty LNttt

4s 3d



Propiedades magnéticas

Atomos o iones paramagnéticos:

Mn [Ar] 452 3d° ty Lttt
4s 3d

Mn2*  [Ar] 3d° Pl
4s 3d

Mn3*  [Ar] 3d* Pttt
4s 3d

« Los orbitales 4s tienen menor energia que los orbitales 3d.
 Los orbitales d llenos y semillenos son muy estables.



Irregularidades

Tedrica:  22Cr: 1s2 252 2p® 3s2 3p® 4s2-3d*
Experimental: 4s13d5
Tedrica: 2°Cu: 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® 452 3d”

Experimental: 4s1 3d10 v

¢Por qué?
* Orbitales con Energias parecidas: E,. ~ E5

* Orbitales d llenos y semillenos: Muy Estables

T

I

Ty

Ty

Ty

3d




3

\9 . .’ ’ .

5 Grupo Conftguracnon electronica

& 2 18
H 1 He 1

1 1s 1s

2 13 14 15 16 17 |
Li 1Be 2 B 1C 2N 30 4F 5|Ne 6
2s - 2p =

Na 1 Mg 2 Al 1Si 2P 3/ 4Cl 5Ar 6

3 3s -t 3p -

3 4 5 6 74 8 9 10 11 12
K 1Ca 2Sc 1Ti 2V 3Cr 4Mn 5Fe 6Co 7Ni 8Cu 9Zn 10Ga 1 Ge 2 As 3 Se 4Br 5Kr 6

4 4s - 3d > - 4p -
Rb 1Sr 2Y 12Zr 2Nb 3Mo 4Tc 5Ru 6 Rh 7Pd 8Ag 9Cd 01In 1Sn 2Sb 3Te 41 5Xe ©
S 5s - 4d > - 5p >
Cs 1Ba 2[La *i|Hf 2Ta 3W 4Re 50s 6Ir 7Pt 8Au 9Hg 0TI !Pb 2Bi 3Po 4At 5Rn 6
6 6s - 5d > - 6p B
Fr 1Ra 2|Ac~i|Rf 2Db 3Sg 4Bh 5Hs Mt Ds Rg Cn Nh Fl |Mc Lv Ts Og
7 7s & 6d =
«Ce 1Pr 2Nd 3Pm 4Sm 5SEu 6Gd 7 Th 8Dy 9Ho 10Er 1 Tm 12 Yb 13 Lu 14
- 1 : 4f :: - =
. Th 1Pa 2U 3 Np 4Pu 5Am 6Cm 7Bk &Cf 9 Es 10Fm 1 Md 12/No 13 Lr 14
- ‘ 5f : =

-~ Nombre H 1J1— Electrones
1s «

Subcapa




Radio (pm)

300

250

200

=
on
o

100

50

Radios atdémicos

B
Rb
K
Na
Periodo 4 Periodo 5
lementos de
. elementos de . . s
LI . . transicion
transicion
N Xe
Kr
Al
Ne
He
10 20 30 40 50

Numero atémico

60
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os/Quimica_Vol_I/parte2.html



