Modelo atémico de Bohr-Sommerfeld IES La Magdalena.
Avilés. Asturias

En 1897 los experimentos realizados sobre la conduccién de la
electricidad por los gases dieron como resultado el descubri-
miento de una nueva particula con carga negativa: el electron.

J.J Thomson propone entonces el primer modelo de atomo:

Los electrones (pequeias particulas con carga negativa)
se encuentran incrustados en una nube de carga positi-
va. La carga positiva de la nube compensa exactamente
la negativa de los electrones siendo el atomo eléctrica-
mente neutro.

J. J. Thomson (1856-1940)

o ® o
Primer modelo de atomo compuesto (Thomson, 1897) P “
Los electrones, diminutas particulas con carga eléctrica negativa, - -
estan incrustadas en una nube de carga positiva de forma similar - . -
a las pasas en un pastel (modelo de "pastel de pasas") - -
! o 'l
_..-"

Modelo de atomo planetario (Rutherford, 1911)

E. Rutherford realiza en 1911 un experimento crucial con el que trataba
de comprobar la validez del modelo atémico de Thomson.

Particulas alfa (o), procedentes de un material radiactivo, se aceleran y se o
hacen incidir sobre una lamina de oro muy delgada, visualizandose la di- '
reccién en la que emergen tras atravesar los atomos de la ldmina.

El analisis de los resultados obtenidos lleva a Rutherford a proponer : *
la existencia de un nucleo (muy pequeno en relacion con el volumen
total del atomo) en el que se concentra la practica totalidad de la ma-
sa del atomo, y cuya carga positiva compensara la negativa de los
electrones corticales que girar alrededor del nucleo de forma analoga
a como los planetas orbitan alrededor del Sol (modelo planetario).

En 1918 el propio Rutherford consideré que los nucleos de hidré-
geno (que habian sido identificados en reacciones nucleares)
deberian de ser una particula fundamental que se encontraria
alojada en los nucleos de los atomos, proponiendo el nombre de
protén para dicha particula.

El neutron fue propuesto también por Rutherford en 1920, sien-
do identificado por J. Chadwick en 1932 como producto de la
reaccion nuclear producida al bombardear nucleos de berilio con
particulas alfa.

El diametro de un atomo tipico es del orden de 10" m (0,1 nm),
m|entras que el nucleo atdomico es 10 000 veces mas pequeio
(10™ m) Los protones y neutrones tienen un diametro deI orden
de 10™"'m, y el diametro del electron es del orden de 10 "®m .

E. Rutherford (de frente) y J. Chand-
wick (de lado) en el laboratorio.
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La crisis del modelo de Rutherford

J. C. Maxwell, apoyandose en trabajos anteriores de Oersted, Faraday y
Ampere, que relacionaban electricidad y magnetismo, dio forma matemati-
ca a la teoria electromagnética durante la década de 1860. Dicha teoria
predecia la existencia de ondas electromagnéticas.

El hecho de que las ondas electromagnéticas se propagaran con idéntica
velocidad que la luz llevo a la consideracién de que la luz misma no es
mas que una onda electromagnética. La teoria de Maxwell unificaba asi
oOptica y electromagnetismo.

Existen una gran variedad de ondas electromagnéticas que van desde los
rayos gamma, muy energéticos y fuertemente ionizantes (son capaces de
arrancar electrones de los atomos produciendo iones), hasta las ondas de
radio en el extremo opuesto del espectro.

J.C. Maxwell (1831 -1879)  Hertz confirmq en 1888 la prediccion de Maxwell al generar y recibir ondas
electromagnéticas en el laboratorio.

El modelo de atomo planetario propuesto por Rutherford mostré pronto algunos inconvenientes tedéricos que lo
hacian inviable:

eContradecia la teoria electromagnética de Maxwell. Segun esta teoria una carga eléctrica acelerada
deberia de emitir ondas electromagnéticas.

Un electron al girar en circulos alrededor del nucleo deberia emitir, por tanto, ondas electromagnéticas.
Dicha emisiéon provocaria una pérdida de energia que haria que el electron describiera 6rbitas de
radio decreciente hasta caer sobre el nucleo. EI modelo atdmico de Rutherford era, por tanto, inviable
desde el punto de vista de la fisica clasica.

eNo daba una explicacion satisfactoria a los espectros atémicos. Si encerramos en un tubo hidrégeno o
helio y sometemos el gas a voltajes elevados, el gas emite luz. Si hacemos pasar esa luz a través de un
prisma, los colores que la constituyen se separan dandonos el espectro de la luz analizada.

Pronto se concluyd que la emision de luz podria deberse a que los electrones absorbian energia de la co-
rriente eléctrica y saltaban a 6rbitas superiores para, a continuacion, volver a caer a las 6rbitas mas proxi-
mas al nucleo emitiendo el exceso de energia en forma de energia luminosa.

Esta interpretacion conducia, sin embargo, a afirmar que los espectros deberian de ser continuos, ya que al
existir orbitas de cualquier radio (y energia) todos los saltos son posibles. La experiencia, por el contrario,
mostraba que los espectros de los atomos son discontinuos. Constan de rayas de diversos colores sobre
un fondo negro (ver imagen).

Espectro continuo. Se observan todos los colores
que el ojo puede percibir.

Hidrogeno, H

-

Espectros de emision de H (arriba) y del He
(abajo). No son continuos. Constan de rayas de
diversos colores separadas por amplias zonas
negras en las que no se observa luz.
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Con el fin de resolver los problemas acumulados sobre el modelo de atomo
planetario, y para explicar el espectro del atomo de hidrégeno, Niels Bohr pro-
pone en 1913 un nuevo modelo atémico sustentado en tres postulados:

1.

El inicio de la Fisica Cuantica. Modelo atdmico de Bohr

Cualquiera que sea la orbita descrita por un electrén, éste no emite
energia. Las orbitas son consideradas como estados estacionarios de
energia. A cada una de ellas le corresponde una energia, tanto mayor,
cuanto mas alejada se encuentre del nucleo.

No todas las 6rbitas son posibles. Unicamente pueden existir aquellas
orbitas para las cuales el momento angular del electron sea un multiplo
entero de h/2n =1 (Iéase "hache cruzada").

h NOTA
mvr=n—

27 El momento angular (L) de una particula incluye las
magnitudes que caracterizan a una particula que
gira: su masa, su velocidad y la distancia al centro de
giro. Para una particula de masa m que gire con ve- Niels Bohr (1885-1962)
locidad v describiendo una circunferencia de radio r,
el momento angular viene dado por:L=mv r.

El nimero, n, que determina las drbitas posibles, se denomina niamero cuantico principal.
Las drbitas que se correspondan con valores no enteros del numero cuantico principal, no existen.

La energia liberada al caer un electréon desde una orbita superior, de energia E,, a otra inferior, de
energia E;, se emite en forma un cuanto de luz (fotén). La frecuencia ( f) del cuanto viene dada por
la expresion:

E,—E, =hf

h (constante de Planck) = 6,62. 10 ~** J.s

Los calculos basados en los postulados de Bohr daban exce-
lentes resultados a la hora de interpretar el espectro del
atomo de hidrégeno, pero hay que tener en cuenta que con-
tradecian algunas de las leyes mas asentadas de la Fisica:

Energia de drbitas
n=73 &n aumento

n=2 / e El primer postulado iba en contra de la teoria elec-

-~ tromagnética de Maxwell, ya que segun esta teoria

S it P cualquier carga eléctrica acelerada deberia de emitir
oy energia en forma de radiacion electromagnética.

4 e El segundo postulado era aun mas sorprendente. En
la fisica cldsica era inaceptable suponer que el
electron no pudiera orbitar a determinadas distancias
del nucleo, o que no pudiera tener determinados valo-
— Un fotén es emitido con res de energia. La afirmacion era equivalente a suponer
= energia £ = Af que un objeto que describe circunferencias atado a una
= cuerda, no puede describir aquellas cuyo radio no sea
Ry multiplo de dos (por ejemplo).

— e El tercer postulado afirmaba que la luz se emitia en
Modelo atomico de Bohr forma de pequefios paquetes o cuantos, lo cual a pe-
(1913) sar de que ya habia sido propuesto por Planck en 1900,
no dejaba de sorprender en una época en la que la idea
de que la luz era una onda estaba firmemente arraigada.

El atomo de Bohr era, simplemente, un sintoma de que la fisica cldsica, que tanto éxito habia tenido en
la explicacion del mundo macroscopico, no servia para describir el mundo de lo muy pequeno, el domi-

nio de los atomos.

Posteriormente, en la década de 1920, una nueva generacion de fisicos (Schrodinger, Heisenberg, Dirac...)
elaboraran una nueva fisica, la Fisica Cuantica, destinada a la descripcién de los atomos, que supuso una rup-

tura con la fisica existente hasta entonces.

3
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Estudiando la distribucion de lineas del espectro visible del hidrogeno Balmer en 1885 habia deducido, de for-
ma empirica, que la posicion de las lineas respondia a la siguiente formula matematica:

f=R(2i2—in;R=3,29.10153‘1;n =3,4...
n

La ley de Coulomb nos permite calcular la fuerza con la que un electron (de carga e) es atraido por el nucleo de
carga Ze (el numero de protones, o cargas positivas del nucleo, viene dado por el nimero atémico, Z):

2
Zez)e =k Zez (Z=1 paraelatomode H)
r r

Fok !

Imponiendo la condicidn para que el electrén describa una circunferencia obtenemos:
F,=ma,
Ze? v?
2 —m—
r r
kZe> =mv*r

k

Teniendo en cuenta el segundo postulado de Bohr, tenemos:

2 2
m?v? r? =n’ hz;mvzrzn2 2
n 4n°mr
h2 h2
ze et b e 123

Esta expresion permite calcular el radio de las orbitas permitidas. Como se puede observar existe una con-
dicion de cuantizacion, impuesta por los valores permitidos de n (nimero cuantico). De esta manera son po-
sibles las 6rbitas para las cuales n tenga valores enteros, mientras que no existen aquellas orbitas para las
cuales n no sea entero.

La frecuencia de las lineas que aparecen en el espectro puede ser calculada ahora si tenemos en cuenta la
cuantizacion de las érbitas:

La energia de un electrén que orbita alrededor de un nucleo, con carga Ze, viene dada por:

2
E-Ec+Ep=— k%
2 r

Introduciendo el valor del radio obtenido para las orbitas posibles obtenemos:

2 2 2 2 kZZZ 4 1
E-Ec+Ep-—+ k2 1y 2¢ S UL A
2 r 2 h? ) h n
2 2 n
4n°mkZe
Sustituyendo el valor obtenido para la energia en la expresién que da la frecuencia de la luz emitida
(tercer postulado) tenemos:

2n°mk?3Z%e* 1 1 2n°mk3Z%e* \( 1 1
hi=g,-E=|20cce [ 1T j¢_fermece jp 1T
h nS n, h n? n,

Considerando que n4 = 2 para el espectro visible del atomo de hidrégeno (lo que equivale a decir que la
luz visible del espectro del hidrogeno se emite cuando los electrones caen desde 6rbitas superiores a la
segunda orbita), tenemos que las frecuencias observadas deberian responder a la expresion:

La expresion obtenida concuerda con la obtenida experi-
(znzmkzzze4 J 1 1 mentalmente por Balmer (ver mas arriba) haciendo:

3 DY~ 2n°mk?Z%e*
h3

R=
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Modelo Bohr-Sommerfeld

En espectroscopia se utiliza una formula similar a la mostrada mas arriba, conocida con el nombre de férmula
de Rydberg. La Unica diferencia es que se calcula el inverso de la longitud de onda o numero de onda.

1

i

La constante Ry para el atomo de hidrégeno, llamada constante de Rydberg, vale: 1,0967757 10’ m”

Con esta formula se pueden calcular las distintas lineas para el espectro del atomo de hidrégeno que se pue-

den clasificar en distintas series.

Serie de Lyman. Constituida por las lineas que apa-
recen cuando los electrones caen desde 6rbitas supe-
riores a la primera 6rbita (n1=1; n, = 2, 3, 4...). Las
lineas de esta serie se situan en el ultravioleta.

Serie de Balmer. Formada por el conjunto de lineas
obtenidas cuando los electrones caen desde orbitas
superiores a la segunda orbita (n1=2; n; = 3,4, 5...).
Las lineas de esta serie se situan en el visible.

Serie de Paschen. Integrada por el conjunto de lineas
obtenidas cuando los electrones caen desde o6rbitas
superiores a la tercera orbita (n1=3; n,=4,5,6...).
Las lineas de esta serie se sitlan en el infrarrojo

También existen las series de Brackett y Pfund,
situadas también en el infrarrojo y formadas por el
conjunto de lineas que se obtienen al caer a la cuarta
orbita (n1=4) y a la quinta orbita (n,=5), respectiva-
mente.

Se calculan a continuacion las longitudes de las lineas correspondientes a la

serie de Balmer para el hidrégeno.

L

00

HZ?
=

n:

n=4
n=23
n=2
n=1

[

|

Ffuand

Bracl:et

Pazchen

E aln =1

IR

700 A A

1 1 1
]

x
1 40968107 mt[L_L
A, 2> 3
L 10068107 mi[L -1
» 2 3
1 1096810 mt[L_1
Ay 2?2 5
1 10968107 mi[L1 L
X, 2 6

Linea | Long. onda (nm)
H, 656,3 (rojo)

H, 486,1 (azul-verde)
H, 4341 (violeta)

H, 410,3 (violeta)

=0,15233.10’ m™* ; », =6,5647.10"m = 656,5 nm
=0,20565.10" m™ ; i, = 4,8626.10" m = 486,3 nm
=0,23033.10’ m*; 7»7 =4,3416.10"m =434,2 nm

J =0,24373.10" m™ ; A, = 4,1029.10"m = 410,3 nm

Como se puede observar la concordancia con las medidas experimentales (tabla) es muy buena.
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Extensién de Sommerfeld. Orbitas elipticas

Sommerfeld (en 1916) perfecciono el atomo de Bohr considerando que si el electron esta sometido a una fuer-
za inversamente proporcional al cuadrado de la distancia (ley de Coulomb), deberia de describir una elipse,
no una circunferencia.

Segun la teoria desarrollada por Bohr un electrén no puede poseer valores arbitrarios de energia cuando orbita
alrededor del nucleo, hay valores permitidos y valores prohibidos, ya que existen 6rbitas permitidas y otras que
estan prohibidas.. La energia esta "cuantizada”.

Para fijar una elipse necesitamos determinar fijar dos parametros: el valor del semieje mayor y el del semiegje
menor.
a = semieje mayor
b = semieje menor
c= distancia focal

Los parametros mas importantes
de la elipse son:

b El semieje mayor, a.

El semieje menor, b.

& La distancia focal, c.

El eje mayor tendra por tanto una
longitud igual a 2a, el menor a 2b
y la distancia entre focos sera
igual a 2c

Por tanto, para determinar las posibles 6rbitas elipticas necesitamos dos numeros cuanticos:

N . Namero cuadntico principal. Cuantiza (fija) el semieje mayor.

| : Nuamero cudntico secundario. Cuantiza (fija) el semieje menor.

Con el mismo valor del radio (semieje mayor de la elipse), exis-

ten muchas elipses que se diferencian en su excentricidad (dis-
tinto valor del semieje menor).

El nimero cuantico principal, n, fija el valor del semieje mayor.

El nimero cuantico secundario, |, fija el valor del semieje menor.

El numero cuantico secundario solamente puede tomar los
valores enteros comprendidos entre cero y n-1:

1=0,1,23.. (n-1)

Si consideramos un espacio tridimensional,
vemos que las elipses (orbitas electronicas)
pueden adquirir diversas orientaciones.

Otro numero cuantico,m;, nimero cuantico
magneético, fija (cuantiza) las orientaciones
permitidas.

El naumero cuantico magnético adquie-
re valores enteros comprendidos entre
- 1y #l (incluyendo el valor cero).

Una misma elipse (6rbita) puede
tener muchas orientaciones en el
espacio.

ml=-..0... + El nimero cuantico magnético fija
las orientaciones permitidas
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Las orbitas posibles, en consecuencia, quedan fijadas por tres numeros cudnticos:

N . Nuamero cuantico principal.
¢ Cuantiza (fija) el semieje mayor de la 6rbita (elipse).
e Valores:n=1,2,3...
| : Nuamero cudntico secundario.
¢ Cuantiza (fija) el radio menor de la orbita (elipse).
e Valores: 1=0, 1, 2, 3... (n-1)..
m;: Ndmero cuantico magnético.
¢ Cuantiza (fija) la orientacion de la orbita en el espacio.
e Valoressmy=-1...0... +|

A cada orbita, determinada por los tres nimeros cuanticos, le corresponde un valor de energia.

Ejemplo 1 (Oviedo. 2010-2011)

De los siguientes conjuntos de numeros cuanticos, indique los que son posibles y los que no son
posibles. Justifique la respuesta.

a)n=3;1=3;m=0.b)n=2;1=1,ml=0.¢c)n=6;1=5ml=-1d).n=4;1=3;ml =-4

Solucion:

a) Para n = 3 los valores posibles de | son: 0, 1, 2. En el enunciado aparece el valor | = 3 que no esta
permitido. Incorrecto.

b) Valores permitidos para los tres nimeros cuanticos

n I ml
2 0 0
-1
2 1 0 Correcto
1

c)Paran=6;1=0,1, 2, 3,4, 5. En el enunciado aparece el valor | = 5 que esta permitido. Como m,
adquiere los valores enteros entre -5 y + 5, incluyendo el cero, los valores son correctos.

d)Paran=4;1=0, 1, 2, 3. En el enunciado aparece el valor | = 3 que esta permitido, pero como m, ad-
quiere los valores enteros entre -3 y + 3 incluyendo el cero, los valores son incorrectos, ya que m no
puede valer -4.

Si ahora consideramos al electron como una particula situada en determinada ¢6rbita, a la energia de la 6rbita
hemos de sumar una energia propia del electrén (podemos imaginar el electron como una particula que gira
sobre su propio eje). Esta energia esta también cuantizada (es decir, no puede tomar cualquier valor) y es fun-
cion de un cuarto numero cuantico, mg, llamado "ndmero cuantico de spin”.

En resumen, la energia de un electrén situado en una orbita es funcién de cuatro nimeros
cudnticos: tres que fijan el valor de la energia de Ila érbita considerada: n, | y m,, y el nime-
ro cuantico de spin, mg, que cuantiza la energia propia del electron:

E Electron — f (ns Is m;, ms)
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Una vez que conocemos los distintos niveles de energia en los que pueden situarse los electrones el siguiente
paso sera calcular su energia y ordenarlos segun un orden creciente. Cuando se trata de hacer eso se com-
prueba que en condiciones normales (ausencia de campos magnéticos) los valores de energia depen-
den unicamente de los valores de los numeros cudnticos n y I. Es decir, aquellos estados de energia
que difieren en el valor de m, tienen la misma energia (se dice que son degenerados).

Por razones histéricas los niveles con I =0 se nombran como "s"; "p" cuando I=1; "d" si I=2, y "f" para I=3.

Energia n | ml nivel

E('I,O,O) 1 0 0 S

E200) 2 0 0 S

E@1,-1 -1 P

Estados degenerados

=PRI 2 1 0 p (iguales valores de ny )
E@1,1) 1 p

Para recordar el orden de energia (de menor a mayor) se recurre al llamado diagrama de Méeller:

1s”

. %
23 2p/ Se puede observar que a partir de la tercera capa esta-
33 3p/3</ dos con un valor de n superior (por ejemplo el 4s) pue-

den tener menos energia que otros con un valor de n

43 4p/ T ‘& inferior (por ejemplo el 3d).
58/5p 5d  5f En general, cuanto mayor es n+l, mayor es la energia.
6s 6p 6d 6f

~ 7/7/

P

A la hora de ir llenando con electrones los distintos estados de energia disponibles hay que tener en cuenta el
llamado Principio de Exclusion de Pauli:

No pueden existir dos electrones con los cuatro numeros cuanticos iguales

Podemos determinar el numero maximo de electrones que pueden situarse en un nivel energético dado apli-
cando el principio de Exclusion de Pauli:

Para n = 1 (primera orbita), | solo puede tomar un valor: | =1 -1=0. En consecuenciam;=0ys=+1/2
y -1/2. Luego para la primera 6rbita existen dos posibles valores de energia para el electron:

Energia n I m, ms

E¢1.0012) +1/2
1 0 0

E(1,00-12) -1/2

Para n =2 (segunda orbita), | puede tomar valores desde cero hasta | = 2-1 =1. Por tanto: | =0, 1.

e Paral =0, y segun lo visto mas arriba, existen dos posibles valores de energia:

Energia n I m, ms

E.0.012) +1/2
2 0 0

E.00-12) -1/2
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e Paral =1, m puede tomar tres valores: -1, 0, 1, y teniendo en cuenta los dos valores posibles
para el numero cuantico de spin, tendremos un total de seis estados de energia distintos:

Energia n I m, mg
E@1-1,12) 1 +1/2
E@1-1-12) ) -1/2
Ee1,0,12) ) 1 . +1/2
Ew1,0,-12) -1/2
Ee1,1,12) 1 +1/2
Ee1,1, 12 -1/2

Para n =3 (tercera o6rbita), | puede tomar valores desde cero hasta | = 3-1= 2. Por tanto, tres valores: | =0, 1y 2

e Paral=0yl=1ya se ha visto que son posibles dos y seis estados de energia. Paral=2,m,
puede tomar cinco valores: -2, - 1, 0, +1, +2, y teniendo en cuenta los dos valores posibles para
el numero cuéntico de spin, tendremos un total de diez estados de energia distintos.

Para n =4 (cuarta orbita), | puede tomar valores desde cero hasta | = 4-1= 3. Cuatrovalores: 1=0,1, 2 y 3

e Paral =3 m puede tomar siete valores: -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3, y teniendo en cuenta los dos
valores posibles para el numero cuantico de spin, tendremos un total de catorce estados de
energia distintos.

Se concluye que en un estado “s” puede haber como maximo dos electrones, seis en uno
“p”, diez en un “d” y catorce en un “f”

| Nivel Max. e
0 s 2
1 p 6
2 d 10
3 f 14

Ejemplo 2 (Oviedo. 2011-2012)
Deduzca el numero maximo de electrones en un dtomo que pueden tener los siguientes numeros cuan-
ticos:a).n=2,ml=0;b)I=2;, ms=-1/2
Solucion:
a)Paran=2;1=0,1, y teniendo en cuenta los valores posibles de m, (0 para I=0 y -1,0,+1 para I=1),
existen dos 6érbitas o niveles de energia con n=2 y m, =0:

(2,0,0) y (2,1,0). Como cada nivel puede ser ocupado por dos electrones con spin contrario tendremos
un total de cuatro electrones.

b)Paral=2;n=3,4,5,6,7 ym, =-2, -1, 0, +1, +2 que hacen un total de 25 6rbitas o niveles energé-
ticos. Como esta fijado el valor de ms podran existir 25 electrones
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Configuracion electrénica de los atomos

Con todos estos datos la configuracion electronica de un atomo (esto es, la distribucidon de sus electrones entre
los estados de energia posibles) se obtiene siguiendo las siguientes normas:

Para obtener la configuracion electronica de un atomo:

1. Considerar el numero de electrones que se deben distribuir. Recordar que el nimero de electro-
nes en un atomo neutro viene dado por el numero atémico Z.

2. Los electrones se van distribuyendo entre los estados de energia posibles llenando primero los
de menor energia. Cuando un nivel se complete, pasar al siguiente (recordar el principio de exclusién
y para establecer el orden de llenado usar el diagrama de Mdeller).

3. La configuracion final debe darse ordenada por capas.

Ejemplos

) Z=16 |1s’2s’p°®3s? p*

Ar |[Z=18 [1s?2s’p®3s? p°

Ti Z =22 |[1s?2s’p°3s” p® 4s? 3 d* = 1s?2s” p° 3s? p® d’4s?

Ga |Z=31 [1s°2s?p®3s?p®4s°3d"" 4 p'=1s’2s’p°3s” p° d" 4s? p’

Br |Z=35 |1s°2s’p®3s’p°®4s®3d'" 4 p°=1s?2s’p°3s? p° d'’ 4s? p°

Si queremos afinar un poco mas en la configuracion electronica deberemos usar el Principio de Maxima Mul-
tiplicidad o Regla de Hund que establece que a la hora de ocupar estados de energia degenerados (por
ejemplo los tres estados"p”) los electrones tienden a situarse en ellos con idéntico spin.

Apliguemos esto para el atomo de nitrégeno (Z=7). Representaremos los estados posibles por cuadrados y el
valor del spin por una flecha que apunta hacia arriba cuando el spin valga +1/2 y hacia abajo cuando valga -1/2

2p I:I I:I I:I Los dos primeros electrones se situan en el estado de energia
mas bajo. Como han de respetar el principio de exclusién se co-
2s I:I locan con "espines contrarios".
Los valores de los nimeros cuanticos seran (n, I, m;, mg):
1s DI| (1,0, 0,+1/2)
(1, 0, 0,-1/2)
2 I:I |:| Los dos siguientes electrones se situan en el siguiente estado
P de energia. Para respetar el Principio de Exclusion se colocan
con "espines contrarios".
2s Iﬂ Los valores de los nimeros cuanticos seran (n, I, m;, mg):
(2,0, 0,+1/2)
1s Dﬂ (2,0,0,-1/2)
El quinto electrén puede situarse en cualquiera de los tres niveles
2p, ya que son degenerados. Supongamos que se situa en el
2p m |:| primero (2,1, 0, +1/2). El préximo electron tiene ahora dos posibi-
lidades: situarse en ese mismo estado, para lo cual deberia de
"invertir" su spin para no tener los cuatro numeros cuanticos igua-
2s Iﬂ les, o situarse en otro nivel 2p con el mismo spin. Esta Gltima es
la opcién energéticamente mas favorable (regla de Hund).
Los valores de los numeros cuanticos para los electrones quinto y
1s ﬂl sexto seran entonces (n, I, m;, mg):
(2,1,-1,+1/2)
(2,1,0, +1/2)
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2p m m III El séptimo electrdn repetira lo dicho para el sexto. Esto es, se coloca
en el tercer nivel 2 p (de igual energia) con el mismo spin que los
precedentes.

2s Iﬂ Los valores de los numeros cuanticos para los tres ultimos electrones
seran entonces (n, I,m; mg):

1s DI| 2,1, -1,+1/2)
(2, 1, 0,+1/2)
2,1, 1,+1/2)

Sabemos que la configuracion ns’p® (configuracion de gas noble) en la Ultima capa es especialmente estable.

Aunque la estabilidad es considerablemente menor que la correspondiente a la estructura de gas noble,
también presentan una estabilidad considerable las estructuras que se corresponden con los niveles p
o d llenos o semillenos. Para alcanzarlas algunos elementos pueden promocionar electrones desde niveles
de energia inferior a niveles superiores. Este efecto se observa, sobre todo, entre los metales de transi-
cion, en los cuales los niveles (n-1) d y ns estan muy proximos energéticamente.

Ejemplos:

Cr=1s?2s’p®3s?p®d*4s? — » 1s?2s?p®3s? p°® d°4s’

Cu=1s22s?p®3s?p®d’4s? —» 1s?2s?p®3s? p® d'%4s’

Este efecto es muy importante en la quimica del carbono el cual, a pesar de tener como estructura teé6-
rica 1s” 2s” p%, presenta la configuracién 1s 2s’ p° en la mayoria de sus combinaciones. La energia em-

pleada en promocionar un electrén de un nivel 2s al 2p se compensa con creces al formar cuatro enlaces cova-
lentes en vez de dos.

Ejemplo 3 (Oviedo. 2011-2012)
A continuacion se enumeran cuatro combinaciones de numeros cuanticos escritos siguiendo el orden
{n, I, ml, ms}. Indique las combinaciones que estan permitidas y las que no lo estan, justificando su res-
puesta: a) {1, 1, 1, 1/2}; b) {2, 1, 0, 1/2}; ¢) {3, 2, 1, 0}; d) {2, 1, -2, 1/2}
Solucion:
a) Para n=1; | =0. Luego esta combinacion no es posible. Incorrecto.
b) Para n=2 ; I= 0,1. Los valores de m, (-1, 0, +1) y ms (-1/2, + 1/2) también son posibles. Correcto.
c) Para n=3 ;1= 0,1, 2. El valores de m, es correcto, pero ms no puede tomar el valor 0.Incorrecto.

d) Para n=2; I= 0,1. El valores de m, es incorrecto, ya que soélo puede tomar los valores -1, 0, +1. Inco-
rrecto.

Ejemplo 4 (Oviedo. 2011-2012)
Indique un valor aceptable para el nimero cuantico cuyo valor falta en el conjunto:n=3,1= 4?7, m, = 2.
Justifique la respuesta. A partir de los valores de los niumeros cuanticos n y | del conjunto anterior, indi-
que el tipo de orbital que representan.
Solucion:
Paran=3;1=0,1,2
Sim =2,1=2,yaqueentoncesm =-2,-1,0, +1, +2

Luego I =2
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