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Intro
➔ Relación entre longitudes de onda y Z

➔ ¿Cómo ayuda la mecánica ondulatoria a estudiar la tabla periódica?

➔ Estudio del átomo de hidrógeno y átomos polielectrónicos

➔ Principio de construcción

➔ Estructura de capas de los átomos



Números Cuánticos

número cuántico magnéticom
l

● m
l
 = -l, … , 0, … , +l

● Proyección del momento angular orbital

número cuántico azimutall
● l = 0, … , n-1

● Asociado al módulo del momento angular

● Notación: s, p, d, f

número cuántico principaln ● n = 1, 2, ...

● Asociado al nivel de energía

número cuántico de spinm
s

● m
s
 = ±½

● Relacionado al momento angular 

intrínseco 



Átomo de hidrógeno

Caso unidimensional:

Ec. de Schrödinger

Misma energía que predijo 
Bohr para estado 
fundamental!!



Átomo de helio

2+

-

-

-

Ec. de Schrödinger para dos electrones:

Aproximación, faltan interacciones entre 
electrones



Construcción de 
un átomo típico

➔ Núcleo con Z protones y N=A-Z 

neutrones

➔ Masa e- < 10-3 Masa nuclear

➔ Fuerzas electrostáticas

➔ Z electrones para carga neutra+
+

-

-



Principios de Construcción
➔ Principio de los números cuánticos: Los números cuánticos del H describen 

electrones.

➔ Principio de Exclusión de Pauli: Dos electrones en un átomo no pueden compartir 

estado cuántico.

➔ Principio de Aufbau: Los electrones se van llenando de manera que resulte en un 

átomo de mínima energía.

◆ Regla de Hund: Para una subcapa l se llenan primero todos los electrones con el mismo 

spin.



Configuración 
electrónica ¿En qué orbitales se ubican los 

electrones?

➔ Utilizamos los principios de 

construcción

➔ No falla para átomos ligeros 

(puede haber irregularidades)

➔ Diagrama de Moeller



Orbitales y Energía

H con electrón en n = 4 

l = 0
l = 1
l = 2
l = 3

E = -0.85eV

Pb con un solo electrón  
(también en n = 4)

l = 0
l = 1
l = 2
l = 3

E = -5720eV



Orbitales y Energía



➔ Energía depende del número l

➔ Apantallamiento

Pero un momento… ¿y el momento 

angular?

➔ Según Bohr, l=0 

Orbitales y Energía

+

-

¿Todavía 
pensando el 

electrón como 
partícula?



Orbitales y 
Energía

Recordemos átomos de H y He

➔ Muchas interacciones

➔ No hay solución analítica

➔ No hay expresión para energía

La energía aumenta con mayor l 

para un n dado



Tp
Tabla

periódica

20 24



Notaciones

K

M

N

L

O

P

Q

● Capas
● Cercanos en energía
● Estabilidad al llenarlas



Retomando configuración electrónica
➔ F (Z=9) 1s22s22p5

➔ Ne (Z=10) 1s22s22p6

➔ Na (Z=11) 1s22s22p63s1

➢ Acepta sin dificultad un electrón 

(halógeno)

➢ No cede fácilmente electrones (gas 

noble)

➢ Puede ceder un electrón (alcalino)



https://docs.google.com/file/d/1wxYvAHnhdUje2ZeMw3bkvnerzpTwYg9v/preview


Propiedades 
periódicas



Radio atómico

Depende 
del tipo de 

fuerzas

Enlace 
iónico

Enlace 
metálico

Fuerzas 
de Van 

der 
Waals 

Enlace 
covalente



Energía de 
ionización

Energía necesaria para desprender 
al electrón más externo de un átomo

➔ Hay irregularidades. Ejemplo: 
Z=29 Cobre

➔ Cuanto mayor es la atracción al 
núcleo sobre el electrón más 
externo, mayor será la energía 
requerida para arrancarlo del 
átomo



Electronegatividad
Habilidad de los átomos para atraer 

electrones de otros átomos con los que 

están enlazados. 

➔ No es propia de átomos individuales 

(depende del entorno)

➔ Es cualitativa

➔ Se relaciona con la energía de 

ionización y la afinidad electrónica







Estados excitados y transiciones ópticas
Estados excitados del sodio:

● Rayos X
● Transiciones ópticas
● Ley de selección:





¿Preguntas?



● Resnick-Hallliday-Krane Cap 52.3, 52.4
● Gasiorowicz- Cap 32
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