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Átomo



Modelo mecánico-cuántico del átomo de Hidrógeno: Ecuación de 

Schrödinger: 

 ÁTOMO: “Posee ciertas cantidades de energías permitidas debido al movimiento 

ondulatorio permitido del electrón, cuya localización exacta es imposible conocer”.

FUNCIÓN DE ONDA: sin significado 

físico

Cada solución se asocia a una función de 

onda: ORBITAL ATÓMICO

Diagrama de densidad de probabilidad 

electrónica: NUBE ELECTRÓNICA (zona 

donde la probabilidad de encontrar al 

electrón es máxima (90 %).



Orbital Atómico



Orbital Atómico: Números cuánticos

❑ Número cuántico Principal (n):

✓ n = 1, 2, 3…..

✓ Nivel Principal de ENERGÍA (o capa que ocupa el electrón) del 

Orbital (a > n, > nivel de E).

✓ Indica el Tamaño relativo de un orbital y por lo tanto la 

DISTANCIA relativa desde el núcleo hasta el pico máx. en la 

curva de distribución de probabilidad radial.



Orbital Atómico: Números cuánticos

❑ Número cuántico de momento angular (l):

✓ l = 0, 1, 2…. (n -1)

✓ Indica la FORMA del orbital y el SUB-Nivel

(sub-capa) de Energía. 



Orbital Atómico: Números cuánticos

❑ Número cuántico magnético (ml): 

✓ ml = –l ……0 …. +l.

✓ Para cierto valor de l existen (2l +1) valores 

enteros de ml

✓ Define la Orientación del orbital en el espacio 

alrededor del núcleo.

✓ Define la cantidad de orbitales. 



Orbital Atómico: Números cuánticos

❑ Según número cuántico magnético (ml): Define la 

cantidad de orbitales



Forma y Energía de los orbitales

Niveles de 

Energía del 

átomo de H



Ejemplo

 Cuál es el número total de orbitales asociados con 

el número cuántico principal n = 3?

Para n = 3:

l puede tomar valore: 0, 1 y 2.

Existen:

1 orbital 3s (n = 3, l =0, ml = 0)

3 orbitales 3p (n=3, l = 1 y ml = -1; 0 y +1)

5 orbitales 3d ( n=3, l = 2 y ml = -2; -1; 0; +1 y +2)

Por lo tanto, N° total de orbitales: 1+3+5 = 9



Al igual que el modelo de Bohr, la ecuación de

Schrödinger no da soluciones exactas para

átomos polielectrónicos. Pero, a diferencia del

modelo de Bohr, da excelentes soluciones

aproximadas.

Átomos polielectrónicos



Átomos polielectrónicos

La existencia de más de un electrón en un átomo 

requiere considerar: 

1. La necesidad de un 4to número cuántico.

2. Un límite en el N° de electrones permitidos en un 

orbital.

3. Un conjunto más complejo de orbitales en los 

niveles de energía.  



Número cuántico de espín del 

electrón

 Describe una propiedad intrínseca del electrón: spín

(ms)

ms = 1/2

Indica la dirección del giro del electrón en su eje  
por la orientación del campo magnético que 
éste produce.



Principio de exclusión de Pauli

 2 electrones en el mismo átomo no pueden tener los 

mismos cuatro números cúanticos.

 Un orbital atómico puede tener un máximo de 2 

electrones con espines opuestos.



Valores permisibles de los números 

cuánticos hasta n =4

= 4 l +2 = 2n2



Efectos electroestáticos y la división 

de los niveles de Energía

1)Atracciones núcleo-electrón: 

Efecto de la Carga nuclear (Z): 
Si comparo el átomo de de H (Z=1) con el ion He+ (Z=2): ambos tienen un electrón en orbital 1s, 

pero el electrón del ion He+ es atraído más fuertemente, lo que hace difícil removerlo y su 
orbital es más estable (menor energía).

Una carga nuclear alta (Z) disminuye la energía orbital por el incremento de las atracciones núcleo-

electrón.

2)Repulsiones electrón-electrón.

Efecto Pantalla: un electrón adicional en el mismo nivel de energía reduce la 

carga nuclear a una carga nuclear efectiva: 

(     : Cte. de Apantallamiento: N° de electrones entre el núcleo y el electrón 

considerado)

Asimismo, los electrones internos protegen a los externos más efectivamente que 

los del mismo subnivel.



Efectos electroestáticos y la división 

de los niveles de Energía

3) Forma del Orbital:

Efecto de Penetración: 

Las diferencias en la distribución de 

probabilidad radial permiten diferencias en la 

penetración según:

ns < np < nd < nf …



Orden de llenado de subniveles de 

energía



Ejemplo

 Comparación de las configuraciones 

electrónicas:

1s2 2s1 y 1s2 2p1

Porque el orbital 2s se encuentra en un nivel de 

energía menor que el orbital 2p?

Los orbitales 2s y 2p son más grandes que el 1s, por lo cual si 

un electrón este situado en estos orbitales pasará más 

tiempo alejado del núcleo que un electrón en orbital 1s.

Por ello el electrón en orbital 2s o 2p está “apantallado” de 

la fuerza de atracción del núcleo por los electrones 1s; 

disminuyendo la atracción electroestática entre los protones 

del núcleo y el electrón del orbital 2s o 2p.

Además, la densidad cerca del núcleo es mayor para un 

electrón en 2s que para uno en 2p (por lo que un electrón 

en 2s pasa más tiempo cerca del núcleo que un electrón en 

2p. Por esto, se dice que el orbital 2s es “más 

penetrante” que el orbital 2p.



Configuración electrónica

 Período 1 y 2:

Principio de AUFBAU: Cuando protones se incorporan al núcleo de uno en uno para 

construir los elementos, los electrones se suman de la misma forma a los orbitales atómicos.   

▪ H (Z=1): n=1, l=0, ml=0, ms=+1/2

▪ H = 1s1

Nivel 

de E 

(n=1)

Subnivel 

de  E 

(l=0)

N° de 

electrones 

OJO!!!

Regla de HUND: La distribución 

electrónica más estable en los 

subniveles es la que tiene el 

mayor n° de electrones no 

apareados con espines paralelos.  

paramagnético

diamagnético

paramagnético

diamagnético



Configuración electrónica

 Período 3: Se llenan en el orden 3s y 3p según nivel de E



Configuración electrónica

 Periodo 4 y 5: aparecen orbitales (n -1)d de las series de transición

 Periodo 6 y 7: aparecen orbitales (n -2)f de las series de elementos de 

transición interna (lantánidos y actínidos). 

Excepciones

n=4

n=5

n=6

n=7



Configuración electrónica

 Configuraciones electrónicas dentro de un grupo en la tabla:

Configuraciones electrónicas externas similares:  Comportamiento químico similar.

En un grupo, similitudes 

en el comportamiento 

químico reflejan 

similitudes en la 

distribución de los 

electrones en los orbitales 

más altos de energía.



Configuración electrónica basal y 

excitada

 Basal: Configuración electrónica mas estable, aquella en que 

los electrones están distribuidos con la menor energía posible.

 Excitada: Configuración electrónica tras absorber energía se 

promueve uno o varios electrones a niveles mas altos de 

energía.

Para el átomo de 

Carbono (Z  = 6)



Ejemplos

 Escriba la configuración electrónica 

del azufre en su estado 

fundamental. 

Azufre (S, Z=16), electrones = 16

Uso 10 electrones para completar 1er

y 2do período:

1s2 2s2 2p6

Quedan 6 electrones: 

Lleno el orbital 3s con 2 electrones y 

lleno parcialmente los orbitales 3p 

con 4 electrones:

1s22s22p63s23p4 o  

[Ne] 3s23p4 



Ejemplos

 Escriba la configuración electrónica 

de Fe2+ y de F- en estado 

fundamental.

Fe 2+: 

Para Fe (Z = 26): [Ar]4s23d6

Es un catión: Pierde 2 electrones del 

bloque s

[Fe2+ ]: [Ar]3d6

F -: 

Para F (Z = 9) : [He]2s22p5

Es un anión: gana 1 electrón

[F- ]: [Ne]



Ejemplos

 Señale en cada una de las configuraciones electrónicas siguientes cuál 

corresponde a átomos en estado fundamental, excitados o es imposible. 

A) 1s2 2s2 2p6 3s1

Sodio (Na; Z = 11) en Estado fundamental.

B) 1s2 2s2 2p6 2d10 3s2

Esta configuración es imposible puesto que 

en el nivel n = 2 NO PUEDEN EXISTIR 

ORBITALES “d”. 

C) [Ne] 3s2 3p3 4s1

La configuración electrónica [Ne] 3s2 3p 4 sería 

el Azufre (S; Z = 16), por lo cual esta 

configuración corresponde al S excitado. 



Configuración electrónica

Metales Alcalinos 

y Alcalinotérreos

No Metales 

y Metaloides

Metales de Transición

Elementos de transición interna (Lantánidos y Actínidos)

Períodos

Grupos



Tarea 1: Comienza 20/03 Hora 20 

MUCHAS GRACIAS


