CONFIGURACIONES ELECTRONICAS  

Y PERIODICIDAD QUÍMICA

9.1.-   EL ATOMO POLIELECTRÓNICO.

La ecuación de Schrödinger no puede ser resuelta exactamente para átomos con mas de un electrón debido a complicaciones que surgen con el  término nuevo  de repulsión electrón-electrón que debe agregarse al Hamiltoniano. Para el átomo polielectrónico mas simple, el Helio, con dos solamente electrones, ésta tendría el siguiente aspecto:
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Si bien no es posible resolver matemáticamente la ecuación de Schrödinger, afortunadamnente, las funciones  hidrogenoides pueden adaptarse y usarse para describir átomos con mas de un electrón. La justificación para ello es que da buenos resultados si se hacen las correcciones apropiadas. 

Un átomo polielectrónico puede ser descrito especificando que orbitales hidrogenoides se encuentran ocupados, es decir su Configuración electrónica. Por ejemplo, una configuración electrónica como 1s2 2s2 2p3 significa el átomo tiene 7 electrones distribuídos de 2 electrones en cada orbital 1s y 2s y 3 electrones en el orbital 2p, sin especificar en qué suborbital 2px, 2py o 2pz se ubican estos electrones.

La ocupación o llenado de orbitales o niveles, se hace siguiendo ciertas reglas que discutiremos a continuación.

Una de estas reglas es la del principio de mínima energía, es decir un átomo polielectrónico se construye de manera que su energía total sea mínima. Esto se logra mediante el principio Aufbau o de Construcción,  es decir llenando orbitales de más baja energía primero. Al hacer esto surge una interrogante. ¿Cuántos electrones podemos poner en cada orbital? Para responder a esta pregunta es necesario revisar un poco mas  la naturaleza misma de los electrones.

Partículas y Simetría.  El Spin Electrónico.

En 1925  los alemanes Goudsmit y Uhlenbeck descubrieron que los electrones poseen un momento angular intrínseco, de valor definido e inmodificable y que manifiesta sólo dos componentes (recuerde que un momento angular cuyo número cuántico sea l posee 2l+1 componentes). Para los electrones este número cuántico de momento angular, al que llamaron Spin (del ingles "girar") y designaron con el símbolo s, debía necesariamente ser un semi-entero, de valor  SÍMBOLO 189 \f "Kino MT" 

                                           2S+1 = 2 SÍMBOLO 189 \f "Kino MT" + 1 = 2 componentes

(9.2)

El momento angular de Spin proporciona al electrón una propiedad adicional, un  momento magnético, es decir el electrón se comporta como un pequeño imancito y es por consiguiente afectado por campos magnéticos. 

El hecho de que los electrones tengan una propiedad intrínseca de Spin implica que esta está representada por una función de onda, la que se desconoce,  pero se sabe que debe tener dos componentes y a las que podemos representar simbólicamente. 
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A la componente del vector de spin que se orienta en la dirección de un campo magnético se la representa con los símbolos  SÍMBOLO 97 \f "Symbol" ó  SÍMBOLO 173 \f "Symbol" y a la otra componente que se orienta contra la dirección de un campo magnético, se le representa con los símbolos  SÍMBOLO 98 \f "Symbol"  ó  SÍMBOLO 175 \f "Symbol".

                                                                                                     
   




Figura 9.1  Las componentes del Spin electrónico

Posteriormente se ha encontrado que las todas las partículas elementales en la naturaleza poseen este momento angular intrínseco de spin, el cual las divide en dos clases:

a) las que poseen spin semi-entero y se denominan fermiones. Ejemplos de estas partículas son los electrones, protones,  neutrones y algunos núcleos con número impar de nucleones.

b) las que poseen spin cero o entero y se denominan bosones. Ejemplos de este tipo de partículas son  núcleos con número par de nucleones, pares de spin apareado de partículas (como los pares de Cooper), fotones.

Según sean de una u otra clase, las partículas muestran un comportamiento estadístico diferente, es decir, se traduce en diferentes restricciones a la forma en que las partículas pueden ser distribuídas en  niveles de energía .

En el caso de fermiones (electrones) no está permitido ditribuir mas de una partícula  por nivel, ejemplificado como una caja en el diagrama siguiente. Cada caja tiene asociada una función de onda diferente  
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En el caso de Bosones, esta restricción no existe, es decir, uno podría poner todas las partículas en la misma caja si quisiera.

Que las partículas sean fermiones o bosones  tiene consecuencias en la simetría de la función de onda bajo la permutación o intercambio de partículas. Si tenemos una función de onda de dos partículas SÍMBOLO 89 \f "Symbol"(1,2) e intercambiamos sus índices tendremos:



                                                   signo+ para bosones

                             P12SÍMBOLO 89 \f "Symbol"(1,2) =  SÍMBOLO 177 \f "Symbol" SÍMBOLO 89 \f "Symbol" (2,1)  




(9.3)

                                                                           signo- para fermiones

 P12    representa aquí la operación de intercambiar las dos partículas. Esta diferencia tiene consecuencias importantes. 

El Principio de Exclusión de Pauli

Si dos electrones (fermiones) tuvieran exactamente la misma función de onda, el intercambio de partículas produciría la misma función de onda total SÍMBOLO 89 \f "Symbol",  puesto que SÍMBOLO 89 \f "Symbol"(1,2) =  SÍMBOLO 89 \f "Symbol" (2,1), pero de acuerdo a la relación (9.3) deberíamos obtener

P12SÍMBOLO 89 \f "Symbol"(1,2) =  -SÍMBOLO 89 \f "Symbol" (1,2)

La única cantidad que es igual a su negativo es el número cero, lo que significaría que la partícula no existe. Luego, dos electrones no pueden tener exactamente la misma función de onda.

Si uno quisiera armar un átomo polielectrónico poniendo electrones en orbitales, es claro que no podríamos poner todos los electrones en el nivel mas bajo de energía. Si un electrón con spin SÍMBOLO 97 \f "Symbol" ocupa un nivel que tiene asociada una función de onda 
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 un segundo electrón sólo podrá entrar en el mismo nivel con la misma función 
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 a menos que su función de onda sea diferente por lo menos en la función de spin SÍMBOLO 98 \f "Symbol". 

En términos prácticos, esta restricción está contenida en el  Principio de Pauli o de Exclusión, que enuncia que sólo dos electrones pueden ocupar el mismo orbital y cuando lo hacen sus spines deben quedar apareados (SÍMBOLO 173 \f "Symbol"

SÍMBOLO 175 \f "Symbol") o anti-paralelos. 

Podemos decir que esto es equivalente a incorporar un nuevo número cuántico, el de la componente de spin  
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=-1/2. y que los electrones en un átomo deben tener estos cuatro números cuánticos (n,l,ml y ms) todos diferentes.

La Regla de Hund. Propiedades magnéticas

Al construir un átomo como Carbón que tiene 6 electrones, no hay ambiguedad con  el llenado de orbitales con los 5 primeros electrones, la configuración sería:

                                                1s2  2s2 2p1  

el quinto electrón ocupa uno de los orbitales 2p, por ejemplo el 2px, ya sea con spin SÍMBOLO 97 \f "Symbol"  o SÍMBOLO 98 \f "Symbol" . ¿Cómo entra el sexto electrón?  Hund encontró que en general las configuraciones que muestran electrones con spin paralelo son de menor energía que aquellas en que los electrones están apareados. Esto se debe al mayor número de funciones de onda posibles cuando el spin aumenta. Para entender esto veamos el caso de dos electrones.

¿Cuál es el spin total para dos electrones? La Mecánica Cuántica muestra que la regla  para combinar dos momentos angulares l1 y l2  para obtener un momento angular total L  es



 L = (l1+l2), (l1+l2-1), (l1+l2-2), ...  |l1-l2| 


(9.4)

asi por ejemplo, si combinamos dos electrones de número cuántico de spin 1/2  (spin es un pseudomomento angular) obtenemos

1 electrón
Stotal = 1/2

componentes = 2       SÍMBOLO 173 \f "Symbol"    ó     SÍMBOLO 175 \f "Symbol"
2 electrones  Stotal =  (1/2+1/2) =1
componentes = 3     SÍMBOLO 173 \f "Symbol"

SÍMBOLO 173 \f "Symbol"    ó     SÍMBOLO 175 \f "Symbol"

SÍMBOLO 175 \f "Symbol"    ó   SÍMBOLO 175 \f "Symbol"

SÍMBOLO 173 \f "Symbol"  +  SÍMBOLO 173 \f "Symbol"

SÍMBOLO 175 \f "Symbol"


Stotal =  (1/2-1/2) =  0
componentes = 1     SÍMBOLO 175 \f "Symbol"

SÍMBOLO 173 \f "Symbol"  -   SÍMBOLO 173 \f "Symbol"

SÍMBOLO 175 \f "Symbol"
Llamamos Multiplicidad al número de componentes  u orientaciones del vector de  spin total. Mientras más alta la multiplicidad mas baja la energía. 

La regla de Hund recoge en esencia esta característica y también se enuncia como principio de maxima multiplicidad. Los electrones ocuparán niveles de manera de maximizar su multiplicidad de spin.  Dicho en otras palabras el sexto electrón no entra en el mismo orbital 2px  (con spin paralelo) sino en otro orbital, el orbital 2py por ejemplo, pero con spin antiparalelo.  

Una sustancia que presenta electrones no apareados presenta características  paramagnéticas. Las sustancias paramagnéticas son afectadas por campos magnéticos y su momento magnético,  depende del número de electrones no apareados. Cuando todos los electrones se encuentran apareados, el spin total de la sustancia es cero,  las sustancias no son afectadas por campos magnéticos y se denominan  diamagnéticas.

En resúmen, las reglas de construcción de un átomo polielectrónico son


- El principio de mínima energía.


-  El principio de exclusión de Pauli.


-  El principio de máxima multiplicidad de Hund. 
Algunas excepciones se producen en las configuraciones resultantes cuando en el llenado de orbitales se obtiene un conjunto de suborbitales o subcapa semillena o completamente llena. Por ejemplo:

La configuración de Vanadio (Z=23) es




V  = [Ar]   4s2 3d3
(la configuración [Ar] corresponde a la del Argón y en la cual las capas estan completas, es decir Ar = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 )

pero sin embargo la configuración de mas baja energía del elemento siguiente, el Cromo (Z=24) resulta ser en realidad




Cr =  [Ar]  4s1 3d5

Este resultado es consecuencia de la estabilidad extra que poseen las subcapas semillenas o completamente llenas. 

Energías de ionización y la Tabla Periódica

Con las reglas dadas en la sección anterior para el llenado orbital, podemos en principio construir completamente la Tabla Periódica. Sin embargo no es tan directo y sencillo.  Si utilizamos solamente el patrón de niveles de energía del átomo hidrogenoide como el de la figura 8.15 por ejemplo, notaremos que los orbitales 3s, 3p y 3d todos tienen la misma energía, pues esta depende solamente del número cuántico principal n. La realidad, sin embargo, es bastante mas compleja como se puede deducir de la Tabla 9.1 siguiente. Esta tabla muestra las energías de ionización experimentales de los varios electrones de los elementos de la primera fila.

Tabla 9.1 Energías de Ionización para elementos de la primera fila (eV)


Li
Be
B
C
N
O
F
Ne

E1
5.4
9.3
8.3
11.3
14.5
13.6
17.4
21.5

E2
75.6
17.4
25.1
24.3
29.6
35.0
34.9
40.9

E3
122.4
153.8
37.9
47.7
47.6
55.1
62.6
63.4

E4

217.6
259.1
64.4
79.3
77.2
87.1
96.8

E5


340.0
259.1
99.8
113.6
114.1
126.4

E6



485.4
550.4
137.8
156.9
156.9

E7




663.1
736.8
185.0
193.7

E8





866.8
949.2
237.9

E9






1100.9
1187.6

E10







1347.9

Si en esta tabla tomamos el átomo de Boro  cuya configuración sería 1s2 2s2 2p1  la energía necesaria para remover el primer electrón (un electrón 2p) es E1 = 8.3 eV es muy diferente a la del segundo electrón (un electrón 2s)  E2 = 17.4 eV.  

En forma muy simplificada podemos decir que  la aparición de el término de repulsión entre electrones en la ec.(9.1) tiene como efecto separar los subniveles de diferente l dentro de un mismo nivel n. Se encuentra empíricamente que aquellos orbitales con un l menor, tienen menor energía.  De este modo el orbital s quedará por debajo del orbital p y éste por debajo del orbital d. Así el orden de llenado se complica. 
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Figura 9.2

Niels Bohr encontró que la estructura de la Tabla periódica puede reproducirse  si  los  orbitales se llenan siguiendo la   regla  que  se ilustra en la  figura 9.2

La regla es como sigue:

a) se deben llenar primero los subniveles que tengan la menor suma (
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)  

b) si  dos  subniveles tienen la misma suma (
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+
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) entonces se llena aquel que tiene el menor 
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.

Efecto Pantalla y Carga efectiva

Un examen de las energías de ionización de diferentes orbitales en la Tabla 9.1 muestra que las dos primeras energías de Carbón no son iguales, aunque se trata de electrones que ocupan el mismo orbital 2p. En parte esta diferencia se puede atribuir a la repulsión entre estos dos electrones que comparten aproximadamente la misma región del espacio.  El valor de la segunda energía de ionización es 24,35 eV y corresponde a la de un electrón solitario en el orbital mas externo 2p. 

Si se tratara de un electrón en un orbital 2p de un hidrogenoide con Z=6, este valor sería

                                             E2  = 13.6 
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 = 122.31 eV

Sin embargo la energía de ionización experimental es sólo de 24.35 eV. Es informativo usar la aproximación de átomo con un electrón, porque podemos imaginar entonces que la carga nuclear efectiva Z* que percibe el último electrón es bastante menor que Z el número de protones en el núcleo, debido a que la carga negativa de los electrones mas interiores "oscurecen"  la carga nuclear que experimenta el electrón mas externo. Este fenómeno es conocido como  Efecto de apantallamiento. La carga nuclear efectiva que siente el electrón j se obtiene usando el valor experimental de la energía de ionización como si fuera la energía de un orbital hidrogenoiede  con Z* protones en el núcleo, de la siguiente manera
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               (9.5)

(Energías en eV y distancias en Angstrons)

Ejemplo 9.1
Calcule la carga efectiva que experimenta un electrón un electrón 2p en Oxígeno. Calcule además sus respectivo radio medio

Solución
De  los datos de la Tabla 9.1 tenemos para el electrón 2p del Oxígeno que  n=2 y l=0 y su primer potencial de ionización es 13.6 eV. Utilizando las expresiones (9.5) podemos escribir
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y con este valor calculado de Z*, calculamos luego el radio medio SÍMBOLO 60 \f "Symbol"rSÍMBOLO 62 \f "Symbol"
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9.2.- SISTEMA PERIÓDICO

Antecedentes históricos


Los primeros intentos de clasificación de los elementos según alguna propiedad, fueron realizadas en función de los pesos atómicos. En 1817 J.W. Dobereiner observó que algunos elementos ordenados en grupos de tres (conocidos como "triadas de Dobereiner"),  por ej. Ca, Sr y Ba , exhibían diferencias constantes entres sus pesos atómicos. En 1864, J.A.R. Newlands, al disponer los elementos en orden creciente de sus pesos atómicos, observó que a partir del octavo elemento, se repetían algunas propiedades. Esta regularidad se conoce como "ley de las octavas".


En 1869  el químico ruso D.I. Mendeleev  y el alemán L. Meyer, popusieron en forma independiente una clasificación periódica de los elementos. Mendeleev  ordenó los elementos por sus pesos atómicos empezando por el mas liviano y descubriendo una periodicidad en sus propiedades. Esta regularidad se conoció como "ley periódica". La disposición de los elementos en forma de tabla rectangular permitió apreciar que aquellos elementos pertenecientes a una misma columna, tenían propiedades semejantes.


Mendeleev y Meyer dejaron en sus tablas espacios vacíos correspondientes a elementos no descubiertos aún. Mendeleev denominó ekaaluminio y ekaboro a los hipotéticos elementos cuya posición correspondía bajo del Aluminio y Boro y que mas tarde se llamaron Galio y Escandio. A pesar que fueron anticipadas algunas de las propiedades de estos elementos no descubiertos, su falta representaba una debilidad de la clasificación. Cuando fueron finalmente descubiertos, la coincidencia de sus propiedades con las predichas dieron gran respaldo al trabajo de Mendeleev.


En 1914, el físico H.G.J. Moseley, utilizó diferentes metales como anticátodo en descargas de rayos X,   registró y ordenó los espectros de acuerdo con la tabla periódica conocida en ese momento, resultando las frecuencias de emisión observadas ser una función de un número entero Z característico para cada elemento. Este número es hoy conocido como el "número atómico"


La Tabla Periódica actual fue estructurada en 1946 por el norteamericano G. Seaborg y cuenta con un gran asidero teórico en la Mecánica Cuántica. 

En esta tabla, los elementos se ordenan en orden creciente de sus números atómicos en 7 filas horizontales llamados períodos y en 18 columnas verticales llamadas grupos o familias.   

Todos los elementos de un mismo período tienen el mismo número cuántico n mas alto y los elementos de un mismo grupo coinciden en la forma de su configuración electrónica. Los grupos se designan con números romanos seguidos de las letras A o B. En la actualidad se recomienda numerar los grupos del 1 al 18.
Clasificación de los elementos


Los elementos se pueden clasificar de acuerdo con sus propiedades estructurales o eléctricas o según sus configuraciones  electrónicas.

1.-
Considerando sus propiedades estructurales y eléctricas, los elementos se clasifican en:


Metales.   Son aproximadamente el 75% de los elementos y su característica 
principal es ser buen conductor  de la electricidad.


No-metales.    Se ubican en el sector derecho superior de la Tabla Periódica y 
son los elementos C, N, P, O, S, además de los halógenos  y los gases nobles. 
En fase condensada no conducen la electricidad.


Semi-metales o metaloides.   Tienen un comportamiento intermedio entre los 
dos tipos anteriores y pueden actuar como semiconductores eléctricos. Los 
elementos que pertenecen a esta categoría son B, Si, Ge, As, Sb, Te y At.

2.-
Según su estructura electrónica, podemos distinguir tres categorías:

Elementos representativos. Corresponden a elementos cuyas configuraciones externas van desde ns1  hasta   ns2 np5 . Se excluyen He y los metales Zn, Cd, y Hg.  Son representativos los elementos de los grupos 1A hasta 7A ( o bien 1 y 2  y del 13 al 17)


Gases Nobles.   Sus configuraciones externas son 1s2 para el Helio y ns2 np6 
para todos los otros. Estos elementos (todos gaseosos) son también conocidos 
como gases inertes y se les enumera como grupo 0 u 8A.


Elementos de transición.   Son elementos de transición todos aquellos en los 
que se llenan los orbitales d y f. Se subdividen a su vez en dos categorías:

· Elementos de transición, con configuraciones externas del tipo







[image: image16.wmf](n-1)d

 n

s

1-1

0

1-2


· Elementos de transición interna, con configuraciones externas






[image: image17.wmf](n-2)f

 

(n-1)d

 n

s

0-1

4

0-1

2


Entre los elementos de transición interna se encuentran la serie de los lantánidos y los  actínidos. Estas dos series se ubican en sendas filas en la parte inferior de la Tabla Periódica. En la figura 9.3 se muestra el tipo de orbital en el cual entra el último electrón.
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Figura 9.3    Secuencia del llenado de orbitales en la Tabla Periodica


 9.3.-  PROPIEDADES PERIODICAS


Muchas de las propiedades de los elementos varía de manera mas o menos regular a medida que se avanza de izquierda a derecha en un período o de arriba hacia abajo dentro de un grupo. La mayoría de estas variaciones pueden ser explicadas directamente en términos de las variaciones en estructura electrónica de los elementos. Algunas de estas propiedades son el tamaño atómico, las energías de ionización y las afinidades electrónicas.

Radio atómicos y radios iónicos.


Cuando se compara el tamaño de los átomos por lo general se comparan sus radios. Sin embargo la definición absoluta del tamaño de un átomo no es posible, puesto que no es posible establecer límites bien definidos para la densidad electrónica (teóricamente  el átomo es de extensión infinita).  Normalmente al radio atómico se le asigna un valor que corresponde a una fracción de la distancia entre dos átomos que se encuentran en contacto de algún tipo (enlace). Para dos átomos iguales en contacto, su radio es la mitad de la distancia internuclear, la que es posible medir.


Para átomos neutros se conocen tres tipos de radios atómicos:

- Radio de Van der Waals.
Corresponde a la mitad de la distancia entre átomos iguales, enlazados por atracciones débiles, llamadas fuerzas de Van der Waals. Esta distancia es algo mayor que la que se observa entre átomos enlazados covalentemente donde las atracción es fuerte.

- Radio Covalente.
Es la mitad de la distancia entre átomos iguales, enlazados mediante un enlace covalente.

- Radio metálico.
Es la mitad de la distancia internuclear entre átomos vecinos en un cristal metálico.


En la figura 9.4 se muestran los radios atómicos  en función del número atómico. Se observa que el radio atómico disminuye en un período de izquierda a derecha  y aumenta a medida que se asciende en el grupo.
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En la tabla 9.2, se listan los radios atómicos para los elementos representativos

Tabla 9.2.-  Radios atómicos de elementos representativos (nm)
(1 nm = 10-9 m)
H

0.037






He

0.050



Li

0.152
Be        

0.111     
B

0.088
C

0.077
N

0.070
O

0.066
F

0.064
Ne

0.070



Na

0.186
Mg

0.160
Al

0.143
Si

0.117
P

0.110
S

0.104
Cl

0.099
Ar

0.094



K

0.231
Ca

0.197
Ga

0.122
Ge

0.122
As

0.121
Se

0.117
Br

0.114
Kr

0.109



Rb

0.244
Sr

0.215
In

0.162
Sn

0.140
Sb

0.141
Te

0.137
I

0.133


Xe

0.130

Cs

0.262
Ba

0.217
Tl

0.171
Pb

0.175
Bi

0.146
Po

0.150
At

0.140
Rn

0.140


Los radios iónicos son los radios de cationes y aniones encontrados en  compuestos iónicos cristalinos. En relación con el átomo neutro, en general los cationes (ión positivo) son mas pequeños y los aniones (ión negativo) de mayor tamaño.
En la tabla 9.3 se puede apreciar las tendencias en series isoelectrónicas (átomos o iones que poseen la misma configuración y el mismo número de electrones), como por ejemplo N-3, O-2, F- o bien Na+, Mg+2, Al+3 donde se observa una fuerte disminución del tamaño por efecto de la carga nuclear efectiva.
La variación en el tamaño de los átomos y los iones depende de varios factores que operan simultánemente  (referencia a la ecuación 9.5):

a) El número de “capas” electrónicas de la especie. Mientras mayor sea el número cuántico n se espera que el tamaño de la especie sea mayor. El radio medio de un átomo o ión es proporcional a n2
b)  La variación de la carga nuclear “efectiva”  Z*. En un ión positivo Z* crece al haber menos electrones apantallando el núcleo. El radio medio de un átomo o ión es inversamente proporcional con Z*.  Para un ión negativo el efecto es el contrario.
c)  Cuando el número cuántico l aumenta, los orbitales se contraen (ver ec.9.5). El radio medio de un orbital s es mayor que uno p que a su vez es mayor que un d, para un mismo valor de n.

Tabla 9.3.-  Radios iónicos de elementos representativos (nm)

Li+
0.060
Be+2

0.031


N-3

0.171
O-2

0.140
F-

0.136

Na+

0.095
Mg+2

0.065
Al+3   

0.050

P-3

0.212
S-2

0.184
Cl-

0.181

K+

0.133
Ca+2

0.099
Ga+3

0.062
Ge+4

0.053


As+5

0.046
Se-2

0.198
Br-

0.195

Rb+

0.148
Sr+2

0.113
In+3

0.081
Sn+4

0.071


Sb+5

0.046
Te-2

0.221
I-

0.216

Cs+

0.169
Ba+2

0.135
Tl+3

0.095
Pb+4

0.084




Energías de Ionización  y Electrones de Valencia


La habilidad de un átomo para formar enlaces y compuestos está directamente relacionada con la facilidad con que puede  desprenderse de los electrones mas externos. Esta facilidad se cuantifica en las energías de ionización.

Se entiende por  ionización al proceso mediante el cual se arranca el electrón mas externo  a un átomo  o ión gaseoso para formar un ión, también en estado gaseoso. Este proceso es endotérmico (es necesario suministrar energía) y la energía necesaria para llevarlo a cabo se conoce como Energía de ionización, también denominado Potencial de ionización (PI). 

Dependiendo del electrón que es removido, hablamos del primer potencial de ionizacion E1, segundo potencial de ionización E2, etc.  Asi por ejemplo, las tres primeras energías de ionización del Berilio corresponden a los procesos:



Be  (g)        SÍMBOLO 174 \f "Symbol"      Be+ (g)    +    e- 

E1   = 9.32     eV



Be+  (g)     SÍMBOLO 174 \f "Symbol"     Be+2 (g)    +    e-

E2   = 18.20      "       



Be+2 (g)    SÍMBOLO 174 \f "Symbol"     Be+3  (g)   +    e-

E3 = 153.77      " 

Los bruscos saltos que se observan en las energías de ionización se explican en base al tipo de orbital desde el cual el electrón es removido. Por ejemplo en Berilio la primera y segunda energía de ionización corresponde a electrones 2s, un orbital mas extenso y difuso,  en que los electrones en promedio estan mas lejos de núcleo mientras, que  la tercera energía de ionización corresponde al primer electrón 1s, es decir de un orbital muy compacto y donde el electrón está más fuertemente ligado al núcleo porque la carga efectiva a aumentado notablemente  en el ión Be+2.

Los electrones mas externos, que ocupan parcial o totalmente  los orbitales superiores, tienen en general energías de ionización comparables y pequeñas. Estos electrones se encuentran más débilmente ligados al átomo y con mayor facilidad participan en enlaces  químicos. A estos electrones se les denomina Electrones de Valencia.

En la Tabla 9.1 se muestran las energías de ionización de los elementos de la primera fila, en donde se observa la  tendencia 





I1  <   I2   <   I3   < ....

En general, la primera energía de ionización aumenta fuertemente a lo largo de un período con el incremento de Z, mientras que disminuye levemente cuando se desciende en un grupo, tal como se aprecia en la figura 9.5

Note que en una fila el máximo potencial de ionización coincide con un gas inerte.
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Primera serie de transicion

Segunda serie de transicion

En general las tendencias en las energías de ionización se pueden explicar en términos del tamaño del átomo y de la carga nuclear efectiva de la especie. Si se examinan mas detenidamente las tendencias en las energías de ionización a lo largo de un período, se observan algunas irregularidades. Por ejemplo, se esperaría que las energías de ionización crezcan uniformemente al ir desde Litio hasta Neón. Sin embargo,  en Tabla 9.1 y la figura 9.5, se puede apreciar que la energía de ionización de Berilio es mayor que la de Boro y lo mismo ocurre con la de Nitrógeno que es mayor que la de Oxígeno. 

En el caso de Berilio, el electrón removido es un electrón 2s, mientras que en el Boro el primer electrón removido es un 2p. Este último  es un orbital  de mas alta energía y en consecuencia un electrón más débilmente unido al núcleo. 

En el caso del Nitrógeno, tenemos que su configuración electrónica es la de una subcapa 2p semi-llena, es decir 1s2 2s2 2p3 , mientras que en el Qxígeno en la subcapa entra ahora  un cuarto electrón, el que necesariamente debe ocupar un orbital 2p ya ocupado y se espera que entre ellos haya considerable repulsión. Este electrón entonces es más fácilmente removible que cualquiera de los electrones en Nitrógeno.

Afinidad electrónica

Existe otra forma en que los átomos pueden participar en enlaces, y esto ocurre  cuando ellos  tienen cierta facilidad para retener un electrón extra. Consideremos por ejemplo  el proceso 

                                 F(gas)  +  e-    SÍMBOLO 174 \f "Symbol"    F- (gas)             SÍMBOLO 68 \f "Symbol"H = -338.6   KJ/mol

El valor  negativo de energía SÍMBOLO 68 \f "Symbol"H, significa que cuando el átomo de flúor captura un electrón desprende energía y se estabiliza. A esta cantidad de energía se le denomina  Afinidad Electrónica.  

El proceso inverso a este es equivalente a la ionización de un ión  F- (gas). El valor resultante en este caso es obviamente un valor positivo de energía. 

En el caso del Flúor, éste átomo puede retener el electrón extra porque el Z* que él experimenta, calculado por ejemplo con la ecuación 9.5,  es cercano pero superior  a 1.0.  Este puede ser un criterio simple para decidir que el ión F- es por consiguiente estable.

Existen ciertos casos en los que es posible agregar mas de un electrón en la capa externa de un átomo, como por ejemplo Oxígeno, que reacciona para formar  el ion O-2. El segundo electrón que se agrega debe necesariamente ser forzado a entrar en un ión que ya es negativo, lo que requiere energía. Por esta razón se encuentra que la segunda afinidad electrónica de un átomo corresponde siempre a un proceso endotérmico. 

La Tabla 9.4 contiene valores de afinidades electrónicas para elementos representativos. Las afinidades electrónicas son difíciles de medir y no han sido determinadas para muchos elementos. Muchos de los valores que se muestran en esta tabla son de orígen teórico. 

Los valores negativos que allí se  indican, significan que el proceso





A (g)  +  e    SÍMBOLO 224 \f "Wingdings"    A-  



es exotérmico.

Tal como ocurrie con las energías de ionización, las variaciones en afinidades electrónicas son semejantes a las variaciones en tamaño atómico, fundamentalmente debido a que lo que estamos haciendo es introducir un electrón extra en la capa mas externa del átomo. 

Mientras mas cerca se pueda encontrar el electrón del núcleo, más se notará el efecto de la carga nuclear. Se espera que aquellos átomos muy pequeños y en los cuales la carga efectiva que experimentan los electrones mas externos es muy alta, tendrán  afinidades electónicas grandes. Típicamente, estos elementos corresponden a la esquina superior derecha. 

Por el contrario, aquellos átomos grandes que muestran una carga efectiva pequeña sobre los electrones externos deben mostrar afinidades electrónicas pequeñas. Tal es el caso de los elementos correspondientes a los grupos IA y IIA.

Las afinidades electrónicas de los metales y de los gases nobles son positivas, lo que indica que la formación de un anión metálico o de un gas noble es muy difícil.

Tabla 9.4.-   Afinidades electrónicas de elementos representativos (KJ/mol)

H

-77








He

+21

Li

-58


Be

+241
B

-23
C

-123
N

0
O

-142
F

-338
Ne

+29

Na

-53


Mg

+230
Al

-44
Si

-120
P

-74
S

-200
Cl

-348
Ar

+35

K

-48


Ca

+154
Ga

-35
Ge

-118
As

-77
Se

-195
Br

-324
Kr

+39

Rb

-47


Sr

+120
In

-34
Sn

-121
Sb

-101
Te

-190
I

-295
Xe

+40

Cs

-45
Ba

+52
Tl

-48
Pb

-101
Bi

-100
Po

-180
At

-270
Rn

+40

Como puede apreciarse en la figura 9.6, en un período de izquierda a derecha, la tendencia general es a liberar cada vez mayor energía ( las afinidades electrónicas se hacen mas y mas negativas). Sin embargo, este cambio no es del todo regular. Al igual que las energías de ionización,  tienden a liberar mas energía las especies que alcanzan configuraciones completas o semicompletas, por ejemplo s2, s2p3 y s2p6. 
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Electronegatividad


Una cantidad de gran importancia en Química es la Electronegatividad. Esta se define como la capacidad relativa de un átomo en una molécula par atraer electrones hacia si mismo.  

Existe una escala de electronegatividades de átomos, diseñada por L. Pauling (1930), sobre la base de las energías de formación de moléculas. Como se sabe, en una familia de compuestos, como los halogenuros de hidrógeno, la energía de enlace aumenta de HI hasta HF y Pauling interpretó esta variación como un incremento de la atracción de electrones por parte del halógeno para formar estructuras iónicas, estableciéndose sobre el halógeno una carga parcial negativa. Se dice entonces que el halógeno es el mas electronegativo y en particular el Flúor el mas electronegativo de todos los elementos.  

Este un concepto útil pero inexacto en el sentido que en la escala de Pauling  se dan valores relativos que sirven para hacer comparaciones cualitativas entre elementos.   

Existe una segunda aproximación al concepto de electronegatividad, basada en las propiedades electrónicas de cada átomo individual. En esta escala, debida a R.S. Mulliken,  la electroenagividad SÍMBOLO 99 \f "Symbol" de un átomo esta dada por:
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En esta ecuación P.I. representa el primer potencial de ionización y A es la afinidad electrónica. La escala de Mulliken y Pauling son equivalentes, excepto por un factor de escala. La  Tabla 9.5 siguiente  lista las electronegatividades relativas (escala de Pauling).

          Tabla 9.5.-  Electronegatividades Relativas de Pauling
H

2.2






He

--

Li

1.0
Be

1.6
B

2.0
C

2.6
N

3.0
O

3.4
F

4.0
Ne

--

Na

0.9
Mg

1.3
Al

1.6
Se

1.9
P

2.2
S

2.6
Cl

3.2
Ar

--

K

0.8
Ca

1.0
Ga

1.8
Ge

2.0
As

2.2
Se

2.6
Br

3.0
Kr

--

Rb

0.8
Sr

0.9
In

1.8
Sn

2.0
Sb

2.1
Te

2.1
I

2.7
Xe

--

Cs

0.8
Ba

0.9
Tl

2.0
Pb

2.3
Bi

2.0
Po

2.0
At

2.2
Rn

--

El elemento más electronegativo es el Flúor (4.0 en la escala de Pauling) y el menos electronegativo es el Francio (0.4).  

La electronegatividad tiene gran importancia en relación con el tipo de enlace que pueden formar  estos átomos Por ejemplo, en una molécula como HF, donde la diferencia en electronegatividades de ambos átomos es de 1.8, los electrones se encuentran muy desplazados hacia el Flúor (el mas electronegativo) y hay una gran contribución iónica al enlace, mientras que en HI las electronegatividades son comparables y no se observa una asimetría de carga. 

En general, si las diferencias en electronegatividades entre dos átomos en una molécula es grande, el enlace es preponderantemente iónico y cuando la diferencia es muy pequeña, el enlace es preponderantemente covalente (tal es el caso de la moléculas diatómicas homonucleares).

Los metales en general tienen poca avidez por atrer electrones y muestran electronegatividades pequeñas. Se encuentran en la parte izquierda de la Tabla periódica. 

Los No-Metales por el contrario tienen altas electronegatividades y se ubican en la parte derecha superior de la Tabla. 

PROBLEMAS
9.1.-
Escriba la configuración electrónica del estado fundamental de los siguientes átomos o iones:


a)   92U,
b)  74W,
c)  70Yb,
d)  23V,
e)  47Ag+

f)  16S-2,
g)  53I-,
h)  24Cr+3
9.2.-
¿Cuáles de los átomos o iones del problema anterior son paramagnéticos? ¿Cuáles son diámagnéticos?

9.3.-
¿Cómo puede explicar que los elementos en el sexto período, luego de la serie de los lantánidos,  tengan una energía de ionización superior que los elementos directamente encima de ellos  en el quinto período. Por ejemplo, la energía de ionización del Platino es de 9.02  eV, mientras que la del Paladio es de 8.32 eV.

9.4.-
Explique las variaciones en radio iónico que se observan para la serie isoelectrónica N-3 (1.71 Å),  O-2 (1.40 Å)  y  F- (1.36 Å)
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