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3.1.- ECUACION DE SCHRODINGER PARA EL ATOMO DE HIDROGENO

*  Ademas de ser una comprobaciéon de la Mecanica Cuantica, el estudio tedrico del atomo
de hidrogeno es importante ya que sirve de base para el estudio y prediccion del
comportamiento del electrén en sistemas mas complejos (atomos polielectronicos y
moléculas).

* En la Mecanica Cuantica no hay que postular la existencia de nimeros cuanticos, surgen

al aplicar el postulado, més general, de que “la ecuacion de Schrodinger describe

correctamente el comportamiento de cualquier sistema atbmico”.

* Sistema atomo_de hidrégeno: Sistema de 2 particulas en el que un nucleo, de carga

+Z-e, y un electron, de carga —e, interaccionan segin la Ley de Coulomb. (Atomos
hidrogenoides: para H, Z=1; para He", Z=2, para Li*", Z=3).

El movimiento interno se puede reducir a un problema de una sola particula de masa
reducida p, como se vio en el tema anterior.

La energia potencial de atraccion entre nilicleo y electron, viene determinada por la ley de
- Ze’
4re,r
V' depende s6lo de r, V(r), es decir, depende de las coordenadas relativas, V(x,y,z), y es

Coulomb: [V = , donde r es la distancia entre el nticleo y el electron.

independiente del tiempo. Asi, al aplicar la ecuacion de Schrodinger independiente del

| %yl y.2) , Olxy.z) , Owlx y.z)

tiempo: — +V(x,y.z2) Y =EY.
2u| a2 dy> 0z° }
n* | o’ 9’ 9’ Ze*
Y aplicando la funcién de energia potencial: —Z[ ax[/zj + Oy[/zj + 621/2/} - 47;0r‘// =EY
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Como se ha comentado, V tiene simetria esférica, depende de 7, por lo que es mas sencillo
resolver la ecuacion de Schrodinger si se utiliza, en lugar de coordenadas cartesianas, un

sistema de coordenadas esféricas polares:

A?
r : Modulo del vector 7 que une el origen de
., 6,9 coordenadas con el punto. 0 < 7 < 0o

— 2 2 2
0 r | r—‘/x ty +z

: : z=rcos @ , 8: Angulo entre el vector 7y el eje z+.

| 7 g @ Angulo entre la proyeccion del vector7
P _
So i ¥ 054 sobre el plano xy y el eje x+.

y=rsinésing

z

X

= ’x2+y2+22
0<r<ow

z=rcos @ C v

0<f<rm N

y =r'sen@ = rsenbsen@ ~—~—_

x=r'cos@p=rsenfcosp ) 0<@<2m

dr =dr-rd@rsen@dg =r’senOdrd Gd¢ ST e

La ecuacion de Schrodinger para el e ’
hidrégeno en coordenadas esféricas .
polares es la siguiente:
2
—hzi(rza—wj—hz ;i(senﬁaw)"' 12 i +2,Ur2[V(I”)_E]¢=O
or or sen@ 06 08 ) sen’6 oy

Parte angular
Parte de la ecuacion depende solo de 7 y parte s6lo de 8y @ por lo tanto se puede aplicar

el método de separacidn de variables y buscar soluciones del tipo:

wn,l,m, (7/', e’ (0) - Rn,l (r)./Yl,m, (g’ (0)

Asi la funcidn de onda para el atomo de hidrogeno, ¢, puede expresarse como producto

de 2 funciones: una depende sélo de r y se denomina parte radial, R, y la otra depende de

Oy @y se denomina parte angular, Y; ésta se descompone a su vez en el producto de 2

funciones, que dependen cada una de una variable independiente: | X (9, (0) = @(9)"13((0) )

* Las soluciones representadas por: ¢, , . (r,9,¢) =R, (r) Xim, (5,¢) contienen 3 numeros

cudnticos (n, I, mj), es decir, cada solucion posible viene determinada por la asignacion de
3 numeros enteros a la funcion solucién general. Estos nimeros cuanticos aparecen de
forma anéloga al caso del sistema de “la particula en una caja de potencial” (debido a las

condiciones de contorno del sistema).
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*

Al resolver la ecuacion de Schrédinger independiente del tiempo se obtiene que las

funciones resultantes s6lo existen para valores de energia determinados por la expresion:

A A
2n® dm,e,  8&in’h’

n

2
(n=123,..) |[a,=2"
e’ nu

La energia, en los atomos hidrogenoides, esta cuantizada solamente por el numero
cudntico principal, n, y es independiente de los otros 2 nimeros cuanticos, / y m;, por lo
que habra niveles de energia degenerados. El estado fundamental de los atomos
hidrogenoides se corresponde con n=1, para el hidrogeno: E;=-13.6 eV. Los valores
obtenidos se corresponden con los deducidos por el modelo atémico de Bohr.

Las funciones de onda, soluciones de la ecuacion de Schrédinger para el hidrogeno e
hidrogenoides, se suelen llamar orbitales.

Nimeros cuanticos: Hay 3 numeros cuanticos para definir los orbitales y un cuarto

numero cuantico relacionado con el “espin” del electron.

+ Nimero cuantico principal, n: (n =1, 2, 3, 4, ..., ). Es el tnico que interviene en la

expresion de la energia (ver mas arriba) para los niveles energéticos del atomo de
hidrégeno e hidrogenoides. No tiene nada que ver con el momento angular, mas bien

es responsable de precisar la distancia media del electron al nucleo.

+ Nuimero cuantico azimutal, I: (/ =0, 1, 2, ..., n-1).

m=2 4

Describe el momento angular del electron en el atomo,

L, mediante la ecuaci(')n:|L| =y/(1+1)7. Los valores

m=0

permitidos de / estan limitados por el valor de n, ya que
si el electrén tiene momento angular, implica energia

cinética, la cual no puede superar a la energia total.

+ Numero cuantico magnético, m;: (m=0, £1, £2, ... &/). g

Describe el valor de la componente z del momento angular, L_, esto es, la orientacion

del vector L : L, =h'm,. Légicamente los valores de m; estan condicionados por el

valor de /, ya que la componente z no puede ser mayor que el momento angular total.

+ Numero cuintico magnético del espin del electréon, m,: (ms==1/2). Describe el

momento angular intrinseco del electron, denominado “espin”. Se puede imaginar
como una rotacion del electron alrededor de su propio eje, pero esta descripcion no

tiene por qué ser cierta, ni siquiera se sabe como es la estructura de un electron.
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La distribucion del electron alrededor del nucleo viene descrita por una funcion de onda
(orbital) que esta determinada por los 3 ntimeros cuanticos: n, /'y m;. El “espin” del
electron se especifica por el 4° nimero cuantico my. Este espin se predice al plantear la
ecuacion relativista mecanocudantica para un sistema unielectrénico (Dirac, 1928); en la
version no relativista de la mecanica cuantica de Schrodinger que se esta explicando, la
existencia del espin del electron debe anadirse a la teoria como un postulado adicional.
Como el valor de n restringe los valores posibles de / y el valor de /, a su vez, restringe
los valores permitidos de m;, solamente son posibles ciertas combinaciones de los
nimeros cuanticos que describen correctamente los diferentes estados del sistema. En
general, el nimero de combinaciones posibles de nimeros cudnticos con el mismo valor
de n es 2n”.

Nomenclatura de los posibles orbitales:

Orbital | n l m; | Orbital | n l m;
Is 1 0 0 3py 3 1 | £1 | my=+1/2: electron a (17 up”)
2s 2 0 0 3p. 3 1 0
2y 5 NI ) mg=-1/2: electron 3 (}”down”)
2py 2 1| £l 3dy, 3 2 |+l
2p, | 2 |1 3d2 | 3| 2|0
3s 3 0 3dy, 3 2 |+l
3px 3 1 | £1 | 3dyy 3 2 | £2

El estado de energia mds bajo o estado fundamental del 4&tomo de hidrégeno viene

determinado por los numeros cuanticos: n =1, [ = 0, m; = 0, my = =1/2. El estado

fundamental del atomo de hidrogeno tiene degeneracion doble.

Otras combinaciones de los nimeros cudnticos corresponden a estados de mayor energia,

a estados electronicos excitados.

El cambio de distribucidon de un electron alrededor del nucleo se llama transicion entre

orbitales. Las transiciones entre orbitales son las que dan lugar a la aparicion de las

lineas espectrales en los espectros atdmicos.

3.2.- FUNCIONES DE ONDA DEL ATOMO DE HIDROGENO.

Las soluciones de la ecuacién de Schrodinger para el hidrogeno e hidrogenoides se

suelen llamar orbitales y vienen representadas por: ¢/, I, (r, g, ¢) =R,, (r) Xim, (9, ¢) .

2

- wn,l,ml

Rn,l (r)'Xl,ml (H’ ¢)|2

La densidad de probabilidad es: P, Lm
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Y la probabilidad de encontrar el electron en elemento de volumen dt es:

nlm

| dr = |R x(6, 40| dr —|R 9)-¢(§0)|2r2sen Gdrd 6d ¢

Un orbital es una funcion de onda espacial de un electron. Suele representarse como una
superficie de densidad de probabilidad constante que encierra una gran probabilidad (por e;j.

90%) de encontrar al electron.

Partes angular y radial de las funciones de onda del Atomo de hidrégeno

(I, my) |Parte angular Y (8¢ (n,]) |Parte radial R(r)
!
0,0 | )=(Lﬂ)é L0 | =~ )/ %
0
/ = 27
(I’:I:I) X(p,)= ( ) sen@-cos @ (2’0) R(Zs)——(ijé(z-a)e A 0_=_I’
2‘\/5 ap nao
7 %
(1,£1) X(py) (i Zsené"senqo 2,1 R(2p)=L(£J 20~e_%
41T 2J€ ag 8 h2
-0
(1,0) )((pz)=(%r cos @ do = ng

20) | x(a.)=

(2,1 X(d,,)= ( sen@-cos G-cos @ 3,0) R(3s)= (LJ/ (6 -60+0? )e-%

*5
sl

1
(2£1) X(d,, )= ( 15 J/sené"cos G-seng 1) R(3p) =L( Z

4

A
(2,:|:2) (d ' 2) (15 )/senze-cos%o (3’2) R(3d)=L(£J 202~e A
617 !

(2,:|:2) X(d,, )= (ij/senzﬁ-senﬂﬂ
161

* Todos los orbitales de un mismo tipo (s, p 6 d) tienen el mismo comportamiento angular
(igual ) independientemente del numero cuantico principal, n, que posean, es decir, Y
depende de los nimeros cuanticos /'y m;.

* La parte radial, R, depende de n y /, pero es independiente de m;.

Para encontrar la funcion de onda, y, de un estado particular, basta con multiplicar las partes
angular y radial apropiadas.

* Orbitales tipo s:

w(ls) = R(1s)x(s) ¥/ )" =[R1s | xcs
W(2s) = RQ2s)x(s) lwi2s )| =|Re2s )| xcs)|
Y (3s) = R(3s) x(s) |¢/(3S)|2 =|R(3s)|2-|)((s)|2

La parte angular para los orbitales tipo s es comun, y(s), y no depende de las coordenadas

angulares, 0 y @, es una constante. Esto da lugar a que los orbitales s tengan simetria esférica.
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La parte radial, R(ns), varia dependiendo del valor de n, pero en todos ellos aparece un valor

maximo para r=0, en el propio nicleo, y un factor exponencial que hace que R(ns) tienda a

cero cuando r tiende a infinito. - e gt it
% 2.0 {
Z =Zr, 1
R(ls)=2[—] ¢ Ve T e i=0
a, 1s 15 2s
% 5
1 Z v/
Re2s)=——[ £ | [2-Z |, 75 10
22\ a, a, ~ 4 ~
% 2.2\ _z 3 3:-0,5
Re3s) = [ Z) (=42 420, 2 ; \
o3\ a, a, 9a; 0
2 i A
. a
Nodos radiales: son valores de r para los que la ! ot
1 x10'2
. s 2 10 {
densidad de probabilidad, (|, es cero. Para encontrar N
. 2 oO 02 04 06 05 I
dichos nodos se puede ver para qué valores \R\ =0, o r, om
también R=0. El nimero de nodos radiales= n-/-1. b ‘
1,9a, 7,1a,

También es interesante conocer los puntos de maxima

densidad de probabilidad de encontrar al electron, es decir, para

’ 2 , .
qué coordenadas \(/l\ toma valores maximos. En el caso de los
orbitales tipo s, al ser la parte angular constante, los valores

‘o 2 , . 2
maximos de \l//(ns)\ seran los mismos que para\R(ns)\ . Se

observa que el méaximo valor se da para =0, y para los orbitales

2s y 3s aparecen maximos locales (en un numero igual a n-1).

* Orbitales tipo p: 3s

2

wep)=reprap) WP =R I
w2p,)=R2pyx(p,) |w2p,)| =|R2p)| |x(p, )
Y2p.)=R2p)x(p.) lw(2p. )|2 - |R(2P)|2'|)((PZ) 2

2

wop)=repxp  WOPA RGP I XN
wBp,)=RGp)X(p,)  |w3p, )| =R x(p, )
YQ@Bp.)=RCBp)x(p.) l(3p.) 2 = |R(3p)|2'|)((l72) 2

Para los orbitales tipo p la parte angular no es una constante y depende de las coordenadas

angulares por lo que no tienen simetria esférica. Se pueden definir los nodos angulares:
como superficies del espacio donde la densidad de probabilidad es cero debido a que la parte

angular es cero (planos nodales). El nimero de planos nodales es igual a /.
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El nimero de nodos radiales es n-I: e "
¥, o s
2 -Zr, '
Para los orbitales 2p, R(2p ) = 1 (Z g-e A“O , sera cero para r=0 ©2 [\\\\___.
2V6\ag) ag © —

Para los orbitales 3p, R(3p)

3 £ nm
=;(£)4 (421)21/ I

0O 02 04 06 0B

96 ag 3ay ) 3aq g 4 s

0.1 = I'

sera cero para =0y para r=6ay/Z L f

Los nodos angulares, X(p, ,.)=0:

; Y sen@ =0 6=0,n =—> Ejez
)((px)=(j sen@cos@p —< o —< 0
4 _
cosg=0 Q= % ) 3%'=> Plano yz (1 plano nodal)

Calcule los planos nodales para los otros dos casos.

Los orbitales p., p, y p- presentan las mismas superficies de densidad de probabilidad, pero

con diferentes orientaciones. Son orbitales degenerados energéticamente, pero en presencia

de un campo magnético externo al atomo dependiendo cada una de las orientaciones se

produciran pequenas diferencias de energia debidas al efecto del campo magnético externo.

Para conocer los puntos de méaxima densidad de probabilidad de encontrar al electron, es

decir, los valores maximos de |t//( np )|2, habra que determinar los puntos en los que la parte

radial al cuadrado y la parte angular al cuadrado tengan valores maximos de forma

simultdnea: Ejemplo para el orbital 2p : |€1/ (2p,)

2

“=|R2p )| x(p,)

5
2_1(2]) 2
|R(2p)| —24(%J ree

—Z/
ag

: Para calcular el/los valor/es de 7 para los que |R(2p)|2 es

maxima, se obtienen los valores para los que su primera derivada se hace cero, y de esos

valores los que den un valor negativo en su segunda derivada seran maximos. Para el 2p

hay un unico valor de  para los que |R( 2p )|2 es maxima, r=2ay/Z.

2

lx(p,)

= [i}sen29'cos2 o).
4

Se realiza de forma andloga, mediante el calculo de la

primera y segunda derivadas; en algunos casos, como en éste se puede obtener los maximos

mediante un razonamiento légico. | X(p.)

2 , .
va a tomar valores maximos para los puntos que

tengan como coordenadas: 6=n/2 rad (plano xy) y =0, n rad (plano xz), esto es, los puntos

que se encuentren a la vez en el plano xy y en el plano xz, es decir, los puntos del ¢je x.

Por lo tanto, |l//(2px) 2

serd maximo para los puntos en el eje x y con un valor de r=2ay/Z.
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* Orbitales tipo d:
W(3d.)=R(3d)x(d.)
W(3d,.)=R(3d)x(d,)
W(3d,.)=R(3d)x(d,.)
W(3d. .)=R(3d)x(d. .)
W(3d, )=R(3d)x(d,)

Como los orbitales p, los 5 orbitales 3d son

energéticamente degenerados, y estan

orientados en el espacio porque dependen

de los éngulos, la parte angular no es

constante. Presentan un nodo radial (n-/): r=0 gg ;;2

Tienen 2 nodos, o planos, angulares (/). 0.1 —|

Es conveniente que se calculen y determinen 0 02 Ol. 4 06 08 10 12
los planos nodales para cada orbital; asi 7, nm

como también determinar los puntos de maxima probabilidad de encontrar al electron

(l¢(3d )|’ maxima).

3.3.- FUNCION DE DISTRUBUCION RADIAL.

Funcion de distribucion radial: Es la probabilidad total de encontrar el electron en un

-elemento diferencial de capa esférica, es decir, a una

distancia del nucleo entre  y r+dr, es decir, dentro de
un diferencial de volumen esférico.

Se obtiene sumando la densidad de probabilidad para

todos los angulos:

J:l@(@)lz sen &19-[02”|¢(¢)|2 afqp|R(r)|2 ridr=r’ |R(r)|2 dr

v
=1 =1

Asi, la funcién de distribucion radial es: |R( r )| 7

* La probabilidad de encontrar al electron muy cerca del ntcleo es pequeia, porque en esta
s 2 ~
region 7~ es pequeio.
* El maximo de las curvas de distribucion radial corresponde a las distancias al nucleo en

que es mas probable que se encuentre el electron.
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0.6

¢ La distancia del electron al ntcleo en el maximo 0 ,
i 0.2 N

de las curvas de distribucion radial en las que 0
' 0.1

solo hay 1 maximo (1s, 2p, 3d, ...) es exactamente

igual al radio de la correspondiente Orbita

calculada por la Teoria de Bohr (n’ay/Z).

* En promedio, el electron 2s se encuentra a mas

distancia del nucleo que el 1s, por lo que va a

r*[R,,(N]*/a,

tener una mayor energia. ol 4

* La probabilidad total de encontrar al electrén

muy cerca del nucleo, para igual n, disminuye al 5l "

aumentar /. (Penetracion en el nucleo).

3d

0 L L L |
0 5 10 15 20 25

3.4.- ATOMOS POLIELECTRONICOS. rla

0

La aplicacién de la Mecanica Cuéntica a los atomos polielectrénicos es un procedimiento
matematico muy complejo. Para un atomo con N electrones, su ecuacion de Schrodinger
tendra 3N coordenadas, ademas hay que tener en cuenta la atracciéon culombica del nucleo
hacia todos y cada uno de los electrones, asi como las repulsiones de cada electrén con todos

los restantes. Esto implica que la soluciéon de la ecuacién de Schriodinger para los dtomos

polielectronicos es inviable, por lo que es necesario el uso de modelos aproximados.

* Ejemplo: Atomo de helio; el sistema consta de 3 particulas: por el niicleo (carga +Ze) y
por dos electrones, e; y e, (carga -e).

La funcion de onda depende de 6 variables:
(//(xl,yl,Zl,xz,yz,Zz):dl(r1,91,¢1,r2,52,¢2)

La energia potencial se puede desglosar en 3 aportaciones:

* Atraccion del e; por el nucleo: V, =~ Z% T,

* Atraccion del e; por el nucleo: V, =~ Z%na ;
0°2

. -y . =+ e’
+Ze Repulsion entre los 2 electrones: V, A TE 7,

Ze* : Ze’ + e’
4re,;r, 4re;, 471En,

El hamiltoniano viene dado por el término de energia cinética de cada uno de los dos

V=r+V,+V, =-

electrones y por los tres términos desglosados de la energia potencial:

H———Dz—iﬂz— Ze® _ Ze® 4 e’
2u - 2u 0 A, ATE,n  ATER,
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Si se pudiera ignorar ¥, se podrian escribir dos ecuaciones de Schrédinger independientes,
una para cada electron, y la energia del d&tomo de helio y su funcién de onda serian:
E(He)=E, +E, Y(He) =y ¢,

Esto es un modelo de aproximacion que se denomina aproximacion orbital. En este modelo
se supone que las funciones de onda de un 4&tomo polielectrénico, con N electrones, pueden
escribirse como el producto de N funciones de onda monoelectronicas (de 4atomos
hidrogenoides), ya que se consideran a los N electrones independientes unos de otros. Es una
aproximacion demasiado simple para calcular energias reales (ej: la energia asi calculada
para el He es de —1.74-10"7 J, mientras que la experimental es de —1.26:10""7 J), ya que el
componente de energia potencial de repulsion entre electrones es cuantitativamente bastante
importante. Para evitar estas diferencias Slater introduce unos valores modificados de Z y n:
son los valores efectivos Z " y n", variando las expresiones de la energia y de la parte radial de
las funciones de onda para hidrogenoides (para mas detalles, ver “Introduccion al enlace
quimico” de S. Tolosa en el Tema 2, apartado 2.4).

La aproximacion orbital tiene gran importancia porque nos permite describir la estructura
electronica de un atomo de forma cualitativa con gran acierto, mediante la descripcion de su

configuracion, es decir, indicando los orbitales hidrogenoides ocupados por los electrones

pertenecientes al atomo. Por lo general, cuando se habla de la configuracion electronica de un
atomo, se hace referencia al estado de minima energia (estado fundamental).

* Para un atomo en su estado fundamental los electrones tenderan a ocupar los orbitales,

estados, de menor energia que estén disponibles; es lo que se conoce como Principio de
“Building-Up” , de “Aufbau’, o de minima energia.

* El nimero maximo de electrones que pueden ser descritos por un mismo orbital (igual ¢)
viene determinado por el Principio de exclusion de Pauli: “En un 4tomo no pueden
existir 2 electrones con idénticos valores para los cuatro ntimeros cuanticos (n, I, m; y
m;)”. Los electrones que ocupan el mismo orbital (igual ¢) pero presentan diferente valor

de m, se denominan electrones apareados.

* Mientras que para el atomo de hidrégeno los orbitales 2s y 2p tienen la misma energia,
para los atomos polielectronicos no es asi, siendo el orbital 2s de menor energia que el 2p;
la razén de este hecho estéd relacionada con el apantallamiento de la carga nuclear por
los otros electrones. Este apantallamiento es el resultado de la repulsion entre electrones
(componente V;, de la energia potencial). (Modificacion de Slater )

En los atomos polielectronicos, la energia de los orbitales de un mismo nivel energético

(igual n) viene determinada en “gran medida” por el cardcter penetrante de los diferentes



Tema 3: Estructura atomica -11 -

tipos de orbitales. Por lo general, cuanto mayor sea el caracter penetrante de un orbital,
menor sera el apantallamiento de la carga nuclear y, por tanto, menor la energia de ese
orbital. Vamos a comentar este hecho con un ejemplo, el atomo de litio (Z=3):

El 4&tomo de Li tiene 2 electrones descritos por el orbital 1s, que se van a encontrar la

o mayor parte del tiempo proximos al ntcleo, como

alRE? se deduce de la funcién de distribucion radial;

o Funciones de
distribucion radial

mientras que los electrones descritos por los

2 orbitales 2s y 2p estan la mayor parte lejos del

e ‘ . nucleo. Para el atomo de Li, la presencia de los 2
: 2 S : electrones internos del orbital 1s, debido a las
+ cardcter penetrante - repulsiones electron-electron, va a producir una
ns np nd menor atraccion neta del nucleo por el tercer
- apantallamiento + electron situado en 2s & 2p (carga nuclear
- energia del orbital +) efectiva Zy). Como se observa de la funcion de

distribucion radial, para el orbital 2s el electron tiene un pequefio aumento de
probabilidad cerca del ntcleo, lo que da lugar a que este electron penetre mas en la zona
de los electrones internos 1s que un electron 2p. Esto da como resultado un
apantallamiento y una energia menores para un electrén 2s que un 2p en el caso de un
atomo de Li. Orden de energia de los orbitales

. . ara dtomos neutros en funcién de Z
*  En realidad, la naturaleza del apantallamiento <, Rare P : s

de la carga nuclear es mas compleja y

depende del numero de electrones existentes

en el atomo, por lo que el orden creciente de

energia de los orbitales hidrogenoides puede
variar de un tipo de atomo a otro, segun su

numero de electrones.

VEJEy

*  De todas formas, para poder recordar el orden
creciente de energia de los orbitales para
muchos de los casos se puede describir una
regla nemotécnica conocida como regla n+i:
+ La energia aumenta cuanto mayor sea n + /.

+ Para el caso de orbitales con el mismo valor

de n+l, la energia sera mayor cuanto mayor

sea el valor de n. +ParaZ=8: 1s<2s<2p<35<3p<4s<3d<4p<5s...
+Para Z=30: 1s <2s<2p<3s<3p<3d<4s<4p<5s...




Tema 3: Estructura atomica -12 -

* Regla de maxima multiplicidad de Hund:

“Cuando varios electrones ocupan orbitales degenerados, éstos se disponen, en lo posible,
ocupando orbitales diferentes y con los spines desapareados”. Se aplica cuando se debe

y p

decidir como ocupar orbitales degenerados.
* Otra regla nemotécnica: Cuando, siguiendo el “orden normal” de llenado, se dan
configuraciones (n-/ Yd* ns? 6 (n-1)d’ ns® la configuracion de menor energia ser (n-1)d’

ns' 6 (n-1)d"" ns'.



