Estas cuatro fotografias se han obtenido en la misma regién de una probeta de
silicio mediante un microscopio de efecto tanel (STM) muy sofisticado. Las zonas
claras corresponden a (a) posiciones de atomos superficiales ; (/») enlaces inco-
nexos (danglinj>) asociados a los &tomos de la capa superficial; (c) enlaces inco-
nexos que se proyectan desde la segunda capa atémica a la superficial; (tf) enlaces
de los 4&tomos de la segunda capa que actian lateralmente. El rombo que se ha
dibujado en cada fotografia corresponde a la celdilla unidad del silicio. [Fotogra-
fia cedida por R. |. Hamers, IBM Corporation. De R. |. Hamers, R. M. Tromp y
J. E. Demuth, "Surface Electronic Structure of Si (111)-(7 x 7). Resolved in Real
Space", Phvs. Rev. Lett. 56, 18 (1986). Copyright 1986 American Physical Socie-
ty]. Nota: Las imagenes en color de la superficie de metales y polimeros obtenidas
mediante STM se muestran en la laminas en color 4y 5.
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21 INTRODUCCION

Algunas de las propiedades mas importantes de los materiales solidos de-
penden de la disposicién geométrica de los &tomos y de las interacciones que
existen entre los atomos y las moléculas constituyentes. A fin de preparar al
lector para temas posteriores, en este capitulo se consideraran conceptos
fundamentales tales como estructura atémica, configuracién electrénica en
atomos, tabla periddica, y varios tipos de enlaces primarios y secundarios
que mantienen unidos a los &tomos que forman los sdlidos. Estos temas se
trataran con brevedad, ya que los lectores los suelen conocer.

ESTRUCTURA ATOMICA

2.2 CONCEPTOS FUNDAMENTALES

Los 4&tomos constan de nucleos muy pequefios que, a su vez, estdn compues-
tos de protones y neutrones. Este conjunto estd rodeado de electrones en
movimiento. Tanto los electrones como los protones estan eléctricamente
cargados. El valor de esta carga es del orden de 1,60 x 10-19 C ade signo ne-
gativo para el caso de los electrones y positivo para los protones. Los neu-
trones son eléctricamente neutros. Las masas de estas particulas
subatémicas son infinitamente pequefias; protones y neutrones tienen
aproximadamente la misma masa, 1,67 x 10~11kg, que es significativamente
mayor que la de un electron, 9,11 x 10“3L kg.

Cada elemento quimico se caracteriza por el nimero de protones del na-
cleo 0 nimero atémico (Z).' Para un atomo eléctricamente neutro, el nime-
ro atdbmico coincide con el niumero de electrones. Los valores del nimero
atémico, para los elementos que se encuentran en la naturaleza, van desde
1para el hidrogeno a 94 para el plutonio.

La masa atomica (A) de un atomo especifico se puede expresar como la
suma de las masas de los protones y los neutrones del nicleo. Aunque el nG-
mero de protones es igual en todos los &tomos de un mismo elemento, el nud-
mero de neutrones puede variar. Asi, los &tomos de un mismo elemento que
tienen dos 0 mas masas atdémicas se denominan istétopos. El peso atémico
corresponde al peso ponderado de las masas atdmicas de los iso6topos, de
acuerdo a Ja abundancia relativa de cada is6topo en la naturaleza. Para cal-
cular el peso atémico se utiliza el concepto de unidad de masa atémica
(urna). Se ha establecido una escala, donde 1 urna se define como 112 de la
masa atomica del is6topo mas corriente y abundante del carbono, el carbo-
no 12 ( 12C) (A =12,00000). De acuerdo con esta escala las masas del protén
y del neutrén son algo mayores que la unidad, y

A=Z+N (2.1)

El peso atdmico de un elemento o el peso molecular de un compuesto se
puede expresar en urna por atomo (molécula) o en masa por mol de mate-
ria. En un mol de una substancia hay 6,023 x 1023 (nimero de Avogadro)
atomos o moléculas. Estas dos formas de expresar los pesos atdmicos estan
relacionadas segln la siguiente ecuacion:

1 uma/atomo (o molécula) = 1g/mol

‘Las palabras escritas en negrita se definen en el Glosario, que sigue al Apéndice C
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Por ejemplo, el peso atémico del hierro es 55,85 uma/atomo, o 55,85 g/mol.
A veces se utiliza urna por &tomo o molécula; en otras ocasiones se prefiere
g (0 kg)/mol. La ultima es la empleada en este libro.

2.3 LOS ELECTRONES EN LOS ATOMOS

2.3.1 Modelo atébmico de Bohr

A finales del siglo XIX se constaté que muchos fendmenos que implicaban
electrones en los sélidos no se podian explicar en términos de la mecanica
clasica. Por este motivo, para explicar el comportamiento de entidades at6-
micas y subatémicas, se establecid un conjunto de principios y leyes conoci-
do como mecéanica cuantica. La comprensién del comportamiento de los
electrones en dtomos y solidos cristalinos implica necesariamente la discu-
sién de conceptos de la mecénica cuantica. Sin embargo, la explicacién deta-
llada de estos principios se escapa del prop6sito de este libro, donde se da un
tratamiento superficial y simplificado.

Una primera consecuencia de la mecanica cuéntica fue el modelo atémi-
co de Bohr simplificado, donde se supone que los electrones giran alrededor
del nlcleo atomico en orbitales discretos, y la posicion de un electréon parti-
cular se define, con mayor o menor precision, en términos de su orbital. Este
modelo atdmico esta representado en la Figura 2.1.

Otro importante principio de la mecanica cuantica estipula que las ener-
gias de los electrones estan cuantizadas; es decir, los electrones s6lo pueden
tener valores especificos de energia. Un electron puede cambiar de energia,
pero al hacerlo debera realizar un salto cuantico a valores de energia permi-
tidos, bien superiores (con absorcion de energia), bien inferiores (con emi-
sion de energia). Suele ser conveniente pensar que estas energias permitidas
al electrén estdn asociadas con niveles o estados energéticos. Estos estados
no varian continuamente con la energia, sino que los estados contiguos estan
separados por valores finitos de energia. Por ejemplo, los estados de energia
permitidos para el &tomo de hidrdgeno de Bohr estan representados en la Fi-
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Figura 2.2 (@) Los tres primeros esta-
dos energéticos de los electrones segin
el modelo de Bohr para el 4&tomo de
hidrégeno, (b) Los tres primeros niveles
energéticos de los electrones segun el
modelo mecéanico-ondulatorio para el
atomo de hidrégeno. (Adaptado de W.
G. Moffatt, G. W. Pearsall y ). WuIff,
The Structure and Properties oi Mate-
rials, Vol. |, Structure, p. 10. Copyright
1964 John Wiley and Sons, Inc.)

gura 2.2a. Estas energias son negativas ya que el cero de referencia corres-
ponde al electron libre. Desde luego, el Gnico electrén asociado con el
atomo de hidrégeno sélo llenard uno de estos estados.

Asi, el modelo de Bohr representa el primer intento para describir los
electrones de un atomo en términos de posicion (orbitales electréonicos) y de
energia (niveles de energia cuantizados).

2.3.2 Modelo atémico de la mecanica ondulatoria

El modelo atomico de Bohr presentaba algunas limitaciones significativas a
causa de su incapacidad para explicar varios fenémenos relacionados con los
electrones. La solucion a estas deficiencias aparecid con el desarrollo de la
mecanica ondulatoria (una subdivision de la mecanica cuéntica) y un mode-
lo mas adecuado del 4&tomo. En el modelo de la mecéanica ondulatoria, se
considera que el electron presenta la dualidad onda-corpUsculo, y el movi-
miento de un electrén se describe mediante los principios matematicos que
rigen el movimiento de las ondas.

Una consecuencia importante de la mecéanica ondulatoria es que los elec-
trones no son tratados como particulas que se mueven en orbitales discretos,
sino que la posicion de un electron se considera como la probabilidad de en-
contrarlo en una zona alrededor del nicleo. En otras palabras, la posicién se
describe como una distribucion de probabilidades o nube electronica. La Fi-
gura 2.3 compara el modelo de Bohr con el de la mecanica ondulatoria re-
ferido al &tomo de hidrégeno. Ambos modelos se utilizan a lo largo de este
libro; la eleccion depende del modelo que simplifique mas la explicacion.

Ix 10

2x10
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1,0

Distancia al nucleo

Electrén orbital

2.3.3 NUumeros cuanticos

Empleando la mecénica ondulatoria, cada electron de un 4tomo se caracte-
riza por cuatro parametros, llamados nimeros cuanticos. El tamafio, la for-
ma y la orientacidn espacial de la densidad de probabilidades de un electron
estan determinados por tres de estos nimeros cuanticos. Ademas, los nime-
ros cuanticos separan los niveles energéticos de Bohr en subniveles e indican
el nimero de estados de cada subnivel. Los niveles estan determinados por
el nimero cuantico principal n, que toma valores enteros empezando por la
unidad. A veces, los niveles se designan con las letras K, L, M, N, O, etc., que
corresponden, respectivamente, an =1, 2, 3, 4, 5, etc., tal como indica la Ta-
bla 2.1. Cabe sefialar que este nimero cuantico, y sélo éste, también esta aso-
ciado al atomo de Bohr.

El segundo nimero cuéntico, /, significa el subnivel y se designa median-
te una letra mindscula: s, p, d, o/.El nimero de estos subniveles esta restrin-
gido por el valor de n. Los subniveles permitidos para varios valores de n
también figuran en la Tabla 2.1. El ntmero de estados energéticos para cada
subnivel estad determinado por el tercer nGmero cuantico, mj. Para un subni-
vel 5s6lo existe un estado energético, mientras que para los subniveles/?, d
ylexisten, respectivamente, tres, cinco y siete estados (Tabla 2.1). En ausen-
cia de una campo magnético exterior, los estados dentro de cada subnivel
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Figura 2.3 Comparacion de los
modelos atomicos segin Bohr (a) vy
segun la mecanica ondulatoria (6) en
funcion de la distribucién electrénica.
(Adaptado de Z. D. lJastrzebski, The
Nature and Properties of Engineering
Materials, 3a edicién, p.4. Copyright
1987 John Wiley and Sons, Nueva
York. Autorizada la reproduccién por
John Wiley and Sons, Inc.)



12

ESTRUCTURA ATOMICA Y ENLACES
INTERATOMICOS

Figura 2.4 Representacion  esque-
mética de las energias relativas de los
electrones para varios niveles y subni-
veles. (De K M. Ralis, T. H. Courtney y
J. Wulff, Introduction lo Materials
Science and Engineering, p. 22. © 1976
John Wiley and Sons, Nueva York.
Autorizada la reproduccién por )ohn
Wiley and Sons, Inc.)

Tabla 21  NUmero permitido de electrones en algunos niveles y subniveles

electrénicos
Numero de electrones

NUmero cuantico Designacion Namero de Por
principal n del nivel  Subnivel estados subnivel Por nivel

1 K s 1 2 2
S 1 2

2 L p 3 6 8 .
S 1 2

3 M P 3 6 18
a 5 10
S 1 2
p 3 6

4 N d 5 10 82
f 7 14

son idénticos. Sin embargo, al aplicar un campo magnético los estados de es-
tos subniveles adquieren valores energéticos algo diferentes.

Cada electrén tiene asociado un momento de espin, que puede estar
orientado hacia arriba o hacia abajo. El cuarto nimero cuantico ms, esta
relacionado con esle momento de espin y tiene dos valores posibles

y -i), uno para cada orientacion del espin.

De este modo, el modelo de Bohr se perfeccioné mediante la mecanica
ondulatoria, la cual, al introducir tres nuevos nidmeros cuanticos, da lugar a
subniveles dentro de cada nivel. En las Figuras 2.2c/ y 2.2b se comparan es-
tos dos modelos para el &tomo de hidrégeno.

En la Figura 2.4 se muestra un diagrama de niveles de energia completo
para varios niveles y subniveles segin el modelo de la mecanica ondulatoria.
Conviene destacar varios aspectos de este diagrama: en primer lugar, el ni-

EQR

1 2 3 4 5 6 7

Numero cuéantico principal, n — »
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mero cuantico menor corresponde al nivel energético mas bajo; la energia
de un estado Is es menor que la de un estado 2s y ésta, a su vez, es menor
que la de un estado 3s. En segundo lugar, en cada nivel, la energia de un sub-
nivel se incrementa con el valor del nimero cudntico /. Por ejemplo, la ener-
gia de un estado 3d es mayor que la del 3p, que, a su vez, es mayor que la del
3s. Finalmente, los valores de energia correspondientes a un estado de un ni-
vel pueden superponerse a los valores correspondientes a estados de los ni-
veles adyacentes; esto se da especialmente en los estados d y./. Asi, por
ejemplo, la energia del estado de 3d es mayor que la del 4?.

2.3.4 Configuraciones electrénicas

En la discusion precedente hemos hablado basicamente de los estados elec-
tronicos: los valores de energia permitidos para los electrones. Para deter-
minar cdmo se llenan estos estados con electrones se utiliza el principio de
exclusion de Pauli, otro concepto mecanico-cuéntico. Este principio estable-
ce que cada estado electronico s6lo puede estar ocupado por dos electrones
que deben tener espines opuestos. Asi, los subniveles”, p, d y/pueden aco-
modar un total de 2, 6, 10 y 14 electrones, respectivamente. La Tabla 2.1 in-
dica el nimero maximo de electrones que puede ocupar cada uno de los
cuatro primeros niveles.

No obstante, no todos los estados posibles de un 4&tomo estan llenos de
electrones. En la mayoria de los atomos los electrones llenan los estados de
menor energia de los niveles y subniveles electronicos: dos electrones con
espines opuestos por estado. La estructura energética del atomo de sodio
esta esquematizada en la Figura 2.5. Cuando todos los electrones ocupan
las energias més bajas de todas las posibles y de acuerdo con las anteriores
restricciones, se dice que el &tomo se encuentra en su estado fundamental.
Sin embargo, como se discute en los capitulos 19 y 22, son posibles las tran-
siciones del electrén a estados energéticos superiores. La configuracion
electrénica o estructura de un atomo representa el modo como se van ocu-
pando estos estados. En la notacién convencional, el nimero de electrones
de cada subnivel se indica mediante un superindice después del nivel o sub-
nivel designado. Por ejemplo, las configuraciones electronicas de los atomos
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sodio.
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de hidrégeno, helio y sodio son 1j1, 1s2y 1s2 Ts22p23i 1, respectivamente. En
la Tabla 2.2 se dan las configuraciones electronicas de algunos de los ele-
mentos mas corrientes. En el apéndice B aparecen tabulados todos los ele-
mentos.

Conviene hacer algunas consideraciones sobre las configuraciones elec-
trénicas. Primero, los electrones de valencia ocupan los niveles mas exter-
nos. Estos electrones son extraordinariamente importantes, puesto que
participan en el enlace entre &tomos de los agregados atdmicos y molecula-
res. Ademas, muchas de las propiedades fisicas y quimicas de los sélidos tie-
nen su explicacidn en los electrones de valencia.

Algunos atomos que tienen la denominada "configuracién electrénica
estable” presentan los estados de los niveles méas externos o de los electrones

Tabla 2.2  Configuraciones electrénicas de los elementos mas comunes

. NUmero . L -~
Elemento Simbolo atémico Configuracion electronica

Hidrégeno H 1 Isl
Helio He 2 1s2
Litio Li 3 ishsl
Berilio Be 4 1sMs2
Boro B 5 Is"Zsh.pl
Carbono o 6 ishshp2
Nitrégeno N 7 ishshp*
Oxigeno 0] 8 Is22s2p4
Flaor F 9 ishshp5
Nedén Ne 10 IsA»"™p6
Sodio Na 1 s~ Is~p”sl
Magnesio Mg 12 \s2252p63s2
Aluminio Al 13 1s2s2p63i23pl
Silicio Si 14 Ishshp~shp2
Fdsforo P 15 1s22522p63s23p3
Azufre S 16 1s225s22p63s23p4
Cloro c1 17 Ishshp~&pb5
Argoén Ar 18 \s22522p"\3s23pf
Potasio K 19 1522522p63523p &4 i1
Calcio Ca 20 1s22522p63s23p64s2
Escandio Se 21 152252 p 63s23p63d14s2
Titanio Ti 22 152252 p63s23p63d24s2
Vanadio \% 23 Ishshp”~shp~rdMs2
Cromo Cr 24 \s 252 p (3sL3p(3d54s}
Manganeso Mn 25 is225s22p63s23p63d54s2
Hierro Fe 26 \s225s22p (3s23p63cfids2
Cobalto Co 27 1s2252p63s23p63d 7452
Niquel Ni 28 Ishshp~shp~rdHs2
Cobre Cu 29 1s22522p(3s23p(dw4sl
Zinc Zn 30 1122s22p63i23p6d 10452
Galio Ga 31 1s2522p63s235630104524p1
Germanio Ge 32 \s22s12p63s23s(,3dm4s24p2
Arsénico As 33 152252 p63i23563d104524p3
Selenio Se 34 1s2s2p63 ¢, 3s63dIQUi?"4p*
Bromo Br 35 s 22522 p63s23s63dw 4524 pi
Cripton Kr 36 152252 p63s23563d104524p6
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de valencia completamente llenos. Normalmente, esto corresponde a la ocu-
pacién de los estados 5y p de los niveles mas externos por ocho electrones,
como en el nedn, argdén y criptén; el helio es una excepcién ya que sélo con-
tiene dos electrones ( b). Estos elementos (Ne, Ar, Kry He) son gases iner-
tes o nobles, potencialmente no reactivos. Algunos atomos de los elementos
que tienen niveles de valencia no llenos adquieren la configuracién electro-
nica estable ionizdndose, ganando o perdiendo electrones o compartiendo
electrones con otros atomos. Este es el fundamento de algunas reacciones
quimicas y del enlace atdmico de los sdlidos, como se explica en la Secci6n
2.6.

2.4 LA TABLA PERIODICA

Todos los elementos han sido clasificados en la tabla periédica (Figura 2.6)
de acuerdo con la configuracién electréonica. En dicha tabla, los elementos se
sitian, segin una disposicion de nimeros atomicos crecientes, en siete hile-
ras horizontales denominadas periodos. La disposicion es tal que todos los
elementos que coinciden en una columna o grupo tienen estructuras electré-
nicas de valencia similares, asi como propiedades fisicas y quimicas también

Metal
= 'l No metal
ia
Clave

1 29 Numere atémicc Imerme dio
1 1A Cu Simbolc

1,0080 63.54 Masa atdmica

3 4

Li Be

6,939 9,0122

1 12 1B IVB VB VIB V1B Vil 1B 11B
Na Mg A
22,990 24,312 /

19 20 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30
K Ca Se Ti \% Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn
19,102 40,08 44,956 47.90 50,942 51,996 54,938 55847 58,933 5871 6354  65.37
17 38 39 40 41 42 43 41 45 46 47 48
Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd
85.47 87,62 88.91 91,22 92,91 95,94 (99) 101,07 102,91 106,4 107,87 112,40
55 56 Lanta- 72 73 74 75 76 7 78 79 80
Cs Ba nidos Mf Ta w Re Os Ir Pt Au Ha
132,91 137,34 178,49 180,95 183,85 186,2 190,2 192,2 195,09 196.97 200,59
87 88 Actini-
Fr Ra dos

(223)  (226)

Lantanidos 57 58 59 60 61 62 63 64 65
Lii Ce Pr Nd Pm Srn Fu Cd Th

138.91  140.12 140,91 144,24  (145) 150,35 151,96 157.25 158.92
Aclinidos .89 90 91 92 93 94 95 96 97
Ac Th Pa U Np Pu Am Cm Bk

(227) 232,04 (231) 238,03 (237) (234)  (243)  (247) m (247)

111A

5
B:
10,811 i

11
Al
26.982

31
Ga
69.72

49
In

114,82

81
Tl
204.37

66
Dy
162.50

98
Ccf
(249)

15

24 LA TABLA PERIODICA

IVA VA
6 7
C N
120U 14,007
14 m 15
Si P
2S;i)N6 30,974
32 33
(i As
72,59 74,922
50 51
sSn Sh
118.69 121,75
82 83
Pb Bi
207,19 208.98
67 68
lio Er
164.93 167,26
99 100
Fs Fm
(254) (253)

VIA

8
(o}
15,999

16
S
32J)064

34
Se
78.il

52
Te
127,60

84
Po
(210)

69
Tin
168.93
101
Md
(256)

Vil A

9
F
18,'WR

17
d

-35,453

m 35 f
Br
79,iH

53
|
126,90

m

m
(210)

70
Yb
173,04

102
No
(254)

Figura ;.b La tabla periddica de los elementos. Los nimeros entre paréntesis indican el peso atdmico del isétopo méas estable.
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Ar
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Kr
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131,30

86
Rii
(2m

71
Lu
174,97

103
Lw
(257)
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similares. Estas propiedades varian gradual y sistematicamente, desplazan-

interatomicos

H 1A
2,1

3 4
Li Be
1,0 15
1 12
Na Mg
0.y 12
19 20
K Ca
0.X 1.0
37 38
Rb Sr
0.X 1,0
55 . 56
Cs Ba
0.7 0,9
87 88
Ir Ra
0,7 oy

Figura 2.7

111B

21
Se
13

39

12

57-71
l.a-l.u
1.1-1.2

89-102
Ac-
No

1.1-1.7

vB

VB

23

L.h

4
Nb
16

73
la
15

\%

B

24
Cr
16

42
Mo

74

17

dose longitudinalmente a través de cada periodo.

jhos eiementos colocados en el Grupo 0, el grupo mas a la derecha, son
los gases inertes, que tienen los niveles llenos de electrones y por lo tanto po-
seen una configuracion electronica estable. A los elementos del Grupo VIIA
y Via les faltan uno y dos electrones en la capa de valencia, respectivamente,
para tener estructuras electrdnicas estables. Los elementos del Grupo VIIA
(F, Cl, Br, I y At) se denominan haldgenos. Los metales alcalinos y alcalino-
térreos (Li, Na, K, Be, Mg, Ca, etc.) estan clasificados como Grupo 1A y 1A
y tienen, respectivamente, uno y dos electrones en exceso, respecto de las es-'
tructuras estables. Los elementos de los tres periodos largos, Grupos 1l1I1B a
IIB, se denominan metales de transicion y tienen los estados electréonicos d
parcialmente llenos y, en algunos casos, uno o dos electrones en el nivel
energético superior. Los Grupos Il1A, IVA yVA (B, Si, Ge, As, etc.) pre-
sentan, en virtud de la estructura de electrones de valencia, caracteristicas
intermedias entre metales y no metales.

Al observar la tabla periddica se aprecia que la mayoria de los elementos
se clasifican como metales. Estos elementos se denominan electropositivos,
porque pueden perder electrones y cargarse positivamente, ionizandose.
Los elementos situados a la derecha de la tabla son electronegativos, ya que
pueden aceptar facilmente electrones y cargarse negativamente, ionizando-
se, 0, a veces, pueden compartir electrones con otros 4tomos. La Figura 2.7
muestra los valores de electronegatividades asignados a los elementos orde-
nados en la tabla periddica. Generalmente la electronegatividad aumenta de
izquierda a derecha y de abajo a arriba.

1A IVA VA VIA VIIA 1
lie
5 6 7 8 9 10
B C N (o] Ne
2,0 25 3.0 35 4.0
VI VI 1B 11B 13 14 15 16 17 18
A Al Si P s Cl Ar
> 15 18 21 2,5 3.0
25 26 27 28 29 30 31 32 33 34 35 36
Mil Fe Co Ni Cu /n Ga Ge As Se Br Kr
15 18 18 18 19 1.6 16 1.8 2.0 2.4 2.X
43 44 45 46 47 48 49 50 51 52 53 54
Tc Ru Rh Pd Ae Cd Ii Sn Sb Te | Xe
1.9 2,2 2,2 2.2 1.9- 17 17 18 1.9 21 25
75 76 7 78 79 80 81 82 83 84 85 86
Re Os Ir s} All Ug Tl Pb Di Po At Rn
1.9 22 2,2 2.2 24 19 18 18 19 2.0 22

Valores de elcctronegatividad de los elementos. (Adaptado de L. Rauling, The Nature of Ihc Chemical Bond, 3- edicion.
Copyright 1939 y 1940. Copyright 1960 Cornell University. Con autorizacion de Cornell University Press.
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ENLACES ATOMICOS EN LOS SOLIDOS

2.5 FUERZAS Y ENERGIAS DE ENLACE

La comprension de muchas propiedades fisicas de los materiales se basa en
el conocimiento de las fuerzas interatdmicas que enlazan los atomos. Los
principios del enlace atémico se pueden ilustrar mejor considerando la inte-
raccion entre dos atomos aislados que se van aproximando desde una distan-
cia de separacion infinita. A grandes distancias, las interacciones son
despreciables, pero al aproximarse, cada &tomo ejerce fuerzas sobre el otro.
Estas fuerzas son de dos tipos, atractivas y repulsivas; la magnitud de cada
una de estas fuerzas varia en funcidn de la separacién o distancia interatomi-
ca. El origen de la fuerza atractiva FA depende del tipo de enlace particular
que existe entre los dos atomos. Esta magnitud, como se esquematiza en la
Figura 2.8a, varia con la distancia interatdmica. Finalmente, los niveles-mas
externos de los atomos empiezan a solaparse y aparece una fuerza repulsiva
Fr elevada. La fuerza resultante Fn entre los dos 4tomos es la suma de los
componentes repulsivo y atractivo :

fN=fA+fR (2-2)

que también es una funcion de la separacion interatbmica, como se repre-
senta en la Figura 2.8a. Cuando los componentes de ambas fuerzas son igua-
les, la resultante es nula :

Fa+Fr =0 (2.3)

Entonces se alcanza el equilibrio. Los centros de los dos &tomos permanece-
ran separados por la distancia de equilibrio r0, como indica la Figura 2.8a.
Para muchos atomos, r0es aproximadamente 0,3 nm (3 A). Una vez que al-
canzan esta posicidn, los atomos contrarrestaran cualquier intento de alejarse
0 aproximarse mediante fuerzas de atraccion o repulsion, respectivamente.

A veces es mas conveniente trabajar con las energias potenciales entre
dos atomos en vez de hacerlo con fuerzas. Matematicamente, la energia (£)
y la fuerza (F) se relacionan de la siguiente forma:

F dr (2.4)
-J
En sistemas atémicos:
En = dr (2-5)
=\l FAdr+ijjR dr (2-6)
=Ea+Er 2.7)

donde EN, EAy ERson las energias resultante, atractiva y repulsiva para dos
adtomos vecinos aislados.
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Figura 2.8 (@ Dependencia de las
fuerzas repulsiva, atractiva y resultante
con la distancia interatomica entre dos
atomos aislados. (6) Dependencia de
las energias repulsiva, atractiva y
potencial resultante con la distancia
interatémic a entre dos 4tomos aislados.

La Figura 2.8b representa las energias potenciales atractiva, repulsiva y
resultante en funcion de la separacion interatémica para dos atomos. La gra-
fica de la resultante, que de nuevo es la suma de las otras dos, presenta un
minimo de energia potencial. En este caso la distancia de equilibrio, r0, co-
rresponde a la distancia entre &tomos en que la gréafica de la energia poten-
cial es minima. La enefgia de enlace de estos dos atomos, £0, corresponde a
la energia en este punto minimo (también mostrada en la Figura 2.86) y re-
presenta la energia necesaria para separar estos dos &tomos una distancia in-
finita.

El tratamiento anterior corresponde a una situacion ideal referida solo a
dos atomos, pero en los materiales concurren condiciones similares aunque
mas complejas, puesto que deben considerarse interacciones con muchos
atomos que originan fuerzas y energias. No obstante, una energia de enlace,
analoga a la anterior EO, puede asociarse a cada &tomo. La magnitud de esta
energia de enlace y la forma de la grafica de la energia frente a la separacién
interatdémica varian de un material a otro, y ambas variables dependen del
tipo de enlace atdmico. Las substancias s6lidas se caracterizan por poseer va-
lores elevados de energia de enlace, mientras que en el estado gaseoso estos
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valores son bajos; en el estado liquido las energias de enlace tienen valores
intermedios. Generalmente la temperatura de fusién y las propiedades co-
hesivas reflejan la magnitud de la energia de enlace de los materiales solidos.

En los sélidos existen tres tipos de enlace quimico o primario: iénico, co-
valente y metalico. En todos ellos, el enlace implica a los electrones de va-
lencia; por otra parte, la naturaleza del enlace depende de la estructura
electronica de los &tomos constituyentes. Cada uno de estos tres tipos de en-
lace surge de la tendencia de los &tomos a adquirir la configuracion electré-
nica estable, correspondiente al gas inerte, llenando completamente de
electrones el nivel energético mas externo, también llamado nivel de valencia.

En muchos materiales sélidos existen energias y fuerzas fisicas o secun-
darias, que son mas débiles que las primarias, pero que no influyen en las
propiedades fisicas de algunos materiales. Las siguientes secciones explican
varios tipos de enlaces interatdmicos primarios y secundarios.

2.6 ENLACES INTERATOMICOS PRIMARIOS

2.6.1 Enlace i6nico

Quiza el enlace iénico sea el méas facil de describir y de visualizar. Siempre
existe en compuestos formados por elementos metalicos y no metalicos, o
sea, entre elementos situados en los extremos horizontales de la tabla peri6-
dica. Los 4&tomos de un elemento metélico dan facilmente sus electrones de
valencia a &tomos de un no metal, que es, a su vez, un buen aceptor de elec-
trones. En este proceso todos los a&tomos adquieren la configuracion estable
del gas inerte, para ello se han de ionizar, cargandose eléctricamente. El clo-
ruro sodico (NaCl) es el material ionico clasico. El &tomo de sodio adquiere
la configuracion del nedn (y una carga positiva, Na+) cediendo el unico elec-
trén de valencia 3s a un 4&tomo de cloro. Después de esta transferencia elec-
trénica, el ion cloro tiene una carga negativa, CI", y una configuracion
electronica idéntica a la del argdn. En el cloruro sédico, el cloro y el sodio
existen como iones. Este tipo de enlace estd esquematizado en la Figura 2.9.

Las fuerzas atractivas del enlace son fuerzas de Coulomb: las cargas po-
sitivas y negativas se atraen entre si. La energia atractiva, EA, entre dos iones
aislados, en funcion de la distancia interatdmica esta dada segun:1

A

E* = ~~ 28>
WMHHBmMw

Anéaloga ecuacion se establece para la energia repulsiva :
u = - (2.9)

En estas expresiones, A, B y n son constantes que dependen del tipo de
iones. El valor de n se aproxima a 8.

*La constante A de la Ecuacion 2.8 es igual a
-J—(Z 9 (29

donde eues la permitividad del vacio (8,85 x 10 F/m), Z, y Z2son las valencias de los dos
tipos de iones y e es la carga del electron (1,6 x 10 |gC).

www.FreelLibros.org

19

2.6 ENLACES INTERATOMICOS
PRIMARIOS



20

ESTRUCTURA ATOMICA Y ENLACES
INTERATOMICOS

Figura 2.9 Representacion  esque-
mética del enlace id6nico en el cloruro
sédico (NaCl).

La magnitud del enlace i6nico es igual en todas las direcciones alrededor
de un ion y se denomina no direccional. Para que un material iénico sea es-
table es necesario que todos los iones positivos tengan como vecinos mas
préximos, en un esquema tridimensional, iones cargados negativamente, y
viceversa. El enlace predominante en los materiales ceramicos es iénico. Al-
gunas disposiciones de los iones para estos materiales se discuten en el Ca-
pitulo 13.

Las energias de enlace suelen valer de 600 a 1500 kJ/mol (de 3 a 8 eV x
atomo) y esta elevada cuantia se refleja en las altas temperaturas de fusién.1
La Tabla 2.3 da las energias de enlace y las temperaturas de fusion de varios
materiales ionicos. Los materiales idnicos se caracterizan por la dureza, fra-
gilidad y por ser tanto eléctrica como térmicamente aislantes. Como se dis-
cute en los capitulos siguientes, estas propiedades tienen su origen en la
configuracidn electrénica y/o en la naturaleza del enlace i6nico.

2.6.2 Enlace covalente

La configuracion electronica estable del enlace covalente se consigue com-
partiendo electrones entre atomos vecinos. Dos atomos unidos covalente-
mente contribuyen cada uno al enlace con al menos un electron; los
electrones compartidos se consideran de ambos a&tomos. En la Figura 2.10
estd esquematizado el enlace covalente de una molécula de metano (CHL,).
El 4&tomo de carbono tiene cuatro electrones de valencia, mientras que cada
uno de los cuatro atomos de hidrégeno, tiene un solo electrén de valencia.
Cada atomo de hidrogeno adquiere la configuracion electronica del He (dos
electrones de valencia Is), ya que comparte un electrén con el atomo de car-
bono. Asi, el carbono tiene ocho electrones, cuatro de los cuales son los elec-
trones adicionales compartidos, uno de cada hidrégeno, y la configuracion
electrénica del nedn. El enlace covalente es direccional: existe entre &tomos
especificos y sélo en la direccion que hay electrones compartidos.

Muchas moléculas de elementos no metalicos (H2, ClI2 F2, etc.), asi como
muchas moléculas que contienen atomos diferentes (CH4,H2Q, HNQ 3, HF,

'A veces las energias de enlace se expresan por &tomo o por ion. En estas condiciones el
electronvoltio (eV) es una unidad de energia de un electron acelerado a través de un
potencial de un voltio. La equivalencia con el julio es la siguiente: 1,602 x JONI] =1eV.

www.FreelLibros.org



Tabla 2.3

Tipo de
enlace

l16nico

Covalente

Metalico

Van der

Waals

Hidrégeno

21

Energias de enlace y temperaturas de fusion para varias sustancias S
_ m2.6 FNLACtS INIFRATOMICOS
Energia de enlace PRIMARIOS
Tipo de kd/mol eV/atomo, Temperatura de
sustancia (kcal(mol)  ion, molécula fusion (°C)
NacCl 640 (153) 33 801
MgO 1000 (239) 52 2800
Si 47 1410
. 450 (108) '
C (diamante) 713(170) 74 >3550
Hg 0,7 -39
Al 68 (16) 3,4 660
Fe 324 (77) 42 1538
W 406 (97) 8,8 3410
849 (203)
Ar 0,08 -189
Cl2 7.7 (18) 0,32 -101
NHt 31 (7.4) 0,36 -78
h 20 0,52 0
35 (8.4)
51 (12.2)

etc.) tienen enlaces covalentes. Ademas, este tipo de enlace aparece en soli-
dos elementales, tales, como diamante (carbono), silicio, germanio, y en
compuestos solidos formados por elementos localizados a la derecha de la
tabla peridédica, tales como arseniuro de galio (GaAs), antimoniuro de iridio
(IrSb) y carburo de silicio (SiC).

El nimero de enlaces covalentes posibles para un atomo particular de-
pende del nimero de electrones de valencia. -Para /V' electrones de valencia,
un atomo puede enlazarse covalentemente, como méaximo, con 8- N' ato-
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mos. Por ejemplo, para el cloro N'= 7, y, por tanto, 8 - N'= 1; esto significa
que un atomo de cloro puede enlazarse con un solo &tomo, como en la mo-
lécula de ClI2. Analogamente, para el carbono N'= 4, por loque 8- N'= 4 y
asi cada atomo de carbono tiene cuatro electrones para compartir. El dia-
mante es la estructura del carbono interconectada en tres dimensiones, don-
de cada 4&tomo de carbono se une covalentemente con otros cuatro atomos
de carbono. Esta disposicién esta representada en la Figura 13.15.

Los enlaces covalentes pueden ser muy fuertes, como en el caso del dia-
mante, que es un material muy duro y tiene una temperatura de fusion muy
elevada, 7} > 3550°C (6400°F), pero también pueden ser muy débiles, como
es el caso de los enlaces del bismuto, que funde a 270°C (518°F). En la Tabla
2.3 se dan las energias de enlace y las temperaturas de fusién de algunos ma-
teriales que poseen enlaces covalentes. Este tipo de enlace es caracteristico
de los materiales poliméricos, en los cuales la estructura molecular funda-
mental es una larga cadena de atomos de carbono enlazados covalentemen-
te entre si mediante dos de los cuatro enlaces disponibles por atomo. Los dos
enlaces restantes normalmente participan en la unién covalente con otros
adtomos. Las estructuras moleculares de los polimeros se discuten con detalle
en el Capitulo 15.

En realidad, muy pocos compuestos tienen enlaces iénicos o covalentes
puros, sino que tienen enlaces interatémicos parcialmente i6nicos y parcial-
mente covalentes. En un compuesto, el grado de participacién de cada uno
de estos dos tipos de enlace depende de las posiciones relativas que ocupen
los &tomos constituyentes en la tabla periédica (Figura 2.6). El mayor grado
de caracter ionico lo poseen los enlaces entre &tomos de la parte superior de-
recha de la tabla periddica con atomos de la parte inferior izquierda. El ma-
yor grado de caracter covalente lo presentan los &tomos no metalicos unidos
entre si.

2.6.3 Enlace metalico

Los metales y aleaciones presentan enlace metélico. Se ha propuesto un mo-
delo muy sencillo que se aproxima bastante al esquema de este enlace. Los
materiales metélicos tienen uno, dos o, a lo sumo, tres electrones de valencia.
En este modelo, los electrones de valencia del sélido no pertenecen a ningun
adtomo en particular y son mas o menos libres de circular a través de todo el
metal. Se puede interpretar que pertenecen al metal, formando un "mar de
electrones™ o una,"nube de electrones”. El nicleo y los electrones que no
son de valencia forman cationes, que poseen una carga positiva igual al total
de electrones de valencia por &tomo. La Figura 2.11 es una ilustracién esque-
matica del enlace metalico. Los electrones libres contrarrestan las fuerzas
repulsivas generadas entre cationes (cargados positivamente). En conse-
cuencia el enlace metalico tiene caracter no direccional. Los electrones li-
bres actian como elemento de unidn de los iones cargados positivamente.
La Tabla 2.3 muestra las energias de enlace y temperaturas de fusién de va-
rios metales. El enlace generado puede ser fuerte o débil; los valores de
energia van desde 68 kJ/mol (0,7 eV/atomo) para el mercurio a 850 kJ/mol
(8,8 eV/atomo) para el tungsteno. Las temperaturas de fusion son -39 y
3410°C (-38 y 6170°F), respectivamente.

Este tipo de enlace es caracteristico de los metales de los grupos 1A y HA
del sistema periédico y de todos los elementos metalicos. Estos materiales,
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debido a los electrones libres, son buenos conductores de la electricidad y
del calor.

2.7 ENLACE SECUNDARIO O ENLACE DE VAN DER WAALS

Los enlaces secundarios, de Van der Waals, o fisicos son débiles en compa-
racion con los primarios o quimicos. Las energias de enlace caracteristicas
son del orden de 10 kJ/mol (0,1 eV/atomo). En realidad, existen enlaces se-
cundarios entre todos los &tomos de las moléculas, pero su presencia puede
pasar desapercibida si concurre alguno de los tres tipos de enlaces primarios.
Este tipo de enlace, el secundario o fisico, es evidente en los gases inertes,
que tienen configuracion electronica estable, y, ademas, entre moléculas cu-
yos atomos estén unidos covalentemente.

Las fuerzas de enlace secundario surgen de los dipolos atdbmicos o0 mole-
culares. En esencia, un dipolo aparece si hay alguna separacion entre las re-
giones positiva y negativa de un a&tomo o molécula. El enlace es el resultado
de la atraccidn entre el extremo positivo de un dipolo y la region negativa
del vecino, como indica la Figura 2.12. Interacciones dipolares ocurren entre
dipolos inducidos y dipolos permanentes (que poseen las moléculas pola-
res). El enlace por puentes de hidrégeno, un tipo especial de enlace secun-
dario, aparece entre moléculas que tienen atomos de hidrégeno en su
constituciéon. Seguidamente se discuten los mecanismos de estos enlaces.

Dipolos atémicos o moleculares
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Figura 211 llustracion esquemaética
del enlace metélico.

Figura 2.12 llustracién esquematica
del enlace de tipo Van der Waals entre
dos dipolos
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Figura 2.13  Representacion esque-
mética de: (a) &tomo eléctricamente
simétrico y (b) dipolo atébmico indu-
cido.

Nube de
electrones
Nucleo
Nucleo atol
Nube de
electrones
2.7.1 Enlace dipolo inducido fluctuante

En una molécula que normalmente es simétrica eléctricamente se puede
crear un dipolo inducido por la distribucién espacial de los electrones res-
pecto a los nlcleos cargados positivamente, como se muestra en la Figura
2.13a. Todos los atomos estan vibrando constantemente y pueden causar
distorsiones instantaneas en la simetria eléctrica de los atomos y moléculas,
creando pequefios dipolos eléctricos, como se muestra en la Figura 2.136. A
su vez, los dipolos suelen desplazar la distribucion electrénica de atomos o
moléculas préximas y generar otro dipolo que luego se enlaza débilmente al
primero: este es un enlace de tipo Van der Waals. Estas fuerzas atractivas
que se originan entre gran nimero de atomos o moléculas son temporales y
su magnitud fluctda con el tiempo.

Este tipo de enlace es el responsable de la condensacion vy, a veces, de la
solidificacion de los gases inertes y de otras moléculas eléctricamente neu-
tras y simétricas, tales como H2y CI2. En aquellos materiales en los cuales
predominan enlaces debidos a dipolos inducidos, las temperaturas de fusién
y ebullicién son extremadamente bajas; son los enlaces intermoleculares
mas débiles. Las energias de enlace y las temperaturas de fusion del argon y
del cloro también estan anotadas en la Tabla 2.3.

2.7.2 Enlace dipolo inducido-molécula polar

En algunas moléculas existen dipolos permanentes como consecuencia de la
distribucién asimétrica de regiones cargadas positiva y negativamente, son
las denominadas moléculas polares. La Figura 2.14 es la representacion es-
quematica de una molécula de cloruro de hidrégeno, en la cual el momento
dipolar permanente se origina a partir de las cargas positiva y negativa aso-
ciada a los extremos del hidrégeno y del cloro en la molécula de HCL.

Las moléculas polares también pueden inducir dipolos en las moléculas
apolares proximas, y el enlace es la resultante de las fuerzas de atraccién en-
tre dos moléculas. Ademas, la magnitud de este enlace aumenta con los di-
polos inducidos fluctuantes.

www.FreelLibros.org



2.7.3 Enlace con dipolos permanentes

También existen fuerzas de Van der Waals entre moléculas polares adyacen-
tes. Las energias de enlace asociadas son significativamente mayores que las
de los enlaces entre dipolos inducidos.

El tipo de enlace secundario mas fuerte, el enlace por puente de hidrége-
no, es un caso particular del enlace de molécula polar. Tiene lugar entre mo-
léculas con el hidrégeno unido covalentemente al flGor (como en el HF), al
oxigeno (como en el H20) y al nitrégeno (como en el NH3). Para cada enlace
H-F,H-O o N-H, el electron solitario del hidrégeno es compartido con otro
dtomo. De este modo, el extremo hidrogeno del enlace es esencialmente un
simple proton cargado positivamente, sin electrones que lo apantallen. Este
extremo de la molécula cargado mas positivamente es capaz de generar una
elevada fuerza de atraccion con el extremo negativo de una molécula adya-
cente, como se muestra en la Figura 2.15 para el HF. En esencia, este simple
protén forma un puente entre dos atomos cargados negativamente. La mag-
nitud del enlace por puente de hidrégeno es generalmente mayor que la aso-
ciada a otros tipos de enlaces secundarios y puede llegar hasta 51 kJ/mol
(0,52 eV/molécula), como se indica en la Tabla 2.3. A consecuencia del en-
lace por puente de hidrogeno, las temperaturas de fusion y ebullicién del
fluoruro de hidrégeno (HF) y del agua H20 son normalmente altas, compa-
radas con sus pesos moleculares.

2.8 MOLECULAS

Para terminar este capitulo trataremos brevemente el concepto de molécula
en términos de los materiales s6lidos. Una molécula puede definirse como
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Figura 2.14 Representacion  esque-
matica de una molécula polar de clo-
ruro de hidrégeno (HCI).

Figura 2.15 Representacion esque-
mética del enlace de hidrégeno en el
fluoruro de hidrégeno (HF).
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un grupo de atomos unidos entre si por fuertes enlaces primarios. En este
contexto, las probetas sdlidas con sélo enlaces idnicos y metalicos se pueden
considerar como una molécula simple. Sin embargo, este concepto no es va-
lido para las substancias en las cuales predomina el enlace covalente, como
moléculas elementales diatomicas (F2,0 2, H2, etc.) y un sin nimero de com-
puestos (H20, C02,HN 03, C6H6, CH4, etc.). En los estados sélido y liquido
condensado, los enlaces entre moléculas son secundarios débiles. Por consi-
guiente, los materiales moleculares tienen temperaturas de fusién y de ebu-
Ilicion relativamente bajas. Muchos de ellos, los que estan constituidos por
pequefias moléculas de pocos atomos, son gases a temperatura y presion am-
biental. Por otro lado, muchos de los modernos polimeros, materiales mole-
culares compuestos de moléculas extremadamente grandes, existen como
sélidos; algunas de sus propiedades dependen fuertemente de la presencia
de enlaces secundarios de Van der Waals y enlaces por puente de hidrégeno.

RESUMEN

Este capitulo comienza con un repaso de los fundamentos de la estructura
atdbmica y con una exposicion de los modelos electronicos de los &tomos de
Bohr y de la Mecanica Ondulatoria. Mientras que en el modelo de Bohr se
considera que los electrones son particulas o corpdsculos que giran en 6rbi-
tas discretas alrededor de los nacleos, la mecénica ondulatoria los considera
como ondas y su posicién se describe en términos de una distribucion de pro-
babilidades.

Los estados energéticos del electron se especifican mediante nimeros
cuanticos que indican la colocacion de los electrones en niveles y subniveles.
La configuracidn electrénica de un atomo corresponde a la manera de lle-
narse los niveles y subniveles cumpliendo el principio de exclusién de Pauli.
La tabla periédica de los elementos, se forma ordenando los distintos ele-
mentos de acuerdo con su configuracion electronica de valencia.

En los sélidos, el enlace atomico puede considerarse en términos de las
fuerzas y energias atractivas y repulsivas. En los solidos, los tres tipos de en-
lace primario son el iénico, el covalente y el metalico. Para los enlaces at6-
micos, los iones se cargan eléctricamente por la transferencia de electrones
de valencia de un tipo de &tomo a otro; las fuerzas son culémbicas. En el en-
lace covalente existe comparticion de electrones de valencia entre atomos
contiguos. En el enlace metalico, los electrones de valencia forman un "mar
de electrones” uniformemente distribuidos en torno a los iones metélicos y
actian de cemento de unidn entre ellos.

Los enlaces de Van der Waals y por puente de hidréogeno, denominados
ambos enlaces secundarios, son débiles comparados con los primarios. Estos
enlaces se originan por las fuerzas de atraccion entre dipolos electrénicos,
que pueden ser inducidos o permanentes. En el enlace por puente de hidro-
geno se forman moléculas altamente polares al unirse covalentemente al hi-
drégeno o elementos no metalicos tales como el fltor.
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TERMINOS Y CONCEPTOS IMPORTANTES1

Configuracion electrénica Enlace primario Modelo mecénico
Dipolo (eléctrico) Enlace secundario ondulatorio

Electrdn de valencia Enlace de Van der Waals Mol

Electronegativo Estado electronico Molécula polar
Electropositivo Estado fundamental Numero cuéntico
Energia de enlace Fuerza de Coulomb Peso atémico

Enlace covalente Is6topo Principio exclusion Pauli
Enlace de hidrogeno Mecanica cuantica Tabla periédica

Enlace idnico . Modelo atomico de Bohr Unidad de masa atémica
Enlace metalico (urna)
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PROBLEMAS Y CUESTIONES

2.1 (@) ;Qué es un isétopo? (b) Por qué los pesos atdmicos de los elementos no
son numeros enteros? Citar dos razones.

2.2 Diferencia entre masa atdmica y peso atomico.

2.3 (@) ¢ Cuantos gramos hay en 1 urna de un material? (b) El mol, en este libro,

. se toma en unidades de mol-gramo. En este contexto, ;cuantos dtomos hay
en un mol-peso de una sustancia?

2.4 (a) Citar dos importantes conceptos mecanico-cuanticos relacionados con el
modelo atémico de Bohr. (b) Citar dos importantes perfeccionamientos
introducidos por el modelo atémico de la mecénica ondulatoria.

2.5 Significado de cada uno de los cuatro nimeros cuanticos referente a los
electrones y a los estados electronicos.

2.6 Los valores asignados a los nameros cuanticos son los siguientes:

«=1,2,3,...

mj =0, %1, +2, £3, Il
ms=+1/2

JEn cada capitulo, la mayoria de los términos que se indican en “Términos y conceptos
importantes” se definen en el Glosario qué sigue al Apéndice C. Los términos que no
aparecen en el Glosario so*lo suficientemente importantes como para ser tratados en una
seccion entera del texto, por lo que pueden buscarse mediante el indice analitico o el indice
alfabético.
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2.7

2.8

2.9

2.10

2.11

212

2.13

2.14

Las relaciones entre ti y las designaciones de nivel estan anotadas en la Tabla
2.1. En relacién a los subniveles,

I =0 corresponde a un subnivel s

/ = 1corresponde a un subnivel p

I =2 corresponde a un subnivel d

/ =3 corresponde a un subnivel /

En el nivel K, los cuatro nimeros cuanticos para cada uno de los dos
electrones en el estado b\ en el orden nlmjms, son 10()(*) y ICK)[-

Escribir los cuatro nimeros cuanticos para todos los electrones de los
niveles Ly M e indicar cuéles corresponden a los subniveles s, p y d.
Escribir la configuracion electronica para los siguientes iones : Ps+ P”, Sn4+,
Se2~ r y Ni2+.

El 6xido célcico (C'aO) presenta predominantemente enlace idnico. ;Cudles
son los dos gases inertes que tienen idénticas configuraciones electrénicas a
los iones Ca2+y O2°?

Con respecto a la configuracion electrénica, ¢qué tienen en comin todos los
elementos del grupo IA de la tabla periddica?

Sin consultar la Figura 2.6 ni la Tabla 2.2, indicar si las configuraciones
electrénicas siguientes corresponden a un gas inerte, a un halégeno, a un
metal alcalino, a un metal alcalinotérreo o a un metal de transicién. Justificar
la respuesta.

(a) 1s2s22p63s23p\

(b) b 22522/763s23/j63<774i"2

(c)\s22s2ph3s23p63d 2o 24ph

(d) 1s22s22ph3s23phasl.

(e) \s22s22ph3s23ph3dw4s24pbddHs2

(H) b'2v22/763i-2.

(@ En la tabla periédica de los elementos, ;qué subnivel electrénico se
empieza a llenar en la serie de las tierras raras? (b) ;Qué subnivel electrénico
se empieza a llenar en la serie de los actinidos?

Calcular la fuerza de atraccion entre un ion Ca2+y un ion O2', cuyos centros
estan separados una distancia de 1,0 nm.

La energia potencial entre dos iones contiguos, EN, se puede considerar como
resultante de la suma de las ecuaciones 2.8y 2.9:

e» '-7 +£ <2101

Calcular la energia de enlace, Eq, en funcién de los pardmetros A, B y n

utilizando el siguiente procedimiento:

1. Diferenciar E” con respecto ar,e igualar la expresion a cero, ya que la
gréfica de EN en funcién de r tiene un minimo en EO.

2. Hallar el valor de r en funcion de A, B, yn, cuando la distancia interiénica
es r0.

3. Hallar una expresion para Eqsustituyendo en la ecuacion 2.10.

Para el par i6nico Na+y CT las energias atractiva y repulsiva EA y ER,

respectivamente, dependen de la distancia entre iones r, segln las siguientes

relaciones:

1,436

..A ~ r

7,32 x 10~6
£c
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