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1. Introducion

O cofiecemento da configuracion electrénica dun dtomo,
tanto en estado neutro, coma en calquera forma idnica,
é crucial para comprendermos aspectos tan fundamen-
tais da sua quimica como o seu comportamento redox, o
seu comportamento magnético, ou a sUa interaccién coa
radiacion electromagnética, responsable dos seus espec-
tros atdomicos caracteristicos, ou de propiedades como
a cor.

A configuracion electrénica depende basicamente de fac-
tores enerxéticos de diversos tipos.

2. Enerxias dos niveis atomicos e espectros
atomicos

Se nun atomo hai un unico electréon, como acontece no
hidroxeno, este electrén sente plenamente a atraccion
do seu nucleo. No dmbito enerxético, esta situacién pode
explicarse de xeito sinxelo co modelo de Bohr, moi simple,
pero é o primeiro para o atomo que introduce conceptos
mecano-cudnticos. E capaz de explicar numericamente,
cun modelo orbital cuantizado, o espectro atomico deste
atomo (H), asi como daqueles semellantes a el, é dicir
cun Unico electrén, tamén chamados unielectrdnicos ou
hidroxenoides, como é o caso do idn He".

Os espectros atomicos, en ausencia de campo magné-
tico externo, apreciamolos como conxuntos de lifias a
lonxitudes de onda moi definidas (Figura 1). Cada lifia é o

resultado do transito dos electréns entre dous diferentes
niveis de enerxia moi definidos (cuantizados) presentes
nos atomos, tanto ao absorber enerxia externa (espectros
de absorcidn), como ao perdela en forma de emisién de
radiacion electromagnética (espectros de emision).

Algo fundamental para ter sempre en conta é que calquera
atomo tende a estar nun estado de minima enerxia, cofie-
cido como estado fundamental. No caso do H, o estado
fundamental corresponde a aquel no que o seu electrén
se localiza no orbital do nivel cuantizado de menor enerxia,
que é o nivel mais préximo ao nucleo. Cada nivel ou capa
relacionase co numero cuantico principal n, neste caso o
n =1. No modelo de Bohr considérase que se atopa a unha
distancia radial de 0.0529 nm. Esta distancia cofiécese
como unidade atémica (a,).

Se un electréon, logo de absorber enerxia do exterior,
acadase un orbital de maior enerxia (n > 1), pasaria a un
estado excitado. Non obstante, tendera posteriormente a
volver a estados de menor enerxia, e finalmente ao estado
fundamental, o que da lugar ao espectro de emision (cada
transito diferente a unha lifia). Dado que cada elemento
presenta diferenzas nos seus niveis enerxéticos, isto fai
que cada un presente un espectro propio e caracteristico,
asi como diferenciador dos outros elementos, razén pola
gue se usan para a sua identificacién inequivoca.

- | l :
400 450 500 55

Infravermello (IR) > 750 nm; Visible (Vis) 400 - 750 nm; Ultravioleta (UV) 10-400 nm, raios X (XR)< 10 nm

Figura 1. Espectros de absorcion (abaixo) e de emision (arriba) correspondentes ao dtomo de H.
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2.1. Enerxias dos niveis atomicos nos atomos
unielectrénicos

Segundo o modelo de Bohr, para o H (Z = 1), a enerxia de
cada un dos seus niveis atdmicos pode deducirse do seu
espectro, pois € o resultado das diferenzas de enerxia
dos distintos niveis cuantizados. Esta enerxia pode calcu-
larse para un determinado nivel, coa sinxela ecuacién do
modelo orbital de Bohr:
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E =R/n
sendo R, a cofiecida como constante de Rydberg, e n o
numero cudntico principal asociado a correspondente capa

(Figuras 1 e 2). Asi, a enerxia da capa, so resulta depender
de n.

Ademais, para calquera outro atomo cun soé electrdn,
tamén pode xeneralizarse que a enerxia dunha capa é:

E =RZ[n?
sendo R unha constante practicamente similara do H,e Z
o0 numero atémico do 4tomo en cuestion.

Dado que estas enerxias dependen de n?, medran expo-
nencialmente, polo que a medida que se sobe de nivel
estan mdis e mdis préximas, e con valores tamén cada
vez mdis préximos a cero (Figura 2). Este valor nulo para

a enerxia, implica que o electrén deixaria de estar atraido
polo nucleo e, polo tanto, o &tomo pasaria a estar ionizado
cunha carga (+1).

Se ben o modelo de Bohr estd baseado no suposto de que
o electron do atomo de H orbita esfericamente arredor
do nucleo, os orbitais poden entenderse como rexiéns do
espazo proximo ao nucleo atdmico con densidade electro-
nica, que esta relacionada coa probabilidade para atopar o
electron nelas. No caso do H, a zona de maxima densidade
e probabilidade coincide co raio calculado por Niels Bohr,
a,paran=1.

Moi sinxelamente, no eido enerxético, dentro de cada capa
pode haber diferentes subcapas, que dependen, basica-
mente, do nimero cuantico secundario | (tamén chamado
azimutal ou do momento angular), e que se relaciona con
diferentes tipos de orbitais atdmicos. Asi, segundo o valor
de /, falamos de diferentes tipos de orbitais, que varian
moito nas suas formas:

I=0->tipos

I=1->tipop

I=2->tipod

/=3 - tipo f, e ademais sucesivamente:
I=4 - tipog...
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Figura 2. Esquematizacion dos trdnsitos entre niveis atémicos para o dtomo de H en relacion co seu espectro de emision. A escala da sua ener-
xia amadsase na parte superior dereita. O valor 0 corresponde d liberacion do electrén e, polo tanto, a diferenza desde o estado fundamental
ao mesmo (n = o) é a enerxia cofiecida como potencial de ionizacion.




Ao tempo, para cada tipo de orbital, aparecen diferentes
orientacidns angulares, ao distribuirse no espazo préximo
arredor do nucleo, e que estdn relacionadas cun terceiro
numero cuantico, o0 magnético, m. Asi, considérase que,
basicamente, cada orbital depende de tres nimeros cuan-
ticos:n,lemonde,n=1,2,3....;/1=0,1,2,3...n-1,em=
-1,...0,...+/, que contefien un mdaximo de dous electrdns, con
diferentes spins, os cales estan relacionados cun cuarto
numero cudntico: o d spin, m_. Deste xeito, considéranse

tres orbitais de tipo p, equivalentes pero con diferentes
orientacidns espaciais (neste caso coincidentes cos eixes
cartesianos x, y e z). De xeito similar consideramos 5 tipos
de orbitais d, ou 7 de tipo f. Por esa razén, o nimero de
electrons que se pode localizar en cada capa vaise incre-
mentado con n (Figura 2). A complexidade destes orbitais
e o numero de nodos (con densidade electrénica nula)
que presentan, vaise incrementando con m e con /, como
amosa a Figura 3.
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Figura 3. Aparencia de distintos tipos de orbitais onde se amosa a sua orientacion.
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Figura 4. Comparativa dos diagramas de enerxia dos orbitais atomicos dun dtomo monoelectronico (H), e tres
polielectrénicos (Li, Na e K).

O modelo de Bohr, como xa dixemos, é axeitado para os
atomos unielectrénicos, porque todos os orbitais de cada
capa son dexenerados enerxeticamente, é dicir, dentro de
cada capa todos os orbitais tefien exactamente a mesma
enerxia (Figura 5).

A situacion enerxética deixa de ser tan sinxela cando no
atomo hai mdis dun electrén, pois, ademais da atrac-
cion que o electron (cargado negativamente) sente cara
ao nucleo con carga positiva, vese afectado polas repul-
siéns cos demais electrons presentes no atomo, tanto se
estan na mesma capa, como en capas mais externas ou
mais internas. Ademais, aqueles electréns localizados en
orbitais mais préoximos ao nucleo impiden que o nucleo
exerza toda a sua forza atractiva sobre un certo electrén.
Este efecto cofiécese como apantallamento. Esta situacién
trata de explicarse na Figura 3. Ademais, hai que ter en
conta que os orbitais mais externos tefien zonas de densi-
dade electrdnica internas. Esta interpenetracién dos orbi-
tais favorece este apantallamento (Figura 5).

A causa destas interaccions complexas, a atraccidon que
realmente experimenta cada un dos electrons do atomo

cara ao nucleo cofiécese como carga nuclear efectiva, Z_,
pois a carga neta positiva que atrae ao electron é menor,
e dependera da diferente situacion dos electréns nas dife-
rentes capas (relacionadas con n), e decrecendo nas sub-
capas (relacionadas con /), co incremento do /. Asi, a carga
nuclear efectiva (Z ) pode calcularse para cada electron en
particular, sendo: Z =Z-0, onde o € a constante de apan-
tallamento.

Esta constante de apantallamento pode calcularse de xeito
aproximado, por exemplo, segundo as cofecidas como
regras de Slater, que asignan diferentes valores de apanta-
llamento (con valores entre 0 e 1) aos diferentes electréns
presentes no atomo, segundo a sua localizacién nos orbi-
tais atdomicos, respecto do electrén que interese puntual-
mente en cada caso.

Como resultado deste apantallamento existente nos atomos
polielectrdnicos, os niveis enerxéticos dos diferentes orbi-
tais atdmicos dentro da mesma capa, deixan de ser dexene-
rados, e sitlanse de acordo a un esquema semellante ao da
Figura 4. Mentres que dentro das subcapas, os seus orbitais
tipo mantefien a dexeneracién na sua enerxia (Figura 4).
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Figura 5. (Esquerda) Interpenetracion dos orbitais s do H. (Dereita) Simplificacion das interaccions de atraccidn e repulsion entre electrons




3. Construcion das configuracions
electronicas

Os atomos, ao encheren e baleiraren os seus orbitais,
adquiren a sua configuracién electrénica, de xeito que se
minimiza a sUa enerxia. Para explicalo recorreuse ao coie-
cido como principio de construcién ou método Aufbau.
Este método foi inicialmente proposto tamén por Niels
Bohr, que propuxo que os dtomos da taboa periddica fosen
construidos engadindo progresivamente os seus electréns:
comezando polo dtomo mais simple de todos, o de hidro-
xeno (Z = 1), cun sé electrdn, pasando por helio (Z = 2), litio
(Z = 3),... ata chegar ao uranio, que naquel tempo (1913)
era o atomo cofiecido mdis pesado, con 92 electrdns.

Para esta construcidn, é preciso o cofiecemento dos orbitais
atomicos nos que progresivamente se localizan os corres-
pondentes electréns, entendendo que os niveis de enerxia
se enchen en orde de estabilidade decrecente, é dicir, de
menor a maior enerxia. Tendo sempre en conta que cada
orbital acolle como méximo 2 electrdns, e con diferente spin
(principio de exclusion de Pauli), representados por frechas
verticais. Adicionalmente, para acadar a minima enerxia, o
seu estado fundamental, os electréns tenden a semiocu-
par orbitais dexenerados, con spins da mesma orientacion
(paralelos), antes que a encher por completo alglin destes
orbitais dexenerados (principio de maxima multiplicidade
de Hund), ou a ter spins antiparalelos en orbitais dexenera-
dos, que serian estados enerxéticos excitados.

A orde de enchedura destes orbitais é unha cuestidn bas-
tante complexa, relacionada con multiples factores, e en
gran medida, coa minimizacidn da interrepulsion electré-
nica. Para lembrar a sua orde soe utilizarse o diagrama
Aufbau, tamén cofiecido como regra de Klechkowsky, de
Madelung, de Janet, de Wiswesser’s, da senda do tio Wig-
gly,... ou simplemente regra diagonal (Figura 6). E indica-
tiva de que a orde de enchedura sucesiva dos orbitais at6-
micos vén aser: 1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<
4d <5p<6s<4f<5d<6p<7s<5f<6d<7p..

Para escribir as configuraciéns, especialmente dos dtomos
mais pesados, non é preciso describir esta longa lista de
orbitais, xa que a quimica se ve determinada, tan sé polos
electréns situados nas subcapas mais externas, tamén
chamados electréns de valencia. Por iso, as configuracions
comezan a escribirse sempre a partir da do gas nobre ante-
rior, que foi completando todos os subniveis, dentro de
cada nivel. Esta situacion é moi estable enerxeticamente,
que lles confire unha alta inercia quimica, é dicir unha moi
baixa reactividade. Polo tanto, na escritura das configura-
cidns estes electréns internos omitense, e son abreviados
escribindo o gas nobre entre corchetes.

A orde indicada na Figura 6 pode parecer unha orde ané-
mala, pero os cinco orbitais 3d resultan ser mais compac-
tos ca un 4s, polo que un electrédn que entre nos orbitais
3d experimenta unha maior repulsion mutua neles. Isto
pode levar a pensar que a ocupacion do orbital 4s aliviaria
algo esta repulsion. Asi, o potasio (Z = 19) ou calcio (Z =
20) posuen 1 e 2 electrdns, respectivamente nos orbitais
4s, e non nos mais internos 3d, que se comezan a encher a
partir de escandio (Z = 21), ata sucesivamente completarse
en cinc (Z = 30). De feito ao chegar ao nivel 4s, a interpe-
netracidon dos orbitais con menor / nos orbitais 3d (Figura
7), leva a que o orbital 4s resulte un pouco mais estable ca
os orbitais 3d.

Esta situacion vaise complicando ainda mais en capas
superiores, cos orbitais de tipo f, sen esquecer que ao
medrar n as diferenzas enerxéticas son cada vez meno-
res. Xenericamente, os cruzamentos de niveis seguen
0 esquema indicado no diagrama da Figura 6. Porén as
pequenas excepcidons pronto comezan a aparecer. Asi, se
ben para Sc a configuracién é do tipo [Ar] 4s? 3d*, os res-
tantes orbitais 3d non se van sucesivamente enchendo
con 1,2,3,... ata 10 electréns ata [Ar] 4s? 3d*° para o Zn.
Xa que nin cromo nin cobre seguen un comportamento
correlativo, pois presentan a subcapa 3d semichea e chea,
respectivamente, cun Unico electrén no seu orbital 4s
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Figura 6. Esquema da regra diagonal para a orde de enchedura dos orbitais (esquerda). Implica a
orde amosada d dereita. A enerxia non estd representada a escala.
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(Figura 8). O feito de ter unha subcapa chea, ou semichea,
conduce sempre a unha certa estabilizacion enerxética. 4 ( 4 taid
) . , . Sc: [Ar] 3d*4s
Asi, esta regra diagonal é unha axuda moi importante, pero 4
non unha “verdade absoluta”, pois hai polo menos 19 ele- . TR .
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Figura 7. Exemplo de penetracidn dos orbitais 3s e 3p no orbital 3d, Figura 8. Configuraciéns electrdnicas dos elementos con Z = 21-30,
neste caso do dtomo de H. nas que se amosan as disposicions dos spins.

CONFIGURACIONS ELECTRONICAS FUNDAMENTAIS DOS ELEMENTOS NEUTROS
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Figura 9. Tdboa periddica expandida que indica anomalias na configuracion fundamental dos elementos en estado neutro.




A vista desta taboa periddica, e sabendo algins dos facto-
res que levan a unha estabilizacién enerxética, a compren-
sién do comportamento redox faise moi patente en moitos
dos casos. Asi, resulta evidente a tendencia a completar
as suUas capas para os elementos dos grupos 15, 16 e 17,
para acadar estados de oxidacidn (-1l1), (-11) e (-I), respecti-
vamente, acadando asi configuracidns do gas nobre poste-
rior a eles. A tdboa tamén nos axuda a entender a impor-
tancia de anidns como o 6xido ou os haluros. Ademais,
resulta evidente que os estados de oxidacion mais comuns
para os grupos 1 e 2 seran (l) e (Il), respectivamente, e que
dificilmente os poden exceder, pois como catiéns tamén
adquiren a configuracidn de gas nobre, neste caso o ante-
rior a eles.

Pero que ocorre no caso dos outros metais? Se as enerxias
dos orbitais se inverten e hai anomalias enchedura, que
ocorre e en que orde se extraen os electréns dos orbitais
no seu caso?. Por fortuna, neste caso a resposta é mais
simple, pero primeiro debemos afacernos a que a forma

mais adecuada de escribir as configuracions é ordenando
os orbitais ocupados por orde de proximidade ao nucleo
(Figuras 7, 9 e 10). Deste xeito resulta mais doado ver que
o0 atomo se vai sempre desprendendo dos electréns de
capas e subcapas mais externas. Ao igual que imos pelando
unha cebola por capas, de féra cara a dentro. Duas son as
razéns mais evidentes: primeiro mdis cara a féra, son os
que primeiro poden verse afectados pola enerxias exter-
nas que os liberen; e segundo, senten unha menor carga
nuclear efectiva que os de capas mais internas.

Esta orde pon en evidencia que a maioria do bloque d terd
como estado de oxidacion comun (ll), ao seren os dous
electréns en orbitais s, os primeiros en seren extraidos.
Isto é especialmente evidente para o cinc, o cadmio e o
mercurio, que ao perderen eses dous electréns tefien a
subcapa inferior completa ([Ar]3d*° para cinc), adquirindo
unha estabilidade adicional, cunha configuracidon que se
soe considerar como de pseudogas nobre.

Pola sua parte o cobre, a prata e o ouro tefien en
comun a sua facilidade para perderen o seu uUnico

4s, mdis afastadas do nucleo para o do nivel 4 .

Figura 10. Densidades de probabilidade electrénica para os orbitais 3d e

electrén en orbitais s, e acadaren asi o estado de
oxidacion (1).

Un ultimo aspecto que debemos destacar: os
catiéns dos metais, cando recuperan electréns e
polo tanto, se reducen, van incorporando estes
electrons aos seus orbitais en orde exactamente
inversa & que foron arrincados. E dicir, os electréns
van incorpordndose aos catiéns en orbitais inter-
nos, e contindan enchendo cara aos mais exter-
nos. Esta orde demostrouse para os metais de
transicion[1], tal e como, por exemplo, ocorre para
pasar de escandio(lll) a escandio(0), e viceversa
(Figura 11).
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Figura 11. Reducidns e oxidacions sucesivas de escandio(0) a escandio (lll), amo-

XUNTA

= RAG(/

REAL ACADEMIA
GALEGA DE CIENCIAS

DE GALICIA

UNIVERSIDADE
DE SANTIAGO
DE COMPOSTELA



http://dx.doi.org/10.1002/ange.200800827
https://creativecommons.org/licenses/by-nc-nd/4.0/deed.gl

