
Teoría cuántica: Átomos hidrogenoides.

Ecuación de Schrödinger.

Orbitales y espectros atómicos.

Energías, capas y subcapas.
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Átomos hidrogenoides

Los átomos hidrogenoides son átomos o iones monoelectrónicos de numero atómico Z. 
Ejemplos: H, He+, Li2+, O7+, U91+.

La ecuación de Schrödinger de los átomos hidrogenoides se puede resolver en forma exacta. El
análisis de este tipo de especies atómicas permite establecer conceptos que pueden usarse para
describir las estructuras de átomos multi‐electrónicos y también las estructuras de las moléculas.

Como vimos al inicio de este curso, las observaciones espectroscópicas muestran que los átomos solo 
emiten y absorben radiación electromagnetica de determinados numeros de onda. En otras palabras, 
para los átomos solo están permitidos ciertos estados de energía.

La energía potencial coulómbica de un electrón en un átomo 
hidrogenoide de número atómico Z (y carga nuclear Ze) es:
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donde r es la distancia del electrón al núcleo y 0 la  permitividad del vicio. 

El hamiltoniano 
correspondiente es:
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Átomos hidrogenoides
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Ecuación de Schrödinger:

Que también puede escribirse como:
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donde la derivada se toma respecto a las coordenadas del electrón referidas al núcleo.

Como la mN >> me, la masa reducida es similar a la del electrón y (a no ser que se requieran 
cálculos muy precisos) se suele usar la aproximación:   me .

Además, como la energía potencial tiene simetría central (independiente del ángulo), 
se puede realizar una separación de variables en un componente radial y otro angular:      , , ,r R r     

La ecuación de Schrödinger se puede separar entonces 
en dos ecuaciones a resolver, una para R y otra para  :
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donde:
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Átomos hidrogenoides

     2 , 1 ,l l        
Es igual a la ecuación de Schrödinger para una partícula 
en una esfera y  sus soluciones son los armónicos 
esféricos, que dependen de los números cuánticos l y ml. 
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Átomos hidrogenoides
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 Se denomina ecuación de onda radial. Describe el movimiento de 

una partícula de masa  en una región unidimensional 0  r < , 
donde la energía potencial es Vef∙

Solución de la ecuación de onda radial:
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Energía potencial de Coulomb del 
electrón en el campo del núcleo.

Fuerza centrípeta, que surge del momento 
angular del electrón alrededor del núcleo.

Cuando l = 0, el momento 
angular del electrón es cero y 
la energía potencial efectiva 
es puramente coulómbica

(atractiva).

Cuando l  0, el término 
centrífugo hace una 
contribución positiva 
(repulsiva) a la energía 
potencial efectiva.
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Átomos hidrogenoides

Cuando l  0 y el electrón esta cercano al núcleo (r  0), el término 
repulsivo (proporcional a 1/r2) domina. O sea, se hace mucho mayor 
que el componente atractivo (proporcional a 1/r). 

Los valores absolutos de los dos términos son muy diferentes cerca 
del núcleo. Sin embargo a grandes distancias son similares, aunque 
predomina el término coulómbico.

Entonces para l = 0 y  l  0 y el Veff es muy diferente cerca del núcleo 
y parecido lejos de este. 
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Las soluciones de la parte radial de la ecuación de Schrödinger son: 
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Para más detalle, ver Apéndice 2
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Átomos hidrogenoides
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a0 se conoce como el radio de Bohr y es igual a 52,9 pm. 
Se llama así porque la misma cantidad aparece en el 
primer modelo de Bohr del átomo de H, como el radio 
de la órbita electrónica de menor energía. 
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Los polinomios de Laguerre son polinomios 
ortogonales, que surgen de la solución de:  
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Cumplen la siguiente 
relación de recurrencia:
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Primeros polinomios de Laguerre:

Átomos hidrogenoides  
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Primeras funciones de onda radiales:
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 Para núcleos suficientemente pesados, 

podemos tomar =me y a=a0.

2R
A mayor número cuántico n, mayor 
es el radio de máxima probabilidad

(más lejos del núcleo)

Para igual n, a mayor 
número cuántico l 
menor es el radio de 
máxima probabilidad 

(más cerca del 
núcleo)

2R

Átomos hidrogenoides
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 Para núcleos suficientemente pesados, 

podemos tomar =me y a=a0.

Primeras funciones de onda radiales:Átomos hidrogenoides

Características:
1. El factor exponencial asegura que la 

función de onda se acerca a cero lejos 
del núcleo.

2. El factor  l asegura que (para l > 0) la 
función de onda se anula en el núcleo.

3. El polinomio de Laguerre es una 
función que oscila entre valores 
positivos y negativos, explica la 
presencia de nodos radiales.
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Átomos hidrogenoides

https://demonstrations.wolfram.com/HydrogenAtomRadialFunctions/
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Átomos hidrogenoides

Ejercicio 1:

Evalué la densidad de probabilidad 
en el núcleo para un electrón con 

n=2, l=0, ml=0. 
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Orbitales atómicos

Un orbital atómico es una función de onda mono electrónica de un electrón en un átomo, centrada en el núcleo.

Cada orbital atómico hidrogenoide se define mediante tres números cuánticos: n, l y ml . Cuando se describe 
a un electrón mediante una de estas funciones de onda, decimos que "ocupa" ese orbital o que el electrón 
está en estado  n, l, ml  .
Por ejemplo, un electrón descrito por la función de onda 1,0,0 , está en el estado  1, 0, 0, ocupa el orbital 
con n=1, l=0 y ml =0 (orbital 1s).
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El numero cuántico principal (n =1, 2, 3, …); determina la energía del electrón:

Los otros dos números cuánticos (l =0, 1, 2, …, n-1 y ml =0, 1. 2, …,  l), provienen de las soluciones angulares 
y especifican el momento angular del electrón alrededor del núcleo:

Nótese que el valor del número cuántico principal, n, controla el valor máximo de l, y este los de ml.
 1L l l Momento angular: Componente z:  z lL m 

Para definir completamente el estado de un electrón de un átomo hidrogenoide necesitamos especificar 
también su espín, determinado por los números cuánticos s y ms. Para un electrón s es siempre ½ mientras que 
ms puede ser + ½ o ‐½ . 

Para especificar el estado de un electrón en un átomo hidrogenoide necesitamos cuatro 4 cuánticos: n, l, ml y ms.
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Niveles de energía

Todas las energías son negativas. Corresponden a estados ligados 
del átomo (la energía del átomo es menor que la del electrón y 
el núcleo separados a distancia infinita (E =0). 

Las energías y la separación de niveles vecinos son 
proporcionales a Z2, de modo que en el He+ (Z = 2) los niveles 
están a una distancia 4 veces mayor (y la energía del estado 
fundamental es 4 veces mas baja) que en el H (Z = 1 ). 

La ecuación de Schrödinger también tiene soluciones con 
energía positiva. Estas corresponden a estados no ligados del 
electrón, los estados a los cuales llega el electrón al ser 
expulsado del átomo (por una colisión o un fotón de alta 
energía, por ejemplo). 

Las energías del electrón están cuantizadas para los estados 
ligados, pero no es así para los estados no ligados (estados 
continuos del átomo).
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Espectros atómicos
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La expresión de la energía obtenida para átomos hidrogenoides: 

Coincide con los resultados espectroscópicos
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Podemos obtener la constante de 
Rydberg para el H (Z=1):
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Y cambiando a unidades de longitud de onda:
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Energías de ionización

La energía de ionización (EI) se define como la energía mínima necesaria para remover un electrón 
del estado basal de un átomo o molécula. 

En el caso de los átomos hidrogenoides el estado basal corresponde a n =1.

La ionización implica que el electrón vaya del último nivel de energía ocupado (ninicial = nHOMO) 
a un estado no ligado (nfinal =). 

HEI hcR

2n H
hcE R
n

  1 HE hcR 

13.6EI eV
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Ejercicio 2:

El espectro de emisión del deuterio
atómico presenta líneas en 15238, 20571,
23039 y 24380 cm‐1, que corresponden a
transiciones a! mismo estado inferior.
Determine: (a) la energía de ionización del
estado inferior, (b) la energía de ionización
del estado fundamental, (c) la masa del
deuterón (expresando la constante de
Rydberg en términos de la masa reducida
del electrón y del deuterón, y resolviendo
para la masa del deuterón).
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Capas y subcapas

Todos los orbitales de un determinado valor de n forman 
una única capa en el átomo. 

En un átomo hidrogenoide, todos los orbitales de la misma 
capa tienen la igual energía. 

1 2 3 4n
K L M N



A las capas se les nombra con letras:

Los orbitales que tienen igual valor de n pero distintos 
valores de l forman una supcapa:

0 1 2 3l
s p d f



Letras con las que se nombran las subcapas:

Niveles de energía en 
átomos hidrogenoides

[orbitales]

[1]     [2]     [5] 

[1]     [2] 

[1]
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Capas y subcapas

La función de onda para el orbital 1s (n=1, l=0, ml =0) del átomo de H es:

Es independiente de los ángulos y tiene el mismo valor en 
cualquier punto de radio constante (simetría esférica). 
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La expresión general del radio promedio de 
un orbital con números cuánticos n y l es:

 2 0
, 2

111 1
2

n l
l l ar n

n Z
  

    
   

Para los orbitales 1s y 2s del átomo de H: 1,0 1,00 0
3 6
2

r a r a 

El radio de máxima probabilidad cuando l=n-1, es:  2
0mpr n a

Para el orbital 1s:                     (radio de Bohr) = 5.2910‐11 m.0mpr a

La expresión general de 
probabilidad radial es:

   2 2P r r R r
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Ejercicio 4:

(a) Teniendo en cuenta que un 
orbital 2s tiene nodos radiales
cuando el factor polinómico es 
igual a cero, ubique el nodo 
radial en términos de a0/Z. 
(b) De manera similar, ubique los 
dos nodos de un orbital3s.

Ejercicio 3:

Evalué el radio promedio (a) de 
un orbital 3s por integración y 
(b) de un orbital 3p utilizando la 
fórmula general
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Ejercicio 5:

Halle la distancia mas probable 
de un electrón 2s al núcleo en
un átomo hidrogenoide. en 
términos de a0/Z. 
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Capas y subcapas Transiciones espectroscópicas

No todas las transiciones posibles están permitidas debido a que el fotón tiene un momento angular de espín 
intrínseco s=1. El cambio de momento angular del electrón debe compensar la pérdida de momento angular 
consecuencia de la interacción con el fotón. 

Por ejemplo, un electrón s no puede hacer una transición a otro orbital s, pues no habría cambio en el momento 
angular del electrón para compensar dicha pérdida. Por otra parte un electrón en un orbital d (l = 2) no puede hacer 
una transición a un orbital s (l=0) pues el fotón no puede llevar momento angular suficiente. 

Las reglas de selección para los átomos 
indican qué transiciones son permitidas 
(solo las que conservan momento angular 
cuando se emite o se absorbe un fotón). 
Para átomos hidrogenoides son:

1 0, 1ll m     

diagrama de Grotrian del átomo de H
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Ejercicio 6:

¿A que orbitales puede realizar 
transiciones radiativas permitidas
un electrón 4s?
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Apéndice 2
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