3 ESTRUCTURA DEL ATOMO

3.1 EL ATOMO

Los atomos no son particulas individuales como lo habia pensado originalmente Dalton, sino que estan
compuestos de particulas mas simples: en el ntcleo del a&tomo, los neutrones y los protones cargados
positivamente y rodeando al nucleo los electrones cargados negativamente

VIDEO

El atomo vy vida
El atomo de Bohr
El atomo

3.2 TEORIAS ATOMICAS
1 Teoria atdbmica de Dalton

En el periodo 1803-1808, Jonh Dalton, utilizd los dos leyes fundamentales de las combinaciones
quimicas, es decir: la "Ley de conservacion de la masa"(La masa total de las sustancias presentes
después de una reaccion quimica es la misma que la masa total de las sustancias antes de la
reaccion) y la "Ley de composicion constante”(Todas las muestras de un compuesto tienen la
misma composicion, es decir las mismas proporciones en masa de los elementos
constituyentes.)Como base de una teoria atémica.

La esencia de la teoria atdbmica de la materia de Dalton se
resume en tres postulados:

1. Cada elemento quimico se compone de particulas
diminutas e indestructibles denominadas atomos. Los
atomos no pueden crearse ni destruirse durante una
reaccion quimica.

2. Todos los atomos de un elemento son semejantes en
masa (peso) y otras propiedades, pero los atomos de un
elemento son diferentes de los del resto de los elementos.
3. En cada uno de sus compuestos, los diferentes
elementos se combinan en una proporcion numérica
sencilla: asi por ejemplo, un &tomo de A con un atomo de
Figura 1 : El &tomo de Dalton B (AB), 0 un &tomo de A con dos atomos de B (AB,).



http://www.youtube.com/watch?v=YeujZ4YWnOU
http://www.youtube.com/watch?v=eU7cUke_SxQ
http://www.youtube.com/watch?v=0WnjSm-Mg1Q

La teoria atbmica de Dalton condujo a la "Ley de las proporciones multiples”, que establece lo
siguiente: Si dos elementos forman mas de un compuesto sencillo, las masas de un elemento que
se combinan con una masa fija del segundo elemento, estan en una relacion de nimeros enteros
sencillos.

2 Modelo atémico de Thomson:

El modelo cominmente aceptado era el que a principios
del siglo XX propuso Joseph John Thomson, quién
penso que la carga positiva necesaria para contrarrestar
la carga negativa de los electrones en un atomo neutro
estaba en forma de nube difusa, de manera que el atomo
consistia en una esfera de carga eléctrica positiva, en la
cual estaban embebidos los electrones en numero
suficiente para neutralizar la carga positiva

Figura 2: El &tomo de Thomsom
3 Modelo atémico de Rutherford:

Para Ernest Rutherford, el &omo era un sistema planetario de electrones girando alrededor de un
nlcleo atémico pesado y con carga eléctrica positiva.

El modelo atomico de Rutherford puede resumirse de la siguiente manera:

* El atomo posee un nudcleo central pequefio, con carga eléctrica positiva, que contiene casi toda
la masa del &tomo.

* Los electrones giran a grandes distancias alrededor del nucleo en 6rbitas circulares.

* La suma de las cargas eléctricas negativas de los electrones debe ser igual a la carga positiva
del nucleo, ya que el &tomo es eléctricamente neutro.

* T Rutherford no solo dio una idea de como estaba
/& NN organizado un atomo, sino que también calculd
R cuidadosamente su tamafio (un diametro del orden
. X @ X ) de 10™°m) y el de su nécleo (un didmetro del orden
de 10™m). El hecho de que el ndcleo tenga un
VoY didmetro unas diez mil veces menor que el atomo
N e o supone una gran cantidad de espacio vacio en la

Figuraé—; El 4tomo de Rutherford organizacién atémica de la materia

Para analizar cual era la estructura del &tomo, Rutherford disefio un experimento:

El experimento consistia en bombardear una fina lamina de oro con particulas alfa (ndcleos de
helio). De ser correcto el modelo atomico de Thomson, el haz de particulas deberia atravesar la
lamina sin sufrir desviaciones significativas a su trayectoria. Rutherford observé que un alto
porcentaje de particulas atravesaban la lamina sin sufrir una desviacion apreciable, pero un cierto
numero de ellas era desviado significativamente, a veces bajo angulos de difusion mayores de 90
grados. Tales desviaciones no podrian ocurrir si el modelo de Thomson fuese correcto.

4 Modelo atdbmico de Bohr

RS SN La estructura electronica de un atomo describe las
e e energias y la disposicion de los electrones
alrededor del atomo. Gran parte de lo que se
conoce acerca de la estructura electronica de los
atomos se averigud observando la interaccién de
la radiacion electromagnética con la materia.
Sabemos que el espectro de un elemento quimico
4 es caracteristico de éste y que del analisis
' e espectroscopico de una muestra puede deducirse
su composicion

Figura 4: EIl &tomo de Bohr


http://www.eis.uva.es/~qgintro/atom/tutorial-03.html

El origen de los espectros era desconocido hasta que la teoria atomica asocié la emision de
radiacion por parte de los d&tomos con el comportamiento de los electrones, en concreto con la
distancia a la que éstos se encuentran del ndcleo.

El fisico danés Niels Bohr (Premio Nobel de Fisica 1922), propuso un nuevo modelo atémico
que se basa en tres postulados:

Primer Postulado:
Los electrones giran alrededor del nucleo en drbitas estacionarias sin emitir energia

Segundo Postulado:
Los electrones solo pueden girar alrededor del nlcleo en aquellas orbitas para las cuales el
momento angular del electron es un maltiplo entero de h/2p.

mrv=nmnm
2r
Siendo "h" la constante de Planck, m la masa del electron, v su velocidad, r el radio de la 6rbita y n un
namero entero (n=1, 2, 3, ...) llamado nimero cuantico principal, que vale 1 para la primera érbita, 2
para la segunda, etc.

Tercer postulado:
Cuando un electrén pasa de una orbita externa a una mas interna, la diferencia de energia entre
ambas oOrbitas se emite en forma de radiacion electromagnetica.

Mientras el electron se mueve en cualquiera de esas Orbitas no radia energia, sélo lo hace cuando
cambia de Orbita. Si pasa de una Orbita externa (de mayor energia) a otra mas interna (de menor
energia) emite energia, y la absorbe cuando pasa de una Orbita interna a otra mas externa. Por
tanto, la energia absorbida o emitida sera:

Ez _El =hwv
En resumen podemos decir que los electrones se disponen en diversas Orbitas circulares que
determinan diferentes niveles de energia.
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Bohr describié el atomo de hidrégeno con un protén
en el nucleo, y girando a su alrededor un electron.

En éste modelo los electrones giran en orbitas
circulares alrededor del nucleo; ocupando la 6rbita
~ S de menor energia posible, o sea la 6rbita mas

_ S cercana posible al nucleo.
Figura 5: El atomo de

hidrégeno de Bohr

Cada orbita se corresponde con un nivel energético que recibe el nombre de nUmero cuantico
principal, se representa con la letra " n "y toma valores desde 1 hasta 7 .
La teoria de Bohr predice los radios de las orbitas permitidas en un atomo de hidrégeno.

r=nao, donde n=1, 2, 3, ... y 2,=0.53 A (53 pm)

La teoria también nos permite calcular las velocidades del electron en estas oOrbitas, y la energia.
Por convenio, cuando el electron esta separado del nucleo se dice que esta en el cero de energia.
Cuando un electrdn libre es atraido por el nacleo y confinado en una érbita n, la energia del
electron se hace negativa, y su valor desciende a
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Ry es una constante que depende de la masa y la carga del electrén y cuyo valor es 2.179 - 1078 J.

Normalmente el electron en un &omo de hidrdégeno se encuentra en la 6rbita mas proxima al
nlcleo (n=1). Esta es la energia permitida mas baja, o el estado fundamental. Cuando el electrén
adquiere un cuanto de energia pasa a un nivel méas alto (n=2,3,...) se dice entonces que el &tomo
se encuentra en un estado excitado. En este estado excitado el atomo no es estable y cuando el
electrén regresa a un estado mas bajo de energia emite una cantidad determinada de energia, que
es la diferencia de energia entre los dos niveles.
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5. El &tomo de Schrodinger:

Erwin Schrodinger (1887-1961), fisico y premio Nobel austriaco, conocido sobre todo por sus
estudios matematicos de la mecénica ondulatoria y sus aplicaciones a la estructura atdmica

La aportacion mas importante de Schrodinger a la fisica fue el desarrollo de una rigurosa descripcion
matematica de las ondas estacionarias discretas que describen la distribucion de los electrones dentro
del &tomo. Schrodinger demostrd que su teoria, publicada en 1926, era el equivalente en matematicas a
las teorias de mecanica matricial que habia formulado el afio anterior el fisico aleman Werner
Heisenberg. Juntas, sus teorias constituyeron en buena medida la base de la mecéanica cuantica.
Schrodinger compartio en 1933 el Premio Nobel de Fisica con el britanico Paul A. M. Dirac por su
aportacion al desarrollo de la mecénica cuantica. Su investigacion incluia importantes estudios sobre
los espectros atdmicos, la termodinamica estadistica y la mecanica ondulatoria.

Dalton (1803)

Thomson (1904)
[cargas positivas v
3 negativas)

~.  Rutherford (1911
s (el nidcleo)

Bohr [1913)
(niveles de energia)

Schradinger (1926) \
[modelo de bube de
electrones

Figura 6: Comparacion de los modelos atomicos

3.3 NUMERO ATOMICO (2): Indica el nimero de protones que tiene un atomo en el ndcleo, el cual
es igual a la cantidad de electrones, ya que la materia es eléctricamente neutra. La cantidad de
protones varia segun el elemento. Los elementos quimicos se encuentran ordenados en la tabla
periddica segun el nimero atdmico. En un atomo neutro el nimero de protones es igual al nimero

de electrones. (, E)

EJEMPLO: EL Magnesio ( ,, Mg)) tiene Z= 12, el &tomo de magnesio tiene 12 protones

3.4 NUMERO DE MASA (A): Es la suma del nGimero de protones y neutrones contenidos en el
ntcleo. (XE)



A=Z+N
A = Nimero masa
Z = Numero atdmico = Numero de protones
N = NUmero de neutrones

En cationes (iones positivos) hay pérdida de electrones, aniones (iones negativos) hay ganancia de
electrones.

EJEMPLO: 1 El Sodio (¥Na) tiene Z =11y A = 23; por lo tanto contiene 11 protones, 11 electrones
y 12 neutrones.

2 Para el cation sodio (ZNa*). Calcular Z, A, protones, neutrones, electrones. Z = 11, A = 23,

Protones = 11, neutrones = 12, electrones = 10

3 Elcloro (;°Cl) tiene A =35, y Z = 17, calcular el nimero de protones, neutrones y electrones.

Protones = 17
Neutrones = 18
Electrones = 17

5

4 Para el anion cloro (;CI ™), calcular Z, A, protones, neutrones y electrones.
Z =17, A = 35, Protones = 17, neutrones = 18, electrones = 18

VIDEOS
Numero atdmico y nUmero masico
Calculo de numero de protones y neutrones

PRACTICA
Numero atbmico y masico

3.5. ISOTOPOS

Son atomos de un mismo elemento que contienen el mismo nimero de protones y electrones, pero
diferente niUmero de neutrones.
Veamos una serie de ejemplos

*.Para el carbono Z=6. Es decir, todos los &tomos de carbono tienen 6 protones y 6 electrones.
El carbono tiene dos is6topos: uno con A=12, con 6 neutrones y otro con nimero masico 13 (7
neutrones), que se representan como:

12 13

C «C

El carbono con nimero masico 12 es el mas comun (~99% de todo el carbono). Al otro is6topo se
le denomina carbono-13.

*. El hidrogeno presenta tres isdtopos, y en este caso particular cada uno tiene un nombre
diferente

1 2
lH IH {’H

Hidrogeno deuterio tritio
La forma mas comun es el hidrégeno, que es el Unico atomo que no tiene neutrones en su nucleo.

*, Otro ejemplo son los dos is6topos mas comunes del uranio:
235 238
U U
Los cuales se denominan uranio-235 y uranio-238.

En general las propiedades guimicas de un elemento estan determinadas fundamentalmente por
los protones y electrones de sus &tomos y en condiciones normales los neutrones no participan en


http://www.youtube.com/watch?v=Tfn9aP7k9Z8
http://www.youtube.com/watch?v=Ei37U_Ue3i8
http://www.genmagic.net/fisica/jq1c.swf

los cambios quimicos. Por ello los is6topos de un elemento tendrdn un comportamiento quimico
similar, formaran el mismo tipo de compuestos y reaccionaran de manera semejante
Para calcular la masa atomica de un elemento natural se emplea la siguiente formula:

A:ZAi * X
100

A = masa atomica del elemento natural

A, = masa atomica de cada isotopo
X, = porcentaje de cada is6topo en la mezcla

EJEMPLO

La plata natural esta constituida por una mezcla de dos is6topos de nimeros masicos 107 y 109.
Sabiendo que abundancia isotépica es la siguiente: **’Ag =56% y *°*Ag =44%. Deducir el peso atémico
de la plata natural.

A—ZAi *X, 56 *107 + 44 *109

=107,88
100 100

Peso atébmico = 107,88

VIDEOS
Isotopos

PRACTICA
Ejercicios de is6topos, nUmeros atdmicos y nUmeros masicos

3.6 CONFIGURACION ELECTRONICA DE LOS ELEMENTOS

NOTACION ESPECTRAL: Es la representacion esquematica de la distribucion de los electrones de
un atomo, de acuerdo con el modelo atdmico de Bohr. Los electrones tienden a ocupar orbitales de
energia minima. La siguiente figura muestra el orden de llenado de los orbitales.
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PRACTICA
Configuracion electronica

EJEMPLO: La notacion espectral del Calcio (Z = 20) es: 1s* 2s? 2p® 3s? 3p° 4s* Conocido este orden
se puede asegurar que el tercer electron ira al orbital 2s. Por tanto, la configuracion electrénica del litio

es 1s2.2s!

El Berilio, con cuatro electrones, colocara el cuarto electron en el orbital 2s puesto que este puede
aceptar hasta dos electrones. La configuracion electrénica del berilio resulta ser 1s? 2s%. La forma que


http://www.youtube.com/watch?v=KlXK8A2VIC8
http://www.eis.uva.es/~qgintro/genera.php?tema=2&ejer=5
http://platea.pntic.mec.es/pmarti1/educacion/3_eso_materiales/b_iii/ejercicios/conf_electronica/ejer_conf_elec.htm

se ha usado hasta ahora para escribir la notacion electronica es la notacion convencional; también se

usa el diagrama orbital o notacion orbital.
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Figura 7: Adicién de electrones a la configuracion electronica

En el llenado de la estructura electronica, se puede ilustrar la adicion de electrones a las cajas para
representar los orbitales. Esta representacion muestra el principio de exclusion de Pauli, el principio de
Aufabu y la Regla de Hund en accion.

Hay algunos efectos sutiles en el blogue d, los elementos cromo (Cr) y cobre (Cu). La regla de Hund de
la multiplicidad méaxima disminuye la energia de los orbitales 3d por debajo de la del nivel 4s debido a
la estabilizacion lograda con un conjunto completo simétrico esférica de cinco orbitales 3d con 5 0 10
electrones. Por lo tanto

El cromo tiene la formula [Ar]3d®,4s'..y..no.[ Ar]3d * 4s?
El cobre tiene la formula [Ar]3d*,4s’..y..no..[ Ar]3d®,4s®



Para representar una configuracion electrdnica por la notacion convencional se usan dos métodos (a) la
configuracion total: que consiste en escribir todos los orbitales. (b) la configuracion parcial: Otra
manera alterna de escribir la configuracién parcial , es escribiendo el simbolo del gas noble que le
precede entre corchetes, seguido de los electrones presentes por encima del gas noble, por ejemplo,
para el sodio y calcio seria :

11Na configuracion parcial [Ne]3s'
20Ca configuracion parcial [Ar]4s?

Configuracion electrdnica de iones. Dar la configuracion electronica de
ILi*, significa que el elemento perdi6 un electron, la configuracion electrdnica es. 1s

0%, significa que el elemento gano dos electrones. 1s*,2s*,2p°

VIDEO
Estructura atdmica vy configuracién electronica

PRACTICA
Ejercicios de configuracion electrénica
Problemas de configuracion electronica

3.7 NUMEROS CUANTICOS

El ndmero cuéntico principal (n) describe el tamafio del orbital, por ejemplo: los orbitales para
los cuales n=2 son mas grandes que aquellos para los cuales n=1. Puede tomar cualquier valor
entero empezando desde 1: n=1, 2, 3, 4, etc.

El ndmero cuantico del momento angular orbital (azimutal) (I) describe la forma del orbital
atdmico. Puede tomar valores naturales desde 0 hasta n-1 (siendo n el valor del nimero cuéantico
principal). Por ejemplo si n=5, los valores de | pueden ser: 1= 0, 1,2, 3, 4. Siguiendo la antigua
terminologia de los espectroscopistas, se designa a los orbitales atomicos en funcion del valor del
namero cuéntico secundario, I, como:

orbital s (sharp)
orbital p (principal)
orbital d (diffuse)
orbital f (fundamental)

1
W NPk O

El numero cuéntico magnético (m;), determina la orientacion espacial del orbital. Se denomina
magneético porque esta orientacion espacial se acostumbra a definir en relacion a un campo
magnético externo. Puede tomar valores enteros desde -1 hasta +1. Por ejemplo, si I=2, los valores
posibles para m son: m=-2, -1, 0, 1, 2.

El numero cuantico de espin (s), sélo puede tomar dos valores: +1/2 'y -1/2.

Capas y Subcapas principales

Todos los orbitales con el mismo valor del nimero cuantico principal, n, se encuentran en la
misma capa electrénica principal o nivel principal, y todos los orbitales con los mismos valores
de ny | estan en la misma subcapa o subnivel.

El nimero de subcapas en una capa principal es igual al namero cuéantico principal, esto es, hay
una subcapa en la capa principal con n=1, dos subcapas en la capa principal con n=2, y asi
sucesivamente. EI nombre dado a una subcapa, independientemente de la capa principal en la que
se encuentre, esta determinado por el nimero cuantico I, de manera que como se ha indicado
anteriormente: I=0 (subcapa s), I=1 (subcapa p), I=2 (subcapa d) y I=3 (subcapa f).

El namero de orbitales en una subcapa es igual al nUmero de valores permitidos de m; para un
valor particular de I, por lo que el namero de orbitales en una subcapa es 21+1. Los nombres de
los orbitales son los mismos que los de las subcapas en las que aparecen.


http://www.youtube.com/watch?v=407Lx5O9VAE
http://platea.pntic.mec.es/pmarti1/educacion/3_eso_materiales/b_iii/ejercicios/conf_electronica/ejer_conf_elec.htm
http://www.unlu.edu.ar/~qui10017/Quimica%20COU%20muestra%20para%20IQ10017/prcap1.htm

Tabla 2: Orbitales atbmicos

orbitales s orbitales p orbitales d orbitales f
I=0 =1 =2 =3
— — m|:_2! -1! Oa +1’ m|:-3l -2a -1a Ol
m;=0 m=-1, 0, +1 +2 +1, +2, +3
un orbital s tres orbitalesp  cinco orbitalesd  siete orbitales f

en unasubcapas en unasubcapap enunasubcapad en unasubcapaf

Forma y tamafios de los orbitales

La imagen de los orbitales empleada habitualmente por los quimicos consiste en una
representacion del orbital mediante superficies limite que engloban una zona del espacio donde la
probabilidad de encontrar al electron es del 99%. La extension de estas zonas depende
basicamente del nimero cuéantico principal, n, mientras que su forma viene determinada por el
ndmero cuantico secundario, I.

Los orbitales s (I=0) tienen forma esférica. La extension de este orbital depende del valor del
namero cuéntico principal, asi un orbital 3s tiene la misma forma pero es mayor que un orbital
2s.

Los orbitales p (I=1) estan formados por dos I6bulos idénticos que se proyectan a lo largo de un
eje. La zona de union de ambos I6bulos coincide con el nucleo atomico. Hay tres orbitales p (m=-
1, m=0 y m=+1) de idéntica forma, que difieren sélo en su orientacion a lo largo de los ejes X, y 0
z.

Los orbitales d (I=2) también estan formados por I6bulos. Hay cinco tipos de orbitales d (que
corresponden a m=-2, -1, 0, 1, 2) , que difieren en su orientacion dxy, dxz, dyz, dx* — y?, dz?

Los orbitales f (I=3) también tienen un aspecto multilobular. Existen siete tipos de orbitales f
(que corresponden a m=-3, -2, -1, 0, +1, +2, +3).

Figura 8: Forma y tamafio de los orbitales



Una vez descritos los cuatro nimeros cuéanticos, podemos utilizarlos para describir la estructura
electronica del &tomo de hidrogeno:

El electron de un atomo de hidrégeno en el estado fundamental se encuentra en el nivel de
energia mas bajo, es decir, n=1, y dado que la primera capa principal contiene sélo un orbital s, el
namero cuéntico orbital es 1=0. El unico valor posible para el nimero cuantico magnético es
m=0. Cualquiera de los dos estados de spin son posibles para el electron. Asi podriamos decir
que el electron de un &tomo de hidrégeno en el estado fundamental esta en el orbital 1s, 0 que es
un electrén 1s, y se representa mediante la notacion:
1st

En donde el superindice 1 indica un electron en el orbital 1s. Ambos estados de espin estan
permitidos, pero no designamos el estado de espin en esta notacion.

Tabla 3: Tabla de nimeros cuanticos

Quantum Numbers
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Figura 9: Incremento de energia de los electrones por niveles

Principio de edificacion progresiva o regla de Aufabu: Dos electrones de un mismo 4&tomo no
pueden tener idéntico los cuatro nimeros cuanticos, al menos uno es diferente

VIDEOS

NUmeros cuanticos

NuUmeros cuanticos 1

Numeros cuanticos del hidrégeno

PRACTICA

Identificacion de atomos con nimeros cuanticos
Distribuciones electronicas

Configuracién electronica, numeros cuanticos

Tabla 4: Resumen de los niimeros cuanticos

NUmero Nombre Significado Posibles valores
cuantico
n principal Tamafio 1,2,3,4...
I azimutal Forma 0(s), 1(p), 2(d), 3(d)...(n-1)
m, magnético Orientacion -l -1+1...0...+1-1, |
S spin Spin electrénico -1/2, +1/2
EJEMPLO

El atomo de argdn (Ar) tiene 18 electrones (Z=18).



http://www.youtube.com/watch?v=RRn0zunXM8A
http://www.youtube.com/watch?v=4ba9yWTpNpc
http://www.youtube.com/watch?v=RRn0zunXM8A
http://hosopra.es.tripod.com/hosopra/id7.html
http://www.cecyt15.ipn.mx/polilibros/quimica_i/Unidad_II/TEMA_2_6.HTM
http://www.dor.cl/docentes/HISTORIAL%20DOCUMENTOS%202008/DOCUMENTOS%202008/DEPARTAMENTO%20DE%20CIENCIAS/PATRICIA%20SILVA%20BASILIO/2%BA%20medios/gu%EDa%20de%20ejercicios%20n%FAmeros%20cuanticos.pdf

Tabla 5: Numeros cuanticos de cada uno de los 18 electrones del atomo de Ar:

electron n (nivel) I (subnivel) m; (posible orbital) s(spin)
1 1 (K) 0(s) 0 (1s) Y2
2 1 (K) 0(s) 0 (1s) +Y5
3 2 (L) 0(s) 0 (2s) Ya
4 2 (L) 0(s) 0 (2s) +Y5
5 2(L) 1(p) -1 (2py) o
6 2(L) 1(p) -1 (2py) +2
7 2(L) 1(p) 0 (2py) &
8 2(L) 1 (p) 0 (2py) +2
9 2(L) 1 (p) +1 (2p,) iz
10 2(L) 1(p) +1 (2p,) +1
11 3 (M) 0 (s) 0 (3s) -V
12 3 (M) 0(s) 0 (3s) +Y5
13 3 (M) 1 (p) -1 (3px) iz
14 3 (M) 1(p) -1 (3px) +14
15 3 (M) 1(p) 0 (3py) iz
16 3 (M) 1 (p) 0 (3py) +2
17 3 (M) 1 (p) -1 (3p2) iz
18 3 (M) 1(p) -1 (3p,) +Y5

3.7 REGLA DE HUND

Se aplica la regla de Hund de maxima multiplicidad cuando un orbital p, d, o f es ocupado por mas de
un electron. Esta regla dice que los electrones permanecen sin aparear con espines paralelos en
orbitales de igual energia, hasta que cada uno de estos orbitales tenga, cuando menos un electrén. Por
ejemplo, el diagrama orbital para el fésforo:

® OO0

15P = [Ne] * »

Ningun orbital p puede poseer dos electrones hasta que todos los orbitales p tengan un electron cada
uno.
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