FISICA y QUIMICA

TEMA 1: ESTRUCTURA DE LA MATERIA. MODELOS ATOMICOS

1. Modelo Atomico de RUTHERFORD
a. Modelo predecesor de Thomson.
b. Modelo atdbmico de Rutherford.
c. Virtudes y defectos del Modelo de Rutherford.

2. Modelo Atémico de BOHR
a. Ondas Electromagnéticas.
b. Espectros Atémicos.
c. Teoria de Plank.
d. Modelo atémico de Bohr.
e. Discrepancias espectroscopicas respecto al modelo de Bohr.

3. Modelo Atémico de BOHR-SOMMERFELD

4. Hechos experimentales base de la Mecanica Cuantica Moderna (‘inicamente

leerlos)

a. Dualidad Onda-Corptisculo. Principio de DE BROGLIE.
b. Principio de incertidumbre de HEISENBERG.
c. Efecto Fotoeléctrico de EINSTEIN.

5. Introducciéon al Modelo Mecanico-Cuantico Ondulatorio para el atomo de

Hidrogeno

a. Comparacion entre el modelo de Heisenberg y el modelo de Schrodinger.
b. Mecénica Ondulatoria de SCHRODINGER. Ecuacién de Onda. Orbital.
c. Los Numeros Cuanticos en la Teoria de Schrodinger.

» Numero cuantico Principal (NIVEL) “n”.

» Nimero cuantico Secundario (SUBNIVEL) “¢”.

» Numero cuantico Magnético (ORBITAL, como si fuera una caja) “m”.
= Ntmero cudntico Spin (DEFINICION COMPLETA DEL ELECTRON) “s”.
d. Forma, tamafios y energias de los orbitales.
e. Los diferentes Niveles de Energia.
f. Principio de exclusion de Pauli.
g. Regla de Hund o de maxima multiplicidad.
h. Principio de construccion.

i. Regla de Madelung. Ordenacién de orbitales segtin su energia.
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Modelo Atémico de RUTHERFORD

a. Modelo predecesor de Thomson.

En 1910 Thomson consider6 que el &tomo era una esfera maciza de carga eléctrica positiva,
en la cual estaban incrustados los electrones en nimero suficiente para neutralizar la carga

positiva.
b. Modelo atdmico de Rutherford.

Rutherford bombarde6 una ldmina de oro con particulas a mostrando que la inmensa
mayoria de las particulas atravesaban la lamina sin desviarse, unas pocas eran desviadas y

poquisimas (un 0,005%) rebotaban.
Asi el modelo atémico de Rutherford podia resumirse de la siguiente manera:

= El atomo posee un nucleo central pequeio, con carga eléctrica positiva y que
contiene casi toda la masa del &tomo.

» Girando en orbitas circulares a grandes distancias alrededor del ntcleo hay
pequenas masas con carga eléctrica negativa (los electrones). La atraccion
eléctrica entre los electrones y el nicleo es la fuerza centripeta que permite a
los electrones girar alrededor del niicleo.

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

c. Virtudesy defectos del Modelo de Rutherford.

Este modelo tenia la virtud de ser sencillo de comprender y se le denominaba “modelo

planetario” (con el nicleo como el Sol y los electrones como planetas).

Pero los defectos que tenia segin los principios del electromagnetismo clasico es que el
electron tendria que emitir continuamente energia en forma de ondas electromagnéticas.
Esta continua pérdida de energia haria que el electron acabara cayéndose sobre el nicleo,
cosa que no ocurre. Por otro lado, su espectro de emisién seria continuo. Sin embargo, se

observa que los espectros de emision de los atomos son discontinuos.
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2. Modelo de BOHR
a. Ondas Electromagnéticas.

» Longitud de onda () = Es la distancia minima entre dos puntos que estan en
el mismo estado de vibraciéon. Se mide en metros.

» Numero de onda (K) = Es el inverso de la longitud de onda.

= Periodo (T) = Es el tiempo que tarda una onda en realizar una vibracion
completa. Se mide en segundos.

» Frecuencia (f) = Es el nimero de veces que la onda vibra en un segundo. Es el
inverso del periodo. Se mide en Herzios.

» Velocidad (c) = Es la velocidad a la que viaja la onda. La misma para todas las

ondas 3'108 m/s. ONDA ELECTROMAGNETICA
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b. Espectros Atomicos.
Se denomina espectro a la descomposiciéon de una onda compuesta en ondas simples
Segun se estudie la energia emitida o absorbida, los espectros se clasifican en:

= Espectro de emision.

= Espectro de absorcién.
Desde otro punto de vista, los espectros se pueden clasificar en:

= Espectro de rayas. La radiacion emitida o absorbida por 4tomos individuales
corresponde a los transitos electrénicos entre dos niveles. Este tipo de
espectro es caracteristico de cada 4tomo y sirve para identificarlo.

= Espectro de bandas. Cuando los &tomos se asocian para formar moléculas, el
unico estado energético en un atomo aislado se convierte en un grupo de
posibilidades.

= Espectros continuos. Es el caso del espectro de la luz solar o de los so6lidos

incandescentes.
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c¢. Teoria de Planck.

Eso significa que la radiacién no es continua, es decir, los &tomos no pueden absorber o

emitir cualquier valor de energia, sino solo unos valores concretos.

La energia correspondiente a cada uno de los cuantos se obtiene multiplicando su

frecuencia (f) por una constante (h = 6,62 -10*J-s), llamada constante de Planck.
E=h-f
d. Modelo Atémico de Bohr.

Bohr enuncié un modelo atomico que intentaba compaginar el modelo planetario de
Rutherford con la teoria cuantica de Planck. El modelo estaba basado en los siguientes

postulados:

Cuando el transito se produce en sentido contrario, de menor a mayor energia, el electron

necesita absorber esa radiacion electromagnética.

e. Discrepancias espectroscopicas respecto al modelo de Bohr.

Si el anélisis espectrografico se realizaba mientras los atomos eran sometidos a un campo
magnético, aparecian nuevos desdoblamientos de las rayas del espectro. El hecho,
conocido como efecto Zeeman, indicaba que el electron podia tener varios estados con
igual energia en ausencia de campo magnético, pero distinta si el campo magnético

afectaba al 4tomo.
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3. Modelo Atomico de BOHR-SOMMERFELD

Sommerfeld intenté ampliar el modelo de Bohr para dar explicacion a las nuevas lineas que se

descubrian al analizar los espectros atébmicos con mayor resolucion.

La principal modificacion que introdujo Sommerfeld fue la suposicion de que las orbitas

electronicas también podian ser elipticas.

4. Hechos experimentales base de la Mecanica Cuantica
a. Dualidad Onda-Corpusculo. Principio de DE BROGLIE.

b. Principio de Incertidumbre de HEISENBERG.

Asi es imposible medir a la vez, y exactamente, valores de energia y de tiempo, o la

posicion y la cantidad de movimiento de una particula.
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c. Efecto Fotoeléctrico de EINSTEIN.
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5. Introducciéon al Modelo Mecanico-Cuantico Ondulatorio para el atomo de
Hidrogeno

a. Comparacidon entre el modelo de Heisenbergy el modelo de Schrodinger.

En 1926, Schrodinger propuso que se describiera al electréon no como una particula que
giraba alrededor del niicleo, sino como una onda que vibraba alrededor de dicho ntcleo,
de modo que estaba al mismo tiempo en todos los puntos de la érbita. Por motivos obvios,

su descripcion es conocida como Mecanica Ondulatoria.

b. Mecanica Ondulatoria de SCHRODINGER. Ecuacién de Onda. Concepto
de ORBITAL.

La llamada ecuacion de Schrédinger es una ecuacion diferencial que permite obtener los
nimeros cuanticos de los electrones. Suponiendo que el electron se pueda describir como

una onda v, la ecuacion de Schrodinger permite calcularla:

aZW_FaZQ{+62q[+8n2m
0x% = 0y?  0z? h?

(E=V)-¥=0

En esta ecuacion:

» P es la llamada Funcion de Onda, que contiene la informacién sobre cada
electron de un 4tomo. Se denomina también ORBITAL.

» El cuadrado de la Funciéon de Onda |¥|? es la llamada Densidad de
Probabilidad Relativa del Electron y representa la probabilidad de encontrar

el electron en un punto del espacio.

La imagen de los orbitales habitualmente empleada consiste en una representaciéon de
una parte del orbital mediante superficies limites que engloban una zona del espacio

donde la probabilidad de encontrar al electron es del 99%.

La descripcién del atomo mediante la mecanica ondulatoria esté basada en el calculo de
las soluciones de la ecuacion de Schrodinger. Cuando se hallan dichas soluciones, se
observa que son unas funciones matemaéticas que dependen de unas “variables” que solo

pueden tomar valores enteros. Estas variables de las funciones de onda son designadas

como NUMEROS CUANTICOS: “n”, “€”, “m” y “s”.
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c. Los Numeros Cuanticos en la Teoria de Schrodinger.

Los ntimeros cu4nticos son una cuaterna de ntimeros (n, £, m, s) que definen o localizan

a un electron dentro de un 4tomo cualquiera. Cada electron esta definido inicamente por

sus cuatro niimeros cuanticos.

A continuacion, se resumen los nombres de los nimeros cuanticos, sus valores permitidos

y el papel que juega dentro de la cuaterna:

» El nimero cuantico “n” es el nimero cuantico principal. Define el nivel
energético. Solo puede tomar valores naturales, excluido el cero: n = 1, 2, 3,

4,... Determina el tamafio del orbital atémico.

» El ndmero cuantico “” es el niimero cuantico secundario o azimutal. Define

el subnivel energético. Puede tomar valores naturales desde el O hasta el (n-

1). Determina la forma del orbital atémico.

1. Sil=o0.Orbital s Posee 1 orbital.

2. Sil=1.Orbital p Posee 3 orbitales.
3. Si{=2. Orbitald Posee 5 orbitales.
4. Sil=3.Orbital f Posee 7 orbitales.

» El nimero cuantico “m” es el nimero cuantico magnético. Define un orbital.

Puede tomar valores enteros desde —{ hasta +{. Determina la orientacién

espacial del orbital.

“s” es el namero cuantico spin. Define completamente

» El nimero cuantico
un electron. Puede tomar valores de —% ode + % Determina el sentido de
giro del electrén sobre si mismo, dentro del orbital.

d. Formas, tamafios y energias de los orbitales.

= Todos los orbitales s (£ = 0) tienen forma esférica. El tamafio ser4 mayor o

menor segun sea el valor del nimero cuantico principal “n”.

= Los orbitales p ({ = 1). Estan formados por dos lébulos idénticos que se

proyectan a lo largo de un eje x, y o z. La zona de uniéon de ambos l6bulos
coincide con el nucleo atdbmico. Hay tres orbitales p (que corresponden a los
m = -1; 0; +1) de idéntica forma que difieren en su orientacion a lo largo de los
ejes X, y o z. Por ello reciben los nombres de px, py 0 pz, segun sea el eje por el

que se encuentre el electron.
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= Los orbitales d ({ = 2). Estdn formados por lébulos. Hay cinco tipos de

orbitales d (que corresponden a los m = -2; -1; 0; +1; +2).

= Los orbitales f (£ = 3). También tienen aspecto multilobular. Existen siete tipos

de orbitales f (que corresponden a los m = -3; -2; -1; 0; +1; +2; +3).

e. Los diferentes niveles de energia.

La energia de cada electron depende de los cuatro nameros cuanticos. Segtn el valor de

estos, se puede definir: el nivel, subnivel y orbital.
= Nivel (n).

Los electrones que tienen el mismo nimero cuantico principal “n”, se dice que

forman parte de la misma capa o nivel energético.
= Subnivel (n; £).

Cada capa o nivel tiene subcapas o subniveles formados por los electrones que,
ademas del nimero cuéntico principal, tienen en comun el nimero cuantico

secundario.
= Orbital (n; £; m).

Entre los electrones que tienen los mismos numeros cuantico primario y
secundario, algunos se diferencian por el niimero cuantico magnético y otros lo
tienen igual. De aquellos que lo tienen igual, se dice que pertenecen al mismo

orbital.
» Spin (n; £ m; —3) o también (n; & m; +5).

En cada orbital, sea cual sea, caben como maximo dos electrones, que se

diferencian por el cuarto nimero cuantico o spin.

OBSERVACIONES. Para conocer el numero de electrones en un:

= Nivel > 2n?2
= Subnivel > 2.(2f +1)
= Orbital > 2
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f. Principio de exclusion de Pauli.

En un mismo atomo no puede haber dos electrones con los cuatro niimeros cuanticos

iguales.

g. Regla de Hund o de maxima multiplicidad.

Mientras sea posible, los electrones se colocan solitarios en los orbitales de cada

subnivel, evitando formar parejas en el mismo orbital.

h. Principio de construccion.
Los electrones de un 4tomo se colocan siempre ocupando los orbitales de menor energia.

De su aplicacion resulta aquella disposicion de electrones con la que el 4tomo tiene la

menor energia posible, llamada estado fundamental.

Naturalmente, si un atomo recibe la energia apropiada, sus electrones pueden ser
excitados y acceder a orbitales de mayor energia, aunque tarde o temprano, retornaran

a la disposicién propia del estado fundamental.
i. Regla de Madelung. Ordenacion de orbitales segtin su energia.
La energia de un orbital depende de los tres ntimeros cuanticos que lo definen: n, {y m,

si bien en ausencia de campo magnético solo depende de ny £.

La importancia de n es mayor que de la de £. Para saber cual de dos orbitales cualesquiera

dados tiene mayor energia, se suman los respectivos valores de n y ¢, y se aplican las

siguientes reglas:

= Tiene mayor energia el orbital que posee un valor de n + £ més alto.

= Si dos orbitales poseen el mismo valor de n + £, tiene mayor energia aquél que

tiene el valor de n mayor.

Caracter direccional de los orbitales atémicos 2p
F Nacleo
Atomico
- ' x . -
/J . T x
9{6 % |
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