ESTRUCTURA ATOMICA

1. MODELOS ATOMICOS

1.1. Modelo de Thomson (1904)

Fue el primero en suponer la estructura del atomo

» Los electrones estan incrustados en una esfera maciza y homogénea

con carga positiva.

® La carga positiva tiene que ser del mismo valor que la carga total de los

electrones ya que el atomo es neutro.

Modelo del pudin de pasas

No se mencionan los protones y neutrones pues en ese momento aun no se habian identificado

1.2. Modelo de Rutherford (1911)

Experimento de la lamina de oro hitps://youtu.be/gzXvNh-mwys
La explicacion que dio Rutherford fue que la masa y la carga positiva del atomo estaban
concentradas en un volumen muy pequefio, llamado nucleo en vez de distribuidas por todo el
atomo, el resto esta vacio
* La mayoria de las particulas atravesaban el atomo sin oposicion
* Las que pasaban cerca del nicleo eran desviadas
e Las que impactaban con el nucleo (mucho mas denso) rebotaban (1 de cada 10.000)

La mayor parte del espacio del atomo esta vacio,
* En el nucleo se encuentran protones y neutrones
por tanto aqui se encuentra la mayor parte de la masa del atomo y la
carga positiva.
« En la corteza los electrones se mueven describiendo orbitas
circulares en torno al nucleo de forma similar a como los planetas
orbitan en torno al sol. Aqui se encuentra la carga negativa.

Modelo planetario

Particulas Carga masa tamafio
Protones +1 1

Nucleo 1/10.000
neutrones 0 1

Corteza electrones -1 1/1837 1

Los valores de la tabla estan dados
en unidades relativas.

Unos atomos se diferencian de otros en el numero de particulas que contienen.

Z, = numero de protones de un atomo

11 <

Na

_ Masa atémica media

b
A=Z+N 22)98977 " de todos los isotopos
* Los atomos de un elemento quimico contienen todos el mismo numero de A
protones
* Un atomo neutro tiene tantos protones como electrones
+ ISOTOPOS: atomos que tienen el mismo numero de protones y distinto X

numero de neutrones.


https://cosmolearning.org/videos/rutherfords-experiment/
https://youtu.be/qzXvNh-mwys

2. TEORIA CUANTICA DE PLANCK. (1900)

“Las particulas de un objeto que vibran con frecuencia, v, emiten energia cuyo valor es un multiplo
. 2 . . e
entero de h-v v = frecuencia de la oscilacién (Hz)

EIEES h = constante de Planck = 6,626 1034 J.s
n =n°cuantico=1,2,34,.....

Al producto h Vv se le denomina cuanto.
El cuanto de luz (o de cualquier otra radiacion electromagnética) es el fotén.

* Todas las ondas electromagnéticas tienen en comun la velocidad de propagacion, 300.000
Km/s= 3-10®m/s en el vacio, dicho valor se designa por ¢ .
» Se diferencian unas de otras en su frecuencia y por tanto en su longitud de onda, que son

inversamente proporcionales: ¢=x1-v
* Laenergia de la radiacién electromagnética es proporcional a su frecuencia, asi:
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o Los R-X son mas energéticos que la luz U.V.
o Una luz de color azul es mas energética que una luz amarilla pues su frecuencia es mayor

* Laintensidad (alumbra mas o menos) de la luz emitida por un foco luminoso (bombilla,
fluorescente , vela, etc) depende del n° de cuantos (fotones) emitidos por unidad de tiempo

» El color depende de la frecuencia.

Espectros atédmicos:
Son emitidos por los atomos a los que previamente se les ha suministrado energia, son especificos

de cada elemento quimico y son discontinuos.
Proporcionan una “imagen” del interior del atomo, concretamente de la ENERGIA de mismo.

12Serie (Lyman) 22 Serie (Balmer) 32 Serie
uv Visible IR

A (nm) 121,6 434,0 486,10 656,5 1875,6

Espectro del hidrégeno
Del andlisis de los espectros se deduce que los atomos emiten energia de forma discontinua,
entonces el modelo de Rutherford no puede ser acertado puesto que segun él la energia emitida
deberia ser continua, para explicar ese hecho Bohr propone un nuevo modelo atéomico.




3. MODELO ATOMICO DE BOHR (1913)

El modelo se enuncia, en principio, para el atomo de hidrégeno.
Este esta constituido por un solo proton en el nucleo y un solo electron en la corteza que se
encuentra describiendo orbitas circulares en tormo al nucleo.

POSTULADOS :
1. Solo son posibles las 6rbitas que cumplen la condicién: “
Radio
m = masa del electron 1 ao
h v = velocidad del e- en la orbita b dao
m-v-’r = n —— . Ly .
27 r = radio de la orbita
3 9ao
h = cte de Planck
4 16a0

n = n° cuantico: 1,2,3

r=n’a, Siendo ao el radio de la 1° érbita cuyo valor es :0,0529 nm

2. Mientras el e- se encuentra en una de las 6rbitas posibles ni emite ni absorbe energia, esta
en estado estacionario.

La energia del electron en una 6érbita viene dada por: E = Ec + Ep
Sustituyendo los valores del radio y operando Bohr obtiene una ecuacion para la Energia:

n E
E=—X 1 -k
n 2 -k/4
K=2,18:10"8] 3 -k/9
4 /16

« La energia del electron en el atomo es negativa
« Cuanto mayor es n, mayor es el radio de la érbita y mayor es la energia

3. Cuando un electréon cambia de 6rbita absorbe o emite la diferencia de energia entre esos
niveles.

Energia abs. = AE = Ef — Ei

Absorbe E

¢ Si comunicamos energia al atomo, el e- absorbe la
energia necesaria para llegar a una érbita superior.

® Siel e-“cae” a una orbita mas baja, emite energia en
forma de radiacién electromagnética de frecuencia v

AE =|Ef-Ei| =h-v

Emite E

Asi se explica el espectro del hidrégeno:
. Cada raya del espectro del H corresponde a la caida de un electron a una érbita inferior (de
menor Energia).
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* Bohr calcula las longitudes de onda de cada linea que se corresponden con las
experimentales.
Limitaciones del modelo de Bohr

Teéric,a}s:lse trata de un modelo muy sencillo en el cual se hacen algunas simplificaciones para facilitar los
calculos:

e Se supone que todas las érbitas son circulares
* Se considera infinita la masa del nucleo respecto a la del e- y es solo 1840 veces mayor

. Setsupone el nucleo en reposo y en realidad ambas particulas giran en torno al centro de masa del
sistema

* Mezcla de postulados clasicos y cuanticos segun convenga.
* No justifica la condicion del momento angular : mvr = nh/21r

Experimentales: el grado de coincidencia con los espectros experimentales no es tan bueno como en
principio se pensaba. Al realizar el espectro con instrumentos de mayor poder de resolucién se encontrd
que las lineas en realidad eran dobles, muy proximas entre si lo cual suponia niveles de energia casi
idénticos.

3.1. Modelo de Somerfeld. (1916)

Para explicar la aparicion de mas lineas en el espectro se propone
una modificacion del modelo de Bohr.

=>» Las drbitas pueden ser circulares o elipticas.
= La excentricidad de la orbita viene dada por un segundo n® | |

cuantico, ¢, (n° cuantico secundario) que puede tomar
valores enteros desde 0 hasta n-1.

= En cada nivel hay n 6rbitas posibles,(una circular y las
demas elipticas) y n subniveles de energia

e En el primer nivel, n=1, solo hay una orbita circular
* Enel 2° nivel, n= 2, hay dos orbitas. Una circular y otra eliptica
* Enel 3°, n= 3, hay 3 orbitas. 1 circular y dos elipticas de distinta excentricidad, etc

= En presencia de un campo magnético aparecen mas rayas en el espectro, se justifica
introduciendo un tercer numero cuantico, m, n°® cuantico magnético que determina la
orientacion de las érbitas en el espacio.

Aun asi el modelo solo explica el espectro del H, no el de los demas atomos.



4. DUALIDAD ONDA-PARTICULA. HIPOTESIS DE DE BROGLIE

Naturaleza de la Luz

Teoria Ondulatoria Teoria corpuscular
Onda /\/\/\ A Particula O m
Fotén
Hipotesis de Planck T. Relatividad
Un fotén de radiacion electromagnética, de Toda particula con energia tambien debe tener
frecuencia v y longitud de onda A tiene una energia cantidad de movimiento, aun cuando no tenga
E expresada por la ecuacion masa en reposo.
E=hv E =p-c=m-c?
E=hc/A /
h.c/A=m-c*
A = L Dualidad onda-particula para el foton
m-«c

La direccion del movimiento del fotén es la direccién en la que se mueve la onda electromagnética.
;Como es que la luz puede ser al mismo tiempo una onda y una particula?
El principio de complementariedad,enunciado por Niels Bohr en 1928, dice que las descripciones ondulatoria y
corpuscular son complementarias. Esto es, se necesitan ambas para completar nuestro modelo de la naturaleza, pero
nunca necesitaremos usarlas al mismo tiempo para describir una parte tinica de un suceso.

De Broglie penso que si la naturaleza es simétrica, esa dualidad también deberia ser valida para la
materia. Los electrones y los protones, que imaginamos como particulas, en algunos casos se
pueden comportar como ondas , y deberia tener una longitud de onda y una frecuencia de forma
analoga a la del foton.
A = L Longitud de onda asociada a una particula
m-V cualquiera que se mueve con velocidad V

Toda la materia presenta caracteristicas tanto ondulatorias como corpusculares comportandose de
uno u otro modo dependiendo de cada experimento.

Esta hipotesis fue comprobada experimentalmente por Davidson y Germer en 1927, que observaron que una corriente
de electrones se difractaba, fendmeno tipicamente ondulatorio.

5. PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE DE HEISEMBERG.

Establece que, en general, no se puede determinar simultaneamente la posicion y la cantidad de
movimiento de una particula con una precision arbitrariamente grande, como indicaba la fisica
clasica. A ' . o
Ax- Amv = h/2m A X _1.ncert1.dumbre en la posu.:lon -

myv = incertidumbre en la cantidad de movimiento
El producto de ambas incertidumbres es constante por lo que si conseguimos que una de ellas sea muy pequenfia la otra
tendra un valor muy alto, si ganamos en precision al determinar la posicion de la particula perdemos informacion de la

velocidad y viceversa. Las incertidumbres no se pueden evitar ni siquiera mediante una técnica experimental muy
sofisticada, no es un problema técnico sino un principio basico de la naturaleza.

Como no es posible conocer exactamente el valor de todas las magnitudes fisicas que describen el
estado de movimiento de la particula en un momento, no es posible asignar una trayectoria a una
particula sino una distribucién estadistica. Por lo tanto solo se puede decir que hay una
determinada probabilidad de que la particula se encuentre en una determinada region del espacio en
un momento dado.



6. MODELO DE LA MECANICA ONDULATORIA. (1926)

W. Heisenberg y E. Schrédinger resolvieron de forma independiente el problema de la constitucion del a&tomo creando una
nueva teoria que ampliada después por Born, Jordan y Dirac se conoce hoy cono Mecanica Cuantica.

La formulacion de Schrédinger, mas sencilla e intuitiva, se construye por analogia con el
tratamiento clasico de los fendmenos ondulatorios: la funcion de ondas describe el comportamiento
del sistema fisico estudiado.

Estado del sistema. Viene dado por una funcion de las variables del sistema (propiedades medibles).

V=19 (XY, 2, t) llamada funciéon de onda y que puede ser un n° complejo.

P 2 (el cuadrado de la funcion de onda) representa la probabilidad de hallar el sistema en una
configuracion particular en un tiempo dado, t, es decir ¢ 2 o5 una funcion de probabilidad

Se plantea la Ecuacion de Schrédinger para el electron:
Hy=Env,

°W/5x? +8°W/dy*+d°W/6z% + 8x’m/ h? (E-V)W = 0

* H es el operador matematico correspondiente a la energia total del sistema.
* E es la energia total del sistema.

Se resuelve la ecuacién y se obtienen una serie de funciones , ¥ (n,l,m), que son soluciones de la
misma que dependen de 3 parametros n, I, m, llamados n° cuanticos. Para que dichas soluciones
sean aceptables fisicamente los numeros cuanticos estan restringidos a los siguientes valores:

n :1,23.... N° cuantico principal
¢ : 01,23, ..(n-1) N° cuantico secundario
m:-¢. 0 ..+¢ N° cuantico magnetico

¢ Cada trio de valores (n,I,m) permitidos definen un ORBITAL: ¥,

¢ Para cada solucion, W, m, se calcula tambien el valor de su Energia:
—-K

2
n

La Energia también esta cuantizada y depende solo del n° cuantico principal n.

E =

Visualizacién en el espacio de la distribucién electrénica

En el modelo de Bohr el electrén describe una trayectoria definida, orbita, en el modelo
mecanocuatico la ecuacion de Schrodinger define una
distribucion de probabilidad, ¢? que rodea al nucleo, esta ¥ gt e
distribucion es tridimensional y de forma compleja. PEURCIA N RS

Para facilitar su visualizacién se recurre a varios tipos de e
representaciones en el plano, la mas sencilla es la nube de
puntos en que cada punto corresponderia a la posicion del
electron en un instante, de manera que una zona donde los
puntos estan muy concentrados mayor sera el valor de y* y por
tanto mayor la probabilidad de encontrarlo alli.

Ademas dado que el e- es una particula cargada puede
asociarse a cada punto una densidad de carga, por lo que se
puede llamar tambien nube de carga




En la practica para visualizar el orbital (que puede ser una funcién muy compleja) se traza una
superficie imaginaria y se calcula la forma y tamafio que debe tener para que la probabilidad de
encontrar al e- en ella sea muy alta (90%).

-

Para el caso de la 12 funcién u orbital (1,0,0), al Para otros funciones (en la figura la (4,3,0) ) la forma es diferente
que le corresponde también la energia mas baja, y depende del valor de £y su orientacion del valor de m.
esa superficie corresponde a una esfera

Cada orbital, ¥ (n,l,m), define un estado posible del electron en un atomo y esta caracterizado
por un conjunto de 3 n° cuanticos.

Se visualiza como la zona del espacio, (comprendida dentro de la superficie limite), en la cual la
probabilidad de encontrar al electrén,(o la densidad de carga negativa) es muy alta: 90%.

6.1. Valores y significado fisico de los n° cuanticos

La forma de la superficie limite es una esfera para la primera de las soluciones de la ecuacion:
(1,0,0), pero para otras soluciones el radio de la esfera es diferente, y en la mayoria la forma de la
superficie limite ni siquiera es esférica sino mas compleja.

El tamafo, forma y orientacion y de la superficie limite esta determinada por los valores de los
numeros cuanticos

n | m
Valores 1,2,3,.... 0,1,2,.. n-1 -1 .0 ..t
Significado fisico | Tamafo y energia del orbital | Forma del orbital | Orientacion del orbital

n 1 m n 1 m
0 0
-1
! 0 0 2 | 0 3 valores de m
1
n 1 m
0 0 1 valor de m
il
L ¥ 3 valores de m
T— 1
3 -2
1
D S 5 valores de m
1
‘ 2




+ El tamaio de la superficie limite, o la distancia al nucleo, viene dada por el n° n, y crece con
este
(1,0,0) (2,0,0) (3,0,0)

n=1 n=2 n=3

¢ La forma de la superficie limite viene dada poreln®¢ ,

(= 0 1 2 3 4
forma esfera 2 l6bulos 4 |6bulos Varios lébulos | Varios l6bulos
tipo S p d f g

a I

I =0, orbital s =1, orbi'tallp | =2, orbital d

|I= 3, orbital f I= 4, orbital g

La orientacioén en el espacio esta determinada por el valor del n°® m, y hay tantas orientaciones
como valores de m

» Para/=0, (orbital s) —» m=0 — » solo hay una orientacion
* Para ¢ =1 hay 3 valores de m : -1,0,1, es decir, 3 orientaciones posibles
(=17
m=-1 m=1
z z
~ e
) ¥
X
x y

|
Orbital p, Orbital p, Orbital p,



® Para ¢ =2 (orbitales d) hay 5 valores de m, (-2,-1,0,1,2) — > 5 orientaciones

Plano YZ " Plano XY
¥
Plano XZ . Ejes XY
dy2_,2
©NCSSM 2003
¢ Para ¢ =3 hay 7 valores de m, (-3,-2,-1,0,1,2, 3) 7 orientaciones
m=-3 m=-2 m=2 m=




6.2. Energia de los orbitales en el atomo de Hidrégeno.

E
(10" J) Fuera del tomo
E continua

'] -|]=0‘.‘J

-0,087 n=

-0,136 n=4

-0,242 n=

-0,545 n=3

-2,18 n=1

Estado fundamental (Energia minima)

El unico electron se encuentra en el estado de mas baja E
que corresponde al orbital (1,0,0).

Solo hay un estado fundamental.

E =-K/n2
Es discontinua y depende solo del
n° cuantico n

« Todos los orbitales de igual n tienen
la misma energia (degenerados)

* La energia dentro del atomo es
negativa,

* A mayor n la energia (se hace
menos negativa, es decir), aumenta.

« Al aumentar n los valores de la
energia son mas proximos.

* Para valores de n muy altos la
energia es practicamente la misma.

« Paran=% | situacion en la que el
electrén ya estaria fuera del atomo
la energia es 0.

*Estado excitado ( E> E minima)
El electron se encuentra en un estado de E
mayor que la minima.

Son posibles muchos estados excitados.

0 n=®
0,087 n=5
013 | = - n=4

0242 | em— n=3

_0’545 — s e e—— n=

218 % 1=

-0,087
-0,136

-0,242

-0,545

-2,18

1=

=5

——— n=4

S -

— e e— c— n=

- AE

Para pasar del estado fundamental a uno excitado hay que comunicar energia al atomo, de valor AE= Ef-Ei

Estado ionizado (el atomo ha perdido el electrdn, no es neutro), para arrancar el e- hay que suministrar energia para
llevarlo a un n tan alto que su E=0, es decir, AE= 0- Ei, lo que da una medida de la energia que tenia el e- en el atomo.



Nivel cuantico

orbital

(capa) m (n,L,m) orbital Ne orbitales | N° orbitales | = -K/n?
1° 0 (1,0,0) |[1s 1 1 K
0 2,0,0) 2s 1
2 1| @11 |2p, y s
0 2,1,0) |2p, 3
1 21,1 |2p,
0 (3,0,0) |3s 1
1 (3,1,-1)  |3p.
0 (3,1,0)  |[3p, 3
1 G,1,1) |3p,
30 2 (3,2,-2) |3dy 9 K/9
1 (3,2-1)  |3dy
0 (3,2,0) |3d. 5
1 (3,2,1) |3d,
2 3,2,2) 3d..y2
0 (4,0,0) |4s 1
1| @11 |ap,
0 4,1,0) |4p, 3
1 4, 1,1 4p,
-2 4, 2,-2) 4d,,
-1 4, 2,-1) 4d,,
0 4,2,0) 4d,, 5
4° ! C2D 16 /16
2 4,2,2) 4d,>.y»
3 (4,3,-3) |4f
2 4,3,-2) |4f
-1 @4,3-1) |4af
0 (4,3,0) | 4f 7
1 4,3,1) |4f
2 4,3,2) 4f
3 4, 3,3) 4f
5° 0 5s 1 -k/25
-1 5p
0 5p 3
1 5p
-2 5d 5
-1 5d
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