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Capitulo 2,7y 8

Teoria Cudntica y Estructura Atomica.

Capitulo 2y 7

Teoria Cuantica y Estructura electrénica de los
atomos.




Evolucion del modelo atomico
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Teoria Atomica

- 0 Dalton (1808): Postulados

1. La materia estd formada por ATOMOS indivisibles de un

A\ JohnDalton

(7sas5) elemento que no pueden crearse ni destruirse.
2.  Los dtomos de un elemento NO PUEDEN transformarse en

dtomos de otro elemento.

3. Los dtomos de un elemento son idénticos en masa y otras
propiedades y son diferentes de los dtomos de cualquier otro
elemento.

4.  Los compuestos resultan de la combinaciéon quimica de una
proporcién especifica de dtomos de diferentes elementos.

Segin la teoria atomica de Dalton, los 0 O 0 0 0 ,
émmus‘ de un mi:-'.‘mcu elemento son idénticos 0 o o :0 0 0 :‘ %%%

entre si, pero los dtomos de un elemento son

diferentes a los atomos de otro elemento. 0 ‘ G y 0 O 0 0 %

Puede observarse lo gue Dalton se imaginaba o 0 ‘ o Q % %

cuando se unian tomos de diferentes elemen- ‘ 9 %

tos para formar compuestos. En este caso, el

compuesto se formaba por la unién de & y B, Atomos del Atomos del Compuesto formado por
elemento A elemento B atomosdeAyB

€N una proporcién de 2:1.



Teoria Atdmica: “Particulas subatdmicas”
e

0 J.J.Thomson (1904): Descubrimiento del “ELECTRON”.
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Modelo atomico de Experimento de la gota de aceite de Millikan
Thompson:”"Budin de pasas”

Utlizando este experimento, Millikan determiné la carga
del electron que es: @ = 1.60 x 1012 C.
Conociendo la relacion carga/masa, 1.76 X 10% C/g,
Millikan calculo la masa del electron:
me =9.10x 10%# g
me = 9.10939 x 1028 g

electron: g/me =1.76 x 108 C/g




Teoria Atdmica: “Particulas subatdmicas”

0 E. Rutherford (1911): “Descubrimiento del NUcleo Atémico

y del proton”.

. ~_
Lamina >
” oro
Fuente de ~ -
particulas & ez de ¢ !
particulas & ’} |
’ 7 - g /‘
—— \\ : Pantalla /
- . fluorescente
\ ~
o
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Chadwick (1932): Descubre al NEUTRON.

LA LT

“Modelo planetario”

“*Nicleo: contiene toda la carga
positiva y toda la masa del atomo”

"T' ' Neutrén: sin carga
B

Masa = 1.675 X 10"*" kg



Teoria CuUantica

ESTA CUANTIZADA”

E=nhv = nhc

La energia viaja — ﬂz
como una “ONDA”

LOS CUERPOS EMITEN O ABSORBEN LA ENERGIA EN FORMA DE
“PAQUETES" LLAMADOS
CUANTOS DE ENERGIA

7 M. Planck (1900): “LA ENERGIA DEL ATOMO

E, energia (J)

v, frecuencia (s)

h, constante de Planck (6.626 x 10-34 J.s)
n, numero cuantico (entero positivo)

¢, velocidad de la luz (3.00 x 108 m.s)

A, longitud de onda (m)
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Teoria CUantica

0 Einstein (1905): ‘““Efecto fotoeléctrico”

“La radiacion electromagnética
esta formada de paquetes de
energia y dicha energia depende
de la frecuencia de la luz: A estos

paquetes de energia se les
denominé: FOTONES.
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Espectros atdmicos: Espectros de lineas

0 Sila luz pasa por una ranura angosta y luego se difracta en un prisma,
no crea un Espectro continuo (como la luz solar), crea un Espectros de lineas:
serie de finas lineas de colores individuales, separadas por espacios sin color
(negros), cuyas / son caracteristicas del elemento que las produce.
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Espectros atdmicos: Espectros de lineas

1 -4 " 4 " g 4 Py ° o o r
Series espectrales Ecuacién de Rydberg: predice la posicién

n 2‘? T y A de cualquier linea en una serie dada:
n— 1] Il Prund
Eracket
= 1 1 1
n=3 FPaszchen —_—— R
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A n n
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n==:a -
BEalim er
AE=h- v
n,=12,3,..
n =1 —ee n > n
Lyman 2 1
SERIES: ijlani Baltrner  Paschen Bracket Pfund

R(cte de Rydberg ) =1,0793-10"m"
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Modelo de Bohr: Atomos
monoelectronicos

0 N. Bohr (1913): Modelo atémico para el atomo de Hidrégeno.

Predice la existencia de Espectros de lineas.

Usa ideas de Planck y Einstein sobre la cuantizacion de la energia.

3 postulados:

1. El dtomo de H tiene sélo ciertos niveles de E permitidos: Estados Estacionarios,
asociados con una érbita circular fija del electrén alrededor del nicleo.

2. El 4tomo NO irradia energia cuando se encuentra en uno de estos estados estacionarios
(cudndo el electrén se mueve dentro de una érbita).

3. El dtomo cambia a otro estado estacionario (el electrén se mueve a otra 6rbita) sélo por
absorcién o emision de un fotén cuya energia sea igual a la diferencia en energia
entre los dos estados:

— — Absorcion: hacia estados superiores de energia
&E - Ef- EI = h V Emisién: hacia estados inferiores de energia



Modelo de Bohr: Atomos
monoelectronicos

N. Bohr (1913): Modelo atomico para el atomo de Hidrégeno

Niveles de
energla
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El nimero cudntico n (1, 2, 3,...) se asocia con el radio de la érbita del electrén, la cual estd
relacionada con la energia del electrén:
A menor n, menor radio de la 6rbita y mas bajo nivel de energia.

En n=1 (érbita mds cercana al nicleo): Estado Basal.

Si el dtomo absorbe un fotén cuya energia equivale a la diferencia entre n=1 y n=2, el
electrén se mueve a la segunda érbita (n=2) y se dice que estd en un Estado Excitado.



Modelo de Bohr: Atomos
monoelectronicos

R
0 Explicacién de las tres serie de lineas
espectrales por el modelo de Bohr.
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Modelo de Bohr: Atomos
monoelectronicos

0 Estados de energia del dtomo de Hidrégeno

R W E.=0
n=>5 Es= —Ry/5* = —8.72 X 10720]
n=4 --y-—--Fq---------------fq------ E, = —RHJ'42 =136 % 107197
n=3 Ey=—Ry3?=-242x10"19)
Balmer
series 1
T n=2 --4{----4 2 SRRt R 2 & SN E,= —Rp/22 = —545x10"19]
&
2
[84]
Tonization Lyman
e ¥ W series

--- E; = —Rgf12 = —2.179 X 10718}

AE=E-E; =-2,18 x 1018 . Z (1/n#2 — 1/n2)



Modelo de Bohr: Limitaciones
1

> Explica sélo el espectro del dtomo de H.

> No funciona para dtomos polielectrénicos (atracciones e-
nucleo y repulsiones e-e).

> Los electrones no “viajan” en érbitas fijas (r definidos)

Nuevo modelo atomico




Teoria mecdnica-cudntica
e

o Eistein/L. de Broglie (1924): “Dualidad onda-particula”

Combinando E = mc? con la energia del fotén, se obtiene:

La materia se comporta como
s P

una onda!l!

0 Heisenberg (1927): Principio de incertidumbre.
“Es imposible determinar con exactitud el momento (mv) y la posicién de un electrén de
forma simultdnea”

AxAp = AxmAvZ%
l

PROBABILIDAD DE ENCONTRAR UN ELECTRON EN UNA REGION DADA DEL ESPACIO

|

Nacimiento de la MECANICA-CUANTICA



Modelo mecdanico-cudntico del atomo de Hidrégeno:
Ecuacion de Schrodinger:

0 ATOMO: “Posee ciertas cantidades de energias permitidas debido al movimiento

ondulatorio permitido del electrén, cuya localizacién exacta es imposible conocer”.
Hy=E
_-—
y=Ey_

Cada solucidén se asocia a una funcion de l

FUNCION DE ONDA: sin significado

fisico

onda: ORBITAL ATOMICO

Distribucion de probabilidad (y?)

l

Diagrama de densidad de probabilidad
electrénica: NUBE ELECTRONICA (zona
donde la probabilidad de encontrar al
electrén es maxima (20 %).

Nube Probabilidad

Electronica

\




Orbital Atdmico

Distamncia
mas probable

Probabilidad Radial
-'.Il-llll. |
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/ T
{

Distancia desde el ndcleo




Orbital Atdmico: NUmeros cudnticos

e
0 NUmero cuantico Principal (n):n =1, 2, 3.....

v Nivel Principal de ENERGIA del ORBITAL (o capa que ocupa el
electrén) (a > n, > nivel de E).

v Indica el Tamano relativo de un orbital y por lo tanto la
DISTANCIA relativa desde el nicleo hasta el pico mdx. en la
curva de distribuciéon de probabilidad radial.



Orbital Atdmico: NUmeros cudnticos

O
0 NUmero cudntico de momento angular (/):
v1=0,1,2....(n-1)

v Indica la FORMA del orbital y el SUB-Nivel
(sub-capa) de Energia.

| = 0, subnivel s )’
| =1, subnivelp  ~
| =2, subnivel d 2y’

| = 3, subnivel f &’



Orbital Atdmico: NUmeros cudnticos

T
0 NUmero cudantico magnético (m)):
vm==...... 0....+l.
v Para cierto valor de | existen (2] +1) valores enteros

de m,

v Define la Orientacion del orbital en el espacio
alrededor del nicleo.

v Define la cantidad de orbitales.



Forma de los orbitales atdmicos
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