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Capitulo 1

ESTRUCTURA DE LA
MATERIA

Aunque los experimentos de Faraday sobre la electrolisis en 1830 sugirieron que el
atomo estaba compuesto por cierto tipo de particulas, no fue hasta finales del siglo
XIX cuando se comprobé la divisibilidad del &tomo y su naturaleza eléctrica. Estos
avances llegaron con el estudio de las descargas eléctricas sobre tubos de vacio, la
radioactividad y los espectros atémicos. Asi, los rayos canales descubiertos en 1886
por Goldstein, el descubrimiento de los rayos catddicos en 1895 posteriormente iden-
tificados por J.J. Thomson como unas particulas cargadas a las que denominé elec-
trones; la radiactividad natural descubierta por Becquerel (1896), la ctial permitio
demostrar que todos los elementos quimicos tenfan algo en comin (particulas po-
sitivas, «, particulas negativas , 3, y radiacién de muy alta energia 7) o el anélisis
espectroscopico descubierto por Bunsen en 1860 y mejorado por Balmer en 1885,
trajeron consigo los primeros intentos por modelar al gran desconocido, el ATO-
MO.

El primer modelo atémico fue propuesto por Thomson, en él, el atomo estaba cons-
tituido por una distribucién continua de cargas positivas y negativas, siendo las
positivas las que tendrian mayor masa dentro del atomo y como consecuencia, ma-
yor volumen. En este plum-pudding las cargas positivas estarian repartidas por todo
el a&tomo y las negativas se encontrarian en unas posiciones fijas pero en nimero su-
ficiente para que el conjunto resultara neutro. De esta forma este modelo explicaba
la formacion de iones positivos o negativos, la electricidad estatica y la corriente
eléctrica.

Rutherford, comprobando la validez del modelo de Thomson bombardeando con
particulas « procedentes del Radio una lamina de Au, da una nueva interpretacion
para el atomo. En el modelo nuclear de Rutherford la totalidad de la carga positiva se
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encontraba en un ntucleo central y los electrones giraban alrededor de él para no caer
sobre él por atraccién eléctrica. Sin embargo, este modelo estaba en contradiccion
con las leyes del electromagnétismo clasico, ya que el electron al girar deberia emitir
energia radiante, perdiendo energia y cayendo sobre el nicleo. De igual forma, no
fue capaz de explicar los espectros atomicos, puesto que la energia podia tomar
cualquier valor.

1.1. ESPECTROS ATOMICOS

La luz o radiaccién electromagnética se propaga en el vacio a una velocidad c¢ igual
a 3-10% m/s. En el espectro visible, el azul posee mayor frecuencia v, y el rojo, la
menor, por tanto recordando la relacién entre frecuencia y longitud de onda, A = 2,
la A del rojo sera mayor que la del azul. Ver diagrama del espectro electromagnético,

L5l

Cuando un elemento, en estado gaseoso, se calienta o se excita por medio de una des-
carga eléctrica, emite una radiacion que constituye su espectro atomico de emision.
Estos espectros atomicos no son continuos, presentan rayas luminosas de frecuencias
distintas separadas por zonas oscuras. Como cada elemento tiene su propio espectro,
éstos sirven para identificar los distintos elementos del sistema periddico.

En los espectro atomicos de absorcion se incide luz blanca sobre el elemento en estado
gaseoso para luego atravesar la radiacion de salida por un prisma que la descompo-
ne en sus diferentes frecuencias. El espectro obtenido en este caso esta formado por
el espectro de la luz blanca pero en el que se intercalan una lineas oscuras que se
corresponden con las lineas observadas en el espectro de emision.

El primer elemento estudiado mediante técnicas espectroscopicas fue el H, en 1885.
Tras laboriosos calculos, Balmer, concluyo que las frecuencias de las lineas del es-
pectro de emision se correspondian con la férmula:

1 1
”_R<Z_ﬁ)

Siendo n valores enteros mayores o iguales a 3 y R una constante. Sin embargo, los
intentos por deducir tedricamente esta férmula fracasaron.

Ademas de los espectros atémicos existen también los espectros moleculares o de
bandas. Las moléculas son més complejas que los atomos, tienen muchos estados
energéticos y dos movimientos, la rotacién y la vibracion. Estos aspectos generan
espectros electronicos, vibracionales y rotacionales.
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1.2. LA NUEVA FISICA

Desde el siglo XVIII hubo un fuerte debate sobre la naturaleza ondulatoria o corpus-
cular de la luz con Huygens y Newton a la cabeza de cada teoria respectivamente.
Segun la teoria ondulatoria se explicaban los fenémenos de propagacion, reflexion,
refraccién, doble refraccién, las interferencias (Young) o la polarizacién (Fresnel);
mientras que con la teoria corpuscular, tan sélo se explicaban los fenémenos de la
reflexién y la refraccién. La demostracion tedrica de Maxwell (1873) en la que un cir-
cuito oscilante debia radiar ondas electromagnéticas, corroborado por Hertz (1887)
siendo la velocidad de éstas ¢, hicieron caer en la oscuridad la teoria corpuscular de
Newton.

Sin embargo, a principios del S. XX, nuevos fenémenos experimentales dieron un giro
inexperado. La teoria cuantica de la luz, el efecto fotoeléctrico o el efecto Compton
abogaron por una vuelta a la teoria de Newton.

1.2.1. LA TEORIA CUANTICA

Esta fue establecida por Planck cuando estudiaba la luz emitida por la materia al
calentarse. Para Planck la energia de las ondas electromagnéticas no es divisible
indefinidamente sino que se radia en unidades pequenas de energia denominadas
cuantos, siendo la energia de cada cuanto proporcional a la frecuencia de la radia-
cion. Por tanto, la radiacion emitida o absorbida por un cuerpo sélo puede ser un

numero entero de cuantos.

Donde h = 6,62 - 10734 Js la constante de Planck.

1.2.2. EL EFECTO FOTOELECTRICO

Consiste en la emisién de electrones de superficies metélicas cuando incide sobre ellas
luz ultravioleta, generando de esta forma corriente eléctrica. La luz cede energia a los
electrones del metal, sin embargo no se emitirdn electrones hasta que se supere una
energia umbral vy que se corresponde con el trabajo de extraccion de los electrones
del metal,la energia sobrante se empleara en aumentar la energia cinética de los
electrones extraidos.

Efoto’n = Weatraccion + Ec
hv = hvy + E.
Esta experiencia fue explicada por Einstein suponiendo que la luz estaba formada

por particulas denominadas fotones, cuya energia venia dada por la hipdtesis de
Planck, E = hv, siendo h la constante de Planck.
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1.2.3. EFECTO COMPTON

Experiencia en la que se hace chocar una radiaciéon EM de una determinada A
con una sustancia que tenga electrones en movilidad. El resultado de este choque
produce que el electron salga despedido con una cierta velocidad y que la radiacciéon
electromagnética cambien tanto en direcciéon como en .

1.2.4. DUALIDAD ONDA-CORPUSCULO

En 1924, Louis de Broglie en su tesis doctoral, propuso que esta dualidad onda-
corpusculo de la luz era extensible a cualquier particula material. Utilizando la
ecuacién de Planck, £ = hv, y de Einstein, E = mc?, se obtendria la onda que lleva
asociada el electrén.

h h
)\:—:—
mv P

siendo m y v la masa y la velocidad del electron y p el momento lineal de la particula.

1.3. EL MODELO CUANTICO DE BOHR

Niels Bohr, en 1913, explicé el espectro del atomo de hidrégeno al aplicar la teoria
cuantica de Planck al modelo de Rutherford. La vision de Bohr del atomo se fra-
guo en una idea, el atomo estaba cuantizado, esto es, s6lo podia tener ciertas
cantidades de energia permitidas. Los postulados de su modelo son:

1. El electron gira alrededor del nticleo en orbitas circulares sin emitir energia
radiante, en ellas los electrones poseen una energia determinada. Al girar el
electrén la fuerza eléctrica se iguala a la centripeta.

2 mv2

€
fo=tfo G="0
r r

2. S6lo son posibles (o estables) aquellas drbitas en las que el electrén tiene un
momento angular, L = mor, multiplo entero de h/27.

h h?
mur =n — — r = ———— n’ =agn® con ag = cte = 0,529A
2 4m2me?
Siendon = 1,2, 3, ... se obtienen los radios de las 6rbitas permitidas. Con n =
1 tenemos la 6rbita de menor radio, en ella el electrén posee la menor energia
potencial, El estado fundamental (més estable) del hidrégeno corresponde al

electrén en la primera érbita.
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3. La energia liberada al caer un electron desde una orbita a otra de menor
energia se emite en forma de foton, cuya frecuencia viene dada por la ecuacién
de Planck. AE = E; — Ey = hv.

Si calculamos la energia total del electrén (cinética mas potencial), ésta nos que-
dara en funcion del valor n:

Como podemos ver, el valor de la energia disminuye cuanto menor es el nivel energéti-
co, n. La diferencia entre dos niveles energéticos nos proporciona la energia del fotén

saliente,
1 1
E=R (—2 - —2>

Siendo R, la constante de Rydberg. Esta ecuacion es la misma que calculé Balmer
cuando el electron cae desde una orbita superior a la érbita segunda, n=2.

Sin embargo, este modelo sélo se pudo aplicar al &tomo de hidrégeno y atomos mo-
noelectronicos, ademas el segundo postulado era méas que arbitrario.
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1.4. MODELO MECANOCUANTICO

Confirmada la hipétesis de De Broglie (dualidad onda corptsculo) para los electro-
nes, Erwin Schrédinger (1926) desarrollé la mecanica ondulatoria para el estudio del
comportamiento de los electrones en los atomos, lo que dio lugar, junto a las aporta-
ciones de Werner Heisenberg y Paul Dirac, a la mecanica cuantica. La ecuacién de
Schrodinger describe el comportamiento y la energia de las particulas subatomicas,
su resolucién da lugar a una serie de funciones de onda ¥ (cuyo cuadrado da las
probabilidades de distribucién de los electrones) para los diferentes niveles energéti-
cos que se denominan orbitales atémicos. Para describir estos orbitales se utilizan
tres nimeros cuanticos, n, [, m;, es decir, cada trio de estos niimeros representa un
orbital. Las caracteristicas de cada niimero cuantico son:

= Numero cuantico principal, n, puede tomar valores 1,2,3,..., representa el
nivel energético dénde se encuentra el electron y el tamano del orbital. Cuanto
mayor es n, el electron tiene mayor energia y es mas facil arrancarlo, ya que
la region de mayor densidad electronica se encuentra a mayor distancia del
nicleo. Estos niveles se corresponden con las capas estudiadas el ano pasado,
n=1—capa K, n =2 — capa L, n = 3 — capa M,.... El nimero de
orbitales situado en un mismo nivel energético es igual a n?.

= Numero cuantico azimutal o secundario o de momento angular, [, toma valores
desde 0,1,2,...,(n-1). Representa la forma del orbital y el subnivel energético
en donde estd el orbital, su valor se representa mediante letras, [ = 0 (orbital s
(sharp)), I =1 (orbital p (principal)), I = 2 (orbital d (difuse)), | = 3 (orbital
f (fundamental)),. ... Este tipo de notacién se conoce como notacién espectral.

= Numero cuantico magnético, m;, describe la orientacién del orbital en el espacio
y puede tomar los valores —[,—l + 1,...,0,...,l — 1,[. Para cada valor de
[ existen (2] + 1) valores de m;. Los orbitales con igual n y [ se dice que
estan degenerados, esto es, que tienen igual Energia. Ver diagrama de orbitales

atémicos con n=3,

Con el desarrollo de las técnicas espectroscépicas, se observo como se desdoblaban
las lineas espectrales de un atomo al introducirlo en un campo magnético (efecto
Zeeman). Su estudio dio lugar a otro ntimero cudntico correspondiente al giro del
electron sobre su propio eje denominado nimero cuantico de spin, mg. Los valores
que puede tomar son +1/2 y -1/2. Por tanto, el nimero maximo de electrones por
nivel es 2n?.

Finalmente, para realizar la distribucién electronica hay que tener en cuenta tres
principios fundamentales:
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» El principio de exclusion de Pauli nos dice que en un sistema cudntico (d&tomo
o molécula) no pueden existir dos electrones con los cuatro nimeros cuanticos
iguales. De ahi, que un orbital sélamente puede ocuparse con dos electrones,
los cuales comparten 3 ntmeros cudnticos (los correspondientes al orbital) y
difieren en el nimero cuantico de spin.

s Bl principio de marima multiplicidad de Hund demuestra que para orbita-
les de igual energia (p,d, f,...), los electrones tienden a estar desapareados
manteniendo spines paralelos mientras queden orbitales libres.

= La distribucion electrénica de un elemento en su estado fundamental viene
dado por el principio de Aufbau, esto es, los electrones entran en el dtomo
en los distintos orbitales de energia ocupando primero los de menor energia.
Al irse llenando los orbitales por los electrones, la repulsién que se genera
por la mayor densidad electréonica modifica la energia de los orbitales, ésta
disminuye y se estabilizan. El diagrama de Moeller nos da el orden de energia
de los orbitales,

Figura 1.1: Diagrama de Moeller
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1.5. ANEXOS

1.5.1. ESPECTRO ELECTROMAGNETICO

Las radiaciones electromagnéticas estan formadas por ondas y estds tienen una
energia determinada. La distribucién energética de todas las ondas se conoce con el
nombre de espectro electromagnético. El rango energético es muy amplio y se suelen

distinguir distintas zonas dentro de él.

Espectro visible por el hombre (Luz)

la00nm 450 nm  |500nm 1550 nm 600 nm | 650 hm

t
Rayos Rayas | Rayos X . Infrarroja Radar LIHF Onda madia
cosmicos | Gamma VHF Onda corta  Onda larga

Microondas Radio
1fm 1pm 1A inm ipm imm 1lcm im 1km

Longitud -15 -14 -13 -12 -11 -10 -3 -B -7 -5 -5 -4 -3 -2 -1 1 2 £l
de onda [} 1w 10 10 10 10 10 10 10 10 10 10 1 10 10 L 10 10 10 10

22 19 17 13

T
10 107 1w 10 1w 10 10" 102 w¥ 10? 107 w' 10* w
(1 Zetta-Hz) {1 Exa-Hz} (1 Peta-Hz) (1 Tera-Hz) 11 Giga-Hz) {1 Mega-Hz)

11 1

Frequencia (Hz) 10 g2 10

1.5.2. ORBITALES ATOMICOS

La forma, geometria y orientacion para los posibles orbitales del nimero cudntico
principal n=3 quedan representados en la siguiente figura. Podemos observar la
forma esférica del orbital s, las lobulares de los orbitales p y d y ademas, la direccién

espacial de estos ltimos.

The third shell
(n=3)

3s

s subshell

dyz_yo dz2

p subshell d subshell

10 1af

o

10

4

Fracuenca

extremadamente

baja

107 1
i1 Kile-Hz)

2
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1.5.3. PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE

Este principio enunciado por Heisenberg en 1927 provoca la incertidumbre mecanica
a nivel microscopico. Al estudiar cualquier fenémeno mecénico en el macrocosmos
podemos deducir y describir la trayectoria, esto es, conocer la posicion y la veloci-
dad de manera exacta y simultdnea. Sin embargo, en el microcosmos para deducir
estas variables hay que observar los electrones o las particulas de estudio. Cuando
se realiza esto, de igual forma que cuando uno mira en el microscopio para ver una
célula, se tiene que utilizar herramientas apropiadas, en estos casos se emplea luz de
longitud de onda menor que las dimensiones de la particula.

Como hemos visto por el efecto compton, al iluminar con luz un electrén, los fotones
pueden chocar contra la particula y alterar la velocidad o la posicién de ésta. Por
tanto, la determinacion simultanea y exacta de la posicién y velocidad, esto es, la
trayectoria, es imposible.

De esta forma, el modelo de Bohr o su actualizaciéon por Sommerfeld era inviable.

El principio de incertidumbre demuestra este hecho, pero no sélo para la posicién
y la velocidad, sino para cualquier par de variables mecéanicas conjugadas como el
tiempo y la energia.

AFE - At >

1.5.4. ECUACION DE SCHRODINGER

Con esta ecuacién, formulada por Erwin Schrodinger en 1925, se describe el com-
portamiento de particulas pequenas como el electrén. Esta, es similar a las que se
utilizan en mecanica para el estudio de las ondas estacionarias pero teniendo en
cuenta la naturaleza dual del electron, ya que, junto a la masa del mismo aparece la
llamada funcién de ondas, ¥, que puede considerarse como la amplitud de la onda
electrénica.

Para que una onda sea estacionaria la longitud de la érbita debe ser multiplo entero
de la longitud de onda electrénica, esto es,

2rr = nA sabiendo \ = — = i
mu
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ama
«
k ‘
e
Circunferencia = 4 longitudes de onda Circunierencia = n* fraccionario de longi-
tudes de onda. Orbita imposible o prohibida

Figura 1.2: Ondas electrénicas estacionarias

Una onda en mecanica se describe mediante la ecuacién de ondas, asi, para una onda
monodimensional:

ARV N RAV
ATy Mol —
gz e V=0 2 ety =0

1
Teniendo Er=FE,+ E, — §mv2 =Er—-F,

>V 81%m
bl E—-V)U =0
dz? + h2 ( )

HU = BV

La solucién de ¥ depende de ciertos nimeros enteros (nimeros cuanticos) y como
la expresion que da la Energia también viene en funcion de niimeros enteros, resulta
que la energia esta cuantizada, siendo permitidos unicamente ciertos valores. Por
tanto, la solucion de la ecuacién de Schrodinger aparece como una funcién de onda,
¥, que no depende de la posicion ni de la velocidad exacta del electron. En cambio,
\\IJ|2, da la probabilidad de encontrar el electréon en un lugar determinado. En el
ambito microscépico, el conocimiento es probabilistico.
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1.6. PROBLEMAS RESUELTOS

1. Una radiacion de 300 nm que incide sobre una lamina de cinc es capaz de
provocar la emisién de electrones con una energia cinética de 9,9 - 10729 J.
Determina la frecuencia y energfa umbrales. Datos: h = 6,62 - 10734 Js

Es una aplicacién directa del efecto fotoeléctrico. La energia de la radiacién
incidente se invierte en arrancar los electrones del Zinc y en adquirir los elec-
trones una cierta energia cinética. Hallamos la energia de la reaccién incidente
mediante la ley de Planck,

E:hy:h§:6,62-10_19J

el cdlculo de la energia y frecuencia umbral viene dado por la resta,
Efotén = Wextraccién + Ec = Weztraccio’n = Eumbral = 57 63 - 10719 J

Eum Ta
Vumbral = bral = 8, - 1014 H=z
h
2. Dados los valores de nimeros cuanticos: (4,2,3,-1/2); (3,2,1,1/2); (2,0,-1,1/2);
y (1,0,0,1/2):

a) Indique cudles de ellos no estan permitidos.

b) Indique el orbital en el que se encontrarian los electrones definidos por
los valores de los ntimeros cuanticos permitidos.

a) Para resolver este apartado hay que tener en cuenta las reglas de seleccién
de los numeros cuanticos. Asi, teniendo en cuenta que el valor de n =
0,1,2,...,0=0,1,2,...,n—1,my = —1,...,0,...,+l y que my = %1,
tenemos que para los cuartetos dados, el primero y el tercero no cumplen
con las reglas y por tanto, no estan permitidos.

b) El orbital en el que se encuentra el electrén para el segundo cuarteto es
el 3d; y el del cuarto, el 1s. Recordar que el orbital esta definido por los
tres primeros nimeros cuanticos, los cuales dan la energia del orbital, la
forma y la direccion.

3. Una radiacion verde monocromatica de longitud de onda 570 nm incide so-
bre un atomo de hidrégeno. Calcula la energia de un fotén y de un mol de
fotones. Compérala con la de las transiciones electrénicas responsables de
la primera y segunda lineas de Balmer. Datos: h = 6,62 - 1073* Js; Ny =
6,023 - 10% fotones/mol; Ry = 2,18 - 10718 J.
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Mediante la Ley de Planck calculamos la energia del foton y la de un mol,

E=hv= h§ =3,48-107" J/fotén = Enoi=21.105 J/mol

Las primeras transiciones de Balmer se corresponden con las transiciones
electrénicas que van desde la 6rbita n=3 a n=2 (primera linea) y n=4 a n=2
(segunda linea). Calculando la energia de estas lineas,

11
E3 o = Ry <§ — ﬁ) =3,03-107"

1 1
Ey o = Ry <§ — 4—2) =4,09-107"

observamos que la energia del fotén que incide sobre el hidrégeno esta com-
prendida entre ambas lineas.

4. Al someter electrones a una diferencia de potencial de 4 - 10* se consigue
acelerarlos hasta alcanzar una velocidad de 4,32 - 10 km - b=
a) Calcula la longitud de onda de los electrones.

b) La imagen obtenida, jse vera en color? ;Por qué?

Datos: h = 6,62 -1073* Js;m, =9,1-1073! kg.

a) Haciendo uso de la hipdtesis de De Broglie que relaciona la cantidad de
movimiento de un cuerpo material con la onda asociada a ese movimiento,

h
A=—=06,06-10"1" m = 60,6 nm
muv

Donde la velocidad se ha llevado a unidades del sistema internacional.

b) La longitud de onda hallada no cae dentro del visible, se encuentra dentro
del rango de luz ultravioleta, por tanto, no se vera la imagen en color.

5. Considere las configuraciones electronicas en el estado fundamental:

1) 1s%2s%2p7
2) 152253

3) 1s%2s%2p°
4) 1s%25%2p93s!
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a) Razone cuéles cumplen el principio de exclusién de Pauli.

b) Deduzca el estado de oxidacién més probable de los elementos cuya con-
figuracién sea correcta.

a) El principio de exclusién de Pauli expresa que como mdximo, un orbital
solo puede estar ocupado por dos electrones y estos con disinto niimero
cuantico de spin. Por tanto,

1) Configuacién electrénica incorrecta. El orbital p, formado por tres
orbitales p (uno en cada direccién del espacio), s6lo puede estar ocu-
pado por 6 electrones.

2) Configuacion electrénica incorrecta. El orbital s sélo admite 2 elec-
trones.

3) Configuacion electrénica correcta.

4) Configuacion electrénica correcta.

b) El estado de oxidacién de la tercera configuracién electrénica serd -1, ya
que aceptara un electron para formar una configuracion electréonica mas
estable con la capa completa, es decir, la configuracién de gas noble.

El estado de oxidacién de la cuarta configuracion electrénica serd, por el
contrario, +1. En este caso, el elemento serd donante de un electrén para
formar una configuracién electronica de capa completa.
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