MODELOS ATOMICOS

El primero en hablar de la estructura de la materia fue Democrito de Abdera, 460 a. C-370 a. C.
Consideraba que la materia estaba compuesta por pequeiias particulas indivisibles e indestructibles.
De ahi el nombre de 4&tomo, deriva del griego “atoma” que significa indivisible.

Ya ves que se empezo pronto con el estudio
de la composicion de la materia.

Auln mas curioso es que hasta principios del
siglo XIX no se avanzara en este aspecto

John Dalton, enuncié su Teoria Atdmica a principios del s. XIX. Se parecia mucho a lo dicho
por Democrito pero Dalton le dio un caracter cuantitativo novedoso. Para ¢l los atomos se
combinaban para dar moléculas y lo hacian en proporciones definidas.
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MODELO ATOMICO DE THOMSON.

Sus estudios sobre la naturaleza de los rayos catodicos (1895),

hechos en un tubo de vacio, como el de la figura, le aceloracion
permitieron conocer la relacion q/m (carga/masa) de las
particulas que salian del catodo. Su carga tenia que ser

[
\

negativa y se les denomino electrones. s "

Mas tarde, Millikan (1906), contribuy6 a determinar la carga L J, slectrones billante
del electron, con lo que la masa fue determinada con un simple -t conductor ¥ ol
calculo.

Un tubo de vacio o de rayos catodicos es un tubo de vidrio con dos placas, electrodos, conectadas a un generador.

En el tubo se mete un gas a baja presion, haciendo vacio. En estas condiciones, cuando se somete a una gran diferencia
de potencial, el gas comienza a conducir la electricidad y emite luz. Si se aumenta el vacio la luz desaparece y comienza
una fluorescencia en la pared opuesta al catodo. Al colocar un objeto entre el catodo y el extremo del tubo aparece

su sombra, (ver 1lustracion). Los cientificos supusieron que la fluorescencia era producida por una radiacion invisible
procedente del catodo, de ahi el nombre de RAYOS CATODICOS.

Con el descubrimiento del electron, Joseph John Thomson acabd con la idea de la indivisibilidad del atomo.
Enunci6 su Teoria Atdmica que fue de gran aceptacion. Comparé al &tomo con un bizcocho de pasas en el
que el bizcocho era el a&tomo, con carga positiva, y las pasas eran los electrones, con carga negativa. Habria
tantos electrones como fueran necesarios para compensar la carga positiva del atomo.

Este modelo explicaba la produccion de iones, por pérdida o ganancia de electrones,
la electricidad estatica y la corriente eléctrica, asi como el efecto de fluorescencia del

tubo de vacio.
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MODELO ATOMICO DE RUTHERFORD.

Disefi6 un experimento para demostrar la validez de la Teoria Atomica de
Thomson. El sistema que monto constaba de delgadas laminas de oro sobre las
que hizo pasar particulas o provenientes de un elemento radiactivo como el
Radio. El esperaba que todas las particulas atravesaran las laminas sin problema
alguno. Para verificarlo recubrio el sistema con una pantalla de ZnS, fluorescente.

i 4 :
Ernest Rutherford
Su sorpresa fue enorme cuando descubrid que, aunque la mayoria de las particulas mostraban una trayectoria
rectilinea, como era de esperar, algunas se desviaban e incluso jJREBOTABAN!.

Era evidente que habria que establecer

Las desviaciones de la trayectoria observadas, solo se ,
un nuevo modelo de 4tomo

podian explicar suponiendo una gran concentracion de
carga positiva, y el hecho de que hubiera algunos “rebotes™ se deberia a la gran densidad material del
punto de impacto. Estas deducciones fueron la base del nuevo modelo atomico, (1911).

El atomo estaba dividido en dos partes, el nucleo, con toda la carga
positiva y masa del atomo y la corteza, en la que estaban los electrones.

Comienza la era nuclear .
y 001’1 este modelo se e.xphcan E1 modelo de Rutherford
fenomenos de radiactividad e o  representaba el dtoma como un
dclen —. -

. . sizterna solar en miniatura en el
recientemente descubiertos. . que 1oz electranes se movian coma

- planetas alrededor del ndcleo,

Electrin
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MODELO CUANTICO DE BOHR.

Al igual que en los casos anteriores, el motivo por el que se sigui¢ investigando
la estructura del &tomo fue el avance de la tecnologia. En ese tiempo se estaba
investigando sobre los espectros atdmicos, (la forma de absorber o emitir la
energia que tienen los 4&tomos). El modelo atdmico de Rutherford no podia
explicar las observaciones que se estaban haciendo.

Las experiencias que se estaban realizando Espéctro de emision del Hidropeno
mostraban espectros atomicos caracteristicos
para cada atomo. Ademas estos espectros no
eran continuos, sino que mostraban una serie

de lineas, correspondientes a distintas longitudes
de onda, separadas por zonas oscuras (espectro
de emision) o claras (espectro de absorcion).

Lineas de Fraunhofer en el espectro solar

Su Teoria Atdmica fue publicada entre 1913 y

1915. Con ella consiguid explicar el espectro del

atomo de hidrogeno. Lo que hizo fue aplicar la

Teoria Cuantica de Planck al modelo atomico de Rutherford. Esto se traducia en limitar la posicion de los

electrones en la corteza del atomo. Ya no podian girar libremente sino que tendrian que cumplir una serie
de requisitos energéticos. APARECE EL CONCEPTO DE ORBITA.

Este modelo se basa en tres postulados que establecen
las condiciones energéticas que han de cumplir los electrones.
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PRIMER POSTULADO DE BOHR.

El electron gira alrededor del nucleo en orbitas estacionarias, es decir, sin emitir energia.
2

Esto se consigue cuando la fuerza de reaccion a la fuerza centripeta es e-e Vv

igual a la fuerza de atraccion electrostatica entre el electron y el nucleo. K S = m—
r r

SEGUNDO POSTULADO DE BOHR.

So6lo son posibles aquellas orbitas en las que el electron h

J=n—

tiene un momento angular multiplo entero de h/2mx. 9
T

Este segundo postulado es semiempirico porque el valor

.. . ., . n = numero cuantico principal =1, 2, 3, ...
h/27 es el inico que permite la deduccion de la serie de Balmer. L

J=1Iw =mr’ v _ myyr Eliminando v entre las expresiones del primer y segundo
r postulado y despejando r se obtiene: h 2
2 2

r = ‘n =d,- n
2 2 0
A " me
a, = cte. = 0,529 A.

Para n = 1 tenemos la orbita de menor radio. El electron en ella posee la menor energia potencial, por lo
tanto es el estado de minima energia o mayor estabilidad del atomo de hidrogeno. Dandole valores a n se
van obteniendo los distintos radios de las orbitas permitidas para el &tomo de hidrégeno.
Un electron que sea excitado por algiin agente, podra promocionar a otra 6rbita de mayor energia o, si por
el contrario, se relaja podra descender a otra o6rbita de menor energia.
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*TERCER POSTULADO DE BOHR.

La energia que libera un electron que desciende a otro nivel de menor energia se emite en
forma de foton y su frecuencia viene dada por la expresion de Planck. _
E a - E b — V

2 2
La energia cinética del electron en cualquier orbita serd: g, ="" -
2 2r
e e’
La energia potencial del electrén en cualquier orbita sera: £, =€V = e(— ;j = T
e : e : e :
La energia total del electron en cualquier orbita sera: E=EF E = -
=E. +E, =— —
2r r 2r
- _ 27me* 1 K
Si sustituimos r por el valor obtenido en el segundo postulado: |E = — e — = ——| K=cte.
n n

Supongamos que un electron cae desde una orbita superior a n = 2 hasta la 6rbita n = 2. Sus energias
respectivas seran E = -K/n? y E, = -K/22. Si sustituimos en la expresion de Planck se tiene:

. K1 1
SRR | V = —
: o I el 2 2
Electron =8 Lemit : ]’l 2 n
I a-' I E1 modelo de Bohr
M) e s 7 ouantizaba'las orbitas para iiLa expresion de Balmer!!
Pl e o eeplicar la estabilidad ded atome.
Orbits — R } s
E
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FALLOS DEL MODELO DE BOHR.

El modelo de Bohr explico espectacularmente la serie de Balmer, pero poco después surgieron
nuevas dificultades incluso para el espectro del atomo de hidrogeno. Habia detalles que no se
podian explicar. Sommerfeld (1916) perfecciono6 el modelo de Bohr considerando que las

Orbitas también podian ser elipticas. Esta modificacion solo funciono para sistemas de un solo

electron.

Como sefialamos antes, el segundo postulado es un ajuste matematico para poder deducir la
serie de Balmer de los espectros. El valor h/2w es un valor empirico sin tener una base tedrica.
Esto es un poco desconcertante en el contexto de una Teoria Atomica. Ademas, esta Teoria es
una mezcla de mecanica clasica y mecanica cuantica, algo que hoy en dia no se acepta.

W
Electrin —'“l;. a-#'l e

. xjuﬂ%_k ‘ o T — Aun con estos fallos, el modelo de

ﬁ,ﬁ ;fx dE e ey Bohr es muy didactico y supuso un
o i  dtomo y el micleo. gran avance para la ciencia por lo
e que no debemos menospreciar la labor
de este gran cientifico.

MicTen

Orbita

Es un modele bastante "ldgce” porgque
se parece al modelo planetano. Los
electrones giran alrededor del micleo de
irual manera que los planetas alrededor
del Sol
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MODELO ATOMICO DE LA MECANICA ONDULATORIA.

Para poder entender este modelo se hace necesario explicar algunas Teorias y Principios que son la base.
Es una parte bastante arida pero necesaria para una buena comprension.

Teoria cuantica, teoria fisica basada en el concepto de cuanto, como unidad energética para describir las
propiedades dindmicas de las particulas subatomicas y las interacciones entre la materia y la radiacion.

Las bases de la teoria fueron sentadas por el fisico aleman Max Planck, que en 1900 postulé que la materia
solo puede emitir o absorber energia en pequefias unidades discretas llamadas cuantos. Otra contribucion
fundamental al desarrollo de la teoria fue el principio de incertidumbre, formulado por el fisico aleméan
Werner Heisenberg en 1926, y que afirma que no es posible especificar con exactitud simultaneamente la
posicion y la velocidad de una particula subatomica.

Introduccion del cuanto de Planck. El primer avance que llevo a la solucion de las dificultades que se
encontraban los cientificos que estudiaban los espectros atdmicos fue la introduccion del concepto de cuanto,
como resultado de los estudios de la radiacion del cuerpo negro realizados por los fisicos en los ultimos afios
del s. XIX (el término cuerpo negro se refiere a un cuerpo o superficie ideal que absorbe toda la energia
radiante sin reflejar ninguna). Durante la década de 1890, los fisicos llevaron a cabo estudios cuantitativos
detallados de esos fendmenos y expresaron sus resultados en una serie de curvas o graficas. La teoria clasica
predecia un conjunto de curvas radicalmente diferentes de las observadas realmente. Lo que hizo Planck fue

disefiar una formula matematica que describiera las curvas reales con exactitud; despues dedujo una hipotesis
fisica que pudiera explicar la formula. Su hipoétesis fue que la energia solo es radiada en cuantos cuya energia

es hv, donde ves la frecuencia de la radiacion y £ es una constante conocida como constante de Planck.
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EL EFECTO FOTOELECTRICO.

Cuando se irradia una placa metalica con una radiacion electromagnética de una determinada
frecuencia, ésta emite una corriente de electrones con una determinada energia que se hace mayor
cuanto mayor es la intensidad de la radiacion.

En 1905, para tratar de explicar el mecanismo del efecto fotoeléctrico, Albert Einstein sugirio que podria
considerarse que la luz se comporta en determinados casos como una particula, y que la energia de cada
particula luminosa, o fotdn, solo depende de la frecuencia de la luz. Para explicar el efecto fotoeléctrico,
Einstein considero la luz como un conjunto de "proyectiles" que chocan contra el metal. Cuando un

electron libre del metal es golpeado por un foton, absorbe la energia del mismo. Si el foton tiene la suficiente
energia, el electron es expulsado del metal. La teoria de Einstein explicaba muchas caracteristicas del efecto
fotoeléctrico, como por ejemplo el hecho de que la energia maxima de los electrones expulsados sea
independiente de la intensidad de la luz. Segun la teoria de Einstein, esta energia maxima solo depende de la
energia del foton que lo expulsa, que a su vez sélo depende de la frecuencia de la luz. (E = hv).

La teoria de Einstein se verifico por experimentos posteriores. Su explicacion del efecto fotoeléctrico, con la
demostracion de que la radiacion electromagnética puede comportarse en algunos casos como un conjunto
de particulas, contribuy¢6 al desarrollo de la teoria cuantica.

Pero esta idea supuso un enigma para los fisicos, la coexistencia de dos teorias de la luz: la teoria corpuscular,
que explica la luz como una corriente de particulas, y la teoria ondulatoria, que considera la luz como ondas
electromagnéticas, que era la vigente hasta ese momento.
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DUALIDAD ONDA-CORPUSCULO.

El fisico francés Louis Victor de Broglie sugirid en 1923 que, puesto que las ondas electromagnéticas
muestran algunas caracteristicas corpusculares, las particulas también deberian presentar en algunos casos
propiedades ondulatorias. Esta prediccion fue verificada experimentalmente pocos afos después al lograr
dispersar un haz de electrones por un cristal y obtener una figura de difraccion caracteristica de una onda.

E=h-v Estas son las ecuaciones de Planck 2 _
E—m.c? v Einstcin para la Encrgfa h-v=m-c Igualando se tiene esta otra.
Esta ecuacion ya se conocia C h , .
y relaciona la frecuencia y la V=— l — Esta .expresuﬁn nos da la longitud de onda
longitud de onda de una radiacion. A m-c asociada a un foton (particula de luz).
La expresion para una particula de De Broglie es analoga: h

Observa que la diferencia entre ambas expresiones es que para la primera la velocidad es la
de la luz, mientras que en la segunda es otra velocidad que tiene que ser menor que la de la luz.
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LA ECUACION DE SCHRODINGER.

El concepto ondulatorio de las particulas llevo al fisico austriaco Erwin Schrodinger a desarrollar una
ecuacion de onda para describir las propiedades ondulatorias de una particula y, mas concretamente, el
comportamiento ondulatorio del electron en el &tomo de hidrogeno (1926).

Esta es la ecuacion de A TS A A A W2 d?
e _ Donde el operador hamiltoniano /5y _ _
, Schrodinger H \Pi - Eiqji u operador energia es: H=I+V= Y doc? +V (x)
independiente del tiempo

Para el caso de una sola dimension.

Aunque esta ecuacion diferencial era continua y proporcionaba soluciones para todos los puntos del
espacio, las soluciones permitidas de la ecuacion estaban restringidas por ciertas condiciones expresadas
por ecuaciones matematicas llamadas funciones propias. Asi, la ecuacion de onda de Schrodinger solo tenia
determinadas soluciones discretas; estas soluciones eran expresiones matematicas en las que los nimeros
cuanticos aparecian como parametros. La ecuacion de Schrodinger se resolvio para el atomo de hidrogeno y
dio resultados que encajaban sustancialmente con la teoria cuantica anterior. Ademas, tenia solucion para el
atomo de helio, que la teoria anterior no habia logrado explicar adecuadamente, y también en este caso
concordaba con los datos experimentales. Las soluciones de la ecuacion de Schrodinger también indicaban
que no podia haber dos electrones que tuvieran sus cuatro nimeros cuanticos iguales, esto es, que estuvieran
en el mismo estado energético. Esta regla, que ya habia sido establecida empiricamente por Wolfgang Pauli
en 1925, se conoce como principio de exclusion.

La solucion de una ecuacion de onda elevada al cuadrado da como resultado una region
del espacio en la que existe la maxima probabilidad de encontrar al electron.
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EL PRINCIPIO DE INCERTIDUMBRE DE HEISENBERG.

La imposibilidad de determinar exactamente la situacion de un electron en un instante determinado fue
analizada por Heisenberg, que en 1927 formulo el principio de incertidumbre. Este principio afirma que

es imposible especificar con exactitud simultaneamente la posicion y momento lineal de una particula. En
otras palabras, los fisicos no pueden medir la posicion de una particula sin causar una perturbacion en la
velocidad de dicha particula. Se dice que el conocimiento de la posicion y de la velocidad son
complementarios, es decir, que no pueden ser precisos al mismo tiempo. Este principio también es
fundamental en la vision de la mecéanica cuantica que suele aceptarse en la actualidad: los caracteres
ondulatorio y corpuscular de la radiacion electromagnética pueden interpretarse como dos propiedades
complementarias de la radiacion.

La tnica manera de poder “ver” un electron seria usando una luz de longitud de onda menor que

la longitud de onda del electron. Pero, al proyectar esa luz sobre el electron, algiin foton chocaria

con ¢l, transmitiéndole su energia, por lo que variaria su velocidad. Es decir, al determinar su posicion
variamos su velocidad en una cantidad desconocida.

Al no poder determinar de forma precisa y al mismo tiempo su posicion y su velocidad
es imposible conocer la trayectoria del electron.

No podemos hablar de orbitas sino de ORBITALES, zonas del espacio donde existe la maxima
probabilidad de encontrar al electron.
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Una vez conocidos todos estos estudios y Principios debe ser mas facil la comprension del
modelo cuantico del atomo. Segun este modelo los electrones se encuentran en orbitales
que poseen una determinada energia. Estos orbitales rodean al ntcleo y solo pueden tener
valores de energia permitidos por las funciones de ondas que los definen.

— Orbitales: 1oz electrones
con diversos valores de

rornento angular acupan La grandeza de este modelo radica en encajar de
regiones del espacio comg forma racional todas las observaciones hechas y
estas. La intensidad del : : , ,

combreado indica 1a sin obviar el caracter dual (onda-particula) del
probabilidad de encontrar electron.

un electron a esa distancia.

A partir de este momento no podemos asegurar
que las particulas sean ondas o particulas, unas
veces se comportan como ondas y otras veces
como particulas.

E1l modelo de Schrodinger
abandong 1a idea de drbitas
precizas y las sustituyd por
descripoiones de las regqiones
del ezpacio [1lamadas orbitales)
donde ez mas probable que se
encuentren los electrones,
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NUMEROS CUANTICOS.

Ya hemos dicho que los nimeros cuanticos eran los parametros que daban las soluciones
permitidas a las ecuaciones de Schrodinger para cada orbital. Ahora vamos a ver cuales son
estos numeros, que relacion guardan entre si y qué significado fisico tienen.

NUMERO CUANTICO PRINCIPAL, (n).

Solo puede tomar valores de nimeros naturales: 1, 2, 3, ...
Representa el nivel energético al que pertenece el orbital, dicho de otro modo, el
tamafio o volumen del orbital.

NUMERO CUANTICO AZIMUTAL, (1).

Toma valores que van desde 0 hasta n-1.
Se refiere a los subniveles de energia dentro del mismo nivel energético, niveles
degenerados, y dan informacion de la geometria del orbital. Segin sea su valor, la
forma del orbital sera distinta y por lo tanto lo sera su geometria.

NUMERO CUANTICO MAGNETICO, (m).

Toma valores que van desde -1 hasta +1 pasando por el cero.
Nace como consecuencia del desdoblamiento de los niveles energéticos cuando se
someten a la accion de un campo magnético. Los orbitales se orientan de distintos
modos. Nos dice de cuantas maneras distintas se pueden orientar en el espacio.
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Para un orbital de tipo “s” (valor de 1 = 0) se obtiene un orbital esférico que sélo
posee un orientacion posible, por eso m solo puede ser cero, (un solo valor).

Para un orbital de tipo “p” (valor del=1) se
b( % obtiene un orbital con dos l6bulos que posee tres
orientaciones posibles, por eso m tiene tres

valores, (-1, 0, 1).

Para un orbital de tipo “d” (valor de 1 = 2) se obtiene un orbital de este tipo

que posee cinco orientaciones posibles, por eso m tiene cinco valores,
(-2,-1,0,1, 2).
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NUMERO CUANTICO DE ESPIN, (s).

Solo puede tomar los valores +1/2 y -1/2.
Representa el sentido en el que gira el electron sobre si mismo. S6lo son posibles dos formas
por eso solo puede tomar estos dos valores.

Es importante senalar que los tres primeros niumeros cuanticos definen el orbital en
el que se encuentra el electron, mientras que los cuatro nimeros cuanticos definen
al electron dentro de un determinado orbital.

Este es un orbital tipo “d”. Su pongamos que

esta en el tercer nivel energético. Los nameros

cuanticos que lo definen serian: n =3; 1= 2;

m = 2 (p. Ej.). La terna de ntimeros (3, 2, 2) Ahora hay un electron en ese orbital,

define el orbital. tendremos que usar el nimero cudntico
de espin para definirlo. (3, 2, 2, +1/2)

Ahora hay dos electrones en ese orbital,
tendremos que usar el namero cuantico
de espin para definirlos. (3, 2, 2, +1/2) y (3, 2, 2, -1/2)

Dos electrones en un mismo orbital no pueden girar de la misma manera
porque ese giro implica la presencia de un campo magnético y de hacerlo
en el mismo sentido tenderian a repelerse por ser del mismo signo los
dos campos magneticos.
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