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ESTRUCTURA DEL ATOMO

DESCUBRIMIENTO DEL ELECTRON

Mientras se desarrollaba el modelo atdmico-molecular de la materia se fue conociendo un conjunto de hechos que ponen
en cuestién una de sus principales hipétesis: la supuesta inmutabilidad e indivisibilidad de los dtomos. Algunos de estos
hechos son: 1) El comportamiento eléctrico de la materia, que mostrd la posibilidad de extraer electrones de muchas
sustancias diferentes. 2) El descubrimiento de la radioactividad, que mostrd la emision por parte de algunos minerales de
radiaciones formadas por particulas subatdmicas. 3) El enlace quimico, que también sugeria algun tipo de estructura

interna de los atomos para justificar la formacion de moléculas.

Entre todos estos hechos, el descubrimiento del electrén fue el que tuvo mayor relevancia en el cuestionamiento inicial

del atomo indivisible.

La existencia del electron habia sido postulada inicialmente por Stoney (1826 -1911) como una unidad de carga en el
campo de la electroquimica. Stoney estudiaba la estructura de la materia y realizd una primera evaluaciéon del nimero de
Avogadro. Estas investigaciones le condujeron a establecer la hipotesis de que la electricidad era creada por unos
corpusculos elementales a los que llamo inicialmente "electrinos" (en 1874) y, mas adelante (en 1891), electrones. Pero,
el mérito principal del descubrimiento del electrén se concede a Thomson (1856 - 1940), que determind su existencia y
establecid la relacion entre sus propiedades gravitacionales y eléctricas en una serie de
experimentos destinados a resolver una controversia existente a finales del siglo XIX
acerca de la naturaleza de los rayos catddicos. Se habia descubierto que al aplicar una

diferencia de potencial de varios miles de voltios entre dos electrodos de un tubo de

descarga relleno de un gas enrarecido, se producen destellos luminosos, que se propagan
a modo de rayos entre los electrodos del dispositivo. Se llamaron rayos catddicos porque viajan desde el electrodo

negativo (catodo) al positivo (anodo).

Sobre este fendmeno se planted una discrepancia entre las dos principales escuelas cientificas: Por un lado los fisicos
britanicos y franceses consideraban que los rayos catddicos eran un flujo de particulas electrificadas. En cambio, la
escuela alemana planteaba que los rayos se producian en el éter (un hipotético medio que supuestamente propagaba la

luz) y diferian, tanto de la luz ordinaria, como de los rayos X.

Intentando resolver esta discrepancia, Thomson realizd de forma consecutiva varios experimentos: Primero investigo si
las cargas negativas se podian separar de los rayos catodicos por medio de magnetismo.
Para ello, construyd un tubo de rayos catddicos terminado en un par de cilindros con

ranuras, y conectd esas hendiduras a un electrometro. Observd que si los rayos se desvian

de forma que no entren en las ranuras, el electrdmetro registra poca carga. De ello
iy concluyd que la carga negativa era inseparable de los rayos. Tras este hallazgo investigd la
Thomson (1856 - 1940)

desviacion de rayos por un campo eléctrico. Otros cientificos no la habian observado, pero
él creia que sus experimentos eran defectuosos porque contenian trazas de gas. Para demostrarlo construyd un tubo de
rayos catodicos con un vacio casi perfecto y con uno de los extremos recubierto de pintura fosforescente. Con este
dispositivo verificd que los rayos se desvian bajo la influencia del campo eléctrico y concluyd que se trataba de un flujo de

corpusculos dotados de carga eléctrica. Finalmente, Thomson determind la relacion entre la carga y la masa de los rayos
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catodicos, midiendo cuanto se desvian por un campo eléctrico y la cantidad de energia que llevan. Encontré que la
relacion carga/masa era mas de un millar de veces superior a la del i6n Hidrdgeno, lo que indica que las particulas son

muy livianas y/o muy cargadas.

A la izquierda se representa un esquema del

" & experimento: Los rayos catddicos se hacen pasar por
Ay

un colimador para limitar la anchura del haz v,

<

- |4 después, por unas placas metdlicas en las que se

S I B | aplica el campo eléctrico, antes de proyectarse sobre

- o - una pantalla fluorescente. Midiendo la desviacion de

los rayos, Dy, la intensidad del campo aplicado E, y la

velocidad de los electrones v, se obtiene el valor de la
relacion entre la carga, € y la masa, m, de los rayos catddicos, por tanto, del electron. Esta relacion es e¢/m =
1,758796 x 10" C/kg. Thomson puso en evidencia que este resultado era independiente de las condiciones en las que

se produjeran los rayos y de la naturaleza del gas encerrado en el tubo.

En 1906 Thomson fue galardonado con el Premio Nobel de Fisica por su trabajo sobre la conduccion de la electricidad a

través de los gases.

Una vez obtenida la relacion carga-masa del electrdn, se precisaba determinar el valor de una de estas magnitudes para

conocer ambas. Tras varios intentos aproximativos de otros cientificos, Millikan (1868-1953) lo logré en 1913 mediante un

ingenioso experimento que se llamé de /a gota de aceite.

Entre 1909 y 1913 Millikan habia perfeccionado un complejo montaje experimental, que se representa de forma

simplificada en el dibujo adjunto. Basicamente, se trata de aplicar un campo eléctrico entre las placas de un condensador

Espray  amara de niebla modificando su valor hasta conseguir que

de aceite . se mantenga inmovil y suspendida una
gotita de aceite. En ese momento no

Varios miles ) Microscopio actda el rozamiento del aire con la gota
de Voltios s ,,\J '_f |n'| \;} de aceite y se equilibran la fuerza
R e ! < Y gravitatoria, £, y la fuerza electrostatica,

/]

Fe, que actlan sobre ella (la fuerza de

— Campo eléctrico uniforme

empuje sobre la gota se puede
despreciar porque la densidad del aceite, unos 800 kg/n?’, es mucho mayor que la del aire, 1.29 kg/n7). Por tanto, al ser
Fy = F., se verifica la relacion, mg = gF, de la cual se puede obtener la carga de la gota, g, si se conoce su masa.
Millikan comprobd que los valores de las cargas g de todas las gotas eran siempre mdltiplos de una carga elemental, la
del electrén, e (e = 1,602 x 107 (). Conocida la carga del electrén, se deduce también inmediatamente el valor de su

masa, m. (m. = 9,1 x 107 Kg).

En 1923, Millikan recibié el premio Nobel de Fisica por este trabajo y también por sus investigaciones sobre el efecto
fotoeléctrico.


http://es.wikipedia.org/wiki/Robert_Andrews_Millikan
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MODELO ATOMICO DE THOMSON

Después de observar que los rayos catddicos se producian para diferentes gases y, tener en cuenta el orden de magnitud
de la relacion entre la masa y la carga de los corpusculos o electrones, Thomson formuld la hipétesis de que dichos

electrones procedian de dentro de los atomos de los electrodos, lo que indicaba que los atomos son divisibles.

Lo expresO asi: Después de largas meditaciones acerca de los experimentos, me parecio que eran ineludibles las
conclusiones siguientes: 1) Los dtomos no son indivisibles; porque de ellos se pueden arrancar particulas cargadas de
electricidad negativa, por la accion de fuerzas eléctricas, €l choque de atomos que se mueven con rapidez, la luz
ultravioleta o el calor. 2) Todas esas particulas son iguales en cuanto a la masa y llevan la misma carga de electricidad
negativa, sea cual fuere la especie de dtomos de que salgan, y son elementos constitutivos de todo dtomo. 3) La masa
de dichas particulas es menos de un millonésimo de la masa de atomo de hidrdgeno (fragmento de la obra: Recollections
and Reflections)

Sobre la base de estas hipotesis, Thomson fue el primer cientifico que planteo un modelo de estructura del atomo. Al ser
tan pequena la masa de los electrones, supuso que practicamente toda la masa del atomo acumulaba la carga positiva y
ocupaba todo el volumen atomico. Creyo también que esa masa de carga positiva era fluida y los electrones podian
penetrar o incrustarse en ella. Como tienen carga negativa imagind que estaban adheridos a la masa principal (de carga

positiva) y se distribuian en posiciones equidistantes y lo mas alejadas posible entre si.

A la izquierda se representan las estructuras de los dtomos
° ° de los seis primeros elementos, siguiendo el modelo de

Thomson. Por razones de simetria el primero de ellos

(3tomo de Hidrdgeno) tendria su Unico electron en el

centro. El siguiente (atomo de Helio) tendria dos electrones los mas separados posible, etc.

El modelo de Thomson pudo explicar de forma cualitativa algunos hechos experimentales, entre ellos la electrizacién por
frotamiento y la emision de luz por los atomos. Aunque en este modelo los electrones ocupan posiciones fijas en el seno
de la masa positiva, las acciones exteriores pueden desplazarlos de esas posiciones e, incluso arrancarlos. Asi se
explicaria la electrizacion por frotamiento. Por otro lado, al pasar cerca del atomo una carga eléctrica, esta actuara sobre
el electron desplazandolo de su posicion de equilibrio. Una vez alejada la carga, el electron recuperara la posicion inicial

describiendo un movimiento vibratorio responsable de la emision de luz.

Como curiosidad diremos finalmente que el modelo atdmico de Thomson se llamé modelo de "pudding B

de pasas", estableciendo una analogia entre el pastel inglés y el atomo. La masa del “pudding’ LR
A-—o. -

representaria a la masa del dtomo cargada positivamente y las pasas incrustadas en el pastel serian los

electrones.

DESCUBRIMIENTO DEL NUCLEO. MODELO DE RUTHERFORD

El modelo de Thomson necesitaba ser puesto a prueba para contrastar su validez. Pero hay que tener en cuenta que el
tamano de los atomos es muy pequefo (por ejemplo, el diametro estimado del atomo de hidrégeno es del orden de

0,00000001 c¢m), por lo que no resulta facil detectar experimentalmente como estan formados. El descubrimiento de la
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radiactividad a finales del siglo XIX proporcioné la posibilidad de bombardear la materia con particulas cargadas muy

rapidas y contrastar el modelo.

Rutherford (1871 - 1937) concibié un experimento que consistia en

Fantalla
Fugnte ; , . . ,
radiactiva e cemetles lanzar particulas alfa (a) contra una finisima pelicula de oro. La
_] ﬂﬂ___ _ trayectoria de las particulas se podia observar, segin se ve en el
HB esquema de la figura adjunta, por los destellos que producian al
Bioague Colimadar

o IO

chocar sobre una pantalla de sulfuro de cinc (ZnS). Aceptando el

modelo de Thomson, las particulas tendrian que sufrir desviaciones
muy pequefias. Hay que tener en cuenta que, segin ese modelo, la masa del atomo es fluida y estd uniformemente
repartida, por lo que no deberia presentar resistencia excesiva al paso de las particulas o que portan una gran cantidad

de movimiento.

Sin embargo los resultados fueron bastante diferentes de lo esperado: Aunque, la mayor parte de las particulas o se
comportaban seglin lo previsto y atravesaban la ldmina de oro sin sufrir desviaciones aparentes, unas pocas
sorprendentemente sufrian grandes desviaciones, llegando incluso en algunos casos al retroceso. Rutherford presto la
maxima atencion a las particulas que sufrian grandes desviaciones, llegando a la conclusion de que el atomo no podia ser

homogéneo, idea que le hizo rechazar el modelo de Thomson y proponer el suyo.

Lo contd asi: Habia observado la dispersion de particulas y el Dr. Geiger, en mi laboratorio,
la habia examinado detenidamente. Encontro que la dispersion producida por piezas de
metal delgadas era generalmente pequeria, del orden de un grado. Un dia Geiger vino y me
dijo: "éNo cree usted que el joven Marsden, a quien he preparado en los métodos
radiactivos, debia empezar una pequena investigacion?”, Yo habia pensado lo mismo y le
dije: "éPor qué no le dejamos ver si las particulas pueden sufrir una gran dispersion con un
gran angulo?. Debo decirle en confianza que yo no lo creo, puesto que las particulas son
muy rapidas, de gran masa y gran energia, y si la dispersion fuera debida a la acumulacion
de de pequenas dispersiones, la probabilidad de que fuese dispersada en el retroceso seria

muy pequefiia”. Recuerdo que dos o tres dias después vino Geiger con una gran excitacion y

m dijo: "Hemos logrado obtener el retroceso de algunas particulas”. Es lo mas increible que me ha sucedido en mi vida,
Casi tan increible como si usted disparase una bala de 15 pulgadas contra un papel de seda y el proyectil se volviese
contra usted. Al considerar el fendmeno, llegué a la conclusion de que el retroceso debia ser el resultado de una simple
colision, y al hacer los calculos vi que era imposible obtener aquél orden de magnitud a no ser que se considere un
sistema en la que la mayor parte del dtomo se encuentre concentrada en un pequerio nucleo. Fue entonces cuando tuve

la idea del atomo formado por un nucleo masivo como centro y con carga.

Asi, Rutherford propuso en 1919 un modelo de un atomo practicamente vacio, con un ndcleo central en el que esta

concentrada la carga positiva y la masa. Los electrones de cada atomo (en un

EQHX/\X) numero igual a la carga nuclear) estan alrededor del nucleo, completando el volumen

pamcmw. e )('- . del atomo. Tal como indica el dibujo adjunto, este modelo permite explicar los

i \_:_ resultados del experimento de bombardeo con particulas @, al considerar que la

desviacion de las particulas se produce Unicamente por causa de los nicleos de los
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atomos de la lamina de oro. No son afectadas por los electrones porque la masa de éstos es insignificante frente a la de

los proyectiles.

Teniendo en cuenta que los electrones (de carga negativa) son atraidos por el nlcleo central (de carga
positiva), Rutherford planted también que giran alrededor del nicleo como lo hacen los planetas alrededor

del Sol, con lo que la fuerza de atraccion electrostatica dirigida hacia el nucleo da lugar a una aceleracion

centripeta. Por ello, al modelo nuclear de Rutherford también se le llama modelo planetario.

Dos datos pueden ayudar a comprender la vacuidad del atomo nuclear de Rutherford: 1) El radio del nicleo es del orden
de 10%m. 2) El radio del 4tomo (medido desde el niicleo hasta el tltimo electrdn de dicho &tomo) es del orden de 10%°
m (ambos datos para un atomo medio, semipesado). Esos datos dicen que si se agrandara el nicleo del atomo hasta que

fuese similar a una canica, el tamafio del &tomo seria mayor que un campo de futbol.
PROBLEMA DE LA ESTABILIDAD NUCLEAR. DESCUBRIMIENTO DEL PROTON Y DEL NEUTRON

El modelo atdmico de Rutherford trajo un avance muy importante respecto del primer modelo atémico que habia
planteado Thomson. Pero, como aquél, encontrd desde el mismo momento de ser formulado importantes dificultades.

Nos referimos aqui a una de ellas: La dificultad para entender la estabilidad del nicleo del atomo.

En 1913 Moseley (1887 - 1915) habia enunciado una ley empirica que establece una relacién sistematica entre la longitud
de onda de rayos X emitidos por distintos atomos y su nimero atémico, Z. Esta ley apoya la hipdtesis de la existencia de
particulas con carga positiva en el nlicleo de los atomos. En 1918, un afio antes de plantear su modelo, Rutherford
consider6 expresamente dichas particulas. Habia comprobado que al disparar las particulas alfa contra un gas de
nitrdgeno, sus detectores de centelleo muestran los mismos signos que los nucleos de hidrogeno y dedujo que esos
nucleos de hidrégeno procedian de dentro de los nucleos del nitrégeno. Concluyd que el nicleo de hidrégeno era una
nueva particula fundamental con carga positiva: el proton. Sin embargo, al plantear el modelo nuclear, vio que este
hallazgo traia una dificultad: Puesto que la carga positiva del nicleo del atomo es igual a la carga negativa total de los
electrones de dicho atomo, el nlcleo contiene varios protones (tantos como electrones tiene el atomo). Al estar cargados

positivamente, éPor qué se mantienen fuertemente unidos dentro del nticleo?

" . Para resolver este problema Rutherford supuso que en el nlcleo atdmico, ademas de los protones,
. [ debia haber otras particulas sin carga eléctrica. Planted esta idea en una conferencia ante la Royal
% ; Society (1920) y anadié que si se encontrara esa particula neutra seria mucho mas Util como proyectil

\ e que las particulas alfa. Los protones y las particulas neutras debian ejercerse fuerzas atractivas de una

nueva naturaleza y de gran intensidad para explicar la estabilidad del nicleo a pesar de la repulsion eléctrica entre los
protones. Esta hipotesis es compatible con el hecho de que la masa del &tomo de hidrégeno es muy aproximadamente la
suma de las masas del electrén y el protdn. Sin embargo, la masa de todos los demas atomos es mayor que la suma de

las masas de sus protones mas sus electrones.

En 1932, Chadwick (1891 - 1924), que habia sido alumno de Rutherford, encontrd experimentalmente la nueva particula
neutra a la que se le llamé neutréon. Como premio por este descubrimiento se le otorgd la Medalla Hughes de la Royal
Society en 1932 y el Premio Nobel de Fisica en 1935.
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El descubrimiento del proton y del neutrdn, trajeron un gran avance a la interpretacién del comportamiento eléctrico de la
materia. Con estos conceptos en la mano, el modelo de Rutherford da una base a la ordenacion de los elementos en el
sistema periddico. Los elementos se definen en funcion de la carga nuclear del atomo, igual al nUmero atémico, Z, y se

disponen en el sistema periddico en orden creciente de dicho nimero.

El modelo también interpreta el concepto de isétopo, es decir, el hecho de que en bastantes casos existen diferentes
variedades alotrdpicas del mismo elemento, definidas por tener el mismo nimero atdomico (por tanto, un determinado

numero de protones en el nlcleo y los mismos electrones alrededor de él) pero diferente nimero de neutrones en el

nucleo.
"H 2 H ” Asi, por ejemplo, del Hidrogeno (de nimero atdmico 1) existen tres isdtopos, cuyos
1 1 1 , . . p C ’ ’ ’
nucleos tienen respectivamente 1 proton (Hidrégeno), un protdn mas un neutrén
o R “¥J  (Deuterio), y un protén mas dos neutrones (Tritio). EI nimero atémico de todos ellos

es Z = 1, pero la masa atdmica es respectivamente 1, 2 y 3. La proporcion de
Deuterio y Tritio existente es muy inferior a la de Hidrdgeno, por lo que la masa atédmica relativa del elemento Hidrégeno
es 1,0079.

PROBLEMA DE LA DISPOSICION DE LOS ELECTRONES. INFORMACION DE LOS ESPECTROS ATOMICOS

Nos referimos ahora a otra importante dificultad del modelo de Rutherford: No podia explicar los resultados de los
estudios sobre los espectros atdmicos. Estos resultados ya eran conocidos cuando se formuld el modelo y sugerian que
los electrones en el atomo sdlo pueden tener unas determinadas cantidades de energia. Este hecho se relaciona con la
disposicion de los electrones en volumen atdémico a la que el modelo de Rutherford no impone ningun tipo de restriccién.

En principio, los electrones podrian situarse a cualquier distancia del nucleo.

Para obtener informacion empirica sobre la disposicion de los electrones en el atomo se puede determinar el trabajo que
se necesita para arrancar o extraer cada uno ellos, lo que se llaman energias de ionizacién (la primera energia de
ionizacion es la minima energia que hay que suministrar a un atomo neutro, en su estado fundamental, para arrancarle

un electrdn; la segunda energia de ionizacion es la energia precisa para sustraer el segundo electron y asi sucesivamente)

Nos planteamos a modo de hipotesis, como pueden variar estas energias para un atomo determinado a medida que se le
van extrayendo electrones. Las graficas adjuntas, A y B, expresan dos posibles respuestas a esta cuestion. Se basan en
suponer a los electrones distribuidos de forma mas o menos aleatoria a diferentes distancias del nlcleo. Logicamente, la
primera energia de ionizacion (corresponde a la extraccion del electrén mas alejado del ndcleo y, por tanto, el menos

Energias de atraido) tiene que ser la menor, la segunda tiene que ser mayor que la primera,

lonizacidn la tercera mayor que la segunda, y asi sucesivamente. A medida que se extraen
electrones, los que quedan son mas atraidos por el nicleo, porque se
encuentran mas proximos a él, y también porque sufren menos repulsion de los
electrones restantes (colocados por debajo de ellos). Teniendo en cuenta
ademas que, segun la ley de Coulomb, la fuerza eléctrica de atraccién del nicleo
al electrén es inversamente proporcional al cuadrado de la distancia que los

separa, se deduce que la hipdtesis mas razonable es la representada por una

Electrones (12,2%,3°.)  grafica del tipo B.
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Los estudios de los espectros atémicos permitieron dar una respuesta experimental a esta cuestion. La espectroscopia se
habia iniciado en el siglo XVII con el experimento del prisma de Newton (1665), en el que comprobd que la luz blanca se
descompone en el espectro de colores del arco iris. Y se desarrolld en los siglos XVIII y XIX, cuando el prisma inicial
usado para descomponer la luz fue reforzado con rendijas y lentes telescdpicas, consiguiendo una herramienta mas

potente y precisa para examinar luz procedente de distintas fuentes.

En 1814, Fraunhofer (1787 - 1916), utilizé un telescopio y un difractdmetro disefiado por él mismo, para investigar por
primera vez con detalle las lineas de absorcion en el espectro del Sol. Lo hizo siguiendo indicaciones de Wollaston (1776 -
1828), un fisico inglés que habia descubierto en él rayas oscuras. Fraunhofer enumerd con exactitud 754 de esas lineas,

gue desde entonces se denominan lineas de Fraunhofer.

Después de Fraunhofer, se concede a Bunsen (1811 - 1899) y Kirchhoff (1824- 1887) el principal mérito de haber
desarrollado en 1959 el espectroscopio para estudiar la luz generada en laboratorio mediante el calentamiento de

diferentes fuentes como gases, metales y sales.

En el espectroscopio original de Bunsen y Kirchhof, un objetivo [B]
conduce luz emitida por la llama del mechero "Bunsen" hasta un prisma
[A], que produce la separacion de los diversos colores. Un brazo [H],
situado después del prisma, contiene una escala graduada sobre vidrio,
colocada de forma que su imagen se refleja sobre una de las caras del

prisma y se dirige hacia otro objetivo [C]. Gracias a este disefio, el

observador puede contemplar a través del objetivo [C] dos imagenes
superpuestas: la de la escala graduada y la procedente de la muestra con las lineas espectrales. Para analizar dichas

lineas se calibra el instrumento mediante lineas producidas por algunas sustancias cuyo espectro es conocido.

Como resultado de sus experimentos, Kirchhoff planteo tres leyes empiricas que describen la emisiéon de luz por objetos
incandescentes. Estas leyes ponen de manifiesto que cada atomo produce un espectro de emisién y otro de
absorcién, que son caracteristicos y discontinuos. La discontinuidad de las rayas implica una discontinuidad de las
energias que cada atomo emitir y absorber. Dichas cantidades de energia se emiten o se absorben cuando alguno de los
electrones aumenta o disminuye su energia cinética y potencial. El conocimiento del espectro permite deducir las energias

de ionizacion del atomo.

Para dejar una huella permanente de un espectro, la luz que ha sido descompuesta por el prisma se hace incidir sobre
una placa fotografica, donde quedan impresionadas las rayas. La colocacion de cada raya indica su frecuencia, mientras
que su intensidad se determina por el grado de ennegrecimiento de la placa. A modo de ejemplo se muestra el espectro
de emision del sodio. Su linea principal (amarilla) fue
observada por Kirchhoff y Bunsen en el andlisis de la luz
emitida por un incendio lejano (se quemaba una fabrica de
salazones). Al comprobar que era similar a la linea emitida en el laboratorio por sodio incandescente, concibieron la idea

de utilizar el analisis espectral de la luz procedente del Sol para deducir la composicion solar.

Ya hemos dicho que de los datos del espectro se pueden deducir las energias de ionizacion. En el caso del sodio, estas

energias tienen los valores que se indican en la tabla adjunta.
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Tras analizar estas energias y representarlas graficamente se observa que sus valores no corresponden a una disposicion
aleatoria de los electrones a diferentes distancias del nlcleo. En lugar de ello, sugieren una disposicidon de los electrones
alrededor del nicleo formando 3 "capas". Dos electrones (el 10° y el 119) estarian "en una capa muy interna" siendo

necesario para extraerlos del atomo aplicar comparativamente una enorme energia.

3000 = Otros 8 electrones (del 2° al 9°) estarian en una
2500 2 ¥ SRS . .
f’ e " segunda capa. Debido al orden de magnitud
2000 {7 =
oo e Y ol . 1 g
B / i | @ empleado no se observa bien en la grafica, pero los
[ bl |
1000 / o Y valores de las energias de ionizacion también
3 o . . s ’ s
500 BT indican que el electron mas externo (el 1°) estaria
0 o s 4 s s ; ' ; ' ; 1'0 1'1 él sblo en una tercera capa, puesto que se necesita
casi 10 veces menos energia para extraerlo que

Energias de ionizacidn y representacion de las capas electrdnicas del sodio

para hacerlo con el siguiente.

Los espectros de otros atomos producen resultados similares, en el sentido de indicar que a todos les es aplicable la idea
de distribucién de los electrones en capas. Se constata ademds que cada capa o nivel de energia puede tener un
determinado nimero maximo de electrones (2 la capa mas interna, 8, la segunda, otros 8 la tercera,..) y que en su
estado fundamental o de minima energia, los electrones de cada atomo ocupan las capas electronicas o niveles de

energia accesibles en orden creciente.

PROBLEMA DE LA ESTABILIDAD DE LOS ELECTRONES. POSTULADOS DE BOHR

Nos referimos ahora a la tercera dificultad, la mas importante, que tuvo el modelo atdomico de Rutherford: No podia

explicar la estabilidad de las érbitas electronicas.

El modelo de Rutherford considera al electron girando alrededor del nicleo. En estas condiciones el
electron ha de tener aceleracion (centripeta) y, de acuerdo con la teoria electromagnética, toda
carga acelerada emite radiacion. Por tanto, el electron deberia estar emitiendo energia

ininterrumpidamente, tal como indica el dibujo mas a la izquierda. Esto le haria perder velocidad: El

electron no podria mantener la orbita y caeria finalmente sobre el nicleo. Es decir, el modelo
atémico de Rutherford es un modelo "autodestructivo", que contradice la indudable estabilidad de los atomos. Esta
dificultad se combina con el hecho, evidenciado por los resultados experimentales de los espectros atomicos, de que los
atomos emiten y absorben energia de forma discreta, es decir, sélo para determinadas cantidades que corresponden a

niveles de energia que puede tener el electron.

A la vista de estos hechos, Bohr (1885 - 1952), trabajando en equipo con Rutherford, se planted el problema de la
estabilidad del atomo y recurridé a una teoria que apenas comenzaba a ser conocida sobre /a naturaleza cuantica de las
radiaciones. Esta nueva teoria de la radiacion iba a representar, junto con la teoria de la relatividad, una revolucién de los
conceptos fisicos. Tal como se explica en la seccion que desarrolla el Debate histdrico acerca naturaleza de la luz, en el
ano 1900 Plank (1858-1947) habia formulado la hipotesis de que la energia que puede absorber o emitir la materia en
forma de radiacion electromagnética es siempre multiplo de una cantidad a la que llamé "quantum" o "cuanto de energia"

(posteriormente llamado fotén). En 1905 Einstein dio un paso mas en la hipotesis de Plank y planted que los "cuantos"
8
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de energia no se han de considerar sélo cuando un cuerpo absorbe o emite radiaciéon electromagnética, sino que
constituyen la propia radiacion (es decir, la luz) cuando ésta se propaga. Operativamente, la ley de Plank-Einstein dice
que la energia de un "quantum" es £= Am, siendo n la frecuencia de la radiacion luminosa y A una constante universal
llamada constante de Plank (4 = 6.63°10° J's).

Bohr tuvo el acierto de aplicar esta ley al atomo de Rutheford, modificandolo para que pudiera acomodarse a los hechos
experimentales relativos a la emision de luz. En 1913 publicod un trabajo denominado "Sobre /a constitucion de atomos y
moléculas’, donde desarrollé su propuesta para un nuevo modelo atdmico. Dicha propuesta se puede derivar de los

siguientes postulados:

I. El electron gira alrededor del nicleo del dtomo en una oOrbita circular. Las orbitas electronicas son estacionarias vy el

electrén cuando se mueve en ellas, no radia energia.

I1. El impulso angular del electrén, L [L=r x p = r x (/mv), lo que, para una Orbita circular,
es L = rmv ] esta cuantizado, lo que significa que de las infinitas drbitas que podria tener,
sdlo son posibles las que cumplen que el impulso angular es un multiplo entero de A/2p (h es

la constante de Plank).

III. Cuando un electron "salta" desde una orbita superior, de energia £, a otra inferior, de

energia £; la energia liberada se emite en forma de radiacién. La frecuencia (v) de la

radiacion viene dada por la expresion: £, - £; = hv.

En las figuras adjuntas se representan los procesos de absorcion y de emision de radiacion por el dtomo de Bohr. El
electrén se encuentra en una de las orbitas posibles (aquellas que verifican la condiciéon impuesta por el postulado II) sin
radiar energia (tal como exige el postulado I).

Un fotdn le comunicara su energia (£ = An) solo si esta

Lo \\ N T~ \\ \ energia tiene un valor exactamente igual a la diferencia de
N i , \ , -y .
NN \ \\ i energia que hay entre dos de las orbitas posibles que
l\\ ; \ ll" II| lll.&":- '_hpl\'\_ h I r ‘
@ i '-| | | @ || " N "J puede tener el electron en ese atomo (postulado III). El
A J I "ll III 7 7 - 7 . - .
\ - f /»’ / \;L electrén "salta" a otra orbita mas alejada (Dibujo a la
'/ 5 ! -': -~ / ."Il \ . . 7 . 7
5 4“* ho / /-* Fatdn izquierda) y el atomo queda excitado. De forma analoga
/ ' puede un atomo emitir radiacion cuando alguno de sus
Representacidn del proceso de | Representacion del proceso de | electrones "salta" desde una orbita alejada a otra mas
absorcitn de un fotdn. emisidn de un fotdn.

cercana al nucleo (Dibujo a la derecha)

DESARROLLO DEL MODELO DE BOHR

El modelo de Bohr fue capaz de deducir tres resultados de gran interés: La ley de Moseley sobre la longitud de onda de
los rayos X emitidos por atomos, la determinacién de las drbitas permitidas de atomos e iones hidrogenoides (atomos o

iones con un electron) y la ley de Balmer-Rydberg sobre las series espectrales del Hidrogeno.

Ya hemos comentado que Moseley (1887 -1915) obtuvo una ley empirica sobre la longitud de onda de los rayos X

emitidos por distintos atomos. Como se explica en la seccion dedicada al concepto de campo, los rayos X se producen

cuando electrones enviados mediante rayos catddicos inciden en un metal. Entonces cada elemento emite radiacion de
9
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una determinada longitud de onda y la ley de Moseley establece una relacién entre esa longitud de onda y el nimero
atdémico del elemento, Z. Esta ley tuvo una gran importancia histérica, porque era la primera vez que el nimero atdmico

se relaciond cuantitativamente con una cantidad fisica medible.

Bohr explicd este hecho suponiendo que cuando un electrén de los rayos catddicos saca a un electrén atdmico de su
orbita, otro ha de ocupar enseguida su lugar. Cuando es grande la diferencia de energia entre las dos oOrbitas entre las
que se produce el "salto" del segundo electrdon, la longitud de onda emitida (obtenida aplicando el tercer postulado)

corresponde a la radiacion X.

\ En cuanto a la determinacion de las orbitas permitidas de los atomos con un electrén, de
acuerdo con el primer postulado dicho electron gira alrededor del nlcleo en una orbita
circular estacionaria. En ella, la fuerza de atraccién electrostatica que ejerce el nlcleo sobre el

electron tiene que ser igual al producto de su masa por su aceleracion (centripeta).

Ke2 m.yv?
F,=— =—— [1]
r r

Ademas, de acuerdo con el segundo postulado, las orbitas permitidas con aquellas para las que el impulso angular del

electrdn se relaciona con un nimero, 7, que indica el estado de energia:

mv,r = n (n=0,12.) [2]
T

Combinando las ecuaciones [1] y [2], se obtienen la siguiente expresion del radio, 7, de las drbitas permitidas:

h2
= ek | (=012 B3]

Esta expresion manifiesta el caracter cuantizado de las érbitas electronicas. Sélo son posibles las que tienen los valores

del radio que calcula la ecuacion en funcion del valor del nimero, 1, 0 nimero cuantico principal (n=1,2,3..)

En cuanto a la energia total del electrdn, es la suma de su energia cinética mas potencial eléctrica:

m.v> ke?
E = leve E =2 4
. > o ; [4]

Al sumar los dos tipos de energia [4], teniendo en cuenta la ecuacidn [1], se obtiene la siguiente expresién de la energia

total del electron en su orbita:

Ke?
2r

E=E +E,=- [5]

Sustituimos ahora el radio por el valor hallado en [3], para obtener las energias permitidas para el electrén:

10
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27°K?%*m, 1
~h? n?

Expresion que indica que solo estan permitidos al electron determinados estados de energia, cuyo valor depende, como

E= (n=0 12 .)[6]

ocurre con los radios de las orbitas, del nimero cuantico principal, 7.

Respecto a los espectros atomicos, a finales del siglo XIX bastantes cientificos buscaron regularidades en los espectros de
emision de los dtomos, como paso previo necesario a una posible interpretacion de los mismos. En 1885 Balmer (1825 -
1898) encontrd una formula empirica que relaciona las longitudes de onda de las lineas de emision del hidrégeno. Cuando
dio a conocer esa formula, Balmer sugirié que quiza fuera un caso especial de otra mas general aplicable a otras series de
lineas en otros elementos. Rydberg (1854 - 1919) inicié entonces la busqueda de una férmula con esas caracteristicas y
en 1889, a partir de la gran cantidad de datos disponibles, encontrd varias series espectrales que encajaban en la

siguiente formula empirica, que demostrd que era equivalente a la formula de Balmer.

1 1 1
T_R|—_ =
y) H[nf nf]

En esta formula de Balmer-Rydberg, A es la longitud de onda de la raya espectral, n; y n¢ son, respectivamente, dos
nimeros que indican los estados inicial y final de energia del electrén, y Ry es la constante de Rydberg. Aunque no da
ninguna explicacion del fendmeno estudiado, la formula de Balmer-Rydberg generé mucha atencién en la Comunidad
Cientifica porque se ajustaba muy bien a los datos experimentales y daba la posibilidad de predecir la existencia de
nuevas lineas, aun no conocidas. Utilizando dicha formula se establecio la existencia de cinco series espectrales para el

hidrdgeno.

Un gran éxito del modelo de Bohr fue deducir la formula de Balmer-Rydberg. Segun el tercer postulado, la diferencia
entre las energias de dos Orbitas electronicas permitidas £, - £; es igual a la energia de un foton de frecuencia n que el

electron absorbe si "salta" a una érbita mas alejada o emite si "salta" a una orbita mas proxima:
E;-Er=hv [1]
Por tanto, habiendo obtenido la expresién que proporciona los valores posibles de la energia del electrén en un atomo:

_2z°K’e'm, 1

E= h?2 n2

(n=01,2.)12]

Basta tener en cuenta la relacion entre la frecuencia y la longitud de onda de la luz (c=A"v) para deducir la siguiente

expresion, que proporciona las longitudes de onda que el dtomo puede emitir o absorber.

A ch® n{ n’

1 27°K2%*m, ( 11 J

Para comprobar que la expresion obtenida coincide con la ley empirica de Balmer-Rydberg hay que calcular el valor de la

constante:

11



Estructura del 4tomo. Manuel Alonso (IES “Leonardo Da Vinci” de Alicante)

_ 27°K?%e'm,
¢k’

Se obtiene Ry = 1.09:10"m que coincide con el valor experimental.

RH

Llegados aqui, aconsejamos visitar la Web, donde se dispone de dos animaciones acerca de estos conceptos. La primera
procede de FisquiWeb (se reproduce con permiso del autor, Luis Ignacio Garcia) y simula los procesos que producen las
lineas espectrales del &tomo de Hidrogeno, enfatizando el concepto, que ya hemos explicado, segun el cual los saltos del
electron entre dos niveles de energia no significan que se produzca ningun recorrido de dicho electrén entre ellos. La
segunda (autores: C. Bluck, J. Gans, A. Gleixner, Prof. W. Heimbrodt, Dr. Maddocks, Dr. S. Stallmann) indica todos los

"saltos" electronicos que corresponden a cada una de las series del atomo de Hidrdgeno.

En resumen, el modelo de Bohr trajo un gran avance al conocimiento de la estructura atomica. El calculo de las orbitas
permitidas del electron, obteniendo los niveles de energia del atomo de Hidrdgeno, y la interpretacion de los
correspondientes espectros, eran un éxito similar al que habia obtenido Newton al explicar las drbitas de los planetas con
la ley de gravitacion universal. En 1922 Bohr recibio el Premio Nobel de Fisica "por sus servicios a /la investigacion de /a

estructura de los atomos y la radiacion emitida por ellos'.
AMPLIACION DEL MODELO DE BOHR. NUMEROS CUANTICOS

A pesar del gran avance logrado por el modelo de Bohr, su éxito tampoco fue muy duradero y casi inmediatamente
después de su aplicacion fue necesario revisarlo para atender a los resultados de los espectros atdomicos. Los espectros
de atomos poli-electronicos ya habian evidenciado una estructura mucho mas compleja en la que, en lugar de cada linea
"gruesa" que podia corresponder a un nivel de energia del modelo de Bohr, se encontraba un conjunto de lineas mas
finas. Al utilizar espectroscopios mas potentes, el espectro de Hidrogeno enseguida mostrd que sus rayas espectrales

también estaban desdobladas.

En 1916 Sommerfield (1868 -1951) dio una interpretacién de estos hechos proponiendo una mayor complejidad en la
estructura electronica que la que habia considerado el modelo inicial de Bohr: "El desdoblamiento de las lineas

espectrales se debe a que cada nivel de energia calculado a partir de los postulados de Bohr en realidad esta formado por

n=d varios subniveles". Relaciond esta propuesta con la suposicion de que las 6rbitas del electrén podian
::;g ser elipticas y con diferentes excentricidades. Recordemos que el modelo de Bohr inicial utiliza un
e Unico parametro, n, para caracterizar los niveles de energia permitidos del electron. Este parametro
se llama nuimero cuantico principal y puede tomar los valores: 1, 2, 3... Para cada uno de estos
valores, se obtiene la energia y el radio de una 6rbita electronica que se supone siempre circular.
Para tener en cuenta el desdoblamiento de las lineas espectrales iniciales del atomo de =1 4 =0
Hidrégeno, Sommerfield introdujo un segundo parametro, /(nGmero cuantico secundario), "=?:‘--j:;i_=_.3 »
que puede tomar los valores los valores / =0, 1, 2,...(n-1). |\ *l::,!_:«'f
|1'3,--“_;73|=_E =1
{ =2
Asi, para cada valor de 77 se permiten varias orbitas electronicas de diferente excentricidad. Tal '-\\ l;*:_,_ _j__?JJ
como se indica en la figura adjunta /=0 corresponde a la orbita circular, /=1 a la érbita eliptica - 4/; 'Z':P )
menos excéntrica, /=2 a la siguiente, de mayor excentricidad que la anterior,.. (La f ,z”l_-_::‘_'-.fi‘liklleﬂ
excentricidad de una elipse aumenta cuanto mayor sea la separacion entre sus dos focos; una "-k_ !'\S‘.'_*_-——_L__fg#
=
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circunferencia es una elipse de excentricidad nula, en la que coinciden los dos focos en el centro de la circunferencia).

Formalmente el nimero cuantico secundario se liga a una cuantizacién del momento cinético o cantidad de movimiento
angular del electrén en su oOrbita, puesto que decir que el electrén sélo puede tener determinadas oOrbitas elipticas es lo
mismo que afirmar que su momento cinético solo puede tener determinados valores. Por ello, al nimero cuantico
secundario se le denomina nimero cuantico del momento angular o niimero cuantico azimutal. Por otra parte, los
subniveles / = g, 1, 2 y 3 se designan respectivamente con las letras s, p, dy £, derivadas de la terminologia inglesa para
la espectroscopia. Asi, por ejemplo, 2s designa el subnivel de nimero cuantico principal 2 y nimero cuantico secundario

0, 3p designa el subnivel de nimero cuantico principal 3 y nimero cuantico secundario 1, etc.

Otros hechos iban a complicar ain mas este modelo de Bohr-Sommerfield. En 1896, al estudiar la accion de campos
magnéticos sobre los espectros de algunos gases, Zeeman (1865-1943), habia descubierto el efecto que lleva su nombre:
Las lineas espectrales de una fuente luminosa sometidas a un campo magnético intenso se dividen en varios
componentes, cada uno de ellos polarizado. Este descubrimiento se enmarcaba en una investigacion dirigida por su
maestro, Lorentz (1853 - 1928), con el propdsito de suministrar pruebas a favor de la teoria electromagnética de la luz.
Ademas de contribuir a este objetivo, el efecto descubierto ensefid otra complejidad en la estructura del atomo. Para dar
cuenta de dicha complejidad, se interpreté el desdoblamiento espectral considerando que un electrén girando alrededor
de un nlcleo es equivalente a una corriente eléctrica, y como tal produce un campo magnético perpendicular al plano en
el que se mueve el electron (es decir, es un pequefio iman). Al aplicar un campo magnético externo al atomo, ese iman

electronico se orienta.

Entonces, el hecho de que al aplicar el campo magnético al atomo la linea espectral se divida en un nimero determinado
de ellas, indica que esa orientacion de la corriente electrdnica afectada por el campo magnético también esta cuantizada,
o, dicho de otro modo, indica que la corriente electronica solo puede tener determinadas orientaciones. Estas
orientaciones permitidas dependen de la direccion en la que se aplica el campo magnético externo y de la corriente
electronica que lo sufre, la cual a su vez depende del momento angular del electrén y se caracteriza por el nimero

cuantico azimutal, /

A [:F -.)z\l m=2
Usando estos razonamientos se introdujo un tercer nimero cuantico, m (ndmero cuantico H‘j;;—-’
magnético), cuyos valores posibles dependen de / El nimero magnético /m puede tener todos los \\>j "
valores enteros entre -/ y +/, incluyendo el cero. Asi, por ejemplo, para / = 2, m puede valer -2, -1, 0, ,r"—\.l o
1, 2, lo que implica que el subnivel d se desdobla en otros 5. La figura adjunta representa estos 5 \;':
desdoblamientos sobre la imagen de una corriente electrénica equivalente a un pequefio iman. En :;;\'1 —
1902 Zeeman y Lorentz, fueron galardonados con el Premio Nobel de Fisica por su investigacion e :, -
conjunta sobre la influencia del magnetismo en la radiacion, originando la radiacion electromagnética. 511:5;5:”“

Con la introduccién de los nimeros azimutal y magnético se explicaban los tripletes (subnivel p) y quintupletes (subnivel
d) del efecto Zeeman. Pero, se vio que el efecto Zeeman también presentaba otras colecciones de lineas, que no eran
explicadas con estos nimeros y se llamd efecto Zeeman andmalo. Se trata de dobletes que inicialmente se observaron en
el subnivel s, donde /=0y sdlo deberia haber un valor posible de m (m=0). Posteriormente se comprobd que estos
dobletes ocurren en todos los subniveles y en 1925 Uhlembeck (1900 - 1988) y Gouldsmit (1902 - 1978) introdujeron un
cuarto nimero cuantico, s (nimero cuantico de spin) para explicarlos. Este cuarto nimero tiene la particularidad de
no relacionarse con la érbita ocupada en el &tomo y hacerlo en cambio con una hipotética rotacion del electron sobre si
mismo (en inglés spin significa giro o girar).
13
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Imaginando al electron como una particula cargada que gira alrededor de un eje propio, se

5= +1/2
- = deduce que generard un campo magnético y se plantea que Unicamente puede tener dos
S= 12 sentidos de giro posibles. A estos sentidos de giro de la hipotética rotacién interna del electrén le

corresponden dos posibles valores del spin: +1/2, -1/2, que mas cologuialmente se denominan

spin arriba o spin abajo.

Una manera mas formal de interpretar el spin es asignar al electron un momento angular intrinseco. Con el desarrollo de
la mecanica cuantica, este concepto se extendié a todo tipo de particulas (aunque no tengan carga eléctrica) y se pudo
comprobar mediante un notable experimento realizado en 1922 por Stern y Gerlach. En dicho experimento, un haz de
atomos de plata era colimado por dos rendijas estrechas y atravesaba una bobina magnética. La interacciéon del campo

magnético producido por la bobina con el momento angular de los atomos de plata

Hﬁ T T T $ > provoca que éstlos se desvien de su trayectoria. En principio, cada &tomo podria

R e T’T? K—:; tener cualquier orientacion de su momento angular, sufriia una desviacion
I.l-"._,..__..-"'-‘..’ N - - . 7 - - r

= e campo ! r distinta, y el haz se abriria de forma continua. Sin embargo, se observo que haz
al azar? magnetico

inicial se divide en dos haces perfectamente definidos, lo que indica que el

momento angular intrinseco de los dtomos sdlo tiene dos orientaciones (por tanto, dos posibles valores del spin).

LIMITACIONES Y CARACTER HiBRIDO DEL MODELO DE BOHR

Hemos visto como la necesidad de justificar los hechos experimentales obligd a retocar el modelo de Bohr e introducir
progresivamente los nimeros cuanticos. A pesar de estas modificaciones el modelo ain no podia explicar aspectos

basicos de la espectroscopia y otros no menos importantes. Por ejemplo:

¢Por qué no son posibles todos los saltos electronicos? La comparacion de las lineas espectrales obtenidas
empiricamente, con los saltos electronicos que se pueden considerar entre los diferentes estados cuanticos, mostré que
no todos los saltos son posibles, sino Unicamente los que cumplen determinadas reglas de seleccion. El modelo sélo podia

introducir las reglas de seleccion "ad hoc" sin ningtin fundamento tedrico.

¢A qué se debe la luminosidad mayor de unas rayas sobre otras? En todos los espectros algunas lineas son
mucho mas brillantes que otras, lo que indica una mayor probabilidad de transicion entre algunos estados cuanticos, que
entre otros. El modelo no proporciona ninguna una explicacion para este hecho o, dicho de otro modo, no aporta ninguln

mecanismo para calcular las probabilidades de transicion entre estados estacionarios.

¢Cémo se justifica la existencia de direcciones privilegiadas en los enlaces atémicos? Experimentalmente se
conocia que al formar moléculas, los atomos se enlazan entre si a lo largo de determinadas direcciones privilegiadas, lo
que se refleja finalmente en la geometria de la molécula formada. Este hecho sugiere la existencia de unas orientaciones
privilegiadas de los electrones mas externos del atomo (los que participan en el enlace quimico) que el modelo tampoco

puede explicar.

Estas y otras muchas cuestiones quedaban sin una respuesta satisfactoria en el modelo de Bohr, pese a sus sucesivos y
sustanciales retoques. Pero, aln mas que estas cuestiones pendientes, lo que producia mayor insatisfaccion era el
caracter hibrido del modelo, cuyos postulados son una mezcla de conceptos de mecanica clasica con las ideas de
cuantizacion introducidas inicialmente por Plank y Einstein: Por un lado el electron se mueve en orbita circular y obedece

a las ecuaciones de movimiento de la mecanica clasica, pero por otro una magnitud como el momento angular solo puede
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alcanzar una serie de valores discretos (una idea cuantica). Ademas, el electrén estando en 6rbita obedece a una ley del
electromagnetismo clasico que es la ley de Coulomb, pero, al mismo tiempo, no cumple la ley clasica que garantizaria la

radiacion de energia por parte de una carga acelerada.

En esta situacion, cada vez se hacia mas evidente la necesidad de un replanteamiento global de las bases tedricas que
abrazara de forma coherente los nuevos hechos. Este replanteamiento condujo al establecimiento de la mecanica

cuantica, cuyo primer éxito fue precisamente la correcta explicacion de la estructura del atomo.

TRES CONCEPTOS FUNDAMENTALES DE MECANICA CUANTICA

El estudio del atomo desempefié un papel esencial en la crisis de la fisica y, a su vez, se convirtié en la primera conquista
de la mecanica cuantica surgida de dicha crisis. En este apartado resumimos tres conceptos fundamentales que sustentan

esta teoria de la fisica actual.

Dualidad onda-corpusculo

En la seccion dedicada al Debate historico sobre la naturaleza de la luz se expone la Hipdtesis de De Broglie (1892-1987),
quien en su tesis doctoral de 1924 atribuyd a toda particula con impulso, p (para una particula de masa, m, y velocidad,
v, p=n7Vv), una onda asociada de longitud de onda | = //p (/ es la constante de Plank). La generalizacion de esta ley de
De Broglie a todos los objetos materiales inicié el desarrollo de la fisica cuantica, donde se establece que toda entidad
individual (las particulas y también los fotones) tiene una naturaleza dual, de modo que su comportamiento global
presenta dos aspectos complementarios: ondulatorio y corpuscular. Dependiendo de la situacién predomina uno de estos

dos aspectos.

Asi por ejemplo, consideramos el ejemplo de una mota de polvo que se desplaza a una velocidad de 1m/s (masa
aproximada = 0.01g = 1107 Kg, , radio aproximado = 110 Z m). Su longitud de onda es del orden de 10 ? m (I =
h/mv = 6.6710%/1-10° = 6.67-10% m), por tanto 10 % veces mas pequefia que su tamafio, lo que hace totalmente
insignificante el caracter ondulatorio de la mota de polvo. Dicha mota de polvo se comporta, a todos los efectos, como

una particula.

En contraposicién, consideramos ahora a un electrén impulsado por un campo eléctrico, como, por ejemplo, el generado
entre las placas de un condensador (m.= 9.1-10%' Kg, v. =2-1° m/s). Su longitud de onda es del orden de entre 10%°m
y 10°m (I = i/m'v = 6.67°10%/9.1-10°7-210F = 3.6:10° m), siendo 10°°’m (1 Angstrom) una longitud del orden de
magnitud del tamafio atdmico. Por lo tanto, en su contexto el electrdn tiene una masa y una cantidad de movimiento
(propiedades corpusculares), y también una longitud de onda (propiedad ondulatoria), significativas. En una colision de
dos electrones predomina el comportamiento corpuscular de ambos, pero
también ocurre que un haz de electrones se difracta cuando pasa por un
pequefio orificio circular de tamafio comparable a su longitud de onda. En
1927 Davidson (1881-1958) y Germer (1856-1951) realizaron un experimento

pionero demostrativo del caracter ondulatorio del electrén. Hicieron incidir

Comparacidn de las figuras de difraccidn obtenidas con rayos X . . P
(Fotu izquierds) y con eloctrones (futo dorechs) muy oblicuamente un haz de electrones sobre un cristal de niquel. La

distancia entre los atomos de niquel es del orden de magnitud de la longitud de onda de los electrones. Por tanto, el
cristal ejercié de red de difraccion de éstos cuanto los electrones eran reflejados tras penetrar débilmente en el interior

del cristal. Se tomaron "fotografias" (usando un detector de particulas cargadas) que mostraron con claridad la difraccion
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de los electrones y los calculos realizados a partir de las figuras de difraccién proporcionaron valores de la longitud de

onda predicha por la hipdtesis de De Broglie.

Principio de incertidumbre

El sentido fisico de la longitud de onda de una particula es sefialar la existencia de una cierta deslocalizacién o, lo que es
igual, de una indeterminacion en el movimiento que puede seguir la particula. Significa que la particula carece de una
trayectoria absolutamente determinada y como consecuencia se tiene una imposibilidad, al contrario de lo que suponia la
mecanica clasica, de determinar de forma simultanea con precision absoluta su posicion y su velocidad. El formalismo

matematico de la mecanica cuantica permite deducir los limites de dicha imprecision, mediante las siguientes relaciones:

Ax - A(mv,) = h/2n 4y - A(mv,) = h/2n Az - A(mv,) = h/2n

Estas relaciones son expresion del principio de incertidumbre, planteado en 1927 por Heisemberg (1901 - 1976). Es
uno de los principios fundamentales de la mecéanica cuantica. Indica que existe un limite en la
precision con la que podemos medir simultaneamente la posicion y la velocidad de un objeto,
limite que viene dado por el valor de la constante de Plank, 4, y por la masa, /m, del objeto. La
imprecision impuesta por el principio de incertidumbre a las magnitudes posicién y velocidad
(cantidad de movimiento), también se aplica a otras parejas de magnitudes relacionadas con

éstas y cuyo producto tiene las mismas dimensiones que tiene el producto de posicion y cantidad

de movimiento. Asi, la determinacion simultanea de la energia y el tiempo, viene afectada por un

Heisemberg (1I901876) | jimite del que es expresion la siguiente ecuacion: AF - At> h/2n.

Para entender por qué pas6 desapercibido para la fisica clasica el principio de incertidumbre consideramos un objeto de
pequefias dimensiones, como un grano de polvo de 10°m de didmetro que se mueve con una velocidad de 1m/s. Si se
determina su velocidad con una imprecisién Dv = 10°m (muy pequefia con relacion al valor de V), la imprecisidn en la
determinacién de su posicién es Dx = 10% m, absolutamente despreciable frente al tamafio del objeto. En este caso, la
posicién y, por tanto, la trayectoria del grano de polvo se pueden determinar casi perfectamente. Rehaciendo estos
mismos calculos para un electron que avanzara hipotéticamente a la misma velocidad y se determinara con la misma
precision, obtenemos una imprecisidn en su posicidn de Dx = 10°m, que es billones de veces superior al tamafio

convencional del electrén (107°m). Por tanto, dicho electrdn queda totalmente deslocalizado.

La indeterminacion que expresa el principio de incertidumbre de Heisemberg no se ha de atribuir a posibles faltas de
precision de los instrumentos y/o técnicas utilizadas (subsanables en mayor o menor grado con un perfeccionamiento de
dichos instrumentos o técnicas) ni tampoco se ha de entender como un limite impuesto por la naturaleza a la posibilidad
de conocerla. Por el contrario, el principio de indeterminacion supone un conocimiento mas profundo de la realidad, que
hace referencia a la propia naturaleza de la materia, e informa, por ejemplo, de que el electrén no es ese objeto puntual

que creiamos, sino algo mucho mas complejo.

Ecuacién de Schrodinger

La critica radical de los conceptos clasicos sobre el movimiento que realizd la mecanica cuantica, de la que son expresion

la ecuacion de De Broglie y la relacion de incertidumbre de Heisemberg, exigid una modificacion igualmente radical del
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formalismo matematico utilizado para describir el movimiento o, mas en general, para describir el estado de un sistema y

su evolucion.

En la fisica clasica, el estado de movimiento de un objeto en un instante determinado se describe dando los valores de su
posicidn y su velocidad. Como acabamos de ver, en la mecanica cuantica esto no es posible y la descripcién completa del
estado del objeto sdlo puede aspirar a predecir las probabilidades de los distintos valores que pueden obtenerse al medir

la posicion y la velocidad del objeto. Ademas, se ha de considerar su caracter dual, de modo que el estado del objeto

también viene en funcién de sus propiedades ondulatorias, como la longitud
de onda. En 1925 Schrédinger (1887 -1961), modifico la ecuacion general
de los movimientos ondulatorios usando la relacion de De Broglie, para que
reflejase también las propiedades corpusculares. La ecuacion obtenida
permite calcular una funcion de onda, W, que depende de la posicion vy el
tiempo, ¥ (x, t). Un afo después, en 1926, Born (1882 - 1970), que habia

trabajado junto con Heisenberg, aprecié que en la ecuacion de Schrodinger,

Schriidinger (1887-1961) y Born (1882-1990)

el cuadrado de la funcién de onda & [formalmente, /wf = w*y] se podia interpretar como una densidad de
probabilidad. Después de aplicar la ecuacion (a un electron, a un bloque de madera,..), el cuadrado de la funcion de onda
obtenida como solucién de dicha ecuacidn, representa la probabilidad de que el objeto sea detectado en un lugar y en un
instante determinados. Esto es coherente con el caracter dual de la materia y con el concepto de deslocalizacion exigido
por el principio de incertidumbre de Heisemberg. Schrodinger recibié el premio Nobel de Fisica en 1933 por haber
desarrollado su ecuacion y Born recibié el mismo galardén en 1954 por la interpretacion probabilistica de la funcion de

ondas de dicha ecuacion.

Es importante que se entienda que la mecanica cuantica no es una ampliacion de la anterior mecanica clasica, sino una
teoria autdonoma, cuyo campo de aplicacion se extiende alld donde se podia aplicar la mecanica de Newton y también, por
supuesto, al ambito donde las predicciones de la mecanica de Newton erraban (fisica atdmica, nuclear, particulas). La
ecuacion de Schrédinger juega en la mecanica cuantica el mismo papel que juega la segunda ley de Newton en la
mecanica clasica, de tal modo que en las situaciones en las que es insignificante el caracter ondulatorio de los objetos, la

ecuacion de Schrodinger (de aplicacion general) se reduce a la segunda ley de Newton.

Decir finalmente que la ecuacion de Schrédinger no tuvo en cuenta las predicciones de la relatividad y, por ello, sélo
puede describir particulas cuya velocidad sea pequefia comparada con la velocidad de la luz. Otra limitacion de la
ecuacion es que no incorpord el spin adecuadamente. Pauli (1900 -1958), que en 1924 habia introducido el cuarto
nUmero cuantico, generalizd ligeramente la ecuacion de Schrodinger introduciendo términos que predicen correctamente

el efecto spin, y en 1928 Dirac (1902 - 1984) introdujo los efectos relativistas.
MODELO MECANO-CUANTICO DEL ATOMO

Resumimos ahora lo esencial del modelo mecano-cuantico, que se deriva formalmente de aplicar la ecuacion ecuacion de
Schrodinger al atomo. En su forma mas simplificada esta ecuacion se puede escribir asi: #¥ = E£¥, donde el término #
es un "operador matematico" que representa por separado a la energia cinética y la energia potencial del sistema, ¥es la

funcién de onda, y £ la energia de dicho sistema.

Para cualquier valor de la energia, £, positivo, la ecuacion de Schrédinger obtiene soluciones distintas de cero para .
Esto implica que la probabilidad de que el sistema se encuentre en ese estado (dada por %) también es distinta de cero,
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lo que simplemente significa que ese sistema puede ocupar cualquier lugar del espacio y puede tener cualquier valor de
la energia (siempre que no sobrepase la velocidad de la luz). Un sistema con energia, £, positiva es un sistema libre, no
ligado, por ejemplo, el formado por las particulas de un gas, el constituido por un bloque de madera que se puede

desplazar encima del suelo, etc.

En cambio, para cualquier valor negativo de la energia, E, la ecuacion de Schrodinger sélo obtiene soluciones distintas de
cero para determinados valores de £ (¥ es nula para el resto de valores). Es el caso del electron en el atomo: Su energia
potencial eléctrica (negativa) supera a su energia cinética (positiva), por lo que la energia total, £ es negativa. La
solucion de la ecuacion de Schrédinger dicta entonces que el electron solo puede tener determinadas cantidades de
energia (como muestran los resultados experimentales de los espectros atdmicos). Por tanto, la cuantizacion de la
energia de los electrones en el atomo es una consecuencia natural de los principios de la mecanica cuantica, donde la
ecuacion de Schrédinger describe al sistema atdmico. Al resolverla se obtienen todos los valores discretos de la energia y
se confirma que la funcién & obtenida depende de cuatro parametros, correspondientes a los nimeros cuanticos que se

introdujeron de forma poco rigurosa en el modelo de Bohr-Sommefield.

Evidentemente, en el modelo mecano-cuantico no tiene cabida el concepto de orbita electronica ni se puede suponer al
electrén una particula localizable. En su lugar, el cuadrado de la funcidn de ondas, ¥, indica zonas del espacio en las que
existe probabilidad de encontrar al electrén. Estas zonas reciben el nombre de nubes electrénicas u orbitales y tienen un
numero limitado como consecuencia del caracter ondulatorio del electron: Cada capa solo puede tener un nimero entero
de ondas de De Broglie igual que es limitado el nimero de ondas estacionarias que se pueden formar en una cuerda fija

en sus dos extremos.

: : : Los orbitales presentan formas y tamanos diversos,
- g
Q O D I_,/ . ) | dependiendo de la atraccion existente entre los
5 i v / o electrones y el nlcleo, y la repulsion que se ejercen los
5 28 3s Y v [ y

orbitales entre si por tener cargas de igual signo. Por
ejemplo, los orbitales de tipo s (/=0), que se presentan aislados (/m=0), tienen simetria esférica centrados en el nlcleo.
En cambio, los orbitales de tipo p (/=1), que constituyen un conjunto de tres orbitales muy préximos (m= -1, 0, 1), se

orientan en tres direcciones perpendiculares (x, y, 2) para reducir al minimo la repulsion entre ellos.

Es importante comprender que los orbitales no existen con independencia de los electrones. Allda donde haya uno o, como
maximo, dos electrones atdmicos, cuyo nivel de energia determina el nimero cuantico principal, 77, se obtiene una zona
de probabilidad de encontrar a ese electron o a esa pareja a la que se llama orbital, y cuya forma y orientacion

determinan los nimeros cuanticos, /y m.
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El concepto de orbital implica una nueva interpretacion de los espectros atdmicos que supera las

dificultades que tenia el modelo de Bohr, para el que el desnivel de energia que produce un

espectro se debia a un salto del electron entre dos orbitas. En el modelo mecano-cuantico tales

orbitas carecen de realidad, sustituyéndolas por las nubes electrénicas de probabilidad, con formas

y tamafios muy variados. La transicion del electron entre dos estados de energia implica un cambio

en la forma y la posicion de la nube electrénica y, por tanto, la emisién o absorciéon de un fotén

Representacitn de un dtomo provoca una "sacudida" del atomo haciéndole adoptar otra forma. Este proceso explica la diferente
Fonsusoritaes probabilidad de los distintos saltos electrénicos. La probabilidad de que se produzcan es mayor
cuanto mayor sea la superposicion o la interpenetracion entre los orbitales inicial y final. Por eso, las transiciones entre
determinados orbitales son muy poco probables y producen lineas espectrales muy débiles, como ocurre, por ejemplo,
con la transicion entre dos orbitales, s, ambos con simetria esférica con centro en el nlcleo. En cambio, los orbitales sy p

se superponen, la transicion entre ellos es mas probable y la linea espectral mas intensa.

Un segundo aspecto que no pudo explicar el modelo de Bohr es el espesor de las rayas, en ocasiones muy considerable,
sobre todo a elevadas temperaturas y presiones. Este hecho
lo explica directamente la relacion de incertidumbre de

Espectra de emisin del sodia can lineas de difevente intensidad y espesar Heisemberg, segun la cual existe una imprecision de la
energia (dada por AF - At > h/2r) y, por tanto, en la frecuencia del fotdn emitido. La imprecision en la energia es tanto
menor cuanto mayor sea el tiempo, 4¢, durante el cual el electron permanece en un cierto estado de energia (estado
estacionario) 4£ -> 0, pero cuanto mas rapidamente varie la energia del electron, mayor sera la imprecision, 4, que
afecte a la energia y mas anchas son las rayas del espectro. A temperaturas y presiones elevadas se producen de forma

continuada numerosas transiciones de electrones, por tanto, las rayas del espectro son mas anchas e imprecisas.

Otra cuestion pendiente de explicar por el modelo de Bohr es la existencia de direcciones privilegiadas en las uniones
entre atomos, que esta en el origen de la estructura y la geometria de las moléculas y redes atdmicas obtenidas. Las
distintas orientaciones de los orbitales y las formas de enlazarse orbitales atomicos para formar orbitales moleculares

estan en la base de la explicacion de estos hechos.

En resumen, el modelo cuantico del dtomo explica de forma mas fundamentada hechos que en el modelo de Bohr-
Sommerfield habian necesitado de hipotesis "ad hoc" y sucesivos retoques. Ademas, interpreta de forma satisfactoria
otras muchas cuestiones que el modelo de Bohr no pudo interpretar. Adicionalmente a su caracter explicativo, el modelo
cuantico del atomo enseguida mostré un impresionante caracter predictivo, pudiéndose aventurar a partir del modelo
multiples aspectos del comportamiento de los elementos (dependiendo de su estructura atémica), sus propiedades
periodicas, las sustancias que pueden formar y sus propiedades, etc. No es una exageracion decir la quimica moderna, la
fisica de materiales, incluso, la fisica nuclear y la fisica de particulas son deudoras del éxito que supuso la aplicacion

pionera de la teoria cuantica al atomo.
PROBLEMAS PENDIENTES. NUEVAS INVESTIGACIONES

El desarrollo de los modelos de estructura del atomo, desde el primer modelo que propuso Thomson, hasta el modelo
atémico mecano-cuantico aceptado hoy, abrié el camino a nuevos e importantes problemas. Algunos de estos problemas

son:

1) ¢Explica el modelo atémico las propiedades quimicas de los elementos y su periodicidad?
19
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El modelo de estructura del atomo y, en especial, la aclaracion de la configuracion electrénica trajo un gran avance a la
interpretacion de las propiedades quimica de los elementos y explicd su periodicidad. Esta cuestion se trata en el tema
dedicado a la "Estructura atdmica y Sistema Periddico de los elementos".

2) ¢Como se justifican las uniones entre atomos para formar las distintas sustancias?

También es la configuracion electrénica de los atomos una clave fundamental para abordar esta cuestion, que se estudia en el
tema dedicado al "Enlace quimico".

3) ¢Como se justifica la estabilidad del nacleo?

Estos avances fueron Unicamente el punto de partida de un largo y fértil desarrollo de una rama entera de la fisica, hoy de
gran actualidad: La fisica nuclear.

4) ¢Existen otras particulas fundamentales, ademéas de las identificadas en los modelos atomicos
desarrollados (protones, neutrones y electrones)? ¢Tienen estas particulas a su vez una estructura
interna?

Estas cuestiones ya se empezaban a investigar mientras se desarrollaba el modelo mecano-cuantico del tomo y hoy son de
completa actualidad. Tras el descubrimiento de las tres particulas mencionadas se encontraron otras (neutrino, fotdn,..), se
descubrieron sus antiparticulas (positrdn, antiprotdn, antineutrén,..) y se vio que por debajo de todas ellas, existen
componentes mas basicos (quark). Todo ello es objeto de estudio de una de las principales ramas actuales de la fisica: La
fisica de particulas.

Las animaciones, materiales y referencias citadas en este documento estén en la pagina (http://intercentres.edu.qva.es/iesleonardodavinci/Fisica/Estructura_atoma/Atomo.htm) dedicada
ala "Estructura del atomo”, dentro de la Web del Depto. de Fisica y Quimica del [ES “Leonardo Da Vinci” de Alicante (http://intercentres.edu.qva.es/iesleonardodavinci/Fisica/fisica.htm)
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