Desarrollo histórico de los modelos atómicos
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1.- La época “prequímica”: Desde el hombre primitivo hasta Lavoisier.

El hombre ha estado en contacto con los fenómenos químicos desde el comienzo de su existencia. Sin embargo, no es hasta el descubrimiento del fuego cuando adquirió una capacidad para aprovechar dichos fenómenos y aprendió a manipularlos para transformar los materiales que tenía a su disposición, tales como el cobre o el hierro, y obtener herramientas que mejoran su calidad de vida.


Se abrió un periodo de “químicos prácticos”, situados fundamentalmente en Egipto y Babilonia, donde predominó una metalurgia rudimentaria que dio paso a las edades del bronce, del cobre o del hierro.


Durante el apogeo del imperio griego surgieron los “químicos teóricos” que abordaron las primeras teorías sobre la materia: Tales de Mileto, Heráclito, Anaxímenes, Empédocles y sobre todo Aristóteles descirbieron la misma basándose en unos pocos elementos (agua, fuego, aire, tierra y éter) que se combinaban obteniendo sustancias con distintas propiedades. 
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Aristóteles (384-322 a.C)

La idea más importante de este grupo denominado “filosóficos” fue que la materia era continua, es decir, se podía dividir en partes iguales eternamente. Frente a éstos, otro grupo, los “atomistas” encabezados por Demócrito, hablaban de una materia formada finalmente por pequeñas partículas irrompibles denominadas átomos. Debido a la gran reputación de Aristóteles, es su teoría la que se impuso, perdurando hasta Dalton.


Sin embargo ambas corrientes eran meramente especulativas y no prestaban ningún valor a la experimentación. Será posteriormente, hacia el siglo IV a.C. con el nacimiento de la Alquimia ‑prequímica- cuando comience a complementarse la “química teórica” y la “química práctica” produciéndose grandes avances, aunque pronto desembocaron en un estancamiento debido a la finalidad última de los alquimistas (obtención del elixir de la juventud, de la piedra filosofal…) De esta forma, hasta el siglo XI de nuestra era no se produjeron cambios significativos, salvo en China o el mundo árabe. Fue gracias Alberto Magno que la alquimia resurgió en Europa, abriéndose un nuevo periodo de avance hasta el siglo XIV, e iniciándose otro nuevo declive hasta su final definitivo en el siglo XVII. Cabe destacar que durante este periodo no se produjo ningún nuevo modelo o teoría atómica.

La revolución científica de los siglos XVI y XVII supuso el nacimiento de la Química como ciencia, al pasar de la descripción cualitativa de los fenómenos naturales a otra cuantitativa apoyada en leyes matemáticas. Destacaron en los inicios Torricelli o Boyle-Mariotte con sus experiencias sobre gases, apareciendo nuevas teorías químicas que explicaban la inflamabilidad de algunas sustancias o la afinidad de unos elementos por otros, estudiándose el comportamiento de los gases….

Sin embargo, se considera “padre de la Química” al francés Antoine Laurent Lavoisier, que, entre otras cosas, propuso las normas de trabajo que debería seguir todo trabajo químico. Lavoisier hizo hincapié en dos aspectos: La medición exacta de todo fenómeno y el trabajo en un laboratorio bien equipado para verificar mediante la experimentación toda hipótesis. 

[image: image2.png]



Lavoisier (1743-1794)


Su contribución al desarrollo de una química incipiente fue enorme y sus teorías quedaron plasmadas en el primer gran libro de química: “Tratado elemental de Química”, estudió la combustión y la calcinación de sustancias, siendo el primero en utilizar el nombre oxígeno, publicó el primer libro sobre nomenclatura química, siendo su aportación más importante la ley de conservación de la masa en las reacciones químicas. Aunque no expuso ningún modelo relacionado con la naturaleza de las sustancias, influyo de forma decisiva en la formulación del modelo atómico de Dalton.


Junto con su ley de conservación hubo otras tres leyes más (denominadas las cuatro leyes ponderales
, pues estaban basadas en la medida de masas de reactivos) que serían el fundamento principal para el modelo atómico de Dalton: la ley de Proust o de las proporciones definidas, la ley de Dalton o de las proporciones múltiples y la ley de Richter o de las proporciones equivalentes.
2.- La teoría atómica de Dalton.


Hacia el año 1804, Dalton se encontraba trabajando en la justificación razonada de las cuatro leyes ponderales anteriores, así como otras leyes fundamentales de la química conocidas por él, como la ley de los volúmenes de combinación de Gay-Lussac.

Su trabajo finalizo con la elaboración, por primera vez, de una teoría atómica que explicaba la naturaleza de la materia. Esta teoría está basada en una serie de postulados que se resumen a continuación:
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John Dalton (1776-1844)
1. Los elementos están formados por partículas esféricas discretas y diminutas, indivisibles e inalterables, llamadas átomos.
2. Los átomos de un elemento determinado son todos iguales y poseen la misma masa y propiedades físicas y químicas.
3. Los átomos de elementos diferentes son distintos y poseen masa y propiedades diferenciadas.
4. Las reacciones químicas implican la unión o separación de átomos indivisibles en una relación numérica sencilla.
5. Dos o más átomos se pueden unir para formar “átomos-compuestos”, siendo los átomos-compuestos de cada sustancia idénticos en masa y propiedades.

Así pues, para Dalton los átomos eran esferas macizas, caracterizadas por su masa, mientras que los átomos-compuestos equivalían a las moléculas, siendo las partículas más pequeñas de los compuestos.


[image: image4.png]



Átomo de Dalton

3.- Thomson y el tubo de rayos catódicos.


La teoría de atómica Dalton permitió explicar la composición química de algunas sustancias y justificar las leyes ponderales que describían las reacciones químicas entre ellas. Aunque en esencia es una teoría correcta, encontró problemas para justificar la ley de los volúmenes de combinación
, la existencia de átomos similares que diferían ligeramente en su masa (isótopos) o las proporciones con que se combinaban algunos átomos para formar compuestos.

Por otra parte, al finalizar el siglo XIX comenzaron a tenerse evidencias de la divisibilidad del átomo y la existencia de partículas subatómicas. Una de ellas, definitiva para la modificación de la idea daltónica del átomo, fue la experiencia de los tubos de descarga o rayos catódicos, llevada a cabo por Thomson.
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Joseph J. Thomson (1856-1940)
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Tubo de descarga o de rayos catódicos


Este dispositivo consistía en una cámara de vidrio sellada que contenía un gas a baja presión en la que se introducían dos electrodos. Al aplicar un voltaje muy alto entre los electrodos se produce un flujo de corriente y el gas comienza a emitir radiación en forma de luz en todo el tubo.  A medida que la presión del gas encerrado disminuía, el flujo eléctrico se mantenía pero la emisión de luz se localizaba cercana al ánodo o polo positivo.
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Tubo de descarga con campos electrico y magnetico combinados



La explicación dada por Thomson para este hecho fue que la luminosidad observada en la cercanía del ánodo se debía a la generación de una radiación que partiendo del cátodo, chocaban contra el ánodo provocando dicha luminosidad.


Por ello la denominó rayos catódidos.

Para determinar la naturaleza de los rayos catódicos Thomson introdujo en el tubo dos polos magnéticos y los hizo funcionar simultáneamente, comprobando que la radiación era en realidad un partícula con carga eléctrica negativa y pudo establecer la relación entre su carga y su masa
. Además, experimentó con distintos gases obteniendo siempre los mismos resultados, por lo que la partícula debía ser siempre la misma: el electrón.


Posteriormente, modificando la cámara de rayos catódicos, Goldstein encontró otra radiación que se producía cerca del polo negativo o cátodo a la que denominó rayos positivos o canales que finalmente llevarían al descubrimiento de los protones.

A la vista de los resultados, el átomo de Dalton tuvo que ser sustituido por otro: el átomo de Thomson, el cual seguía siendo una esfera, pero ahora formada por un material cargado con electricidad positiva, en cuyo interior se encontrarían “empotrados” los electrones con su carga negativa, siendo el conjunto neutro.
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Atomo de Thomson


De esta forma el átomo se convertía en una entidad divisible y además con naturaleza eléctrica.
4.- La radiactividad: Modelo de Rutherford.


Casi al tiempo que Thomson presentaba su modelo para el átomo, Rutherford se hallaba estudiando un fenómeno observado en algunas sustancias capaces de emitir espontáneamente luz: la radiactividad. Este fenómeno consistía en la emisión espontánea de energía en forma de radiación por parte de algunos átomos tales como el uranio y había sido descubierto por Becquerel.
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Ernest Rutherford (1871-1937)
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Experiencia de Rutherford



Rutherford conocía la existencia de distintos tipos de radiaciones y se había fijado en una concreta denominada radiación alfa (α) de carga positiva. Para estudiarla lanzaba haces de estas partículas contra láminas finas de metales, normalmente de oro, comprobando la trayectoria que seguían éstas


Los resultados obtenidos fueron desconcertantes ya que aunque la mayoría de ellas seguían una trayectoria rectilínea, algunas sufrían desviaciones al atravesar la lámina e incluso un porcentaje muy reducido retrocedían bruscamente.


La interpretación dada por Rutherford fue la siguiente:

1. El hecho de que algunas de las partículas “α” sufrieran grandes desviaciones indicaba la existencia de acumulaciones de carga positiva grandes capaces de repeler dichas partículas.

2. Dado que muy pocas partículas se desviaban y un menor porcentaje retrocedía el átomo debía ser una “esfera hueca” concentrándose las carga positiva en un espacio muy reducido.
3. Por otra parte dichas acumulaciones de carga positivas contendrían además gran masa, dado que no eran arrastradas por la corriente de partículas “α” lanzadas.

Y le llevo al establecimiento de un nuevo modelo de átomo, el cual estaba constituido por una parte central (núcleo atómico) donde se concentraba la carga positiva y la mayor parte de la masa del átomo y por los electrones, que existían en igual número que los protones, para que el átomo fuese neutro, que se encontrarían girando entorno a dicho núcleo de forma similar a un sistema planetario.
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Átomo de Rutherford


Según Rutherford los electrones no caerían sobre el núcleo dado que las fuerzas de atracción se verían compensadas por la fuerza centrífuga.

5.- El comienzo de una nueva física: Bohr.


El modelo propuesto por Rutherford entraba en contradicción con las leyes de la electrodinámica y el electromagnetismo, dado que según éstas, cualquier partícula con cargada que describiera un movimiento acelerado, en este caso circular con aceleración normal, irradiaría energía, de tal forma la trayectoria seguida por los electrones se convertiría en una espiral de radios cada vez menores, recorrida a mayor velocidad, hasta caer sobre el núcleo. Además, el modelo no podía explicar el que los espectros atómicos fuesen discontinuos, lo cual significaba que los electrones no podían ocupar cualquier posición desde el núcleo.

Todo ello llevo a la corrección del modelo de Rutherford, tarea que recayó en manos de un químico danés llamado Niels Bohr, el cual combinó aspectos de la mecánica clásica con una serie de conceptos novedosos que desembocarían finalmente en la denominada física moderna.
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Niels Bohr (1885-1962)

Bohr basó su teoría en dos pilares: uno teórico, la hipótesis cuántica de Planck, y otro experimental, la interpretación de los espectros atómicos, llegando a crear un modelo atómico “seminuevo” basado en una serie de postulados:
1. El átomo, tal y como explicó Rutherford, tiene una estructura similar a la de un sistema planetario.

2. Los electrones siguen trayectorias circulares, denominadas ORBITAS, en las cuales no emiten energía.

3. Por tanto, el electrón no puede girar a cualquier distancia del núcleo, si no en las órbitas permitidas, que se calculan en función del valor del momento angular del electrón.
4. Los átomos sólo emiten o reciben energía cuando un electrón pasa de una órbita permitida a otra.


La teoría permite calcular la distancia a que se encuentran los electrones del núcleo en las órbitas y la energía de cada uno de ellos. En ambas expresiones de cálculo se observa que tanto el radio como la energía dependen de un número “n” cuyos valores son siempre enteros y positivos.
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Átomo de Bohr

Sin embargo, el modelo sólo pudo explicar satisfactoriamente al átomo de hidrógeno, pero no átomos polielectrónicos y resulto ineficaz para explicar los espectros atómicos obtenidos con aparatos de mayor precisión, teniendo que ser posteriormente perfeccionado por Sommerfeld para justificar éstos, siendo la aportación más importante de este investigador la introducción de órbitas electrónicas elípticas. A pesar de ello el modelo debió ser finalmente abandonado.
6.- El modelo actual: Mecánica-Cuántica.


Este modelo es considerado en la actualidad el “definitivo” para la explicación de cualquier estructura química, átomo o molécula.


A diferencia de los modelos anteriores, la elaboración del modelo cuántico se ha debido a distintos investigadores que, directa o indirectamente, han ido dando explicación a diversos hechos experimentales. Entre estos investigadores destacan: Planck (concepto de cuanto), De Broglie (dualidad onda-corpúsculo para el electrón) y Heinsenberg (principio de incertidumbre).
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M. Planck
Erwin Schrödinger
Wener Heisenberg


(1858-1947)
(1887-1961)
(1901-1976)

Es un modelo complejo que se ha desarrollado por dos caminos diferentes: la mecánica ondulatoria de Schrodinger y la mecánica de matrices de Heisenberg. El primero es más sencillo de comprender y describe el movimiento del electrón mediante una ecuación matemática
 llamada ecuación de ondas. La solución de esta ecuación proporciona la llamada función de ondas con la que se obtiene la posición y energía de los electrones.

Al obtener las soluciones de la ecuación se observa que cada solución depende de tres números relacionados entre sí llamados números cuánticos:

· n
número cuántico principal, cuyos valores sólo pueden ser enteros positivos.

· l
número cuántico secundario, cuyos valores sólo pueden ser los enteros comprendidos entre cero y n-1.

· m
número cuántico magnético cuyos valores sólo pueden ser los enteros contenidos entre –1 y +1.


Una diferencia importante con respecto del modelo de Bohr es que ahora los electrones no se encuentra en una órbita a una determinada distancia del núcleo, sino que éstos se hallan dentro de una zona en el espacio en torno al núcleo denominada orbital. Esto significa que no se puede saber con exactitud donde se encuentra un electrón, sino con una cierta probabilidad, por lo que se define orbital como “una zona del espacio en donde hay una gran probabilidad de encontrar al electrón”.
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Orbitales


Cada orbital está definido por los tres números cuánticos anteriores. Así, son orbitales los siguientes ejemplos: (1,0,0); (2,0,0) o (3,1,1), donde n determina el tamaño y la energía, l la forma y la energía y m la orientación del orbital.

La representación de los orbitales se hace mediante los números cuánticos, como se ha indicado en el párrafo anterior, o, más comúnmente, con un número, que representa a n, seguido de una letra, que representa a l. Las letras asociadas al número l son: s (si l = 0), p (si l = 1), d (si l = 2), f (si l = 3) y para l mayores se sigue el orden alfabético. Por tanto, los orbitales del párrafo anterior serían el 1s, 2s y 3p
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Existe un cuarto número cuántico llamado de spin, representado por las letras “s” o “ms”, que no es propio de los orbitales, sino que sirve para describir correctamente el comportamiento de los electrones en el átomo. Una explicación sencilla para este parámetro asocia los valores que puede tomar con el sentido de giro del mismo: 1/2 o -1/2, para giros de izquierda a derecha o de derecha a izquierda. Por tanto, la descripción correcta de un electrón, energía y localización en torno al núcleo, vendrá representada por cuatro números cuánticos: (n, l m, 1/2) o (n, l, m, -1/2)

7.- Las configuraciones electrónicas.


Una vez establecido el modelo para el átomo y aceptando que los electrones se encuentra “alojados” en orbitales en torno al núcleo, cabe preguntarse como es la disposición de estos electrones, es decir, obtener su configuración electrónica
.


La respuesta es sencilla: como todo sistema físico, los electrones se dispondrán de forma que la energía total del átomo sea la mínima. Para ello deben cumplirse las tres reglas siguientes:

1. Los átomos en su estado neutro tiene los electrones en los orbitales de menor energía.

2. Principio de exclusión de Pauli: Dos electrones no pueden tener los cuatro números cuánticos iguales.
3. Principio de máxima multiplicidad de Hund: Cuando se llenan orbitales de energía equivalente (p, d, …) los electrones tienden a ocupar todos los orbitales antes de aparearse
.


Por tanto, en primer lugar, debe establecerse los niveles de energía en el átomo y ordenar los orbitales según energías crecientes.


Un procedimiento válido para saber si un orbital tiene menor energía que otro consiste en sumar sus números cuánticos n y l, de los que depende la energía, y comparar los resultados, teniendo menor energía el de menor suma: el orbital (1,0,0), suma 1, es de menor energía que el (2,0,0), suma 2, y éste menor que el (2,1,0), suma 3.


Así, para ordenar los orbitales de un átomo, bastaría con elaborar una tabla donde se fuesen representando éstos mediante sus números cuánticos, escritos de menor a mayor y respetando las relaciones entre ellos, y en la que se incluiría una columna donde se calcularía la suma de n y l, a partir de la cual se ordenarían los orbitales.

El proceso se muestra a continuación:
	Valor n
	Valor l
	Valor m
	Orbital
	Suma

	1
	0
	0
	
1s
(1,0,0)
	1

	2
	0
	0
	
2s
(2,0,0)
	2

	
	1
	-1
	
2p
(2,1,-1)
	3

	
	
	0
	
2p
(2,1,0)
	3

	
	
	1
	
2p
(2,1,1)
	3

	3
	0
	0
	
3s
(3,0,0)
	3

	
	1
	-1
	
3p
(3,1,-1)
	4

	
	
	0
	
3p
(3,1,0)
	4

	
	
	1
	
3p
(3,1,1)
	4

	
	2
	-2
	
3d
(3,2,-2)
	5

	
	
	-1
	
3d
(3,2,-1)
	5

	
	
	0
	
3d
(3,2,0)
	5

	
	
	1
	
3d
(3,2,1)
	5

	
	
	2
	
3d
(3,2,2)
	5

	4
	0
	0
	
4s
(4,0,0)
	4

	
	1
	-1
	
4p
(4,1,-1)
	5

	
	
	0
	
4p
(4,1,0)
	5

	
	
	1
	
4p
(4,1,1)
	5

	
	2
	-2
	
4d
(4,2,-2)
	6

	
	
	-1
	
4d
(4,2,-1)
	6

	
	
	0
	
4d
(4,2,0)
	6

	
	
	1
	
4d
(4,2,1)
	6

	
	
	2
	
4d
(4,2,2)
	6

	
	3
	-3
	
4f
(4,3,-3)
	7

	
	
	-2
	
4f
(4,3,-2)
	7

	
	
	-1
	
4f
(4,3,-1)
	7

	
	
	0
	
4f
(4,3,0)
	7

	
	
	1
	
4f
(4,3,1)
	7

	
	
	2
	
4f
(4,3,-2
	7

	
	
	3
	
4f
(4,3,3)
	7



Se deduce que hay tres orbitales p, idénticos en energía, cinco orbitales d, idénticos en energía, y de la misma forma, si se continúa, se obtendrán 7 orbitales f, idénticos en energía.


Puede observarse que el orbital 4s da la misma suma que los orbitales 3p. En estos casos, los orbitales no son idénticos en energía, siendo el de menor energía el que tiene menor número “n”.

Atendiendo a estos criterios los orbitales quedarían ordenados de la siguiente forma
:

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 4f, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d, …

donde la aparición de un orbital s indica el comienzo de un nuevo nivel de energía.


Para recordar el orden de llenado se puede recurrir al siguiente esquema, escribiendo los orbitales atómicos en el orden que indican las flechas comenzando siempre por el 1s:
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A partir la lista de orbitales ordenados se obtendrá la configuración electrónica de cualquier elemento llenando los orbitales siguiendo el principio de Pauli. Según éste en los orbitales s caben 2 electrones, en los p caben 6, en los d caben 10… Así, la configuración del calcio (Z = 20) será:
1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2
y la del fósforo (Z = 15): 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3. En este caso los orbitales 3p no se llenan por completo.


Otra forma de representar las configuraciones electrónicas es mediante diagramas de cuadros. Esta representación es adecuada para observar la regla de Hund. Para el caso del fósforo sería:
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donde puede observarse que los orbitales 3p están parcialmente llenos y los electrones no se aparean, dado que pueden ocupar orbitales vacíos de la misma energía.


El calcio presentaría la siguiente distribución
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donde todos los orbitales están ocupados totalmente y, por tanto, los electrones apareados.





















�	Ley de conservación de la masa (Lavoiser): “La masa de un sistema permanece invariable cualquiera que sea la transformación que ocurra dentro del mismo”


	Ley de las proporciones definidas (Proust): “Cuando dos o mas sustancias se combinan para formar un compuesto determinado, lo hacen siempre en una relación constante en peso”


	Ley de las proporciones múltiple (Dalton): “Las cantidades de un determinado elemento que se combina con una misma cantidad de otro para formar en cada caso un compuesto distinto, está en relación de números enteros sencillos”


	Ley de la proporciones equivalentes (Richter): “Los pesos de diferentes elementos que se combinan con un mismo peso de otro, son los pesos relativos de aquellos elementos cuando se combinan entre sí, o bien múltiplos o submúltiplos de estos pesos”


�	Ley de los volúmenes de combinación (Gay-Lussac): “Los volúmenes de todas las sustancias gaseosas que intervienen en una reacción química están entre sí en una relación constante y sencilla de números enteros”. Esta ley fue interpretada finalmente por Avogadro al introducir el concepto de molécula como partícula más pequeña integrante de los gases y formada por átomos.


�	Thomson sólo pudo encontrar la realación carga/masa. Fue Millikan el que consiguió obtener los valores para la carga y la masa del electrón que hoy conocemos: 1.6·10-19 C y 9.11·10-31 Kg.


�	Tal y como se describe el movimiento de un móvil mediante las ecuaciones del movimiento rectilíneo o circular.


�	Se denomina configuración electrónica a la representación de la distribución de los electrones en los orbitales del átomo cuando éste se encuentra en estado fundamental (es decir, de menor energía).





� Significa alojarse en el mismo orbital.


�	Esta ordenación coincide exactamente con la obtenida de forma experimental.
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