
Modelos atómicos :
SÍNTESIS DEL TEMA

The Strange Doctor

Resumen

Se resumen los contenidos y conceptos del tema.
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1. Introducción

¿De qué está hecha la materia? ¿Se puede dividir en partes cada vez más pequeñas? Con
los descubrimientos de la Qúımica en los siglos XVIII y XIX, junto a los descubrimientos de las
ecuaciones del electromagnetismo en el siglo XIX y las leyes Termodinámicas, se hizo clara la
necesidad de estudiar la estructura microscópica de la materia. La hipótesis molecular o atómica,
de la teoŕıa cinética, reintrodujo la idea de los átomos en la F́ısica después de casi 2000 años de
ausencia.

2. Modelo de Dalton

Dalton propuso un modelo atómico para explicar las reacciones qúımicas y sus leyes a finales
del siglo XVIII y principios del siglo XIX. En particular, su modelo teńıa las siguientes hipótesis:

Toda la materia está formada por átomos indivisibles e indestructibles.

Los átomos son eléctricamente neutros.

Los átomos del mismo elemento qúımico tienen las mismas propiedades (masa, tamaño).

Los átomos de diferentes elementos tienen diferentes propiedades.

Los átomos se combinan para formar compuestos en proporciones numéricas dadas por
números enteros positivos sencillos.

Figura 1: Modelo de las bolas de billar de Dalton.

Este modelo se mostró incapaz de explicar los nuevos descubrimientos y tuvo que modificarse.
En particular, era incapaz de explicar los fenómenos de electrización de la materia y otros nuevos
hallazgos de la Qúımica y F́ısica.
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Figura 2: El modelo atómico de Dalton explicaba de forma sencilla la ley de conservación de la
masa de Lavoisier de las reacciones qúımicas.

3. Modelo de Thomson

En 1897, con el experimento de los rayos catódicos, J. J. Thomson descubre el electrón. La
primera part́ıcula subatómica hallada dentro de los átomos. Un esquema del experimento de
rayos catódicos:

Eso le lleva a plantear un modelo atómico nuevo, llamado “plumcake model”, modelo del
pudin con pasas:

1. Los átomos son una masa de de carga positiva donde están incrustados los electrones.

2. Los átomos son eléctricamente neutros, por lo que la carga total positiva compensa la de
los electrones.

3. Los átomos del mismo elemento son iguales en propiedades.

En el experimento de los rayos catódicos, se haćıa pasar una corriente eléctrica en un gas
a baja presión. Se produćıa la aparición de una radiación proviniente del cátodo, que se vino
en llamar rayos catódicos. Los rayos catódicos, gracias a ingeniosos experimentos de Thomson,
demostraron poseer propiedades de part́ıculas cargadas negativas, con masa, que hoy llamamos
electrones.

De nuevo, los avances experimentales haŕıan que este modelo tuviera una vigencia breve.

4. Modelo de Rutherford

Geiger y Marsden, a instancias de Rutherford, realizaron el experimendo de la lámina de oro
(Golden Foil experiment). Este experimento consist́ıa en arrojar part́ıculas alfa (más adelante
identificadas coomo núcleos ionizados del átomo de helio) contra una fina lámina de oro y
observar la desviación de dichas part́ıculas en una pantalla.

Las observaciones eran sorprendentes:
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Figura 3: Experimento de rayos catódicos de J.J.Thomson.

La mayoŕıa de las part́ıculas alfa, pasaban apenas sin desviaciones.

Un número importante de part́ıculas alfa sufŕıan desviaciones moderadas entre 30 y 90
grados.

Un número no pequeño de part́ıculas alfa se desviaban bastante, con ángulos entre 90 y
170 grados.

Una de cada 100000 (CIEN MIL), aproximadamente, rebotaba casi hacia atrás, en ángulo
similar a 180 grados.

Rutherford se percató de que los resultados del experimento eran incompatibles con la imagen
del átomo de Thomson, y propuso una nueva imagen del átomo basada en la idea planetaria
(y también en ideas previas del japonés Nagaoka, que hab́ıa propuesto un modelo “saturniano”
del átomo donde los electrones eran anillos sobre un núcleo). El modelo nuclear de Rutherford
(1911) teńıa las siguientes hipótesis:

El átomo está formado por dos zonas diferenciadas: núcleo y corteza.

En la corteza se encuentran los electrones, y en el núcleo se hallan los protones y neutrones
(el protón se propuso como explicación a un experimento denominado experimento de los
rayos canales; el neutrón, descubierto por Chadwick en 1931, era necesario para explicar
la masa del átomo).
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Figura 4: Esquema del experimento de Rutherford.

El tamaño del núcleo es 100000 veces menor que el tamaño del átomo y muy denso,
comportándose como esferas duras de carga positiva y masa casi la del átomo. El tamaño
del átomo es del orden de 10�10m y el del núcleo de 10�15m.

La mayor parte del átomo es espacio vaćıo.

Los electrones orbitan el núcleo como planetas el sol, en órbitas circulares, debido a la
fuerza eléctrica del núcleo (de carga positiva). esta fuerza eléctrica veńıa deducida a partir
de la ley de Coulomb entre dos cargas Q, q, separadas una distancia r:

FC = KC
Qq

r2

Los átomos del mismo elemento ya no son necesariamente idénticos en propiedades, pueden
tener propiedades distintas (dependiendo de la masa y las part́ıculas).

Toda la carga positiva y casi toda la masa se concentra en el núcleo, mientras que la carga
negativa y algo de masa están en la corteza (los electrones tienen masa).

Este modelo, sin embargo, poséıa dos problemas que ya arrastraban los modelos anteriores
del siglo XIX:

No explicaban los espectros atómicos. Los espectros atómicos eran la luz emitida de los
átomos al calentarse (o enfriarse). Un espectro de emisión consist́ıa, para cada elemento,
en una serie de ĺıneas de colores sobre fondo negro, y un espectro de absorción unas
ĺıneas oscuras en fondo de colores. Ni el modelo de Rutherford ofrećıa una explicación a la
estructura de esta radiación electromagnética y térmica de los átomos.

La teoŕıa electromagnética de la luz del s.XIX, definida por las ecuaciones de Maxwell,
indicaba que part́ıculas cargadas (como los electrones en el átomo), sometidas a una ace-
leración (en el átomo ocurre debido al movimiento circular), implicaba que el átomo deb́ıa
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ser inestable y eso no era observado (afortunadamente para todos). El tiempo que tarda-
ba un electrón, por ejemplo en el átomo de hidrógeno, en perder enerǵıa por radiación
electromagnética, inicialmente a una distancia del núcleo de r0 es igual a la fórmula:

tc =
4�2"2

0m
2c3r3

0

e4

donde m es la masa del electrón, c es la velocidad de la luz, e es la carga elemental del
electrón, "0 es la permitividad eléctrica del vaćıo y � es el número pi. Puede calcularse que
tc � 10�11s = 10ps.

5. Modelo de Bohr

En 1913, Niels Bohr, usando las ideas cuánticas de Planck (1900), fue el primero que de-
terminó una primera explicación de átomo y su espectro (aunque no en forma completa). Su
modelo era válido para átomos como el del hidrógeno, o a lo más, átomos con un solo electrón.

Figura 5: Ĺıneas espectrales atómica elementales del hidrógeno, sin perturbaciones magnéticas
o eléctricas. Hay diferencia entre el espectro de absorción, el espectro de emisión, y el espectro
puramente de radiación, denominado de cuerpo negro (no confundir cuerpo negro con agujero
negro).

La hipótesis cuántica de Planck era el análogo para la enerǵıa de la idea atómica para la
materia. Bohr usó los siguientes postulados para el átomo de hidrógeno:

Los electrones, mientras se encuentran en órbitas circulares, no radian (ni emiten ni ab-
sorben) enerǵıa.

Las transiciones de los electrones tienen lugar cuando absorben o emiten cuantos de luz
(fotones), mediante la fórmula de Planck: E = hf = ~!. Aqúı, E es la enerǵıa, f es la
frecuencia de la luz y h es la constante de Planck, cuyo valor es 6;626 �10�34J � s. ~ = h=2�
se denomina constante de Planck racionalizada y ! es frecuencia angular.
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Figura 6: Espectros atómicos de diferentes elementos qúımicos.

El momento angular de los electrones del átomo tampoco puede tomar cualquier valor,
sino que están cuantificados L = mvr = nh, con n entero positivo, i.e., n = 1; 2; 3; : : :. El
momento angular, variable asociada al giro circular de los electrones, es el producto de la
masa por la velocidad por la distancia al núcleo.

Usando estas 3 hipótesis, Bohr fue capaz de encontrar una derivación de la fórmula de Balmer
que daba las series principales de transiciones y las enerǵıas de las ĺıneas de los átomos no
perturbados electromagnéticamente. A saber, la fórmula de Balmer es:

E(n1; n2) = R

�
1

n2
1

� 1

n2
2

�
y donde n1 < n2 con números enteros positivos (1,2,3,. . . ). R es la denominada constante de
Rydberg, aproximadamente 13;6eV = 2;18 � 10�18J . Además, Bohr fue capaz de encontrar una
derivación de la constante de Rydberg en términos de constantes más fundamentales.

Sin embargo, el modelo de Bohr también era insuficiente. No explicaba los detalles del espec-
tro del átomo de hidrógeno cuando estaba sometido a campos eléctricos o magnéticos (conocidos
como efectos Stark y Zeeman). Se intentó su modificación para incluir el efecto del tamaño del
núcleo, y las llamadas correcciones relativistas indicadas por la teoŕıa de la relatividad especial
de Einstein. Eso implicaba la introducción de nuevos números cuánticos asociados a nuevas can-
tidades, diferentes al momento angular. Las órbitas con las correcciones de Bohr-Sommerfeld
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Figura 7: El espectro electromagnético de la luz. La luz visible es solamente una pequeña parte
del espectro completo, entre 380 y 780 nanómetros de longitud de onda.

eran eĺıpticas y no circulares, pero eran aún insuficientes para explicar la estructura de los es-
pectros de forma detallada, y en especial, de los átomos más complicados como el helio o el resto
de la Tabla Periódica. Esto llevó al desarrollo de la Mecánica Cuántica y la Teoŕıa Cuántica de
Campos, que es el modelo actual vigente.

6. Modelo mecanocuántico

Una serie de hipótesis adicionales se fueron introduciendo para explicar la estructura detallada
de los átomos:

Dualidad onda-part́ıcula (Louis de Broglie). Las part́ıculas subatómicas tienen propiedades
de onda, no es solo que las ondas se comporten como part́ıculas como se hab́ıa visto en
el caso de la luz. Esta idea fue demostrada con la interferencia de neutrones en un cristal
(experimento Davidson-Germer).

Principio de indeterminación de Heisenberg. Al llegar a sondear la estructura del átomo,
hay que localizar una part́ıcula perturbándola. De acuerdo a las ideas de Heisenberg, que
trataba de explicar las transiciones atómicas mediante la teoŕıa matemática de matrices, es
imposible conocer simultáneamente y con precisión dos magnitudes que tengan las mismas
unidades que la constante de Planck. Esto ocurre con la posición y el momento lineal
(producto de masa y velocidad), o con la enerǵıa y el tiempo de producción de un proceso
subatómico, aunque es mucho más general:

∆A∆B � ~=2

∆x∆(mv) � ~=2

∆E∆� � ~=2

La ecuación de Schrödinger: HjΨ >= EjΨ >, describe el movimiento del electrón en
situaciones no relativistas. En situaciones relativistas, se requiere la ecuación de Dirac:
(i~
 � @ � e
 � A�mc)Ψ = 0.

De acuerdo con Heisenberg, hay una cierta borrosidad o fluctuación incontrolable en toda part́ıcu-
la fundamental. Esta idea y las anteriores, llevaban a la conclusión de que para describir una
part́ıcula subatómica hab́ıa que recurrir a una función de onda Ψ(x; y; z; t). Esta función de
onda, resuelta para estados estacionarios, produćıa los niveles de enerǵıa del átomo y de otras
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Figura 8: Imagen del modelo de órbitas circulares estacionarias de Bohr.

estructuras subatómicas (núcleos o part́ıculas). La función de onda tiene una interpretación pu-
ramente estad́ıstica, dada por Max Born (no confundir con Bohr), que indica que jΨj2 es la
probabilidad de encontrar al electrón (en el caso del átomo), y es un número real comprendido
entre 0 y 1. El concepto de trayectoria se difumina y se introduce el concepto de orbital como
zona donde es más probable encontrar el electrón. Cada orbital tiene una forma y puede albergar
dos electrones en forma de nube con espines opuestos. El principio de exclusión prohibe que un
fermión como el electrón posea los 4 números cuánticos iguales en un átomo (n,l,m,s). La función
de onda es una amplitud de probabilidad, y en general, es un número complejo (Ψ = S+ iT , con
i2 = �1). Aśı, en Mecánica Cuántica, la pregunta no es, generalmente (salvo en detectores con-
cretos), dónde se encuentra el electrón sino dónde está probablemente. El desarrollo de las teoŕıas
cuánticas tuvo lugar en varias etapas. En una primera parte, la parte matemática y axiomática,
estuvo esencialmente acabada hacia 1933. La aplicación a las teoŕıas electromagnéticas en la
Electrodinámica Cuántica (QED, Quantum Electrodynamics), llevó 16 años más, hasta 1949.
Posteriormente, se desarrollaron las teoŕıas cuánticas para las interacciones débiles y nucleares
fuertes. La teoŕıa cuántica de la interacción débil empezó con la teoŕıa de Fermi y acabó con
el modelo de la teoŕıa electrodébil de Glashow-Weinberg-Salam, complementado con el trabajo
posterior de Peter Higgs y otros para la explicación de la masa de los fotones vectoriales ma-
sivos W,Z. La teoŕıa de la interacción nuclear fuerte llevó primero a desarrollar la teoŕıa de la
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Figura 9: Modelo de Sommerfeld o corrección relativista al modelo de Borh, también denominado
modelo Bohr-Sommerfeld o de las variables de acción.

matriz de scattering (o matriz S), y finalmente al modelo de la Cromodinámica Cuántica (QCD,
Quantum Chromodynamics), basada en gluones y quarks. Finalmente, el descubrimiento de los
bosones W y Z en los 80, y del último quark en 1995, llevó a la propuesta y construcción del
LHC para encontrar al campo o part́ıcula de Higgs (encontrado en 2012). La combinación de la
teoŕıa electrodébil y la QCD se denomina Modelo Estándar y explica que toda la materia está
hecha de leptones y quarks, mientras que interactúa con bosones como fotones, part́ıculas W,Z,
gluones y bosones de Higgs. No explica la gravedad ni la materia o enerǵıa oscura que parece
deducirse de los datos astronómicos, astrof́ısicos y cosmológicos.

7. Cálculo del espacio vaćıo en un átomo

¿Qué porcentaje de un átomo está vaćıo? Considera el átomo más simple, el átomo de
hidrógeno. Su radio mı́nimo es de 10�10m. El protón tiene un tamaño máximo de 1 fm, 10�15m.
El volumen ocupado por el electrón es pues 10�30m3 y el del núcleo es 10�45m3. Dividiendo:
x = V (núcleo)=V (átomo) = 10�15, luego el átomo tiene un espacio vaćıo igual a Y = 1 � x =
1� 10�15 = 0;999999999999999 = 99;9999999999999 %. El átomo es vaćıo esencialmente.

8. Números cuánticos de los átomos. Radioactividad

Un núcleo o átomo queda esencialmente cuantificado con tres números (cuatro si incluyes los
electrones):

Número atómico Z. Es el número de protones del átomo, coincide con el número de
electrones si el átomo es neutro.
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