MODELOS ATÓMICOS                                                                                                                                                                   TABLA PERIÓDICA


Se tuvo que esperar a los siglos XVI-XVII para poderse romper con la tradición alquimista, estableciéndose las bases del método científico y desapareciendo el hermetismo de los escritos, comunicándose los resultados de las observaciones. Esto dio lugar a la creación de Academias Científicas en numerosos países.

Robert Boyle (1637-1694) fue el primer químico que rompe abiertamente con la tradición alquimista. Para él, "elemento químico" es toda sustancia que no puede separarse en otras.

Pero hubo de esperarse hasta el siglo XIX para poderse comprobar la discontinuidad de la materia.

─
Teoría atómica de Dalton.

Hace 25 siglos, Leucipo de Mileto inventó el concepto de "átomo", siendo su discípulo Demócrito el creador de una teoría al respecto. Esta fue aceptada por hombres como Galileo, Boyle, Newton... pero fue Dalton (1766-1844) quién construyó una verdadera teoría científica, coordinando los fenómenos observados y las leyes de la combinación química.


Esta teoría puede resumirse en:

1.
Los elementos químicos están formados por átomos, consistentes en partículas, separadas entre sí e indestructibles.
2.
Los átomos de un mismo elemento son todos iguales en masa y en todas las demás propiedades.
3.
Los átomos de elementos diferentes tienen distinta masa y demás propiedades.
4.
Los compuestos se forman por la unión de átomos de los correspondientes elementos en una relación numérica sencilla.

─
Átomos y moléculas.

La teoría atómica de Dalton explica las leyes ponderales de las combinaciones químicas, pero no puede explicar la ley de los volúmenes de combinación  (Gay- Lussac): “los volúmenes de los gases que intervienen en una reacción química, medidos en las mismas condiciones de P y T, guardan entre sí una relación de números enteros sencillos."

Dalton, según su teoría, supone que los elementos gaseosos están formados por átomos de dichos elementos:

Según Dalton:






    N       +       O      ─────>    NO






1 VOL         1 VOL         
   1 VOL

Sin embargo, Gay-Lussac había obtenido experimentalmente:






Nitrógeno    +    Oxígeno    ─────>       Oxido Nítrico






1 VOL                  1 VOL                 

2 VOL

Avogadro resolvió suponiendo que las partículas últimas de los gases no son átomos, sino agregados de átomos, a los que llamó moléculas:






   N2      +      O2     ─────>       2 NO






1 VOL        1 VOL         
      2 VOL

Así, Avogadro introdujo el concepto de molécula  (como agregado de átomos) y formuló la hipótesis: "en volúmenes iguales de cualquier gas, medidos en las mismas condiciones de  P  y  T, hay el mismo número de moléculas"   (Principio de Avogadro).

Para finalizar, Avogadro considera a los elementos formados por átomos iguales; y a los compuestos, por átomos distintos (elementos).

─
Espectros atómicos. Modelos atómicos.

Hemos visto la incapacidad que tenía la teoría atómica de Dalton para explicar la ley de los volúmenes de combinación de Gay-Lussac. Posteriormente veremos que el átomo es en realidad divisible, junto a la existencia de isótopos y la  radiactividad.

Sin  embargo, anteriormente  a estos  fenómenos  fue  el descubrimiento de nuevos elementos. Fraunhofer  (XIX), fabricante de vidrio, descubrió que la luz producida al arder determinadas sustancias, al atravesar un prisma, daba lugar a unas líneas brillantes características:

	
	
	


Esto llevó a Kirchoff y Bunsen a estudiar el fenómeno: cada elemento químico da lugar a una serie de líneas, diferentes de la de otro. A dicho sistema de líneas se le llamó espectro de emisión del elemento, y al aparato, espectroscopio. Al analizar la luz que incide sobre una determinada sustancia gaseosa, se encuentra una serie de líneas oscuras sobre fondo brillante, es el llamado espectro de absorción:

	
	
	


Se observó que para un mismo elemento químico, sus rayas brillantes de su espectro de emisión coinciden con las oscuras de su espectro de absorción. En ambos casos deben estar implicados los mismos fenómenos  (en sentidos contrarios), y sugiere la existencia de una estructura interna en el átomo.

De esta forma, se puede definir espectro como: "la descomposición de la luz (radiación) que emite o absorbe una determinada sustancia".
El estudio de los espectros permitió descubrir muchos elementos desconocidos hasta entonces. Además, se obtuvo expresiones matemáticas (1), y posteriormente se dieron explicaciones teóricas (2), modelos atómicos.

(1) Espectro de hidrógeno.
En 1885, Balmer, encontró una expresión que relaciona la longitud de onda (λ) de las rayas espectrales en el espectro de emisión del hidrógeno en la zona visible:
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Posteriormente, Lyman, Paschen y Brackett obtuvieron expresiones semejantes:

a) Lyman (ultravioleta).
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b) Paschen (infrarrojo).
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c) Brackett (infrarrojo).
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En general:
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Expresión puramente experimental, pero me dice que los espectros están intimamente ligados a la estructura de la materia ===> átomo es divisible, pues los espectros me indican que el átomo debe poseer una estructura interna ordenada.

(2)
Explicación de los espectros. Modelos atómicos.
Esta llegó una vez conocida la existencia de los electrones (-)  y del núcleo atómico (+).

 a)
Modelo de Rutherford.
Este en  1913  descubrió al hacer incidir un haz de  partículas (núcleos de helio) sobre láminas metálicas muy delgadas, que la mayor parte atravesaban la lámina sin desviarse y sólo una pequeña porción se desviaba apreciablemente, es decir, rebotaban.

Rutherford supuso que el átomo estaba formado por un núcleo, que ocupaba una parte muy pequeña del volumen total del átomo, cargado positivamente, y donde se concentra la masa del átomo; y la corteza, que ocupa la mayor parte del volumen del átomo, en la que giran los electrones, alrededor del núcleo, como en un sistema planetario, y en un número suficiente para contrarrestar la carga positiva del núcleo.

 b)
Modelo atómico de Bohr.
Antes de introducirnos en este modelo, vamos a realizar una reflexión del modelo anterior  (Rutherford): este nos sugiere la presencia de electrones (-)  en la corteza y de protones (+)  en el núcleo, sin embargo, las experiencias de Rutherford predice la existencia de otra partícula en el núcleo, de masa parecida al protón y de carga cero; experiencias posteriores demostraron su existencia, llamándose a dicha partícula, neutrón.

Además, apareció los conceptos de  número atómico (Z)  y  número másico (A):


Z = número de p+  = n0 de e-  si el átomo es neutro.


A = n0 de p+ + n0 de neutrones (N), en un átomo.
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En el modelo atómico de Rutherford los e- giran alrededor del núcleo con  m.r.u.a. ==> según la mecánica clásica, una carga eléctrica en movimiento va perdiendo energía, hecho que no se ha observado nunca en el caso del electrón.

El modelo atómico de Bohr se basa en el modelo de Rutherford, pero Bohr introduce dos postulados  (verdades no demostradas):

b.1)
"Los electrones sólo pueden girar alrededor del núcleo en determinadas órbitas  (trayectoria exacta del electrón), órbitas en las que el momento angular (L) del electrón sea múltiplo entero de  h/2π ":
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    n = número entero (número cuántico)

b.2)
Se basa en la ley de Planck:
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     h = 6,6 x 10-34 J.s (cte de Planck)

"La energía absorbida o emitida por un átomo equivale a un número entero de cuantos (n), siendo la energía de cada cuanto: 
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	La energía del electrón en cada órbita viene dada según Borh por:
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	n = número entero

A = 2,17 x 10-18 J


Supongamos el tránsito:   órbita con energía E1    ───>   órbita con energía E2
ΔE = E2 - E1 = h υ    (según Planck)
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Esta ecuación es parecida a la obtenida experimentalmente en los fenómenos espectrales.

Conclusiones que se deducen del modelo atómico de Borh:
Mientras el  1er postulado  no contradice la mecánica clásica, el  2do  si lo hace, y me dice que no sólo la materia es discontinua, sino que también lo es la energía  ==>  la energía de los electrones está cuantizada  (los electrones sólo pueden tomar determinados valores de la energía, pero no todos). Esto nos lleva al concepto de órbitas permitidas: aquellas órbitas en las que el electrón posee la energía adecuada para que el átomo se mantenga estable.

Por último, tenemos que decir, que este modelo sólo puede explicar al átomo de hidrógeno (H)  y átomos hidrogenoides  (con un sólo electrón), pero no es capaz de explicar los átomos con más de un electrón.
 c)
Modelo mecánico-cuántico del átomo. Números cuánticos.
Este modelo requiere el conocimiento de dos adelantos en la Física  actual:
c.1)
La dualidad onda-corpúsculo de  De Broglie.
Supone este doble comportamiento de la materia, onda o corpúsculo, según las circunstancias. Es decir, las partículas microscópicas no pueden entenderse sin considerar en ellas un carácter de ondas.

Para ello relacionó ambas características en una ecuación:









    
La  Luz

 Partículas
p = m v     (cantidad de movimiento)                    E = m c2     ==>   
 E = m v2
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	λ es una característica de las ondas

mv es una característica de los cuerpos


c.2)
Principio de incertidumbre de Heisemberg.
"Es imposible conocer al mismo tiempo la posición y velocidad exactas de una partícula".  Matemáticamente se expresa esta afirmación:
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Estas teorías, junto a la solución de la ecuación de onda de Schrödinger, son la base del modelo mecano-cuántico.

Este modelo debe explicar lo que no es capaz de hacer el de Bohr:
*
Átomos polielectrónicos.
*
El  "porque"  se desdoblan las rayas espectrales obtenidas en los primeros espectros, cuando se utilizan espectroscopios de mayor poder resolutivo.
*
Efecto Zeeman: "un átomo sometido a un campo magnético da lugar a un espectro más complicado que el del átomo en ausencia de dicho campo".

La mecánica-cuántica explica satisfactoriamente estos hechos. Para ello, basándose en las teorías anteriores, considera al electrón no sólo como una partícula, sino, también, como una onda. Es decir, considera la dualidad onda-corpúsculo del electrón.
La resolución de la ecuación de Schrödinger, además, desprecia el concepto de orbita, apareciendo un nuevo concepto en su lugar, el de Orbital: "probabilidad matemática de encontrar al electrón en una determinada región del espacio".

Finalmente, con Bohr apareció sólo un número cuántico (n), en esta teoría aparecen otros:


    Número cuántico principal (n) :  n = 1, 2, 3...

Representa el nivel energético del electrón, dándonos una idea de la distancia promedio del electrón al núcleo.
Número cuántico de momento angular (l):   l = 0, 1, 2, 3, hasta  (n - 1).
Nos indica la forma del orbital en el que se encuentra el electrón:



l = 0   orbital de  tipo  S  ( esférico ).


l = 1   orbital de  tipo  p.


l = 2   orbital de  tipo  d.



l = 3   orbital de  tipo  f.

Este número cuántico contribuye un tanto a la energía, junto a n ==>  energía orbitales S ≠ eg. orbitales p  ≠ eg. orbitales d...
Número cuántico magnético (m):   m = -l..., o... +l.
Nos indica la orientación de cada orbital.
Número cuántico de spin:   s = ± 1/2.
Caracteriza un momento angular intrínseco del electrón.

─
Configuración electrónica.
Es la distribución de los electrones en los orbitales de un átomo.

Dicha distribución se realiza siguiendo los siguientes principios:
1) Principio de relleno. Los electrones ocupan primero los orbitales de menor energía, siendo la secuencia:
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2)
Principio de exclusión de Pauli. En un átomo no pueden existir dos electrones con los 4 nos cuánticos iguales. Es decir, en un orbital habrá como máximo dos electrones, con espines contrarios.
3)
Principio de Hund o de la máxima multiplicidad. Los orbitales degenerados  (aquellos orbitales con igual  nº cuántico n  e igual  nº cuántico l)  tienen que ser ocupados cada uno por un electrón antes de ser apareados en cualquiera de ellos. Los espines de estos, además, deben ser iguales.

─
Tabla periódica.
Hemos indicado anteriormente como los espectros permitió el descubrimiento de nuevos elementos químicos, junto a otras técnicas de detección. Además, a medida que se desarrollaba la ciencia, las propiedades (físicas y químicas) de estos podían medirse con mayor exactitud. Por todo esto, se hizo necesario encontrar alguna relación que agrupase a los distintos elementos.
Fue Mendeleiev quien agrupó a los distintos elementos: " las propiedades físicas y químicas de los elementos químicos se repiten periódicamente al ordenarlos según sus pesos atómicos".
La tabla periódica actual es la misma que la dada por Mendeleiev, pero ordenados los elementos según su número atómico, en lugar de su peso atómico.
En ella podemos distinguir:

1)
Período.
Son las distintas líneas horizontales (7). Cada período comienza en un alcalino (ns1)  y acaba en un gas noble (ns2 np6).
2) Bloque.
Se construyen a partir de los últimos orbitales en ser ocupados.


Bloque S configuraciones  ns1  y  ns2.


Bloque P configuraciones  ns2 np1 a 6.


Bloque D configuraciones  (n-1) d1 a 10 ns2.


Bloque F configuraciones  (n-2) f1 a 14  (n-1) d1 ns2.

3)
Grupo o familia.
Formado por elementos químicos con propiedades físicas y químicas parecidas.
Tabla periódica actual:
	
	IA
	IIA
	IIIB
	IVB
	VB
	VIB
	VIIB
	VIIIB
	IB
	IIB
	IIIA
	IVA
	VA
	VIA
	VIIA
	VIIIA

	1
	H
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	H
	He

	2
	Li
	Be
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	B
	C
	N
	O
	F
	Ne

	3
	Na
	Mg
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	Al
	Si
	P
	S
	Cl
	Ar

	4
	K
	Ca
	Sc
	Ti
	V
	Cr
	Mn
	Fe
	Co
	Ni
	Cu
	Zn
	Ga
	Ge
	As
	Se
	Br
	Kr

	5
	Rb
	Sr
	Y
	Zr
	Nb
	Mo
	Tc
	Ru
	Rh
	Pd
	Ag
	Cd
	In
	Sn
	Sb
	Te
	I
	Xe

	6
	Cs
	Ba
	La
	Hf
	Ta
	W
	Re
	Os
	Ir
	Pt
	Au
	Hg
	Tl
	Pb
	Bi
	Po
	At
	Rn

	7
	Fr
	Ra
	Ac
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


	L A N T Á N I D O S

	A C T Í N I D O S


─
Propiedades periódicas.
1)
Energía de ionización.
Energía necesaria para que un átomo, en estado gaseoso, se desprenda de un electrón. Crece en la tabla periódica:
────────────►






 ▲






  │






  │






  │

  │

  │

  │

2)
Afinidad Electrónica (Electroafinidad).
Energía intercambiada por un átomo, en estado gaseoso, al captar un electrón. Crece de la misma forma que la propiedad anterior: hacia arriba dentro de un grupo; y hacia la derecha en el mismo período.
3)
Electronegatividad.
Capacidad que posee un átomo para atraer hacia él los electrones que lo enlazan con otro elemento. Crece de la misma forma que las propiedades anteriores: hacia arriba dentro de un grupo; y hacia la derecha en el mismo período.
4) Radio atómico.
Crece hacia abajo dentro de un grupo (a mayor número de niveles, mayor tamaño), y en general, decrece hacia la derecha dentro de un mismo período (aunque no siempre se cumple, siendo la variación más compleja).
5) Carácter metálico.
Crece hacia abajo dentro de un grupo y hacia la izquierda en un período.

6)
….
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