
Het Atoom – Even Voorstellen
Een multimedia werkblad over de ontwikkeling van het atoommodel

Hoe stel jij je een atoom voor? Voor iedereen is dat wel verschillend. Je moeder zal een ander beeld hebben dan jouw natuurkunde docent. De meeste mensen stellen zich een paar elektronen voor die rond een kern cirkelen, zoals de aarde om de zon. Dit beeld werd in 1904 geïntroduceerd door de Japanner Hantaro Nagaoka. Dit beeld is fout aan de ene kant, maar bruikbaar aan de andere kant. Maar hoe zou je je een atoom dan moeten voorstellen? Een juiste voorstelling is belangrijk als je met een model wilt rekenen. Als je nieuwe ontdekkingen wilt doen of juist jouw experimenten wilt toetsen, zul je een goed beeld moeten hebben van een atoom. Ieder model kent helaas zijn gebreken. Ieder nieuw model lost een paar problemen op, maar creëert weer nieuwe vragen. In dit werkblad zul je kennis maken met de verschillende atoommodellen door de jaren heen. Maar eerst een paar meerkeuzevragen om mee te beginnen. 

A1. Hoeveel atomen moet je op een rij zetten, zodat ze zich nog achter een mensenhaar kunnen verstoppen?

A. 5.000 stuks

B. 50.000 stuks

C. 500.000 stuks

A2. Hoeveel atomen in jouw lichaam zijn ooit van Shakespeare geweest?

A.             7.000 stuks
B.              70.000 stuks
C.              700.000 stuks
A3. Als je atomen in een druppel water zou vergroten zodat je ze met het blote oog kunt zien, hoe groot moet dan de diameter van die druppel zijn?

A. 0,24 kilometer

B. 2,4 kilometer

C. 24 kilometer

Nadenken over de wereld en waar die van gemaakt is gebeurt al sinds mensenheugenis. De oudste overgeleverde denkbeelden gaan ruim tweeduizend jaar terug. Hieronder vind je een historisch overzicht van de ontwikkeling van het atoommodel. Gebruik deze links als achtergrondinformatie. Wij beginnen ons verhaal honderd jaar terug in het jaar 1907 toen Thomson zijn atoommodel ontwikkelde. Klik op volgende onderaan deze pagina om hier naar toe te gaan.
· Atoom modellen in de Griekse en Romeinse oudheid 

· Atoom modellen in de middeleeuwen
· Atoom modellen in de 16e en 17e eeuw
· Atoom modellen in de 18e eeuw
· Atoom modellen in de 19e eeuw
· Alle wetenschappers op een chronologisch rijtje

Het model van Joseph Thomson (1907)

[image: image3.jpg]e L 30 atecton
o




Een vraagstuk waar onderzoekers uit de 19e eeuw voor kwamen te staan was het volgende: als zij probeerden een elektrische stroom te jagen door glazen buizen met daarin slechts minieme hoeveelheden lucht, dan kwam er soms een zwakke lichtplek op de glazen wand. Men dacht dat deze lichtplekken veroorzaakt werden door stralen die men kathodestralen noemde. Waaruit bestonden deze stralen nou eigenlijk? In Engeland hadden natuurkundigen beargumenteerd dat deze stralen uit deeltjes bestonden. Duitse natuurkundigen waren het hier niet mee eens. Zij dachten aan een soort van elektromagnetische straling. Hoogste tijd voor verder onderzoek.

De Engelse natuurkundige Joseph J. Thomson deed in 1897 proeven met deze onzichtbare en mysterieuze kathodestralen. Thomson slaagde erin de stralen af te laten buigen onder een elektrisch veld en concludeerde dat de stralen een negatieve elektrische lading hadden. Uit eerder onderzoek bleek al dat deze stralen ook afbogen onder een magnetisch veld.

Van deze beide eigenschappen maakte Thomson gebruik. In zijn experiment liet hij het elektrische veld de straal in de ene richting afbuigen en het magnetische veld boog de straal in de andere richting af. Thomson veronderstelde dat de straal uit deeltjes met massa ‘m’ en elektrische lading ‘e’ bestond. Hij vond uit het bovenstaande experiment de verhouding e/m. De waarde van ‘e’ was uit elektrolyse-experimenten reeds bekend. The waarde van e/m toonde aan dat de massa van het deeltje ongeveer 2000 keer kleiner is dan die van het simpelste atoom H (waterstof). Thomson concludeerde dus uit zijn metingen dat de deeltjes duizenden keren kleiner waren dan atomen. De volgende applets laten dit experiment zien.

· Interactieve animatie van het e/m experiment (Shockwave)

· Interactieve animatie van het e/m experiment (JAVA)
Thomson toonde dus aan dat de kathodestralen bestonden uit deeltjes met een negatieve elektrische lading. Deeltjes die veel kleiner waren dan atomen. Thomson had het eerste subatomaire deeltje gevonden. Een belangrijke aanwijzing over de inwendige bouw van het atoom. Luister wat hij er zelf over te zeggen had:

· Joseph Thomson over atoomstructuur (wav)
Thomson dacht dat alle atomen deze deeltjes (later elektronen genoemd) bevatten. Thomson theoretiseerde dus dat het atoom uit meerdere kleine onderdelen met negatieve lading bestond. Deze elektronen lagen als het ware ingekapseld in de positieve lading die zich over het hele atoom uitstrekte. Het puddingmodel of krentenbolmodel was geboren.
Het model van Ernest Rutherford (1911)
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Ernest Rutherford, die nog onder Thomson studeerde, deed in 1911 experimenten met positief geladen alpha-deeltjes, nadat Thomson zijn atoommodel had opgesteld. In zijn experiment beschoot Rutherford goudfolie met alfa–deeltjes. 

Bekijk dit experiment (kwalitatief)

Bekijk dit experiment (kwantitatief)

Klik bij het laatste experiment op ‘shot’ om alpha-deeltjes af te schieten. Bekijk bij het laatste experiment ook de zogenaamde ‘Module’s Confrontation’ in het tabblad ‘Module’. Probeer de instellingen zo te veranderen, dat je zelfs terugkaatsing krijgt van enkele alpha-deeltjes. (bijvoorbeeld de deviation-waarde of de waarde van de lading)
A4. Waarom denk jij dat Rutherford, die uitging van Thomsons atoommodel, zo verbaasd was over deze resultaten?

Op het met zinksulfide bedekte scherm is te zien waar de alpha-deeltjes naar toe gaan. Of ze gaan recht door het folie heen of ze doen dit niet en worden afgebogen of zelfs terug gekaatst. Inderdaad, op het moment dat het krentenbolmodel zou opgaan, zou het onderstaande resultaat te zien zijn. De alpha-deeltjes gaan, volgens Thomson’s model, ongeveer rechtdoor. Dit komt doordat de zware positief geladen deeltjes weinig hinder zullen ondervinden van de elektronen en eveneens recht door de positief geladen soep van het krentenbolmodel zullen gaan. Wat was nu echter het resultaat van het experiment? Dat is op het tweede plaatje te zien.
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Aangezien sommige van de a -deeltjes behoorlijk afkaatsten concludeerde Rutherford dat beide voorgaande modellen niet geldig waren. Een nieuw atoommodel ontstond. Rutherford leidde af dat er iets in het atoom moest zitten dat klein en positief geladen is en ook een behoorlijke dichtheid kent. Hij noemde dit de nucleus of kern met daarin de positieve protonen. Het model dat op basis van dit experiment op kan stellen is dat het grootste gedeelte van het atoom lege ruimte is, dat de positieve lading gecentreerd is en dat de negatieve lading in banen om het centrum bewegen en de grootte van het atoom bepalen. Dit model wordt ook wel het planetair atoommodel genoemd. Maar hiermee kon hij een aantal chemische eigenschappen van het atoom niet verklaren.
A5. Waar had het Rutherford’s model volgens jou geen antwoord op?

Het model van Niels Bohr (1913)
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Volgens Rutherford was iedere baan rond de kern in principe mogelijk. Een leerling van hem, Niels Bohr, trok uit het lijnenspectrum van waterstof de conclusie dat niet iedere baan is toegestaan. Kort nadat hij in 1913 de formule van Balmer voor het eerst gezien had, kwam hij met de drie onderstaande revolutionaire stellingen. Het model van Bohr wordt ook wel uienschilmodel genoemd. Bohr kwam tot zijn eerste stelling door gebruik te maken van staande golven. 
In deze applet kun je zelf staande golven simuleren. Je zult zien dat niet alle frequenties mogelijk zijn. Er zouden volgens Bohr zeven banen zijn. Het aantal elektronen in een baan werd gegeven door de formule 2n2, waarbij n het baannummer was. Bohr kon niet echt uitleggen waarom dit de juiste stellingen waren, maar hij kon er wel de energie mee berekenen van elektronen in hun banen om de waterstofkern (zie de tabellen 21A en 22 van BINAS). Voor de baan met nummer n leidde hij af: En =  E1 / n2

Hierin is E1= -13,6 eV en hoort bij de grondtoestand. Het elektron is dan zo dicht mogelijk bij de kern. Bij hogere waarden van n is En minder sterk negatief en heeft het atoom dus energie opgenomen. Het is dan in een aangeslagen toestand gekomen. Als n naar oneindig gaat betekent dat, dat er zoveel energie is toegevoerd dat het elektron los is van de rest van het atoom. Het atoom is dan geïoniseerd. Om een elektron uit de binnenste baan van een waterstofatoom te verwijderen moet je dus 13,6 eV toevoeren: de ionisatie-energie is 13,6 eV. Omgekeerd komt 13,6 eV vrij als een waterstofkern een elektron vangt en in zijn binnenste baan opneemt. 

1. Een elektron kan alleen in stationaire banen (schillen) om de kern draaien met vaste energieën. Het atoom zendt geen straling uit als het elektron in zo'n schil ronddraait
2. Als het atoom energie opneemt, gaat het elektron naar een buitenbaan: absorptie. Als het elektron 'terugvalt' naar een binnenbaan komt die energie vrij in de vorm van straling: emissie

3. Het verband tussen het energieverschil van die twee banen ∆E en de frequentie van de straling f, wordt gegeven door: | ∆E | ≈ f 
Bekijk de volgende applets van het Bohr atoom en beantwoord vraag A6: 

· Bohr atoom (shockwave) 
· 
Bohr Atoom (JAVA) 


A6. Bereken het energieverschil ∆E tussen de derde baan en de vierde baan. Klopt dit ook met de JAVA applet?

De theorie van Bohr was een mengsel van onbegrepen stellingen die in strijd waren met de klassieke natuurkunde en klassieke regels die toevallig wel goed bruikbaar waren. Bohr zelf was de eerste om deze bezwaren te zien. Zo was het merkwaardig dat de waargenomen frequenties van de atoomspectra niets te maken hadden met de frequentie van het elektron in een toegestane baan. Steeds meer kwam men dan ook tot de conclusie dat de klassieke regels niet bruikbaar waren. Alleen de verschillende energietoestanden van het atoom bleken van belang te zijn en niet de banen. Toen het idee van de banen werd verlaten, begon men trapschema's te gebruiken om de energieniveaus van een atoom aan te geven.

A7. Waarom denk je dat de energie van een elektron negatief is in een gebonden toestand?

Het model van Erwin Schrödinger (1926)
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Het is moeilijk om na het Bohr model één persoon aan te wijzen die een nieuw model introduceerde. Anton Sommerfeld (1915) was de eerste die gebruik maakte van een kwantumtheorie in de beschrijving van het atoom. Wolfgang Pauli voegde in 1925 aan dit atoommodel het volgende uitsluitingsprincipe toe: “in eenzelfde atoom kunnen elektronen zich niet in dezelfde energietoestand bevinden.”
Het atoommodel van Schrödinger (1926) legde vooral de nadruk op de waarschijnlijkheid om een elektron aan te treffen in een afgebakend gebied rond de kern. Schrödinger werd vooral beroemd vanwege zijn golfvergelijkingen voor de voortplanting van elektronen. Hiermee beschreef Schrödinger atomen en elektronen dus als deeltjes die zich als golven gedragen maar zich als deeltjes laten waarnemen. Elektronen om de atoomkern beschreef hij met een golffunctie, waarmee hij de waarschijnlijkheid kon uitrekenen om een elektron op een bepaalde plek rond de kern te vinden. Dit waarschijnlijkheidsmodel kreeg later ook experimentele ondersteuning. 
In 1927 kwam één van de belangrijkste aspecten van de kwantummechanica naar voren. Werner Heisenberg introduceerde wat bekend zou worden als ‘het onzekerheidsprincipe van Heisenberg’. Dit onzekerheidsprincipe stelde dat men nooit met absolute zekerheid zowel de positie als de snelheid van een simpel deeltje zou kunnen meten. Het twee spleten experiment met elektronen is een geweldige illustratie van dit principe. Ondanks vele pogingen van wetenschappers om experimenten te bedenken die dit onzekerheidsprincipe zouden kunnen omzeilen, werden dergelijke experimenten niet gevonden. Op de vraag hoe je een atoom zou moeten voorstellen antwoordde Heisenberg ooit: “don’t try”. 
Er zijn toch twee methoden om het kwantummechanische atoommodel te visualiseren. Allereerst is er een theoretisch model, waarbij je de elektronen als wolken om de kern ziet. Het andere model simuleert een experiment waarbij de plaats van elektronen wordt gemeten. Beide modellen moeten dus met elkaar overeenkomen.
· Bekijk de theoretische weergave van dit model
· 
Bekijk de experimentele weergave van dit model



Zet de instellingen van de eerste applet vast (n = 3 , l = 1 (p) en 3pz). Vindt in de tweede applet de voorstelling die hier bij past. 
A8. Wat stellen de puntjes voor in de experimentele weergave?
A. De puntjes zijn metingen van verschillende elektronen bij verschillende waterstofatomen

B. De puntjes zijn metingen van hetzelfde elektron in hetzelfde atoom

Het model van vandaag
De kwantummechanica beschreef alles op de kleine schaal en de algemene relativiteitstheorie van Albert Einstein beschreef alles op grote schaal. De twee theorieën leken op sommige punten met elkaar in strijd. In de zeventiger jaren tot en met nu probeert de String Theorie een brug te slaan in dit conflict. In de String Theorie stellen we een elementair deeltje voor als een trillende snaar en niet meer als een deeltje. Een hele mooie (Engelse) website over String Theorie kun je vinden bij de links op de volgende pagina.
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A9. In welke volgorde staan de volgende atoommodellen?
A. Bohr, Rutherford, Schrödinger, Thomson

B. Schrödinger, Thomson, Rutherford, Bohr

C. Bohr, Thomson, Schrödinger, Rutherford

D. Thomson, Rutherford, Schrödinger, Bohr
Links en antwoorden vind je op de laatste pagina van de internetversie van het werkblad [image: image1.png]
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Stip op het scheem:
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