Experimento de la lamina de oro

En 1911, Ernst Rutherford y sus alumnos realizaron un experimento que revoluciono el
concepto que se tenia de atomo. El experimento consistia en bombardear una fina [amina
de oro con particulas alfa muy pequefias y con carga positiva (2 protones y 2 neutrones).
Rodeando la Idmina habia una pantalla fluorescente que emitia un destello cada vez que

una particula chocaba contra ella.
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Qué se observo. El resultado fue que el 99,999% de las particulas la atravesaron sin

desviarse lo mas minimo. El resto experimenté desviaciones notables e incluso reboté.

El modelo de Thomson no podia explicar estos resultados, por lo que era necesario plantear
otro modelo.



Conclusion (Rutherford, 1911). Como casi todas las particulas pasan, el &tomo es sobre
todo espacio vacio. Como algunas se desvian y otras rebotan, en el centro hay una zona
muy pequefia, densa y con carga positiva: el nicleo. Los electrones giran a su alrededor, en

la corteza, a gran velocidad y estan a una gran distancia de él.
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El modelo de Rutherford explicaba bien el experimento, pero chocaba con dos hechos

conocidos, y de ahi sale el modelo de Bohr.

Problema 1: la estabilidad del atomo. En el modelo de Rutherford los electrones giran
alrededor del nacleo. Un electrén que describe una oérbita esta acelerado (cambia
constantemente de direccidn) y, segun el electromagnetismo clasico, toda carga acelerada
emite radiacion y pierde energia. Al perderla, el electron describiria una espiral y acabaria
cayendo sobre el nucleo en una fraccion de segundo. Segun este modelo los &tomos no

podrian existir, y sin embargo son estables.
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Problema 2: los espectros atomicos. El atomo emitiria luz como consecuencia de los saltos
entre Orbitas y todos los saltos estarias permitidos. En consecuencia, se emitiria radiacion

electromagnética con cualquier valor de energia prediciendo un espectro continuo:

Luz blanca: espectro continuo

Hidrégeno excitado: espectro de emision

410 434 486 656 nm

Pero cuando se excita un gas, como el hidrégeno, y se analiza su luz, aparecen solo unas
rayas de colores concretos sobre fondo oscuro: el espectro atdmico es discontinuo. Cada
elemento tiene su propio espectro de rayas, como una huella dactilar, y el modelo de

Rutherford no tenia forma de explicarlo.

La solucion de Bohr (1913). Niels Bohr mantuvo el nacleo central de Rutherford, pero
cambio las reglas para los electrones, apoyandose en la idea de Planck de que la energia se

intercambia en cantidades discretas (cuantos):
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e Los electrones solo pueden estar en ciertas Orbitas permitidas, llamadas niveles de
energia, y mientras permanecen en una de ellas no emiten radiacion. Esto resuelve el

problema de la estabilidad.



e Cada nivel tiene una energia definida, y cuanto mas cerca del nucleo, menor es esa
energia.

e Un electron puede saltar de un nivel a otro, pero solo si absorbe o emite justo la
energia que separa ambos niveles. Al bajar de un nivel superior a uno inferior emite

un foton de esa energia.

Como los niveles son fijos, las diferencias de energia también lo son, y por eso cada
elemento emite solo ciertas frecuencias. Las rayas del espectro son la firma de esos saltos,

y asi se resuelve el problema 2.
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Limitaciones de Bohr. Su modelo funciona muy bien para el hidrogeno, pero falla con
atomos con mas de un electrén y no explica por qué solo ciertas Orbitas estan permitidas.
Eso llevd al modelo mecanocuéntico, donde los electrones se describen mediante orbitales

(zonas de probabilidad) y no mediante orbitas.

La solucién vino de cambiar la forma de pensar sobre el electron.



MODELO ACTUAL

e Principio de incertidumbre (Heisenberg, 1927). Es imposible conocer a la vez la
posicion exacta y la velocidad de un electrén. Por tanto, dibujar una trayectoria
precisa alrededor del niicleo, como hacia Bohr, no tiene sentido. Unicamente se
conoce la probabilidad de encontrar el electron en un determinado lugar. Resultado

de este principio es el cambio del concepto de orbita por el de orbital.

e Ecuacién de Schrodinger (1926). Describe el electron como una onda. Sus
soluciones no dan 6rbitas, sino la probabilidad de encontrar al electron en cada zona

del espacio.

Del orbital al &tomo

De aqui sale el concepto central: un orbital es la regidn del espacio alrededor del nucleo
donde es mas probable (en torno al 90 %) encontrar al electrén. Es una "nube" de

probabilidad, no una trayectoria.

Los orbitales se organizan en niveles y subniveles de energia:

e Niveln (1, 2, 3...): determina la energia y el tamafio del orbital.

e Subnivel (s, p, d, f): determina la forma. Los orbitales s son esféricos y los p tienen

forma de dos l6bulos.

e Capacidad: cada orbital admite como maximo 2 electrones. Asi, los subniveles s, p, d

y f admiten 2, 6, 10 y 14 electrones respectivamente.



Diferencia clave. Bohr hablaba de 6rbitas (caminos definidos). El modelo cuantico habla de
orbitales (probabilidades). Es el modelo que se acepta hoy.

Orbita (Bohr) Orbital s

Camino definido Nube esferica

o electron de probabilidad

o Orbita (Bohr): el electron sigue un camino concreto, y podriamos decir donde esta en

cada momento.

e Orbital: los puntos representan posibles posiciones del electron. Es mas probable
encontrarlo cerca del nacleo, donde la nube es méas densa, pero puede estar en

cualquier zona.



TIPOS DE ORBITALES

Aqui tienes todos los subniveles. Los orbitales s, p y d estan dibujados con su forma, y los f

solo se indican, porgue son demasiado complejos para un esquema de este nivel.
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e Capacidad: cada subnivel tiene 1, 3, 5y 7 orbitales (s, p, d, f), con dos electrones

como maximo por orbital. Por eso admiten 2, 6, 10 y 14 electrones.

e Misma energia: los orbitales de un mismo subnivel (por ejemplo, los tres p) tienen la

misma energia y solo se diferencian en su orientacién en el espacio.



