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Espectro de gases

A partir de datos espectroscopicos experimentales
y de las teorias de emision de radiacion y del
foton, nace el conocimiento de la estructura del
atomo mas simple (el &tomo de H).
Posteriormente también las estructuras de los
atomos mas complejos.

Espectro de gases
Espectrografos: son instrumentos que pérmiten

estudiar la descomposicion de la luz airavés.de

una red de difraccion o de un prisnv.
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Espectro de gases

de lineas (espectro discreto) a diferencia Fssi

Para los gases el espectro es un conjunto DMEF
1
de los solidos y liquidos que es continuo.

Espectro de emision: estos
espectros corresponden a la Espectro visible
emision de energia de un gas
incandescente.
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Espectro de absorcion: Ispectvo de emision del atomo de
cuando luz blanca emitida por,) ~ hidiogeno en el visible

una fuente atraviesa un gas,
éste absorbe las longitudes de
onda que es capaz de emitiz
cuando esta incandescente. Se  gspectro de absorcién del atomo de

obtiene un espectro continuo hidrégeno en el visible

con rayas oscuras discretas, o a0 ‘
llamado espectro de ] i i in
absorcion.
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Lineas espectrales

Hydrogen Emission

Se observaron como los
elementos quimicos III .ll‘ll zt

. rption
producen discretas
longitudes de onda
cuando se excitan o

desexcitan en una
descarga eléctrica.

Emission
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Los espectros son diferentes para cada gas y caracterizan a cada
uno de ellos (huella digital). El He se descubrié primero en el Sol

\

que en los laboratorios terrestres.

Espectroscopia: Ciencia que estudia la composicion quimica de
materiales y sustancias desconocidas mediante el anilisis de
espectros (visible, IR, UV, rayos X, radiofrecuencia). E;.
Composicion de planetas y estrellas.
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El espectro del atomo de hidrogeno

Hydrogen Absorption Spectrum
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Transition N=3 to N=2




Formula empirica de Balmer para
las lineas del hidrogeno

Hacia 1884 se conocian muchos espectros de gases pero no se conocia su
explicacidn ni las leyes que los describen.

slaisnn skt Balmer En 1885, Johann Balmer encontr6 una féormula empirica
para la longitud de onda del esvectro visible de
hidrégeno en nm (esta térrtuia predecia con una
precision de 1/100G las g lineas conocidas para H en esa
época):
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u-nm

@)

A = (364, (k=3,4,5,...)

e
Ak =3) = 410,13 nm
A= 00) = 364,56 nm

Born May 1, 1825

Lausen, Switzerland 4101.7
Died March 12, 1898 (aged 72) 3970, 1
Basel, Switzerland 3889 1

Nationality = Switzerland

Fields Mathematics

Alma mater University of Basel



Formula de Rydberg para las lineas del
hidrogeno

Johannes Rydberg

Rydberg (1890) generaliza la formula de Balmer para
un mayor rango:
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m =2" (Balmer)

ne=m-=1m+2.m+3,...

R =:1,097¢ 10" m—?! Constante de Rydberg
Johannes Rydber 4 o
o gen Series of Spectral Lines
Born November 8, 1854 |

Halmstad
Died December 28, 1919 Discoverer (year) Wavelength m T

(aged 65)

i Lyman (1916) Ultraviolet 1 =1
momly e Balmer (1885) Visible, ultraviolet 9 >9
Fields Physics
Institutions  Lund University Paschen (1908) Infrared 3 >3
Known for  Rydberg formula Brackett (1922) Infrared 1 >4
Notable Fellow of the Royal Society Pfund (1924) Infrared 5 >5

awards (1919)
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El model¢ a2tomico



Modelo del atomo hacia 1900
(Thompson)

Para explicar los espectros se
debian hacer modelos del &tomo.
Algunos datos que se disponian:
«Diametro, aprox. 107° m.
«Eléctricamente neutro.

«Contiene electrones (descubiertos
en 1897) (carga negativa) livianos y
protones (carga positiva) con masa
mucho mayor. Los electrones son
livianos en comparacion con el
atomo.

Protones atin no se habia
descubierto, pero es evidente catga
positiva tenian que estar presentes
para lograr la neutralidad de la
carga.

«Teoria EM: las cargas eléctricas en
movimiento irradian energia.

Thomson consideré que cuando el atomo se calienta,
los electrones pueden vibrar alrededor de su
posicion de equilibrio, lo que produce la radiacion
electromagnética.

Este modelo no puede explicar los espectros.



El experimento de Geiger y Marsden

Rutherford, Geiger, y Marsden
concibieron en 1908 una nueva THOMSON MODEL RUTHERFORD MODEL
técnica para investigar la estructura de - - - e
la materia por una dispersion de / e N\ - - e .
particulas o de los &tomos. Un haz de [ - "_+ Q

particulas a (nucleo de He, 2 protones —tv'——- ' '

y 2 neutrones) sobre laminas muy S 5N MU o
delgadas de metal. - =

Detector: pantalla sulfuro de zinc.

La mayoria de las particulas o NG
eran desviadas o apenas dispersadas
un angulo muy pequeio (= 1°).

Sin embargo, algunas particulas
eran desviadas angulos muy grandes
( 90° 0 mas) e incluso algunas
rebotaban!!!. Esto es incompatible con
el modelo de Thompson, que solo OBSERVED RESULT
podia admitir desviaciones muy

pequenas.

alpha particle source



El modelo atomico de Rutherford

Los resultados experimentales no son compatibles con

el modelo atbmico de Thomson. ,
= The Right Honourable

, . , o S~ The Lord Rutherford of Nelson
Rutherford propuso que un dtomo tiene un ntcleo con . N OMFRS

carga positiva rodeada por las cargas negativas
(electrones). Geiger y Marsden lo confirmaron (1913). /'l
Las dispersiones de particulas a en ang. muy grandes !
sblo son posibles si chocan con una masa muy |
concentrada en un volumen reducido. Rutherford '\
calcul6 el diam. en 104 m. ‘
Los atomos estdn formados por un “nucleo” uy
pequeilo con carga positiva (protones) y los electrones
girando alrededor de él en oOrbitas aprox. eirculares,
como los planetas alrededor del sol. Fa cantidea-de e 4
protones y electrones debe ser la misnid para/que el BT o e o) Boaw
atomo sea eléctricamente neutro. En el case d¢l atomo In office

mas simple (Hidrégeno), sb6lo un protén y.an electron. e
) Preceded by Sir Charles Scott Sherrington

Succeeded by Sir Frederick Gowland Hopkins

Dificultades: de acuerdo a la teoria EM de Maxwell, Personal details

una carga en movimiento (electrones) radian ondas Born 30 August 1871

EM en forma continua, por lo tanto pierden energia. S LR
Como consecuencia, las oOrbitas tienen un diametro Died 19 October 1937 (aged 66)
cada vez menor, describen una espiral y el electron Gambrkue. Engkind. Uik

Citizenship  British subject

colapsa sobre el nacleo. Esto NO SUCEDE ya que los

, Nationality =~ New Zealander
atomos son estables.

Residence New Zealand, United Kingdom

Signature v _Z:: J A



Modelo atomico clasico (planetario)

Consideremos al &tomo como un sistema planetario con una

trayectoria circular. e €
Podemos igualar la fuerza de Coulomb entre el nacleo y el ﬁe 'A:U
electron e igualarlo a la 292 Ley de Newton: ~
i te
, 1 €? v O
[Fell = T—— = m= ;
dmeg T T ;
donde v es la velocidad tangenciatdel ¢iectron: T
— ? = ) K = —mv® =
dregmr ' 2 SmegT
La energia total es:
e? e? e’ S
F=K+U= — — | — < (| Elelectron esta ligado
8meor  4megr 8meQT




El modelo planetario falla

De la teoria electromagnética clasica, una carga eléctrica
acelerada emite energia (radiacion electromagnética), lo
que significa que la energia total debe disminuir. Por lo
tanto, el radio r» debe disminuir rapidamente. Esta
prediccion fue llamada “la espiral de la muerte”.

- —

La fisica llego a un punto-de Electron

inflexién en 1900 cen'la /
hipotesis de Planck del /
comportamiento cuaritico de
la radiacion.

Seran estas nuevas ideas las \
que ajustaran con las \ ;
evidencias empiricas. s r

——— -



Modelo atomico de Bohr

Bohr perfeccion6 el modelo atomico de Rutherford
utilizando los conceptos de la emision de radiacion de
Planck y del foton de Einstein.

Planck postul6 que la emision de radiacion EM se produce
en forma de "paquetes” o "cuantos" de energia (fotones);
Esto significa que la radiacion no es continua, €sdecit; ios
atomos no pueden absorber o emitir cualquier valor-de
energia, sino solo unos valores discretos.1.a energia
correspondiente a cada “cuanto” es £ = - v.donde v es la
frecuencia [Hz] y h=6,626-1034J - ¢

Para el caso del atomo de’ H, disponia de datos
experimentales precisos dados por la formula de Rydberg.

El Atomo de Hidrogeno contiene un electréon y un ntcleo
que consiste de un sbélo proton.

Conserva las ideas del modelo planetario, un nucleo
central de protones con electrones orbitando
circularmente alrededor de ¢él, pero con ciertas
restricciones respecto de la Fisica Clasica.

Born

Died

Nationality
Fields
Institutions

Niels Bohr

Bohr in 192 '

Niels Henrik David Bohr
7 October 1885
Copenhagen, Denmark

18 November 1962 (aged 77)
Copenhagen, Denmark

Danish
Physics

University of Copenhagen
University of Cambridge
Victoria University of Manchester



Postulados de Bohr

Primer Postulado:

El electrén se mueve en una orbita circular alrededor del niicleo
bajo la influencia de la atraccion de Coulomb entre el electréon y
el niicleo, sujeto a la mecanica clasica.

Segundo Postulado:
Las unicas orbitas posibles para el electrén sonias que tienen un
impulso angular (L) que es un multiplo enters.de h/2.

L=nh, n=1,2,3,... neselnimereccudntico principal
Tercer postulado: n=2
A pesar de estar constantemente acelerade’en estas orbitas, el

electron no radia energia electromagnética. Entonces, su energia
E permanece constante.

Cuarto postulado:

Se emite radiacion electromagnética si un electron que estaba en
una orbita de energia total E,cambia su movimiento
discontinuamente a otra orbita con energia total E,. La

frecuencia de la radiaciéon emitida es

E;,— E;
==

>
[
w




o e e V4
Emision y absorcion de energia
Mientras electron se mueve en esas Orbitas estacionarias no radia energia, sblo lo
hace cuando cambia de 6rbita. Si pasa de una 6rbita externa (de mayor energia) a

otra mas interna (de menor energia) emite energia, y la absorbe cuando pasa de
una Orbita interna a otra mas externa.

Emision de energia Absorcion de energia
E, = /\\ E,
f o [Osf f
= 5| 5 &,
Lol |2
E, N Q_‘7 = E,
\/
Cambio de energia en el d&tomo Cambio de energia en el atomo
AE:Ef—Ei:El—E2<O AE:Ef—EZ‘:Eg—E2>O
El atomo pierde (irradia) energia El atomo gana (absorbe) energia
Energia del fotén emitido Energia del fotén absorbido
E=|AFE|=hf E=|AFE|=hf



Radio de Bohr

El momento angular cuantificado es:

nh
L = = nh v=— n=1273,...
mur = nh =) e
. A (m)?
Admegmr mr ag

4”( £ h Radio de Bohr: radio del &tomo
5 de hidrégeno (en su punto de mas
me baja energia).

ap ~ 05292 - 107 m

=) r =n’aqy a

Soélo las 6rbitas con
radios r,, son posibles

-
| |

El diAmetro del &tomo de hidrogeno es entonces:

dy = 2r1 = 2ag ~ 1079 m



Energia total del electron en el atomo de hidrogeno

La energia potencial electrostatica (Fisica II) del ;; _
electron ligado a una distancia r del ntcleo es

La energia cinética del electron puede evaluarse
con el resultado del cuadrado de la velocidaG

me?
o me* N _@
! (4meg)?2h? n? n?
FEy=13,6eV

1eV =1,60218-10719 ]

o0 82
— 5 dr = —
. Admegr

62

degr

—-1.36 x10~ "7 joule
= —0.85 eV

—2.41 x10™" joule
= «1:5] eV

-5.42 x 107" joule
= —339eV

~21.7 x107" joule
= —136¢V




Electron energy """""""""""" : Electron :

: 1364V — ECilrl:ut HE:EIILIE-: . Wavelength onlzation
136Vt r=pla, i \id=2mna,) n=s. /eneroy

ns T 1& """" R o nNeds Tt
------------ presesserasin e |\ n=3 158V
n==2 \ |

|'III. / \\ lllll'. l | n= — 34 g\
| . ~ |\ n=3] n=4 | =5
| ! L | | ‘

II
5\_
Il
=

1132C ¢ = Bohr lﬂlﬂll_IE-
o , /A=l — 136V
.*"J l."'lI

Como la energia esta cuantizada, la luz
emitida o absorbida por un atomo aparece
en el espectro como una linea.

#a0 0 700 Bh0 GO0

400 450 RO0




Energy —

w1 3

/

\

W =

— Principal gizantumdinumber, 1 —> ™

Normalmente el electrén en un at.
hidrégeno se encuentra en la 6rbita
mas proxima al nacleo (n=1). Esta es
la energia permitida mas baja, o el
estado fundamental.

Cuandg el electron adquiere un cuanto
de energiapasa a un nivel mas alto
(n=2,3.°%) se dice entonces que el
atome se encuentra en un estado
excitado.

En un estado excitado el 4&tomo no es
estable y cuando un electron regresa a
un nivel inferior emite una cantidad
definida de energia en forma de un
cuanto de luz (fot6n) con una longitud
de onda y una frecuencia
caracteristicas y produce una linea
espectral caracteristica.



Espectro de emision del atomo de hidrogeno

La emision de luz se produce cuando el atomo se encuentra en un estado
excitado y se degrada a un estado inferior de energia (n;, — n ).

1 1 & 1\ me
—> X = R | =5 — _2) Foo = (47r€0) Arh3c

Constante de Rydberg



Espectro de emision del atomo de hidrogeno

E (eV)
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Arriba: Diagrama de niveles de\energia pasasel hidrégeno con el nimero cuéntico n

niveles marcados n=4y n =9 hayusfa infinidad de niveles. 4bajo: Lineas espectrales
correspondientes a las {rés series i@djcadas. Dentro de cada serie, las lineas espectrales
observan un patrég regular, aproximandose el limite de la serie al extremo de
longitudes de onta torta. Taicomo se ha dibujado aqui, ni la escala de la longitud de
onda ni la_déAn frecuehcia-es lineal, habiéndose escogido simplemente para dar
claridad a‘ta ilustraciarl./Una escala lineal para la longitud de onda representaria mas

fielmefite)el aspeciowreal de la placa fotografica que se obtendria de un espectroscopio.
Las series de Bfaokett y Pfund, que no se muestran, estan en la parte del infrarrojo
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Limitaciones del modelo de Bohr

El modelo de Bohr fue un gran paso en la nueva teoria cuantica,
pero tenia sus limitaciones.

Fallos

Solo funciona para atomos con un solo electron capaz de
saltar entre niveles (atomes "hicirogenoides®).

2. Nose Fudo representai lagiintensidades o la estructura fina
de las lineas espectrales {por ejemplo, en los campos

magnéticos).

3. No pudo explicaria union de los atomos en las moléculas.



Correciones al modelo de Bohr

Correcciones al modelo de Bohr: numeros cuanticos

En el modelo original de Bohr se precisa un tnico parametro (el nimero
cuantico principal, n), que se relaciona con el radio de la 6rbita circular que
el electron realiza alrededor del nicleo, y también con la energia total del
electron. Los valores que puede tomar este niimero.cuantico son los enteros
positivos: 1, 2, 3...

Sin embargo, pronto fue necesario nicdificar-¢l modelo para adaptarlo ala
masa nuclear finita y a los nuevos datos.experimentales, con lo que se
introdujeron otros tres niimeros-cuanticos para caracterizar al electron:

. Numero cuantico secundaiio c-azimutal (£)
. Numero cuantico magneéticgdm)
. Numero cuantico del espia(s)

Principio de correspondencia (1923)

Las predicciones de la teoria cuantica para el comportamiento de cualquier
sistema fisico deberan corresponder a las predicciones de la fisica clasica en
el limite en el cual los nadmeros cuanticos que especifican el estado del
sistema se hacen muy grandes.






