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ESPECTROS ATOMICOS

Supongamos que un tubo de vidrio vacio se llena con hidrégeno (o algun otro gas) a
baja presion.

Si entre los electrodos metalicos del tubo se aplica un voltaje lo suficientemente
grande como para producir una corriente eléctrica en el gas, el tubo emite luz que
tiene un color que depende del gas en el interior. Asi es como funciona un tubo de
neon.

Cuando la luz emitida se analiza con un espectrémetro, se observan lineas brillantes
tenues y cada una tiene una longitud de onda o color diferente.

Esta serie de lineas espectrales se llama espectro de emision.

Las longitudes de onda contenidas en tal espectro son caracteristicas del
elemento que emite la luz.

Puesto que ningun par de elementos emite el mismo espectro de lineas, este
fendmeno representa una técnica confiable para identificar elementos en una
sustancia gaseosa. 100 500 600 700 A(nm)

H

El espectro de emision del hidrogeno incluye cuatro lineas prominentes que
ocurren a longitudes de onda de 656,3 nm, 486,1 nm, 434,1 nm y 410.2 nm.
En 1885, Johann Balmer (1825-1898) descubridé que las longitudes de onda

de éstas y de lineas menos prominentes pueden describirse mediante la simple
ecuacion empirica.



a) Espectro continuo: esta presente b) Espectro de lineas: sélo estin presentes
la luz de cualquier longitud de onda. ciertas longitudes de onda discretas.

\e Pantalla
Rejilla de

difraccion :
Rendija il Rejilla de
, difraccion

"‘ Rendija
A £ Lentes

Lampara con

ﬁlamenlo gas caliente
caliente

Con una rejilla de difraccion se pueden separar las A de un rayo de luz, y formar un
espectro.

Fuente sdélido caliente o liquido: espectro continuo (aparecen todas las \A), fuente
gas que conduce una descarga eléctrica solo aparecen algunos colores en forma de
lineas paralelas nitidas y aisladas.

Un espectro de esta clase se llama espectro de lineas. Cada linea corresponde a
una longitud de onda y frecuencia definida.



ESPECTROS ATOMICOS

Hacia fines siglo XIX: se tenian numerosos datos sobre la emision de luz por
atomos de un gas al ser excitados por una descarga eléctrica.

El analisis con espectroscopio permitia determinar una serie discreta de rayas de
distintos colores (distintas A), con separacion e intensidades de los rayos
caracteristicas de cada elemento.

Las longitudes de onda de estos rayos fueron determinadas con gran exactitud y
se buscaron formulas que expresaran las regularidades en los espectros.

La primera fue obtenida en 1885 por Johann Balmer: A de algunos rayos del
espectro de hidroégeno (serie Balmer) en nm:

ik

A = 3646

m=3, 4, 5, 6, ...

me —4

En 1888 se alcanzdé una formula general para espectros de varios elementos

(Rydberg). 1 AN
Para caso del hidrégeno era: 17 Ry (? N —2) conm = 3,4,5,6...
m
Ry constante de Rydberg para el hidrégeno con R, = 1,0973732x10” m-1.
La primera linea en la serie de Balmer, a 656,3 nm, corresponde an =3 en la

ecuacion anterior, lalinea a 486,1 nm corresponde a n =4, efc.



ESPECTROS ATOMICOS

Ademas de la serie de Balmer de lineas espectrales, tiempo después se descubrid
la serie de Lyman en el ultravioleta lejano y las longitudes radiadas se describen
mediante una ecuacion similar, pero con 12 en lugar de 22 en la ecuacién anterior y
el entero n mayor que 1.

La serie de Paschen corresponde a longitudes de onda mayores que la serie de
Balmer, pero con 32 en lugar de 22 en la ecuacién y n > 3.

Estos modelos, junto con muchas otras observaciones, se pueden combinar para

producir la ecuacion de Rydberg: 1 1 1 donde m y n son enteros
7= R )

1 positivos y n > m.

me ne

Ademas de emitir luz a longitudes de onda especificas, un elemento puede
absorber luz a longitudes de onda especificas. Las lineas espectrales que
corresponden a este proceso forman lo que se conoce como un espectro de
absorcion.

Un espectro de absorcion se puede obtener al pasar un espectro de radiacion
continuo (uno que contenga todas las longitudes de onda) a través de un vapor del
elemento a analizar.

El espectro de absorcion consiste en una serie de lineas oscuras superpuestas
sobre el espectro de otro modo brillante y continuo.



ESPECTROS ATOMICOS

Cada linea en el espectro de absorcidon de un elemento dado coincide con una
linea en el espectro de emision del elemento.

Si el hidrogeno es el vapor que absorbe, por ejemplo, las lineas oscuras
apareceran a las longitudes de onda visibles 656,3 nm, 486,1 nm, 434,1 nmy
410,2 nm.

El espectro de absorcion de un elemento tiene muchas aplicaciones practicas.
Por ejemplo, el espectro continuo de la radiacion emitida por el Sol debe pasar a
través de los gases mas frios de la atmdsfera solar antes de llegar a la Tierra.
Las diversas lineas de absorcion que se observan en el espectro solar sirvieron
para identiicar elementos en la atmdsfera solar, incluido el helio, que anteriormente
se desconocia.

La ecuacidon de Rydberg no podia ser explicada a través de la fisica clasica,
recién pudo explicarse a través del modelo del atomo de Bohr.



COMPORTAMIENTO CORPUSCULAR DE LAS ONDAS ELECTROMAGNETICAS
ESPECTROS DE LINEAS

Espectro de
emision

Espectro de
absorcion

Cada atomo es capaz de emitir o absorber radiacion electromagnética, aunque solo en algunas
frecuencias que son caracteristicas propias de c/u de los diferentes elementos quimicos.

Al aportarle energia se estimula un determinado elemento en su fase gaseosa, sus atomos
emiten radiacion en ciertas frecuencias del visible, que constituyen su espectro de emision.
Si el mismo elemento, también en estado de gas, recibe radiacion electromagnética, absorbe en
ciertas frecuencias del visible, precisamente las mismas en las que emite cuando se estimula

mediante calor. Este sera su espectro de absorcién.



COMPORTAMIENTO CORPUSCULAR DE LAS ONDAS

ELECTROMAGNETICAS
ESPECTROS DE LINEAS

A(nm) 400 500 GO0 700

[ 1T [

a)

H

T | |
100 500 6010 T00
b)

a) Espectros de lineas de emisién para el hidrogeno, el mercurio y el
neon.
b) Espectro de absorcion del hidrégeno.

Las lineas oscuras de absorcion se presentan en las mismas longitudes
de onda que las lineas de emision del hidrogeno en a)



MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO

Bohr (1913) modelo semi-clasico (modelo de Bohr): determina niveles de energia
del hidrogeno ajustandose a los valores determinados a partir de los espectros.

Modelo planetario de Rutherford:

¢ Qué mantenia a los electrones con carga negativa a distancias relativamente
grandes (=10-1° m) del nucleo tan pequefio (= 10-'* m) con carga positiva, a pesar
de su atraccion electrostatica?

Rutherford sugirié que quiza los electrones giraban en orbitas en torno al nucleo,
justo como los planetas giran alrededor del Sol.

Segun la teoria electromagnética clasica, toda carga que acelera (ya sea oscilante
o giratoria) irradia ondas electromagnéticas y la frecuencia de las ondas

electromagnéticas emitidas debe ser igual a la frecuencia de revolucion. Silos
electrones irradian energia, sus rapideces angulares cambiarian en forma continua, y
emitirian un espectro continuo y no los espectros de lineas que se observan en realidad.

Bohr hace propuesta revolucionaria: un electron en un atomo puede moverse en
torno al nucleo en ciertas orbitas estables, circulares, sin emitir radiacion, al
contrario de las predicciones de la teoria electromagneética clasica



MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO

Combina: teoria cuantica original de Planck, concepto de Einstein de foton, modelo

planetario de Rutherford y la mecanica newtoniana.

4 postulados revolucionarios:

1. El electron se mueve en orbitas circulares alrededor del proton bajo la influencia
de fuerza eléctrica de atraccion.

2. Solo ciertas orbitas del electron son estables. Cuando esta en alguno de estos

estados estacionarios, el electron no emite energia en forma de radiacion.

3. La radiacion se emite por el atomo cuando el electrén hace una transicion de una

orbita inicial mas energética a una orbita de menor energia.

La frecuencia f del fotén emitido estd dada por: E; -E; =hf (E; > Ey)

Un foton incidente puede ser absorbido por el atomo, pero solo si fotdn tiene una

energia igual exactamente a la diferencia entre energia de un estado permitido del

atomo y un estado de energia superior. Una vez ocurrida la absorcion, el foton

desaparece y el atomo hace una transicion al estado de energia superior.

4. Radio de la érbita permitida: La circunferencia de la orbita de un electrén debe

contener un numero entero de longitudes de onda de De Broglie: 2z.r= n.A, y como

la longitud de onda de De Broglie de un electron es A=h/(m_v), por lo que se puede

como: m.v.r =h/2z. Esta ecuacion se puede expresar a traves del momento angular

orbital del electron L es igual a un multiplo entero de h = h/2mr

n=1, 2,3...;, m, masa del electron, v, la _ h
rapidez del electrén en su érbita y r, radio  Ln = MeVpTy = Nh = "2_
orbital. L



MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO

Cada valor de n corresponde a un valor permitido del radio de la orbita, r,, y una
rapidez v, correspondiente.
El valor de n para cada orbita se llama numero cuantico principal de la orbita.

h 2da. Ley de Newton al movimientq,

L, =m.v,r, =nh =n del electron [ 1 &
2m I N
"r 4me 1?
' o H
ANY ARNRNS nh
De la condicion de cuantizacion de v, = ————
Bohr: 2mm,m,
Se supone que h2
el proton es Electron El electron gira . £ oL \ VAN 2
estacionario. Protén m, —e enun circulo RadIO de IaS orbltas. Tn N E{? 2 n
M, te @ L de radio r,, con ﬂme €
rapidez v,,.
Ir': Uy . . kL 82
Rapidez orbital: NN
ST
2€,hn
La atraccion electrostatica \ . N\ AN
Sl T ki El radio mas pequeio corres_pon@e. an=1. Se
centripeta necesaria. representa con dp a este radio minimo, que se

conoce como radio de Bohr

Modelo de Bohr atomo de hidrégeno. h?
Electrén girando sélo puede estar en Ay = & 2 = 0,0529 (nm)
e

orbitas especificas de radios discretos.



4
1 M8

sﬁ Snih

Energia potencial eléctrica del atomo de
hidrogeno:

g _ 919z MRl
dme r  dme_r dme 1
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MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO
1 m,e* 13,606 eV

n E(eV) PN AN
o 0.00 S € 8n2h? n2
? e Sélo las energias que satisfagan esta ecuacién
4 I —0.850 4 estan permitidas.
3 sencae 212 Nivel energia mas bajo, es el llamado, estado
Paschen fundamental o base, tiene n= 1 y
. SRS —3.401 E,=-13,606 eV.
EIE:]::{ 1 El siguiente nivel de energia, el primer estado
excitado, tiene n= 2 y una energia
A E,=E/2?=-3,401 eV.
ﬁ Serie de La figura muestra un diagrama de niveles de
= Lyman energia que muestra las energias de dichos
Z estados estacionarios y los correspondientes
RAAA —13.606 numeros cuanticos.

El nivel superior, que corresponde a E = 0 y n — o, representa el estado para el cual
el electron se libera por completo del atomo. En este estado las energias cinética y
potencial del electron son ambas cero, lo cual significa que el electrén esta en reposo
infinitamente lejos del proton.

La energia minima requerida para ionizar el atomo (esto es, para removerlo

por completo del electron) se llama energia de ionizacion.

La energia de ionizacion para el hidrogeno es 13,6 eV (otro logro del modelo).



MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO

Como la frecuencia f de la radiacion emitida en el salto del electron esta dado
por: E;- E; = hf; y la energia de los distintos estados cuanticos esta dada por:

4
1 mge

A
X Eg 8nzh?

y de acuerdo al tercer postulado de Bohr, si el electron salta de una orbita con
numero cuantico n; a una segunda orbita con numero cuantico n,, es decir de una
Orbita exterior a una interior , emite un foton de frecuencia f dada por

f BB _imet(r 1) e
*’ h g 8’ \n: nl)

Para convertir esta ecuacion en una analoga a la ecuacion de Rydberg, sustituimos
f =c/A y dividimos ambos lados por ¢, y obtenemos

1 m_e*
A A A AT AN NN e
UL RARAN llH E E
T A g5 8ch
A C £ Sch ne  m
Al sustituir los valores de las constantes se comprueba que este valor teorico para
la constante de Rydberg esta en excelente concordancia con el valor derivado

experimentalmente.




MODELO DE BOHR DEL ATOMO DE HIDROGENO

Cuando Bohr demostré esta concordancia, se . E(eV)
reconocio como un gran logro de su teoria. 3 nf,ti{'}
Es posible usar la ecuacion anterior para
evaluar las longitudes de onda para las 5 —0.544 2
diversas series en el espectro del hidrégeno. 1 I T
Por ejemplo, en la serie de Balmer, n,=2 y ‘ R
N;=3, 4,5, ... Paschen

El diagrama de niveles de energia para el ARA — 3 401

hidrogeno que se muestra indica el origen de Eﬂ?ﬂ de
AAImer

]

mediante lechas verticales.

Observe que, siempre que una transicion
ocurre entre un estado designado por n; a uno
designado por n; (donde n; > n,), se emite un
foton con una frecuencia (E; - Efyh.

Sere de

las lineas espectrales.

Las transiciones entre niveles se representan A
Py Lyman
= ]

Zz

BAAE —13.606

Este proceso se puede interpretar del modo siguiente: las lineas en la parte visible
del espectro de hidrogeno surgen cuando el electron salta de la orbita tercera,
cuarta o incluso superior, a la segunda orbita.

La teoria de Bohr predice exitosamente las longitudes de onda de todas las lineas
espectrales observadas del hidrégeno



a) Orbitas “permitidas™ de un electron para el modelo de un
dtomo de hidrégeno, segiin Bohr (no estd a escala). Las flechas
indican las transiciones causantes de algunas de las lineas de
las diversas series.

Serie de Lyman
{(ultravioleta)

Serie de Balmer
(luz visible y

Itraviolet
’ inL‘H Serie de Paschen

(infrarrojo)

Serie de Brackett
(infrarrojo)

Serie de Pfund
infrarrojo)

b) Diagrama de niveles de energia para el hidrégeno;
muestra algunas transiciones correspondientes a las
diversas series.

n="17 Serie de Serie de Serie de, —0.28 eV
n=6\ Lyman Paschen  Pfund [ —0.38eV
n = S\ e 054eV
n=4 i —0.85¢eV
n=3 T —1.51eV
Brackett
n=12 Serie de =340 eV
Balmer
n=1 YN —13.6eV
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Atomos hidrogenoides
Modelo de Bohr se puede extender a otros atomos de un electron: helio simplemente

ionizado (He*), el litio doblemente ionizado (Li*2), etc.: atomos hidrogenoides.

Hidrogeno (H)

n=

n=

n=73 B3 =—15eV n=
n=72 Ez —34eV " =
n=1 Ei=—-13.6eV n=

H =

[on helio (He™)

Ln

1

E; = —1.5eV
Es = —22¢eV
E, = —3.4eV
E; = —6.0eV
E, = —13.6eV
E, = —54.4¢V

Niveles de energia del H y del He*. La ecuacion de la
energia se multiplica por Z2 = 4 para el He*, por lo que
la energia de un ion He* con determinada n casi es
exactamente igual a cuatro veces la de un atomo de H
con la misma n. (Hay pequerias diferencias, del orden

del 0,05%, porque las masas reducidas son

ligeramente diferentes.)

La carga nuclear es Ze, con Z
numero atomico (cantidad de
protones del nucleo).

El efecto de Z en el analisis
anterior es remplazar Ze? donde
quiera que aparezca e-2.

Los radios de las orbitas r,, se
vuelven menores por un factor de
Z, y los niveles de energia E, se
multiplican por Z2.

AN 1 a,

" WY
SR 1 m,Z%e*
" g2 8nZh?
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Limitaciones del modelo

Modelo de Bohr predice correctamente energia de ionizacion para el hidrégeno y
las caracteristicas generales del espectro del hidrégeno.

1) No es adecuado para espectros de atomos mas complejos y no explica
detalles sutiles del espectro del hidrégeno (lineas que no sin unicas sino que c/u
es un grupo de lineas muy cercanas entre si).

2) El electron en un atomo de hidrégeno no se mueve en un circulo plano
alrededor del nucleo, sino que describe una esfera.

3) La cantidad de momento angular del atomo en el estado fundamental es cero y
no h.

4) Un electron que se mueve en una de las orbitas circulares de Bohr forma un
circuito de corriente, y deberia producir un momento magnético. Sin embargo, un
atomo de hidroégeno en su nivel fundamental no tiene momento magnético debido
a su movimiento orbital.

No tuvieron éxito los intentos de modelar atomos con dos o mas electrones.

Este modelo fue sustituido por otro mas complejo...un “modelo cuantico”



