I. Teoria cuantica temprana
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,Qué es un electron?

Los primeros experimentos de J. J. Thomson indicaron un destello en un tubo, y ese destello se movid
cuando se aplicé un campo magnético. Los resultados de éstos y otros experimentos se interpretaron
mejor al considerarlos como provocados por pequeiias particulas con carga negativa,

que ahora se llaman electrones. Sin embargo, nadie en realidad ha visto directamente un electron. Los
dibujos que a veces se hacen de los electrones, como pequefias esferas con una carga negativa, son
simples representaciones convenientes (ahora reconocidas como imprecisas). De nuevo, debemos
apoyarnos en resultados experimentales, algunos de los cuales se interpretan mejor con el modelo
corpuscular y otros con el modelo ondulatorio.

Estos modelos son meras imagenes que se usan para extrapolar del mundo macroscopico al pequeio
mundo microscopico del atomo. Y no hay razén para esperar que estos modelos reflejen de algin
modo la realidad de un electrén. Por lo tanto, uno usa un modelo de onda o de particula (cualquiera
que funcione mejor en una situacion) de manera que pueda hablar de lo que ocurre. Pero ello no debe
conducir a creer que un electron es una onda o una particula. En vez de ello, podriamos decir que un
electron es el conjunto de sus propiedades que se pueden medir. Bertrand Russell tenia razén cuando
escribid que un electron es “una construccion logica”.

3. Microscopios electronicos

La idea de que los electrones tienen propiedades ondulatorias condujo al desarrollo del microscopio
electronico, el cual produce imagenes mucho mas amplificadas que un microscopio Optico. Las
figuras 13 y 14 son diagramas de dos tipos, desarrollados alrededor de mediados del siglo XX: el
microscopio electronico de transmision, que produce iméagenes bidimensionales, y el microscopio
electronico de barrido (SEM, por las siglas de scanning electron microscope), que produce imagenes
con una calidad tridimensional.

En ambos tipos, las lentes de objetivo y ocular en realidad son campos magnéticos que ejercen fuerzas
sobre los electrones para llevarlos a un foco. Los campos se producen mediante bobinas de alambre
portadoras de corriente cuidadosamente disefiadas. En la figura 315 se presentan fotografias con cada
tipo. La maxima resolucion de detalles en un objeto es aproximadamente del tamafio de la longitud
de onda de la radiacion que se usa para verlo. Los electrones acelerados por voltajes en el orden de
10° V tienen longitudes de onda de aproximadamente 0,004 nm. La maxima resolucién que se puede
lograr estaria en este orden, pero en la practica, aberraciones en las lentes magnéticas limitan la
resolucion en los microscopios electronicos de transmision cuando mucho de aproximadamente 0,1
a 0,5 nm. Esto todavia es 10° veces mejor que la resolucion que se logra

con un microscopio de luz visible, y corresponde a una amplificacion util de mas o menos un millon.
Tales amplificaciones son dificiles de lograr, y las amplificaciones méas comunes son de 10*a 10°. La



maxima amplificacién que se alcanza con un microscopio electronico de barrido es un poco menor,
por lo general de 5 a 10 nm, aunque los nuevos SEM de alta resolucion se aproximan a 1 nm.
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4. Primeros modelos atomicos

Hacia 1900 la mayoria de los cientificos aceptaron la idea de que la materia esta constituida por
atomos. Con el descubrimiento del electron en la década de 1890, los cientificos comenzaron a pensar
en el 4tomo mismo como poseedor de una estructura con electrones como parte de tal estructura.
Ahora se presenta el enfoque moderno al &tomo y la teoria cuantica con la que se entremezcla.
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Un modelo tipico del atomo en la década de 1890 visualiz6 al atomo como una esfera homogénea de
carga positiva dentro de la cual habia pequefios electrones con carga negativa, un poco como las pasas
en un pudin, figura 16.

Alrededor de 1911, Ernest Rutherford (1871-1937) y sus colegas realizaron experimentos cuyos
resultados contradijeron el modelo de pudin de pasas del atomo. En estos experimentos, un haz de
particulas alfa (a) con carga positiva se dirigi6é hacia una delgada hoja metalica como el oro, figura
17a. (Estas particulas o recientemente descubiertas eran emitidas por ciertos materiales radiactivos y
pronto se demostrd que eran atomos de helio doblemente ionizados; esto es, con una carga de +2e).
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Figura 16.
Modelo del pudin de pasas del atomo.

Material

con carga
positiva

A partir del modelo del pudin de pasas se esperaba que las particulas alfa no se desviaran
significativamente, porque los electrones eran mucho mds ligeros que las particulas alfa, y las
particulas alfa no encontrarian ninguna concentracion masiva de carga positiva para repelerlos con
fuerza. Los resultados experimentales contradijeron por completo estas predicciones. Se descubrid
que la mayoria de las particulas alfa pasaban a través de la hoja sin problemas, como si la hoja fuera
principalmente espacio vacio. Y de las particulas alfa que se desviaban, algunas se desviaban a
angulos muy grandes, unas incluso hacia atras, casi en la direccion desde la cual llegaron. Esto podria
ocurrir, razond Rutherford, solo si las particulas alfa con carga positiva se repelian mediante una
masiva carga positiva concentrada en una regién muy pequeiia del espacio (véase la figura 17b).
Rutherford considerd la hipotesis de que el &tomo debe consistir en un pequefio pero masivo nucleo
con carga positiva, que contiene el 99,9% de la masa del 4&tomo, rodeado por electrones a cierta
distancia. Los electrones estarian moviéndose en Orbitas en torno al nticleo, en gran medida como los
planetas giran alrededor del Sol, porque, si estuvieran en reposo, tenderian hacia el nucleo por la
atraccion eléctrica, figura 18. Los experimentos de Rutherford sugirieron que el nticleo debia tener
un radio de aproximadamente 107> a 10'* m. A partir de la teoria cinética, y especialmente a

partir del analisis de Einstein del movimiento browniano, se estimé que el radio de los atomos era de
alrededor de 107! m. Por consiguiente, los electrones estarian a una distancia aproximada del niicleo
de 10000 a 100000 veces el radio del nucleo. (Si el nticleo tuviera el tamafio de una pelota de futbol,
el atomo tendria el diametro de una gran ciudad de varios kildmetros de extension). Asi que el a&tomo
seria principalmente espacio vacio.
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a) Configuracion para el experimento de Rutherford: las particulas o emitidas por radon se desviaban
mediante una delgada hoja metalica y algunas retrocedian; b) el retroceso de las particulas o, explicada
como la repulsion desde un pesado niicleo con carga positiva.
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El modelo “planetario” del &tomo de Rutherford (también llamado “modelo nuclear del &tomo™) fue
un importante paso hacia la concepcion actual del atomo. Sin embargo, no fue un modelo completo
y presentd grandes problemas.

5. Los espectros atomicos

Los so6lidos que se calientan (al igual que los liquidos y gases densos) emiten luz con un espectro
continuo de longitudes de onda. Se supone que esta radiacion se debe a oscilaciones de dtomos y
moléculas, las cuales estan gobernadas por la interaccion de cada atomo o molécula con sus vecinos.
Los gases enrarecidos (gases poco densos) también se pueden excitar para emitir luz. Esto se hace
mediante calentamiento intenso o, mas comunmente, al aplicar alto voltaje a un “tubo de descarga”
que contiene el gas a baja presion, figura 19. La radiacion de los gases excitados se observo en el
siglo XIX, y se descubri6 que el espectro no era continuo, sino discreto. Puesto que los gases excitados
emiten luz s6lo de ciertas longitudes de onda, cuando esta luz se analiz6 a través de la rendija de un
espectroscopio o espectrometro, en vez de un espectro continuo se observo un espectro de lineas.
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En la figura 20 se muestran los espectros de lineas en la region visible que emiten algunos elementos.
El espectro de emision es caracteristico del material y puede servir como un tipo de “huella digital”
para identificar el gas.

Si un espectro continuo pasa a través de un gas enrarecido, se observan lineas oscuras en el espectro
saliente, a longitudes de onda correspondientes a lineas normalmente emitidas por el gas. A esto se le
llam¢ espectro de absorcion (figura 20c) y quedo claro que los gases pueden absorber luz a las mismas
frecuencias a las que emiten. Con pelicula sensible a luz ultravioleta y a la infrarroja, se encontr6 que
los gases emiten y absorben frecuencias discretas en estas regiones, asi como en la region visible.
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En los gases de baja densidad, los 4tomos estan muy separados en promedio y, por lo tanto, se supone
que la luz emitida o absorbida se debe a a&tomos individuales y no a interacciones entre &tomos, como
en un so6lido, liquido o gas denso. En consecuencia, los espectros de lineas sirven como una clave
para la estructura del &tomo: cualquier teoria de estructura atomica debe ser capaz de explicar por qué
los atomos solo emiten luz de longitudes de ondas discretas, y debe predecir cuéles son estas
longitudes de onda.

El hidrégeno es el atomo mas simple: s6lo tiene un electrén. También tiene el espectro mas sencillo.
El espectro de la mayoria de los 4tomos muestra poca regularidad aparente. Pero la separacion entre
lineas en el espectro del hidrogeno disminuye en una forma regular, figura 21. De hecho, en 1885, J.
J. Balmer (1825-1898) demostrd que las cuatro lineas en la porcion visible del espectro del hidrogeno
(con longitudes de onda medidas de 656 nm, 486 nm, 434 nm y 410 nm) tienen longitudes de onda

. , — e - L]

que se ajustan a la formula:

n=3,4,5,... (8)
Aqui, n toma los valores 3, 4, 5, 6 para 1as cuatro lineas visibles, y R, la llamada constante de
Rydberg, tiene el valor R = 1,0974. 10’ Mas tarde se descubri6 que esta serie de Balmer de lineas

se extendia hacia la region UV, y terminaba en A = 365 nm, como se observa en la figura 21. La
férmula de Balmer, ecuacion 8, también funciond para estas lineas con valores enteros mayores de n.
Las lineas cerca de 365 nm se juntaban mucho como para distinguirlas, pero el limite de la serie en
365 nm corresponde a n = o (de manera que 1/n?> = 0 en la ecuacion 8).
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Experimentos posteriores con el hidrégeno demostraron que habia series de lineas similares en las
regiones UV e IR, y que cada serie tenia un patrén como la serie de Balmer, pero a diferentes
longitudes de onda, figura 22. Cada una de estas series encajaba en una serie con la misma forma que
la ecuacion 8, pero con el 1/2% sustituido por 1/1%, 1/32, 1/4?, etcétera. Por ejemplo, la llamada serie
de Lyman contiene lineas con longitudes de onda de 91 nm a 122 nm (en la regiéon UV) y se ajusta a

la formula:
1_p L 1
LV ~> Z_ (ﬁ— ; n=2,3,4,...

Las longitudes de onda de la serie de Paschen (en la region IR) se ajusta a la formula:

1 1 1
IF 4 _=R - = i n:4,5,6,..-
A (3 2 n2
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Figura 22.
Espectro de lineas del hidrogeno atomico. Cada serie se ajusta a la formula % =R (n—lz - n—lz), donde

n’=1 para la serie de Lyman, n'= 2 para la serie de Balmer, n’= 3 para la serie de Paschen, etcétera; n
puede tomar todos los valores enteros, desde n = n’+ 1 hasta infinito. Las tnicas lineas en la region visible
del espectro electromagnético son parte de la serie de Balmer.



El modelo de Rutherford no logré explicar por qué los d&tomos emiten espectros de lineas. También
tenia otras dificultades. De acuerdo con el modelo de Rutherford, los electrones giran en orbita
alrededor del nucleo y, puesto que sus trayectorias se curvan, los electrones estan en aceleracion. Por
ende, deben emitir luz como cualquier otra carga en aceleracion, con una frecuencia igual a su
frecuencia orbital. Como la luz transporta energia y la energia se conserva, la energia propia del
electron debe disminuir. En consecuencia, se esperaria que los electrones cayeran en espiral hacia el
nucleo. Conforme cayeran en espiral hacia dentro, su frecuencia aumentaria en un corto tiempo y, por
lo tanto, también lo haria la frecuencia de la luz emitida.

Asi que las dos principales dificultades con el modelo de Rutherford son las siguientes:

1. predice que se emitird luz de un rango continuo de frecuencias, mientras que los experimentos
demuestran espectros de lineas;

2. predice que los atomos son inestables (los electrones caerian rapidamente en espiral hacia el
nucleo), pero se sabe que los atomos en general son estables, porque hay materia estable alrededor
de todos nosotros.

Sin duda, el modelo de Rutherford no era suficiente. Era necesaria alguna especie de modificacion, y

Niels Bohr la aportd en un modelo que incluy6 la hipotesis cudntica. Aunque el modelo de Bohr se

considera obsoleto, constituyo un paso crucial para la comprension actual. En la actualidad todavia

son utiles algunos aspectos del modelo de Bohr, por lo que es conveniente analizar sus caracteristicas.

6. El modelo de Bohr

Bohr estudi6 en el laboratorio de Rutherford durante varios meses en 1912 y se convencié de que el
modelo planetario del atomo de Rutherford tenia validez. Pero, para hacerlo funcionar, sinti6 que de
algin modo tendria que incorporarle la recientemente desarrollada teoria cuantica. La obra de Planck
y Einstein demostrd que, en los so6lidos calientes, la energia de las cargas eléctricas oscilando debe
cambiar de manera discontinua, de un estado de energia discreto a otro, con la emision de un cuanto
de luz. Quizds —Bohr argumentdo— los electrones en un atomo tampoco pueden perder energia de
manera continua, sino que deben hacerlo en “saltos” cuanticos. Al trabajar su modelo durante el afo
siguiente, Bohr postulé que los electrones se mueven en torno al nucleo
en Orbitas circulares, pero que solo se permiten ciertas orbitas. Ademads, postuldé que un electron en
cada oOrbita tendria una energia definida y se moveria en la orbita sin irradiar energia (aun cuando esto
viole las ideas clésicas, pues se supone que las cargas eléctricas en aceleracion emiten ondas EM).
Por lo tanto, a las orbitas posibles las llamo estados estacionarios. Formulo la hipotesis de que la luz
se emite s6lo cuando un electron salta de un estado estacionario mas alto (superior) a
otro de menor energia, figura 23. Cuando tal transicion ocurre, se emite un solo fotén de luz, cuya
energia, por conservacion de la energia, esta dada por:

hf=Eu-EL 9)
donde Ey se refiere a la energia del estado superior y Ei a la energia del estado inferior.

EL'
Figura 23.
A » hf Un atomo emite un foton (energia = £ f) cuando su
energia cambia de Ey a una energia menor E.
EL.

Entre 1912 y 1913, Bohr se propuso determinar qué energias tendrian estas Orbitas en el &tomo mas
simple, el de hidrogeno; asi, a partir de la ecuacion 9 se podria predecir el espectro de la luz emitida.
En la férmula de Balmer tenia la clave que buscaba.

Bohr rapidamente encontré que su teoria estaria en concordancia con la formula de Balmer si suponia
que la cantidad de movimiento angular L del electron estaba cuantizada y era igual a un entero n por
h/2w. La cantidad de movimiento angular estd dada por L = Io, donde I es el momento de inercia y ®



es la velocidad angular. Para una sola particula de masa m que se desplaza en un circulo de radio r
con rapidez v, | = mr? y @ = v/r; por lo tanto, La condicion cuéntica de Bohr es

h
L—mvrn—ng n=1,23,... (10)

donde n es un entero y rn es el radio de la n-ésima oOrbita posible. Las orbitas permitidas se numeran
1,2, 3,..., de acuerdo con el valor de n, que se llama niimero cuantico principal de la orbita.
La ecuacion 10 no tenia un firme cimiento teorico. Bohr buscaba alguna “condicion cuantica”, y los
intentos como E =/ f(donde E representa la energia del electron en una drbita) no dieron resultados
en concordancia con el experimento. La razén por la que Bohr empled la ecuacion 10 fue simplemente
porque funcionaba. En particular, determinemos lo que predice la teoria de Bohr para las longitudes
de onda mesurables de la luz emitida.
Un electrén en una oOrbita circular de radio r, (figura 24) tendria una aceleracion centripeta v2/ry
producida por la fuerza eléctrica de atraccion entre el electron negativo y el ntcleo positivo. Esta
fuerza esta dada por la ley de Coulomb,

1 Z,e

o 2
4mey 1y

La carga en el nucleo es +Z, donde Z es el numero de cargas positivas (es decir, protones). Para el
atomo de hidrégeno, Z =+1.

En la deduccion se incluye Z, de manera que se puedan tratar otros atomos de un solo electron
(hidrogenoides) como los iones He" (Z = 2) y Li** (Z = 3). El helio en el estado neutro tiene dos
electrones: si un electron se pierde, el ion He" restante consiste en un electron que gira alrededor de
un nicleo de carga +2e. De igual modo, el litio doblemente ionizado, Li%*, también tiene un solo
electron y en este caso Z=3.

+Z€l_

1 (ZE){F) Figura 24,
5 En el modelo de Bohr, la fuerza eléctrica (ley de
dar €y I'=

Coulomb) mantiene al electron negativo en orbita
alrededor del nticleo con carga positiva.
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En la segunda ley de Newton, F =m a, se sustituye la ley de Coulomb por F y a =v/r,, para una 6rbita
particular permitida con radio 1, y se obtiene:
1 Ze? muv? h
F=ma-> = = , MUvVI, =n—
4TEY T ™ 2
1 Ze? 4m? Ze*m,?

dmeamv?  4me, n? h?
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La ecuacion 11 da los radios de todas las orbitas posibles. La 6rbita mas pequeia es paran =1, y para
el hidrogeno (Z = 1) tiene el valor
B (1)2(6.626 X 107 J-s)(8.85 X 1072 C%/N-m?)

(3.14)(9.11 X 107 kg)(1.602 x 107 CY’

r

(12)



El radio de la menor oOrbita en el hidrogeno, r1, a veces se llama radio de Bohr. A partir de la ecuacion
11, se ve que los radios de las érbitas més grandes aumentan como n?, de manera que

ro= 4r = 212 X107 m,
Or, = 4.76 X 107°m,

=
r, = n'n.

En la figura 25 se muestran las primeras cuatro 6rbitas. Note que, de acuerdo con el modelo de Bohr,

un electron sélo puede existir en las orbitas dadas por la ecuacion 11. No hay orbitas permitidas

intermedias.

Figura 25.
Las cuatro orbitas mas pequeias en el modelo de
Bohr del hidrogeno; r1 = 0,529. 101 m.
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Para un atomo con Z#1, los radios orbitales, rn, se pueden representar a partir de la ecuacion 11:
2
T, = "70,53.10‘10 n=123,.. (13)

En cada una de sus oOrbitas posibles, el electron tendria una energia definida. La energia total es igual
a la suma de las energias cinética y potencial.
La energia potencial del electréon estd dada por U = qV = -eV, donde V es el potencial debido a una
carga puntual +Ze, seglin la ecuacion:
V =1/4neo (Q/r) = 1/4meo (Zelr)
1 Ze?
U=-eV=— —

4TtEy Ty

La energia total E, para un electron en la n-ésima orbita de radio r, es la suma de las energias
cinética y potencial:
1 Zze?

1 1
En=-muv?-eV=-mv? —
2 2 4mey 12

Si se sustituye v de la ecuacion 10 y 1y de la ecuacion 11 en esta ecuacion, se obtiene
Z%e*m 1

En=——75— —
: 8 £92 h2 n2

n=1,2,3,... (14a)
Si el término constante en la ecuacion 14a se evalua y se convierte a electron volts, como es
costumbre en fisica atdmica, se obtiene

2
En=—13,6€V ==  n=123... (14b)
n

El nivel de energia mas bajo (n = 1) para el hidrogeno (Z = 1) es -13,6 eV. Para n=2, -3.40 eV, n=3, -
1,50 eV, etc.

Se ve que no s6lo los radios de las érbitas estan cuantizados, sino, de acuerdo con las ecuaciones 14,
también lo esta la energia. El nimero cudntico n que indica los radios de las orbitas también indica
los niveles de energia. El nivel energético, o estado energético mas bajo, tiene energia E1 y se llama
estado fundamental. Los estados superiores, E2, E3 y demads, se llaman estados excitados. Los
niveles de energia fijos también se llaman estados estacionarios. Tenga cuidado de no creer que estas



orbitas bien definidas en realidad existen. En la actualidad, mejor se considera que los electrones
forman “nubes”.

Advierta que, aunque la energia para las drbitas mas grandes tiene un valor numérico menor, todas
las energias son menores que cero. Por consiguiente, 23,4 eV es una energia mas alta que 213,6 eV.
Por lo tanto, la 6rbita mas cercana al ntcleo (r1) tiene la energia mas baja. La razon por la que las
energias tienen valores negativos esta relacionada con la forma como se define el cero para energia
potencial (U). Para dos cargas puntuales, U =1/4meo (q1 q2/r) corresponde a cero energia potencial
cuando las dos cargas estan infinitamente separadas. En consecuencia, un electrén que apenas puede
liberarse del atomo al llegar a r o0 (0, al menos, lejos del nicleo) con energia cinética cero tendra
E =0, que corresponde a n = o en las ecuaciones 14. Si un electron esta libre y tiene energia cinética,
entonces E >0.

Para remover un electron que es parte de un atomo se requiere una entrada de energia (de otro modo,
los atomos no serian estables). Puesto que E > 0 para un electron libre, entonces un electron

ligado a un atomo necesita tener E < 0. Esto es, se debe agregar energia para elevar su energia, desde
un valor negativo hasta al menos cero, y asi poder liberarlo. La energia minima requerida para
remover un electrén de un atomo inicialmente en el estado fundamental se 1lama energia de enlace
o energia de ionizacion. La energia de ionizacion para el hidrogeno se midi6 en 13,6 eV y esto
corresponde precisamente a remover un electron del estado mas bajo, E1=-13,6 ¢V, hasta E =0, donde
se puede liberar.

7. Explicacion de las lineas espectrales

Es util mostrar los diversos valores posibles de energia como lineas horizontales en un diagrama de
niveles de energia. Esto se ilustra para el hidrégeno en la figura 26. El electrén en un atomo de
hidrogeno puede estar en uno de estos niveles, de acuerdo con la teoria de Bohr. Pero nunca podria
estar en medio, por ejemplo, en -9,0 eV. A temperatura ambiente, casi todos los atomos de H estaran
en el estado fundamental (n = 1). A temperaturas mas altas, o durante una descarga eléctrica, cuando
hay muchas colisiones entre electrones libres y atomos, muchos atomos pueden estar en estados
excitados (n >1). Una vez en un estado excitado, el electrén de un atomo puede saltar hacia un estado
inferior y ceder un foton en el proceso. Esto es, de acuerdo con el modelo de Bohr, el origen de los
espectros de emision de los gases excitados.
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Advierta que arriba de E = 0, un electron es libre y puede tener cualquier energia (E no esta
cuantizada). Por lo tanto, hay un continuo de estados de energia por encima de E = 0, como se indica
en el diagrama de niveles de energia de la figura 26.

Las flechas verticales en la figura 26 representan las transiciones o saltos que corresponden a las
diversas lineas espectrales observadas. Por ejemplo, un electron que salta del nivel n =3 an =2
originaria la linea 656 nm en la serie de Balmer, y el salto de n =4 a n = 2 daria lugar a la linea 486
nm. Es posible predecir las longitudes de onda de las lineas espectrales emitidas al combinar las

ecuaciones 9 y 14a. Puesto que if = hc/A, se tiene, de acuerdo con la ecuacion 9,
1 _hf 1

X e heBr )
donde n se refiere al estado superior y n” al estado inferior. Asi, con la ecuacion 14a,
1 Z%'m [ 1 1)
A Seil'c l'-\ (n'y  (n) __.-'I (15)

Esta féormula teorica tiene la misma forma que la formula experimental de Balmer, ecuacion 8, con
n’= 2. Por consiguiente, se ve que la serie de lineas de Balmer corresponde a transiciones o “saltos”
que bajan al electrén al segundo nivel energético. De igual modo, n’= 1 corresponde a la serie de
Lyman y n’= 3 a la serie de Paschen (véase la figura 26).

Cuando la constante en la ecuacién 15 se evaliia con Z =1, se encuentra que tiene el valor medido de
la constante de Rydberg, R = 1.0974.10" m™' en la ecuacién 8, en concordancia con el experimento.
El gran éxito del modelo de Bohr es que ofrece una explicacion de por qué los dtomos emiten
espectros de lineas, y predice con exactitud las longitudes de onda de la luz emitida por el hidrégeno.
El modelo de Bohr también explica los espectros de absorcion: fotones justo de la longitud de onda
correcta pueden sacar un electron de un nivel energético y moverlo hacia uno superior. Para conservar
energia, s0lo se absorberan fotones que tengan justo la energia correcta. Esto explica por qué un
espectro continuo de luz que entra a un gas saldra con lineas oscuras (de absorcion) a frecuencias que
corresponden a lineas de emision (figura 20).

La teoria de Bohr también asegura la estabilidad de los 4&tomos. Establece la estabilidad al decretar:
el estado fundamental es el estado mas bajo para un electréon y no

hay nivel energético inferior al cual pueda ir y emitir mas energia. Finalmente, como se vio antes, la
teoria de Bohr predice con exactitud la energia de ionizacion de 13,6 eV para el hidrogeno. Sin
embargo, el modelo de Bohr no tuvo éxito para otros atomos y se abandon6. El modelo de Bohr se
estudia porque fue un importante comienzo y porque todavia se usa el concepto de estados
estacionarios, el estado fundamental y las transiciones entre estados. Ademas, la terminologia que se
emplea en el modelo de Bohr todavia la usan los quimicos y espectroscopistas.

Resolver estos ejercicios
Ejemplo 13
Con base en la figura 26, determine la longitud de onda de la primera linea de Lyman, la transicion
den=2an=1.;En qué region del espectro electromagnético se encuentra?

Ejemplo 14
Determine la longitud de onda de la luz que se emite cuando un atomo de hidrégeno realiza una
transicion del nivel energético n = 6 al n = 2, de acuerdo con el modelo de Bohr.

Ejemplo 15
Con base en la figura 26, determine la longitud de onda méxima que puede absorber el hidrogeno
en su estado fundamental. ;Cual seria la siguiente longitud de onda menor que funcionaria?

Ejemplo 16

a) Use el modelo de Bohr para determinar la energia de ionizacion del ion He+, que tiene un solo
electron. b) Calcule también la longitud de onda maxima que puede tener un foton para causar
ionizacion.



Ejemplo 17

Estime la energia cinética promedio de los atomos de hidrogeno completos (no s6lo de los
electrones) a temperatura ambiente (20°C) y, con base en el resultado, explique por qué casi todos
los atomos de H estan en el estado fundamental a temperatura ambiente y, por lo tanto, no emiten
luz.

8. Principio de correspondencia

Cabe hacer notar que Bohr hizo algunas suposiciones radicales que variaban con respecto a las ideas
clasicas. El supuso que los electrones en 6rbitas fijas no irradian luz aun cuando aceleren (se mueven
en un circulo) y supuso que la cantidad de movimiento angular est4 cuantizada. Mas atin, no fue capaz
de decir como un electrén se mueve cuando realiza una transicion de un nivel energético a otro. Por
otra parte, no hay razon real para esperar que, en el pequefio mundo del 4&tomo, los electrones se
comporten como lo hacen los objetos de tamafio ordinario. No obstante, sintio que ahi donde la teoria
cuantica se traslapa con el mundo macroscopico, deberia predecir resultados clasicos. Este es el
principio de correspondencia, que también estd presente en la relatividad. Este principio funciona
para la teoria de Bohr del dtomo de hidrogeno. Los tamafios y energias de las oOrbitas son muy
diferentes para n = 1 y n =2, por ejemplo. Pero las orbitas con n = 100000000 y 100000001 tendrian
radio y energia muy cercanos. De hecho, los saltos entre orbitas tan grandes (que se aproximarian a
tamafios macroscopicos), serian imperceptibles. En consecuencia, tales orbitas parecerian tener
espaciado continuo, que es lo que se espera en el mundo cotidiano.

Por ultimo, se debe hacer hincapié en que las 6rbitas bien definidas del modelo de Bohr en realidad
no existen. El modelo de Bohr solo es un modelo, no la realidad. La idea de las 6rbitas de los
electrones se rechazo pocos afos despues, y en la actualidad se considera que los electrones forman
“nubes de probabilidad™.



