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OBJETIVOS

· Determinación de los niveles de energía de diferentes elementos químicos gaseosos.

Marco teórico
Cada átomo es capaz de emitir o absorber radiación electromagnética, aunque solamente en algunas frecuencias que son características propias de cada uno de los diferentes elementos químicos. 

Si, mediante suministro de energía calorífica, se estimula un determinado elemento en su fase gaseosa, sus átomos emiten radiación en ciertas frecuencias del visible, que constituyen su espectro de emisión. 

Si el mismo elemento, también en estado de gas, recibe radiación electromagnética, absorbe en ciertas frecuencias del visible, precisamente las mismas en las que emite cuando se estimula mediante calor. Este será su espectro de absorción. 

Se cumple, así, la llamada Ley de Kirchoff, que nos indica que todo elemento absorbe radiación en las mismas longitudes de onda en las que la emite. Los espectros de absorción y de emisión resultan ser, pues, el negativo uno del otro. 

Puesto que el espectro, tanto de emisión como de absorción, es característico de cada elemento, sirve para identificar cada uno de los elementos de la tabla periódica, por simple visualización y análisis de la posición de las líneas de absorción o emisión en su espectro. 

Estas características se manifiestan ya se trate de un elemento puro o bien combinado con otros elementos, por lo que se obtiene un procedimiento bastante fiable de identificación. 

Podemos, en definitiva, identificar la existencia de determinados elementos químicos en la composición de sistemas inaccesibles, como pueden ser objetos astronómicos, planetas, estrellas o sistemas estelares lejanos, aparte de que, también, y debido al Efecto Doppler-Fizeau, podemos establecer una componente de velocidad de acercamiento o alejamiento de nosotros. 

Uno de los logros más espectaculares de la teoría Cuántica es la explicación del origen de las líneas espectrales de los átomos.

· Cuando se excitan en la fase gaseosa, cada elemento da lugar a un espectro de líneas único.

· La espectroscopia es un medio de suma utilidad para analizar la composición de una sustancia desconocida.

· A finales del siglo XIX se descubrió que las longitudes de onda presentes en un espectro atómico caen dentro de determinados conjuntos llamados series espectrales.

· Fórmulas empíricas

1. Serie de Balmer (1885). Espectro visible del H. 
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2. Serie de Lyman. Ultravioleta. 
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3. Series en el Infrarrojo. 
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Series espectrales

Una de las consecuencias más importantes y fundamentales de la mecánica cuántica fue el establecimiento de un nuevo concepto: el de los niveles de energía; el cual establece que la energía de un sistema ligado, está cuantificado; esto es, la energía de dicho sistema tiene solo ciertos valores, los cuales generalmente son múltiplos enteros de un valor fundamental o estado base.

Muchos experimentos han comprobado la existencia de dichos estados estacionarios o niveles de energía. Uno de ellos es el que se refiere al “espectro de emisión” de átomos excitados.

Cuando a un electrón dentro de un sistema estable se le entrega energía externa, este realiza un salto cuántico a un nivel de energía superior; cuando esta energía externa deja de actuar, el electrón excitado tiende a volver a su nivel de energía básica; en esta transición, el electrón emite un fotón de energía igual a la que recibió para pasar al siguiente nivel excitado de energía.

Muchas de estas transiciones están en la región visible del espectro electromagnético, lo cual nos permite establecer un sencillo experimento para establecer directamente la frecuencia o longitud de onda del fotón emitido y usando la relación de Max Planck, podemos determinar su energía y así comparar con los valores teóricos.

Para el átomo de Hidrogeno, se cumple que:
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Donde:



Z = Número Atómico





n = 1, 2, 3… (Enteros positivos)

Equipo
Fuente de alta tensión

· Reóstato

· Lámparas espectrales

· Espectroscopio

· Fuente de luz
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Procedimiento
· Utilice el soporte vertical para asegurar la lámpara espectral, cuidado de no apretar demasiado los soportes horizontales.

· Conecte los terminales de la fuente de tensión, a los del reóstato y encienda dicha fuente.

· Coloque el colimador del espectroscopio de 0.05 a 0.10 metros de la lámpara espectral e igualmente la lámpara de luz respecto del visor de escala.

· Desplazando y rotando el espectroscopio, localice al espectro emitido y la escala. No modifique esta geometría del experimento.

· Anote cada línea espectral, su color y su correspondiente valor de escala. Repita este procedimiento con cada lámpara espectral.

Tabulación de datos
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Mercurio
Longitud de onda - Longitud de onda

Color efpe,imem, Escala10¢ o Smetros
Rojo 325 16.32 530.40
Naranja 47 12.86 60442
Amarillo 54 10.10 546.00
Verde 62 6.75 41858
Azul 81 535 43335
Turquesa /ndigo ] 452 51262
Violsta 136 353 40780

Elemento: Hidrogeno
Longitud de onda . Longitud de onda

Color exp(grimemal mm Escala 107 lﬂg”metros
Rojo 415 16.32 676.28
Naranja 5.1 12.86 656.0
Amarillo 54 10.10 54541
Verde 72 6.75 486.00
Azl X3 578 48585
Indigo 9.4 465 43728
Violeta 116 353 40955
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Ecuación ajustada:
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Reemplazando valores
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Preguntas
A. Construya una tabla de espectros para cada elemento, a colores.
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Espectro de emision del Hidrogeno:





Diremos que el hidrógeno emite, dentro del visible, en una cierta longitud de onda  del naranja (6560 A), en otra del azul (4858 A), otra del índigo (4337 A) y otra del violeta (4098 A).
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B. Usando la relación de Planck, obtenga las energías respectivas para cada nivel, de todos los elementos utilizados y construya el diagrama de niveles de energía.
[image: image15.png]Constantes:

E=(h)
Constante de Planck= 6.63¢™34].5 .
Constante de Planck= 4.13¢5eV.s
Velocidad de la luz en el vacio= 3¢®m/
Color L“"zf:;: de | pidrogeno (energia)
(adim) ) (eV)
Violeta | 380 420 | 4,84766-19 | 3,02072561
Turquesa | 440 460 | 41867619 | 2,6168674
Aul | 470 495 | 4,22876-19 | 2,64295213
Verds | 500 560 | 3,75E-19 2,34375
Amarilo | 560 580 | 3,4868E-19 | 2,17927632
Narana | 600 620 | 3,25826-19 | 2,03637295
Rojo | 620 680 | 2,9664E-19 |  1,85401119





[image: image16.png]rama de niveles de Energia
(Hidrogeno)

rama de niveles de Energia
(Hidrogeno)

o
oo

003

o
g g

[0 | aserseens [m 000200 oz
lo 000 | 4272w a0 so00 | 26052728
lm 05600 S m 50005600 757

e ) a0 500 | 209006
lm 00~ 200 e e )
[mess o0 | zseearess [m 0~ o0 | esdoried





[image: image23.png](n=co) ionizacién |

[in=2] i .
tm3ll 1
7r H § % ESTADOS
H & 3 [ExcirApos
e =4 din2)
ne
< 5
2
£ o
8
s 7
2 8rls
g
59|
10
n-
12
3 ESTADO FUNDA-
el (nen)  MENTAL

Diagrama de nivel de energia para ¢l dtomo de hidrégeno.
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C. Compare tres de sus niveles obtenidos experimentalmente con los respectivos valores teóricos y explique el porqué de las diferencias.

Los datos teóricos recogidos del espectro que el hidrógeno emite, dentro del visible, son: en una cierta longitud de onda del naranja (6560 A), en otra del azul (4858 A), otra del indigo (4337 A) y otra del violeta (4098 A). 

Comparando nosotros medimos una franja de color anaranjado entre (6000A - 6200A), una azul muy clara, osea turquesa entre (4600A – 4800A) y la violeta entre (4000A – 4200A). Lo cual nos indica que tenemos un pequeño margen de error.

El Mercurio (Hg) emite radiación en dos longitudes de onda del visible: 5460 A (color verde) y 4358 A (color indigo).

Comparando para el Mercurio tenemos una franja verde entre (5200A -5400A) y el añil no lo tenemos por efecto de que había líneas que eran prácticamente imposible distinguir su color.

D. Por qué son diferentes los espectros de los distintos elementos

Son diferentes por el hecho de que la estructura atómica de cada elemento en la naturaleza está dada de cierta y única manera para cada uno, el efecto del espectro se da al enviar un fotón hacia un electrón de un nivel de energía del átomo del elemento estudiado, si utilizamos las fórmulas de Bohr, nos damos cuenta que por el cambio entre números atómicos obtendremos una cantidad diferente de energía.

En la práctica no existe una diferencia notable por el hecho de que los espectros llegan a tener márgenes de error muy pequeños, que con las fórmulas de Bohr se pueden diferenciar, y de hecho con la hipótesis de Planck también es posible obtener energías diferentes si no fuera porque las líneas del espectro que observamos están en rangos de 200, osea con un enorme margen de error.

E. Para el espectro del hidrogeno, establezca el error experimental respecto a los valores teóricos, en sus longitudes de onda.

Diremos que el hidrógeno emite, dentro del visible, en una cierta longitud de onda del naranja (6560 A), en otra del azul (4858 A), otra del añil (4337 A) y otra del violeta (4098 A). 
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A. ¿El espectro que usted observo, es de absorción o de emisión?
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Por ello nosotros hemos observado en la práctica un espectro de emisión de las dos sustancias analizadas.

B. ¿A qué se debe la existencia de ciertos valores de energía (colores) que no concuerdan con la teoría desarrollada?

Esto se debe a que en la medición de los valores existe un error que ya lo hemos podido calcular, éste error se produce por un sinnúmero de situaciones dadas en el laboratorio, ángulos de enfoque, apreciación visual de la escala, la apertura del ojo del espectrómetro, etc.
C. Suponga que usted no tuviera ningún dato de referencia inicial para relacionar longitud de onda con escala. Sugiera algún método para relacionar lectura de escala con la longitud de onda correspondiente.

Un método puede ser relacionando el voltaje aplicado, con algunas magnitudes, y sacar la frecuencia, con la cual ya se podría obtener la longitud de onda.

Conclusiones
· Determinamos  los niveles de energía de los elementos químicos gaseosos como el hidrogeno y el mercurio.

· Aprendimos que el espectro de líneas no solamente nos muestra en que longitud de onda la luz (fotones) causan esos pequeños saltos de energía de los electrones, sino que nos permite saber con exactitud si tenemos pro ejemplo el espectro de una estrella (el Sol) los componentes que tiene esa estrella o lo vapores u elementos que están en aquella estrella, relacionando las longitudes de onda a los espectros atómicos de cada elemento.

· Otra conclusión valiosa es que el hecho de poder palpar en la realidad los saltos de energía y poder manejar equipos que nos dan una idea del comportamiento de la materia en sí, nos permiten entender de mejor manera la teoría y más aún nos permite manejarla y explicarla.

· Concluimos que el hecho de tomar una buena medición de datos y construir una tabla de datos adecuada es prácticamente la base de todo el proceso del informe, lo cual nos lleva a tener un mayor control y cuidado de los datos medidos.
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