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Lembrete da ultima aula:
O atomo de Rutherford

~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~~ Nucleo de carga +Ze

- _ rodeado por Z elétrons
(modelo planetario).

. Ze chamado numero atomico

@  (H:Z=1 He:Z=2 etc).
~10"% m | O numero atbmico determina
s ‘ as propriedades fisicas e

" guimicas do atomo.
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Espectroscopia

O estudo de atomos e moléculas muitas
vezes é feito através da analise da radiacao
emitida ou absorvida pelos atomos
(espectroscopia).



Emissao atbmica

O espectro atdmico é caracteristico dos atomos envolvidos.

Dessa forma, € razoavel suspeitar que o espectro atbmico depende
da distribuicao eletronica do atomo.

Cientistas buscavam encontrar um padrao nos comprimentos de

onda (ou frequéncias) das linhas atomicas no espectro do
hidrogénio. &
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Espectro de emissao do atomo de hidrogénio né regido do visivel e ultravioleta proximo
A letra Hx representa a posicao da radiacao.
G. Herzberg, Molecular Spectra and Molecular Structure, 22 Edicdo (1944).




Balmer (1885)

Mostrou que a frequéncia da radiacdo emitida pelo atomo de hidrogénio
na regido do visivel / ultravioleta-préoximo depende de 1/n°.

Frequency/10'* Hz

v = 8.2202:10* (1 - 4/n?) Hz

80 onden>?2
Limite da série (n— ):
ihie v =8.2202-10" Hz

=3 => ) = 3647 A

t 1 1 L | |
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1/n?
Gréfico da frequéncia da radiacdo emitida pelo atomo de hidrogénio contra 1/n* (n =3, 4, 5, ...)
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Séries de Lyman (1906) e Paschen (1908)

Entretanto, existem outras linhas no espectro do atomo de
hidrogénio em outras regides (Ultravioleta e Infravermelho)

Limit Limit Limit
912 A 3647 A 8206 A
1216 A J 6563,’1] 18.760 A
| bl

- . PV i e

Lyman Balmer Paschen

-._|4 .._|‘

Ultraviolet Visible Infrared
Outras séries descobertas: Séries de Bracket (1922), Pfund (1924) e Humphreys (>1924).



Johannes Rydberg (1888)

Generalizou a formula de Balmer para levar em consideracao
todas as linhas observadas no espectro do hidrogénio pelos
outros pesquisadores.

1 1 1 onde n2 > nl

\ = Ry 3 3 R =1.097-10" m*,
vat constante de Rydberg



Johannes Rydberg (1888)

L _ Ry 12 12 onden_>n
Avac ny  n;
Nome n n Regiao do espectro
! 2 eletromagnético

Lyman 1 2.3 4, .. Ultravioleta
Balmer 2 3,45 .. Visivel
Paschen 3 4,5 6, ... Infravermelho
Bracket 4 56 7, .. Infravermelho
Pfund 5 6.7.8 .. Infravermelho

Humphreys 6 7.8.0 ... Infravermelho




Formula de Rydberg em termos de energia

Voltando ao hidrogénio, agora que sabemos que
a frequéncia (e, entao, o comprimento de onda) é
uma medida da energia dos fotons, o espectro de
linhas discretas significa, que o hidrogénio emite
fotons com certos valores discretos de energia:

E =h-v=hc/A = hcR,-(1/n2 - 1/n,?)
= E,-(1/n2-1/n?)

onde E, = hcR, = 2.18-1018 J = Energia de Bohr



Quantizacdo da Energia do Atomo de Hidrogénio

Quando um atomo emite um foton da energia h-v, ele perde esta
energia.

Como a energia que o atomo pode perder so6 pode ter certos valores
discretos, faz sentido supor gque o proprio atomo so pode ter certos
valores de energia, e que as energias dos fotons emitidos representam
as diferencas entre estes valores.

Ja que as diferencas entre dois valores possiveis de energia do atomo
de hidrogénio tém valores EO-(1/n12 - 1/n22), é razoavel supor que estas

energias séo da forma E /n”.
Melhor: da forma -E0/n2. Devem ser negativas, ja que os elétrons sao

ligados ao nucleo, isto €, € necessario investir energia para alcancar o
estado E = 0, nucleo e elétron separados.

=> Atomos de hidrogénio s6 podem ter energias de -E0/n2.

A energia do atomo de hidrogénio (e de outros atomos) € quantizada.
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Modelo Atdmico de Bohr

Porém, o melhor modelo atdbmico que conhecemos até agora, o
modelo de Rutherford, ndo consegue explicar esta quantizacao
da energia dos atomos.

Outro problema do modelo de Rutherford:
Elétrons em orbita circular deveriam r—j
irradiar continuamente ondas

eletromagnéticas e perder energia .

até cair no nucleo, levando ao @
colapso atdmico.

=> Precisamos de um novo modelo
atomico, ou pelo menos modificar o
modelo de Rutherford.

Em 1913 o fisico dinamarqués Niels Bohr propos um modelo
atbmico inspirado na hipotese de Planck dos atomos com energia
quantizada (=> radiacéo do corpo negro) e Nicholson. H



Postulados de Bohr

1) O elétron move-se em torno do nucleo
atomico sob a influéncia da forca
eletrostatica (Coulombiana) entre o elétron
e 0 nucleo e obedece as leis da mecanica
classica.

2) Ao contrario das infinitas orbitas do
regime classico, sO é possivel o elétron
mover-se em orbitas no qual o momento
angular orbital L € um multiplo inteiro da
constante reduzida de Planck,

h = h/2mr =1.05-10** J-s.

nh
L =— =nhk
iy "

Niels Bohr (1885-1962)
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Postulados de Bohr

3) Um elétron em uma orbita definida nao irradia energia
eletromagnética. Entdo a energia total E permanece constante.

4) Radiacao eletromagnetica € emitida se um elétron movendo-se
inicialmente em uma orbita de energia E. se move para uma orbita

de energia E.. A energia do foton emitido € dada por:
hv=E -E

5) Principio da correspondéncia: no limite de grandes orbitas e
grandes energias os calculos tém de concordar com calculos
classicos.

A partir destes postulados e usando o que sabemos sobre a forca
eletrostatica e movimentos circulares uniformes podemaos calcular

as propriedades do atomo de Bohr.
13



Modelo Atdmico de Bohr

Consideremos um atomo com carga nuclear +Ze (no caso de
hidrogénio Z = 1) rodeado por um elétron (carga -e) na distancia r,
atomo chamado hidrogenoide.

Forca de Coulomb entre o nucleo e o elétron: F_ = Ze?/4rte r?

Energia potencial associada a esta forca (a energia eletrostatica, ou de
Coulomb, de duas cargas na distanciar): E = -Ze?/4rte r

Velocidade do elétron (= a velocidade centripeta que o mantém na
orbita): v = VF _rim_=vZe?Amem r

Sua energia cinética: E__=Y2m v2 = Ze?/8rie r

=>Suaenergiatotal: E = E  +E_  =-Ze?/8mer

Sua frequéncia orbital: v = v/2rr = VZe?/16m3s,m r3

Seu momento linear: p = m_v = vZe?m [ATe r

Seu momento angular: L = rp = VZe?m rlAne, => r = 4me L?/Ze?m "



Modelo Atdmico de Bohr

Segundo postulado 2, 0o momento angular é quantizado, o que causa
gue apenas certas orbitas sao possiveis e leva a quantizacao das
outras grandezas:

L=nh=L

=>r, = 4mnel 21Ze2m = n?Ane h2lZe2m = n*/Z - r , onde

r, = 4ne h*le?m_= 0,529-10*° m = raio de Bohr (também chamado a,)

O raio de Bohr € o raio de um atomo de hidrogénio paran =1
(estado fundamental) e € um valor tipico para raios atdmicos.

Velocidade: v = vZe?4mem r = Ze?/n4rme h

Seu momento linear: p_=vZe2m [Amte r = Ze2m [n4Tte h

Sua frequéncia orbital: v_ = VZe?/16m3e m r 3 = Z?e*m [n33213€ 2h3
Energia potencial: E oin = -Ze?[Ame r = -Z2%e*m In?161T%€ 2h?

Sua energia cinética: E__ = Ze?/8re 1 = Z%e*m [n?321%€ 2h?
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Modelo Atdmico de Bohr
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Modelo Atdmico de Bohr

Energia do elétron mZ%et 1 :
7 - 7 - . E = - j-l j-l .h ﬂ' = 1? 2* 3? EEER
na n-ésima orbita: (dmeq )2 2R -

também pode ser escrito como: E = -(Z°/n°)-E_

onde E = m e'/32r°¢ °*h* = 2,18-10"° J = Energia de Bohr

O valor obtido teoricamente para a energia de Bohr bate com o valor
obtido empiricamente da formula de Rydberg!

Para hidrogénio (Z = 1) obtemos as energias esperadas pelo seu
espectro de emissao ou absorcao!

As energias E_sao negativas, o que significa que o eletron esta ligado
ao nucleo.
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Modelo Atdmico de Bohr

O estado com menor energia corresponde an =1 e é chamado
estado fundamental.
Malior parte do tempo, o elétron encontra-se neste estado.

Estados com n > 1 sdo chamados de estados excitados:

n = 2: primeiro estado excitado, n = 3: segundo estado excitado,
etc.

Para excitar um atomo (eleva-lo do estado fundamental para um
estado excitado), ele tem que ganhar energia, por choques com
outros atomos, pela absorcéao de um foton, ...

Para grandes n, a Energia tende a O (e o raio tende a «)

=> 0s elétrons estao so fracamente ligados aos nucleos.

=> Atomos em estados com grandes n n4o s&o muito estaveis.
Atomos deste tipo (muito grande, instaveis) se chamam atomos
de Rydberg.
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Modelo Atdmico de Bohr

Quando um elétron é excitado para uma energia positiva, por
exemplo pela absorcéo de un foton, ele é expulso do atomo.

O atomo continua com um elétron a menos, entao ele se torna
um ion positivo. Este processo se chama ionizacao do atomo.

A energia necessaria para isso (que e igual ao modulo da energia
do elétron antes do processo) € chamada energia de ionizacao.

A energia cinética do elétron sera a do foton ionizante menos esta
energia de ionizacdo. (E basicamente o efeito fotoelétrico)
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n=n

Quando um foton com energia E_ - E passa por um atomo no estado i, podé acontecer
que o 4tomo.absorve o féton e é excitado para o estado f. ‘

\,
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Modelo Atdmico de Bohr
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Modelo Atdmico de Bohr

Frequentemente, se usa diagramas de niveis de energia para mostrar
transicOes energéticas em atomos (ou outros sistemas fisicos).

= 00
A L e—— O S— 5
o ¥ 0= O n= 3
= — - 7 n=
> HB vyy Brackett __Pfund n=3
© 0 = E =E/3?=E/9=-151eV
o Hofl|]]|® Paschen o
— (YYY Este nivel corresponde a sequnda-menor Arhita ,» —
LY _/ I ~J n — 2
I v E,=E2°=E/4=-3.4¢eV
Q Balmer
S
O
@
N
_5 Lya As séries de linhas espectrais correspondem a
L ¢ conjuntos de transicdes energéticas para 0 mesmo
b ’
© @ nivel
o
)
C
L
v Yyyyvy  Este nivel corresponde ao estado fundamental, resp. & menor drbita n=1
— / E =-136¢eV
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Modelo Atdmico de Bohr

E o Principio de Correspondéncia?
Para energias altas (n grandes) queremos obter 0s resultados classicos

Vv deve serigual a v

n+l-n orbital

=E _ |h=12nh-(E_ -E)
=1/2nh - (-Z3(n+1)2 - E, - -Z2In? - E)

= Z2E J21th - (1/n? - 1/(n+1)?)

= szee4/647'[3802h3 . ((n+1)2/n2(n+1)? - n2In?(n+1)?)
= 22m e*/64m3% 2h° - ((n+1)? - n2)/n¥(n+1)?)

e 22M €°16411%€ 203 - ((n*+2n+1 - n?)/n*(n>+2n+1))
o= szee4/647'[3802h3 - (2n+1)/(n*+2n3+n?)

= Z2m e*/64r%e 2h® - 2n/n*

= Z2m e"In3327%€ 2h3 = v OK

orbital

n+l-n
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Modelo Atdmico de Bohr

E o Principio de Correspondéncia?
Para energias altas (n grandes) queremos obter 0s resultados classicos

| Falha para transicdoes com An > 1

Atomos gigantes sdo chamados atomos de Rydberg, s6 existem no
espaco (vacuo), por que a energia de ionizacao é muito pequena

(< 10” eV); Qualquer perturbacdo destroi um atomo destes.
Acharam emissoes de atomos de ~20 um (equivalente a um grao de
areia), com raios de ~10 000 a_, n ~ 600.
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Modelo Atdmico de Bohr

A Correcao de Massa Reduzida

Estes resultados seriam exatos, se 0 nucleo estivesse parado, e o
elétron girando em torno dele.

Na verdade, ambos giram em torno do centro de massa e temos que
aplicar uma pequena correcao (sendo M a massa do nucleo):

E = p*2M + p*l2m_= (M + m )I2m M - p* = p“/2,
onde y=m M/(M + m ) = massa reduzida

A “constante” de Rydberg se torna: R = pe*/64rr’e “ch’
= R_-(1/(L + m /M)
onde R_=m e*/64rT’c *ch® = 1.0973731-10" m™

=> R varia de 1.096776-10" m* (hidrogénio) a R _(ndcleos pesados).
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E os outros Atomos?

Para atomos mais complexos do que o do hidrogénio teria que se
levar em conta a interacao entre os eléetrons.

O modelo de Bohr nao consegue fazer previsdes sobre estes
atomos.

Porem, em atomos pesados pode se tratar os elétrons em Orbitas
Internas como se 0S outros elétrons nao existissem.

Como estes atomos tém altos numeros atdmicos Z, e as energias
previstas pelo modelo de Bohr dependem do quadrado de Z, as
energias devem ser altas, causando espectros na faixa dos raios-X.
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E os outros Atomos?

Moseley (1913) conseguiu medir 0S L Wesksgthxllom
espectros raios-X de mais de 38 T LT T
elementos, eliminar inconsisténcias na
tabela periodica, confirmar a previsao
(modificada) do modelo de Bohr, que

VW=VE/h=A(Z-b),

onde b gquantifica a blindagem parcial do
nucleo pelos outros elétrons,

e prever a existéncia de 92 elementos do
Hao U.

o
BFaE

29289259 9923 3309 313
dz mRoy E-”ELEE' E

q““

is

R
I
H
Iy

i
.

REpESREZ
B

Ao lRed A A 2B R R G AR S SEES NG 2

=> Papel importante na consolidacio e ¥ ==
aceitacdo do modelo de Bohr e —t
a5 ﬁ,"'i" | uxtm"#——mﬁ’-‘;u

] 2 1o 1z 1d 18 1z 20 = 2d

Square rect of frequency = 10° \/D
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E os outros Atomos?

Série K: Transicoes de niveiscomn > 1
paran =1 (camadaK).: b =1

O elétron “vé” o nucleo blindado pelo
outro elétron da camada K; ele “vé&” um
nucleocomcargaZ-b=2-1

Corresponde a série de Lyman no
hidrogénio (so que, no hidrogénio,
nao existe o outro eléetron, e b = 0)

Série L: TransicOes para n = 2 (camada L):

b = 7.4 devido aos elétrons da camada K
e aos demais elétrons da camada L

corresponde a serie de Balmer
(de novo, no hidrogénio, b =0)

*

SEEALAN AR RSS2 dwA S 2
dPRPEEE P

EEEEEE

EEEEEE
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R

2R

pri b R R E A A o ] o ey
o

FEEF

......
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EEEEE

......

Wave length x 10° cms

g & 6 d 3
1 I] T

z 16
T

1 09 08 oF 0.5
| RN i | T I

L R NS T
L Srominal =
T BTy i T
=

2 1o

1z 1d e 1

20 = 2d

Square rect of frequency = 10° \/D
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O Experimento de Franck-Hertz

1: elétrons 2. s&0 3. Interagem com o 4. superam (ou nao)
saem do  acelerados gas da amostra a diferenca de
catodo pelo potencial potencial V_ -V

V=0 Ve v

,ret

Van

Gas a ser estudado (p.e. Hg) I
de baixo pressao

5. Os que
chegam no
anodo con-

I tribuem na
I I A corrente /
—
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O Experimento de Franck-Hertz

O gue acontece no passo 3 (elétrons interagem com o gas da amostra)?

Atomo de Hg . e f
, n=n \
| @tZe
@ @
3a.oelétron | / 3c. o elétron continua
chega com / aviagem com menos
Ecin - € Vacc energia.

E in = e.\/acc- (Ef ) EI)

Cl

3b. O elétron excita um elétron do atomo do
nivel E parao nivel E., perdendo a energia

usada para excitar o elétron do atomo, E - E

Isto s6 pode acontecer, se a energia inicial e-V__da pra excitar o atomo: e-V_2E - E.

Senéo, o elétron nao perde energia. E_continua sendo e-V__.
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O Experimento de Franck-Hertz

Aumentando o potencial V__ /|

300 &
1. A corrente aumenta, por que cada

vez mais elétrons conseguem superar
vV -V
an ret

[d

=

=
L

2. Quando a energia e-V__alcanca o
valor E_- E, boa parte dos eletrons

perde energia para os atomos de Hg e
Nnao consegue mais superar V. -V _. 0

Current / a. u.

100 +

"4
3. A corrente aumenta de novo, por que Voltage / V ace
ate E _=e-V - (E -E)daprasuperar
cin acc f i Vcat =0 VM\C a V.,
Van ) Vret'

4. Quando e-V___alcanca 2-(E, - E), i

muitos elétrons interagem duas vezes
com 0s atomos de Hg, LN
perdem 2-(E, - E), etc. ()
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O Experimento de Franck-Hertz

A partir dos valores de V__de queda |

de corrente, pode se determinar

E-E=eV .
f i gueda

As energias obtidas correspondem

realmente a linhas do espectro

eletromagnético do elemento!

Current / a. u.

100 +

=> Confirmacao da existéncia dos
niveis de energia quantizadas.

i 1 5 I ] 5 1 I 5 ] 1 5 1 1
=> Qutro método para medir ’ /5 Voltage / Um V15
diferencas entre os niveis de energia -
dos elementos (além do espectro
eletromagnético).

gueda

Espectroscopia por perda de energia de elétrons
(EELS, do inglés Electron Energy Loss Spectroscopy).
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Aspectos Principais do Modelo de Bohr

1) As previsoes essenciais do modelo de Bohr estao contidas nas
equacoes de energia e do numero de onda.

2) O estado normal de um atomo é quando o elétron tem menor energia
ou n =1 (estado fundamental).

3) Em uma descarga elétrica, ou algum outro processo, o atomo recebe
energia devido a colisoes, etc. O elétron deve sofrer uma transicao para
um estado de maior energia, ou estado excitado n > 1.

4) Obedecendo a lei natural dos sistemas fisicos, o atomo tendera a
voltar ao seu estado de menor energia (estado fundamental).

5) Em um grande numero de processos de excitacao e desexcitacao,

todas as possiveis transicoes ocorrem sendo emitido o espectro
completo.
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Critica do Modelo de Bohr

Aspectos positivos

- Facil de visualizar

- Sucesso na descricao das linhas espectroscopicas do atomo de
hidrogénio.

- O raio da Orbita do hidrogénio 0,53 A, concorda com o valor
previsto para o diametro da molécula de hidrogénio 2,2 A.

- Varias grandezas medidas podem ser expressas em termos de
constantes fundamentais (Energia e raio de Bohr, constante de
Rydberg, ...).
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Critica do Modelo de Bohr

Falhas

- Nao conseguia explicar as intensidades relativas das linhas
espectrais.

- Nao conseguia explicar as linhas espectrais de atomos mais
complexos.

- Faz hipoteses aleatodrias, por exemplo oOrbitas estaveis,
momento angular quantizado.

- Utilizou-se de uma mistura de conceitos classicos (leis de
Newton, Coulomb) e conceitos “néao-classicos” (quantizacao do
momento angular) => velha mecanica quantica

Estas dificuldades comecaram a ser superadas na década de 20
do século passado com de Broglie, Schrodinger, Heisenberg,
Pauli, Dirac e varios outros cientistas.

=> Nova teoria: A mecanica quantica/ondulatorio

(Aulas mais pra frente) 36



Modelo de Sommerfeld-Bohr

O fisico alemao Arnold Johannes Wilhelm
Sommerfeld, em 1915, estudando os espectros de
emissao de atomos mais complexos que o hidrogénio,
admitiu que em cada camada eletronica (n) havia

1 Orbita circular e n - 1 orbitas elipticas com diferentes
excentricidades.

Essas orbitas elipticas foram entao chamadas de
subniveis ou subcamadas e caracterizadas pelo
namero quantico do momento angular /,
onde/=0,/=1,/=2el=3sao, respectivamente,

oS subniveis s, p,d e f.

Por exemplo, na 42 camada ha uma orbita circular e
trés elipticas.

n=1 n=2 n=3

Arnold Johannes
Wilhelm Sommerfeld
(1868-1951)
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