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Forsoket avser att:
e Demonstrera kvantisering av elektronernas energinivéer i atomer.

e Experimentellt bestimma viglangderna for nigra av vitets spektrallinjer i det
synliga omrédet.

e Berikna Rydbergskonstanten utifrdn de uppmétta spektrallinjerna for véte.
o Konstruera ett energinivschema for véteatomen.

e Bestdmma viteatomens jonisationsenergi.

e Uppmidta delar av natriums spektrum i det synliga omradet.

e Utifrén det uppmitta spektrallinjerna bestimma vilka 6vergangar som observerats
och rékna ut energinivéernas position for natrium.

Inledning

Om en elektrisk urladdning skickas genom ett gasfyllt ror borjar gasen att lysa. I
mitten pa 1800-talet studerades ljuset fran sddana urladdningsrér mycket intensivt. En
viktig upptickt var att det utsdnda ljuset endast bestod av ett fatal farger, vagldngder,
vilka &r olika beroende pa typen av atomer som finns i gasen. Genom att bryta upp
ljuset i ett prisma kan man projicera de olika fargerna som skarpa linjer pa en skdrm
och ett spektrum av den hér typen kallas darfor linjespektrum. Matematiska formler
som talade om vaglidngderna for vitets linjer gavs av forst Balmer och sedan Rydberg,
men till att bérja med kunde man inte forklara deras uppkomst.

Spektroskopiska mitningar av det hér slaget ger information om strukturen hos de
enskilda atomerna i gasen och gick hand i hand med utvecklingen av alltmer foérfinade
atommodeller. Den forsta moderna atommodellen skapades av J.J. Thomson (1904)
och byggde helt och hallet pa klassisk fysik. Ernst Rutherford visade att atomer maste
ha en positivt laddad kérna och han skapade en ny modell 1911 med planetsystemet
som forebild, dér elektronerna kretsade som planeter runt en positivt laddad kérna och
holls pa plats av den elektrostatiska interaktionen.

Rutherfords modell var omojlig enligt klassisk fysik. En laddning som accelereras
utsénder elektromagnetisk stralning och en elektron som kretsar runt en kirna ér
stindigt accelererad. Ingen elektromagnetisk stralning observerades fran atomer i
grundtillstandet (som inte tillforts energi). Dessutom innebér utsdndande av
elektromagnetisk stralning att energi gér forlorad fran atomen och elektronen borde
ddrmed gé in i en spiralbana for att relativt snabbt krascha i atomkérnan. Rutherfords
atommodell var alltsa inte stabil enligt lagarna for klassisk fysik. Inget i modellen
hindrade heller elektronerna frén att inta vilken bana som helst runt atomkérnan och
om elektronerna kan kretsa pa ett godtyckligt avstand borde vi fran en gas fa ett
kontinuerligt spektrum (alla vaglangder) istdllet for att observera ett linjespektrum.

Den som formellt 16ste problemet var den danske fysikern Niels Bohr. Bohr
presenterade 1913 ett antal postulat (grundldggande antaganden) som avvek fran
klassisk fysik och utgjorde ett av de forsta stegen mot den moderna kvantfysiken. I
Bohrs modell tilléts elektronerna bara att rora sig i vissa banor dir de inte utsdnde



strdlning och efter att modellen utvecklats vidare av bl a Wilson och Sommerfeld
kunde den anvindes for att forutsiga mycket fina detaljer i vitets spektrum. Aven
andra atomer med endast en elektron i det yttersta skalet, som natrium, kan delvis
beskrivas med Sommerfelds modell.

For att forsta spektra uppmatta fran mer komplicerade atomer, som exempelvis
helium, fick man vénta tills kvantmekaniken formulerades av bl a Schrodinger (1925).
Da overgavs tanken pé bestdmda elektronbanor och istéllet gavs elektronerna bade
partikel och vagegenskaper, vilket tillit dem att beskrivas som fordelade med en viss
sannolikhet i rummet och tiden. De mojliga sannolikhetsfordelningarna beskrivs av
l16sningarna till den berémda Schrodingerekvationen.

Rydbergs formel

Redan 1888 stillde den svenske fysikern Janne Rydberg upp en formel {for
vaglangderna pa de spektrallinjer man kunde se frén en gas av viteatomer. Han
hirledde sin formel direkt fran experimentella data och fick
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R, &r en konstant som kallas Rydbergskonstanten. Med den hér generella formeln
kunde man beskriva alla synliga och osynliga linjer i vétets spektrum som man hade
hittat.

Bohrs teori for vateliknande system

Niels Bohr var den som forst lyckades ge en fysikalisk modell som forklarade Janne
Rydbergs resultat. Bohrs atommodell innebér att atomens kérna och elektronerna som
kretsar kring den lyder den klassiska fysikens lagar. Viktigast &r den elektromagn-
etiska interaktionen mellan den positivt laddade kdrnan och de negativt laddade
elektronerna. Enligt Bohr behover vi lagga till tre postulat for smé system som atomer
om vi vill rékna ut storleken pa interaktioner (krafter) och energier.

De postulat som Bohr stéllde upp var:

1. Elektronen ror sig runt kérnan i cirkuldra banor under inflytande av den
elektrostatiska viaxelverkan med kdrnan.

2. Bara vissa banor ér tillatna. I de tilldtna banorna utstralar inte elektronen nagon
energi och rorelsen kan beskrivas med klassisk mekanik.

3. Enelektron kan spontant hoppa frén en bana med hdgre energi (£,) till en med
den ldgre energin (£,°). Overskottsenergin utsdnds som en foton (ljuspartikel)
vars energi dr hf = E,, — E, . Vaglangden ges da av:
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c ar ljusets hastighet och / Plancks konstant. Ekvationen kallas Bohrs
frekvensvillkor.



4. For de tillatna banorna &r elektronens rorelseméngdsmoment en multipel av
Plancks konstant:

L=m,yr= ni n=123,... 3)
2

Villkoret kallas Bohrs kvantiseringsregel.

Figur 1. Bohrs atommodell.

Utifran Bohrs postulat kan vi berékna de tillatna radierna for elektronbanorna, energin
elektronen har i de olika banorna och vilken farg ljuset har som sdnds ut nér
elektronen byter bana. Allt som behdvs ér att stélla upp uttrycken for elektronens
potentiella energi relativt kdrnan och dess rorelseenergi, samt lata den attraktiva
coulombkraften balansera centripetalkraften. Allt enligt klassisk mekanik och
elektrostatik.

Loser man ekvationerna (se Appendix 1) fas elektronens totala energi i de tillatna
banorna:
4

E=-C 1 n=123,. )

8eyh™ n
E, beror bara pé en rad kidnda naturkonstanter (elektronens massa .,
elementarpartikelladdningen e, dielektricitetskonstanten &, Plancks konstant /) och
heltalet » som numrerar banan. Energin kan alltsa endast anta ett — visserligen
odndligt — men numrerbart antal varden. Att endast vissa varden kan antas kallas i
modern fysik for kvantisering. n = 1 ger den innersta banan och elektronens lagsta
mojliga energi.

Energinivaerna brukar ritas in i ett energinivadiagram for att fa en dversiktsbild som
dven visar mojliga overgingar for elektroner mellan olika energinivaer. Ett skalenligt



energinivddiagram for vite utan absoluta virden visas i Figur 2. Overgéngar till en
viss energiniva kallas for serier, vilka for vite (ett urval visat i Figur 2) dr dopta efter
personerna som upptickte dem.
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Figur 2. Véatets energinivaer

En jamférelse mellan Bohr och Rydberg

De spektrallinjer vi observerar hérror, enligt Bohrs andra postulat, fran det fotoner
(ljuspartiklar) som sdnds ut da elektronen hoppar mellan tva energinivaer. De mojliga
vagliangderna ges enligt (2) och (4) av

1 1 m,e4 1 1 ' '
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0

dér n’ betecknar en hogre liggande energiniva &n n och c &r ljushastigheten. Om vi
jamfor ekvation (1) som Rydberg stillde upp rent empiriskt och ekvation (11) som vi
hérlett med hjilp av Bohrs atommodell ser vi att uttrycken &r identiska om vi véljer
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Vi har alltsé fatt fram ett teoretiskt uttryck som gor det mojligt att berdkna
Rydbergskonstanten och de korrekta viaglangderna for vétets spektrallinjer.



Jonisationsenergi

Elektronens potentiella energi ar vanligtvis definierad sé att den 4r noll da elektronen
befinner sig odndligt langt borta frén kdrnan. Om elektronen har en energi som &r
lagre &n noll 4r den alltsd bunden till atomké&rnan. Om atomen ges ett sa stort
energitillskott att elektronen inte langre &r bunden till kdrnan, d v s har den totala
energin noll, sdger man att atomen &r joniserad. Den lagsta energi som krivs for att
jonisera atomen fran grundtillstdndet kallas jonisationsenergin.

Kvantteori for enelektronsystem

Niér Schrodinger 1925 lanserade sin Schrodingerekvation dvergavs tanken pa att
elektronerna ror sig i vilbestimda banor. Man hade tidigare i experiment funnit att
partiklar pé vissa sitt beter sig som en vag, precis som ljus hade visat sig ha vissa
partikelegenskaper. Till exempel bryts elektronstralar som skjuts mot en spalt upp i
samma monster som ljus, medan fotoner kan fas att krocka med elektroner i en
elastisk stot (Comptoneffekt).

Elektronens tillstand, t ex var den finns i rummet, beskrivs i1 kvantmekaniken av en
vagfunktion, y. Genom att 16sa Schrodinger ekvationen fér vi reda pd bade de mdjliga
tillstanden beskrivna av vagfunktionerna och vilken energi elektronen har i respektive
tillstand. For att rdkna ut energitillstinden for en viteatom stéller vi upp
Schrédingerekvationen

{— P’ v+ V(r)}‘l’ = EVY, (7)
2m,

dir m, #r elektronens massa, % = h/27, V> den s k Laplaceoperatorn, vilken innebér

att man deriverar tva ganger m a p alla rumskoordinater och E dr energin for
elektronen. V() &r den potential elektronen befinner sig i, d v s Coulombfiltet fran
laddningen i kérnan.

Losningen for vagfunktionen kan i sfariska koordinater delas upp i tva delar, R(r) som
endast beror avstandet fran kdrnan, », och Y(6 @) som beror pa de sfiriska
vinkelkoordinaterna doch ¢, d v s

¥(r,0,0)=R,, (1Y, (0.0) (8)

Antalet mojliga 16sningar till ekvationen ar odndligt, men upprikneliga vilket innebér
att de kan numreras. I fallet viteatomen kan dessutom relativt enkelt slutna uttryck for
vagfunktionen beréknas. De olika 16sningarna numreras m h a tre kvanttal: n, / och m
som kan anta vérdena:

n=123..

[=012,..,n-1

m=04+,%2,...,4

Eftersom |‘P(r, 4, (p)| ger sannolikheten att finna elektronen pa en viss plats i rummet,

beskriver R, (7)) och Y;,,(6, @) sannolikheten att finna elektronen pa ett visst avstand
fran kérnan respektive vid en viss vinkel. Eftersom dessa funktioner ser olika ut for
olika virden pa n, [ och m paverkar kvanttalen sannolikhetstitheten i rummet.
Exempel pa hur dessa sannolikhetsfordelningar ser ut ges i Figur 3.
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Figur 3. Overst: Den radiella fordelningen av laddnings-
tatheten i vateatomen, P(r), for n = 1,2,3 och 4. Nederst:
Laddningstatheten i rummet for b) n=2, I=0 d) n=2, 1=1 h) n=3,
I=2.

Till varje 16sning pa vagfunktionen, d v s uppséttning {n,/,m}, hor en energi E,, ;. |
fallet viteatomen beror potentialen endast pa avstandet fran kirnan, r, vilket far till
foljd att energin endast blir beroende av huvudkvanttalet n. Faktum &r att elektronens
totala energi med Schrédingerekvationen blir exakt samma som for den enklare
Bohrmodellen

me' 1

E = . ©

"Reh




Enligt gammal tradition brukar /-kvanttalet i experimentella sammanhang betecknas
med bokstidver pé foljande sitt:

[= 0 1 2 3 4
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Vételiknande system — Natrium

Storre atomer dn vdte har mer én en elektron. Enligt den s k Pauliprincipen kan tva
elektroner inte samtidigt befinna sig i samma tillstdnd. Varje tillstind ar unikt
identifierat av en uppsittning av fyra kvanttal fér en atom (de tre kvanttal n, [ och m vi
fick genom att 16sa Schrodingerekvationen samt elektronens spinn ;). Att befinna sig
i olika tillstdnd innebér alltsd att minst ett av kvanttalen &r olika. Pauliprincipen
innebér att alla elektroner inte kan befinna sig i det energiméssigt ldgsta mojliga
tillstandet {n=0,/=0,m=0,m~%1/2}, utan vi far successivt fylla upp atomens
energinivaer for att finna grundtillstdndet.

Elektroner som har samma n och | sdgs befinna sig i samma skal. Ett fyllt sddant skal
ar sfariskt symmetriskt och elektroner i ett fyllt skal &r hardare bundna &n elektroner i
ett icke-fyllt skal. En konsekvens av Pauliprincipen ar att ett skal innehdller som mest
2(2/+1) elektroner. Alla ddelgasernas elektroner befinner sig i slutna skal vilket gor
dem vildigt icke-reaktiva. Alla grunddmnen i den vénstra spalten i det periodiska
systemet, t ex natrium, har & andra sidan 11 elektroner, vilket innebér att vi kan fylla
Is och 2s skalen (tillsammans 10 elektroner), men far en elektron 6ver som for en
atom utan extra energi befinner sig i 3s-tillstdndet.

Den yttersta elektronen &r 10sare bunden och i allmidnhet den som lyfts upp till hdgre
liggande tillstdnd da atomen tillfors energi. Natrium kommer darmed att vara likt vite
sé till vida att de 6vergéangar vi observerar alla kommer frén nir den yttersta
elektronen byter tillstand. Eftersom den i medeltal befinner sig utanfor de andra
elektronerna kan vi approximera natrium med véte eftersom de atta elektronerna
innanfor tar ut, ’screenar”, laddningen frén kidrnan sa att den yttre elektronen kénner
av en effektiv laddning hos kdrnan pa +e (Figur 5).

-

Figur 5. Den yttersta elektronen ser en effektiv laddning pa +e.




Den yttersta elektronen befinner sig med en viss sannolikhet dven bland och innanf6r
de andra elektronerna (jfr Figur 3). Néar den gor det kéinner den av en starkare
potential frén kdrnan och sannolikheten for att befinna sig ldngre in varierar &ven med
kvanttalet /. For natrium kommer energin alltsa dven att bero pa / och den exakta
positionen for energinivaerna gar inte lingre att berdkna analytiskt. Ett skalenligt
energinivadiagram for de lagst liggande nivderna som ér tillgdngliga for den yttersta
elektronen visas i Figur 6.

E, Kontinuum

4s

3s

Figur 6. De lagst liggande energinivaerna for natriums av
natriums yttersta elektron. Ett urval av de tillatna 6ver-
gangarna ar inritade.

Niér elektronen byter tillstdnd i natrium &r alla 6vergangar inte lika sannolika. En del
ar si osannolika att de kallas forbjudna 6vergéngar eftersom de i princip inte sker.
Tillatna 6vergéngar dr de som uppfyller urvalsreglerna:

Al =+1 och Am=0,%+1.
For huvudkvanttalet, n, finns inga urvalsregler.

For att kunna observera emission fran ett imne sa exciterar man atomerna och
observerar det emitterade ljuset dd atomerna relaxerar (faller tillbaka till den
ursprungliga energinivan). Detta sker i labben i en s k urladdningslampa. Intensiteten
hos en spektrallinje beror till stor del pa hur minga atomer som exciterats till den 6vre
energinivan. [ en urladdningslampa kan man anta en termisk fordelning genom
kollisioner mellan atomerna, d v s en sé kallad Boltzmannférdelning:

N = Nje k" (10)



dér N dr antalet atomer med en elektron i ett tillstind med energin AE 6ver
grundtillstandet, Ny dr det totala antalet atomer, kg Boltzmanns konstant och T
temperaturen pa gasen. En 6vergang fran ett lagt liggande tillstand ger dérfor en
starkare linje &n en dvergang fran ett hogt liggande exciterat tillstind. Dessutom &r det
en hogre sannolikhet for elektronen att efter excitationen befinna sig i ett tillstand med
ett hogt virde pa /-kvanttalet, sa Gvergangar fran ett tillstind med hogre / ar starkare
an overgdngar fran tillstind med ldgre | om deras energi ar lika stor.
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Utforande

Vitets spektrum produceras genom en elektrisk urladdning i ett s k Geisslerror. Vite
forekommer i naturen frimst som molekyler — tva véteatomer ar kovalent bundna till
varandra i en vitemolekyl — och Geisslerroret ér speciellt utformat for att dela
(dissociera) molekylerna i sina ursprungsatomer, sa att det blir mojligt att iaktta
véiteatomernas linjer.

Végliangderna for de linjer i vétets spektrum som ligger i det synliga omradet bestdms
med hjilp av en prismaspektrometer. Stralgdngen genom prismaspektrometern visas i
Figur 7. Spaltdppningen placeras nira ljuskillan. Spektrometerspalten bor stillas sa
att sd smala, synliga, spektrallinjer som mojligt erhélls. Fokus justeras med hjilp av
ratten ovanpa kikaren och i dnden pa kikaren finns en lins med hjélp av vilken
hérkorset regleras. Vaglangden ldses av genom att vrida pa prismat med
vaglangdsratten sa att den spektrallinje vars vaglingd onskas dr mitt for harkorset och
sedan studera pilens ldge pa vaglangdsratten. Skalan pa ratten &r graderad i
nanometer, dér siffrorna ger tiotalet nanometer och strecken ental.

Innan de egentliga métningarna kan goras maste utrustningen kalibreras. Sikta in
spalten mot natriumlampan och placera den starka gula linjen i harkorset. Den gula
linjen har vagldngden 589,3 nm. Ifall vigldngdsratten inte visar 589 nm, bor den
justeras till att visa det genom att skruven till ratten lossas. Vrid den dérefter till 589
nm och lés fast med skruven.

For att undvika métfel p g a glapp i mekanismen bor vaglédngdsratten alltid vridas ét
samma hall under méitningarna. Samma procedur upprepas for att bestimma
vagliangderna for natriums spektrallinjer, men med den gula natriumlampan placerad
framfor spalten.

Spalt

Vigldngdsratt

Lins

Prisma

/

) @
Prismabord ~— R Ogonlins

Figur 7. Experimentuppstallning
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Instuderingsfragor

1.

2
3.
4

8.

Redogor for Bohrs postulat.
Vilka av Bohrs postulat strider mot den klassiska fysiken?
Redogor for Pauliprincipen.

Beskriv 1 stora drag principerna for och uppbyggnaden av en
prismaspektrometer.

Vid laborationen fungerar 6gat som detektor av det ljus som passerar
spektrometern. Hur varierar 6gats kénslighet med vagléngden?

Forklara varfor natriums spektrum kan studeras i en laboration som heter
”Enelektronspektrum”.

Varfor splittras energinivaerna upp med avseende pa I-kvanttalet for natrium?

Hur lyder de tva regler som i huvudsak bestdmmer intensiteten for en

elektronévergang i natriums spektrum?
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Uppgifter

Vite
1. Identifiera vilken serie 6vergangar de observerade linjerna tillhor Berdkna
Rydbergskonstanten, R.,, genom att anvinda de uppméitta vaglédngderna for
vitets spektrallinjer och.

2. Rita ett energinivaschema for de sex forsta energinivaerna i viteatomen med
hjilp av den uppmatta Rydbergskonstanten och formeln

dér n varieras for att fa de olika energinivaerna i viteatomen. Rita in de
overgangar mellan nivaer som motsvarar spektrallinjerna ni har sett som pilar.

3. Bestim viteatomens jonisationsenergi.

Natrium
4. Mit upp vaglingderna for natriums synliga 6vergangar och fyll i Tabell 1 pa
nista sida ( E[eV]=1239.83/A[nm]).

5. Identifiera med ledning av det skalenliga energinivadiagrammet for Na i Figur
6 de saknade dvergangarna.

6. Berdkna utifran Tabell 1 natriums energinivaer, givet att natriums
jonisationspotential dr 5.139 eV och fyll i Tabell 2.

7. Rita ett energinivadiagram med nivaerna fran Tabell 2 och markera de tillatna
overgangarna mellan dessa nivaer och 3s-, 3p- och 3d-nivéerna med pilar.

Viktiga konstanter
h=4,14x10"" eV s (Plancks konstant)

¢ =3,00x10® m/s (Ljusets hastighet i vakuum)
e=1,60x10" C (Elementarpartikelladdningen)
& = 8,85 x107'2 As/Vm (Dielektricitetskonstanten)
m.=9,11x10>" kg (Elektronens massa)
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Tabell 1. Natriums spektrallinjer.

Firg Intensitet A(nm) AE (eV) Overgang
IR 3000 1139.0 4s—3p
IR 3000 819 3d—3p
Rod 500

Gul 5000

Gron 1500

Gron 200 6s—3p
Bla-gron 500

Bla 200

uv 1500 330.2 4p—3s
UV 500 285.3 5p—3s
UV 200 268 6p—3s

Tabell 2. Natriums energinivaer.

Energiniva

E (eV)

3s
4s
Ss
6s

14




Appendix |

Betrakta en modell for véiteatomen i analogi med planetsystemet (Figur 1). Elektronen
har massan m, och laddningen -e och halls pé plats i sin bana av den elektrostatiska
attraktionskraften till kdrnan med massan M och laddningen e. Da kidrnans massa &r
mycket storre dn elektronens massa (M /m, ~ 1800 ) kan vi betrakta atomkédrnan som
orOrlig. Frén klassisk mekanik vet vi att cirkuldra banor fas nér den attraherande
elektrostatiska kraften ar lika med centripetalkraften,

2 2
e m,v

(I-1)

dng,r’ r
Ur ekvationerna (3) och (I-1) kan vi finna radierna for elektronens tilldtna banor

2.2
gh'n
=

(1-2)

-
m e

Radien ér alltsé en funktion av 7, som ar ett diskret heltal och endast ett diskret antal
radier ar ddrmed tilldtna. Radien for den ldgsta mdjliga banan i viteatomen (n=1)
kallas for Bohrradien, betecknas med ay, och &r en ofta anvénd ldngdenhet i
atomfysiken, d v s

gh’

5
m e

(1-3)

a0=

Eftersom vi inte direkt méter radien for elektronbanan vill vi snarare ha ett uttryck for
energin som elektronen har i de olika banorna. Den totala energin dr summan av
elektronens potentiella (lages) och kinetiska (rorelse) energi. Den potentiella energin
hérror fran kdrnans elektrostatiska potential. Genom att enligt konvention sétta
energin lika med noll pa odndligt avstand fran atomkérnan fas

2
e

E =- . 14
P dreyr -4

Den kinetiska energin fas ocksad med vanlig klassisk mekanik och ekvation (I-1) som

m V2 62

E =——= ) I-5
‘ 2 8rg,r @5)

Det ger den totala energin for atomen

2 2 2
e e e

=F +E =- + =— . (I-6)
dre,r  8me,r 8re,r

Genom att sdtta in ekvation (I-2) for i (I-6) kan vi skriva energin som ett slutet
uttryck som endast innehéller kénda naturkonstanter, samt heltalet 7.

4
mee’ 1
E, = —~

E e
T 8kt

n=123,. (1-7)
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