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Instituto Superior del Profesorado “Joaquin V. Gonzalez” — Profesorado de Quimica
» Estructura del Atomo

Realizaremos un viaje, en el tiempo, en un intento de adentrarnos en la estructura
intima de la particula que constituye a todos los materiales que existen en el Universo:
el atomo. En este viaje nos encontraremos con los fisicos y los quimicos que, a través
de sus estudios y descubrimientos, llevaron a la concepcion actual de la estructura
interna del &tomo.

v' Afio 1879

En el afio 1879, Sir William Crookes, estudio en dispositivos llamados “Tubos de
descarga en gases”, el comportamiento de los gases cuando son sometidos a muy
bajas presiones, cercanas al vacio, y a la accién de una descarga eléctrica producida
al aplicar sobre los mismos un potencial elevado. El esquema de un tubo de
descarga en gases es el siguiente:
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Al aplicar a los gases, sometidos a muy bajas presiones, una descarga eléctrica
adecuada, los gases residuales en el tubo, que a presion atmosférica no son conductores
de la electricidad, en estas condiciones conducen la misma y se observa la formacion de
unos rayos, que “aparentemente” salen del catodo (electrodo negativo) y “se dirigen” al
anodo (electrodo positivo), por los que se los denomin6 Rayos Catddicos.

Con independencia de la naturaleza de estos polos o de la de los gases residuales
que ocupan el tubo se demostr6 que los rayos catddicos poseen las siguientes
caracteristicas:

« Se desplazan en forma rectilinea.

. Proyectan sombras cuando se interponen obstaculos en sus trayectorias.

« Producen movimientos mecanicos sobre un molinete, haciendo que el mismo gire.

« Producen fluorescencia en las paredes del tubo de descarga, cuyo color depende del
material que compone al vidrio del mismo.

. Calientan hasta la incandescencia a las hojas delgadas de metales.

. Transfieren carga eléctrica negativa a los objetos que se interponen en su
trayectoria.

« Son desviados por campos magneticos y campos eléctricos, en los que se desvian
hacia el polo positivo.

Mas adelante se comprob6 que causan la ionizacion de los gases, impresionan
las placas fotograficas y producen Rayos X penetrantes cuando chocan contra blancos
adecuados. Todas estas propiedades de los rayos catodicos sugieren que estan
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formados por particulas negativas dotadas de gran energia. Esto fue demostrado,
posteriormente, en 1897 por Sir J. J. Thomson.

v' Afio 1896

En el afio 1896, el fisico francés Becquerel constatdé que muchas sustancias,
como por ejemplo los minerales y las sales de Uranio, son capaces de emitir rayos que
impresionan una placa fotogréafica, ain cuando la misma esté protegida por una capa de
papel negro. Este descubrimiento fue un resultado casi accidental, ya que Becquerel
estaba investigando la fluorescencia (propiedad de algunos materiales de emitir
radiaciones al recibir un estimulo luminoso) y su posible relacién con los Rayos X.

Estudios subsiguientes demostraron que todos los compuestos de Uranio tenian
la propiedad de impresionar las placas fotogréficas con independencia de la
fluorescencia, de la fosforescencia o del estado fisico.

Poco tiempo después se comprobd que algunos compuestos del elemento Torio
poseian esta propiedad.

Todas estas sustancias han sido denominadas *“radioactivas”, debido a la
propiedad de emitir espontaneamente radiaciones que presentan.

El estudio sistematico de los minerales de Uranio, realizado por Maria Curie,
con la colaboracion de su esposo Pierre Curie, indicé que alguno de ellos, como el
Uranio natural o la pechblenda, emitian radiaciones de mayor intensidad, que los
correspondientes al Uranio puro. Pensaron, entonces, que el mineral debia contener un
material de actividad radioactiva mayor que el Uranio. De esta manera descubrieron
otros dos elementos, fuertemente radioactivos, el Polonio y el Radio.

Estudios posteriores realizados por los esposos Curie y otros investigadores,
pusieron de relieve la existencia de propiedades radioactivas entre todos los elementos
mas pesados.

Los primeros trabajos y las investigaciones vinculadas a las sustancias
radioactivas, estaban fundamentalmente relacionados con la cesién espontanea de
energia de las mismas y fueron realizados cuando no se conocia su relacién con las
estructuras atdmicas. Sin embargo, el conocimiento desarrollado con esta propiedad de
algunos elementos, constituyeron posteriormente los fundamentos de la actual Teoria
Atomica y, a la luz de los resultados que estos investigadores obtuvieron, deben
considerarse como extraordinariamente notables.

Las sustancias radioactivas producen tres tipos diferentes de radiaciones:

« Rayos a Son de naturaleza corpuscular, es decir, estan formados por particulas
que llevan dos cargas unitarias positivas y que tienen una masa relativa en la
escala convencional de Masas Atomicas, de cuatro uma. Son nucleos de &tomos
de Helio. Pueden atravesar laminas de metal muy delgadas. Como tienen una
masa relativamente grande y una elevada velocidad, son pocas las particulas alfa
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que se desvian al atravesar un material y, por lo tanto, tienen trayectorias
esencialmente rectilineas de longitud definida que depende de su velocidad
inicial.

. Rayos B Son de naturaleza corpuscular, es decir, estan formados por particulas y
tienen carga negativa. Consisten en particulas cargadas, que posteriormente se
demostro, son idénticas a los electrones. A diferencia de las particulas alfa, las
beta no tienen velocidades definidas y, varian segun el elemento emisor, desde
valores muy pequefios a un maximo que es caracteristico de la sustancia
emisora. Pueden atravesar ldminas delgadas de Aluminio, de hasta 0,2 cm de
espesor.

« Rayos y Son rayos sin carga eléctrica, que no se desvian por campos eléctricos
ni magnéticos. Son de naturaleza electromagnética, de longitud de onda muy
corta, generalmente comprendida entre 10® y 10™ c¢m. En lo que respecta a sus
propiedades generales, no existen casi diferencias entre los rayos gamma y los
rayos X, excepto posiblemente en sus energias. Debido a esta semejanza con los
rayos X, pueden penetrar considerables distancias, aun de materiales muy
densos. Son muy penetrantes y, la exposicion de organismos vivos a ellos, puede
provocar dafios importantes, si es prolongada.

Posteriormente, los rayos o fueron utilizados en el estudio de la estructura del
atomo.

v' Afio 1897

Inmediatamente antes del final del siglo XIX, el fisico britanico J. J. Thomson
estudid el efecto que se produce en los gases que estan a bajas presiones, cercanas al
vacio, cuando se aplica en los mismos altos voltajes, continuando, de esta manera, las
investigaciones realizadas en el afio 1879 por Sir William Crookes.

A través de los experimentos realizados por Thomson con gases a baja presion
sometidos a descargas eléctricas, se descubrié que el &tomo no es “indivisible” como
sostenia Dalton, sino que puede “dividirse” en particulas mas sencillas.

El resultado méas importante de los trabajos realizados por Thomson fue el
descubrimiento del electron, que es una particula que compone a todos los atomos de
los distintos elementos y que posee carga eléctrica negativa. Los electrones componen
a los rayos, denominados “rayos catddicos”, que este cientifico obtuvo, como Crookes,
en tubos de vidrio, que contenian a los gases y en los que se aplicaba la descarga
eléctrica, llamados “tubos de descarga en gases”.

I - +
| I

ddp
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Cuando se aplica una descarga eléctrica a través de un gas a baja presion, del
orden de 0,1 mm Hg o menos, se observan varios fendmenos que, a través de diversas
experimentaciones, permiten determinar las propiedades de los rayos catddicos. Los
mismos pueden resumirse de la siguiente manera:

. Al aplicar la descarga eléctrica, se observa, cerca del &nodo, en las paredes del tubo,
una fluorescencia azul — verdosa, que se atribuye al estimulo que recibe el material
de “ciertos rayos” que aparentemente “provienen” o “salen” del catodo (electrodo
negativo) y se “dirigen” al anodo (electrodo positivo). Por esta razon, como ya
hemos visto, se denominan “rayos catodicos”.

. Proyectan sombras cuando se interpone un cuerpo opaco en su trayectoria, y se
proyecta la sombra nitida de este cuerpo en la pared opuesta al catodo.

. Se propagan en trayectorias rectilineas perpendiculares al catodo.

« Producen movimientos mecanicos sobre un molinete, haciendo que el mismo gire.
Esta experiencia demuestra que los rayos catodicos estan constituidos por particulas
materiales.

« Producen fluorescencia en las paredes del tubo de descarga, cuyo color depende del
material que compone al vidrio del mismo.

. Calientan hasta la incandescencia a las hojas delgadas de metales.

. Transfieren carga eléctrica negativa a los objetos que se interponen en su
trayectoria.

« Son desviados por campos magnéticos y campos eléctricos, en los que se desvian
hacia el polo positivo. Esto permite demostrar que las particulas que componen a los
rayos catddicos tienen carga eléctrica negativa.

En resumen: los rayos catddicos son un haz de particulas negativas que se
mueven a gran velocidad, se desplazan con trayectorias rectilineas y producen
fluorescencia.

Thomson llegd a determinar la carga especifica de las particulas que componen
a los rayos catodicos, que es la relacion e / m, donde e es la carga y m es la masa de
esta particula. Estudié la desviacion que los rayos catddicos experimentan en campos
magnéticos y en campos eléctricos.

De esta manera se obtenia un delgado haz de los mismos. Al impactar en la
pared del tubo, detras del anodo, se produce una mancha luminosa, en un punto que
denominamos F. Por medio de un electroiman, ubicado en la parte externa del tubo de
descarga, se aplica al haz de rayos catddicos un campo magnético que lo desvia de su
trayectoria original. Si se indica con H la intensidad del campo magnético, con ¢ la
carga transportada por cada particula del rayo catddico y con v la velocidad, la fuerza
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ejercida sobre la particula sera H..v. Bajo la influencia de esta fuerza constante, el haz
describira una trayectoria circular de radio r de modo que la fuerza centrifuga es:

m.v¥/r. En la real sefialada por la linea punteada en la figura anterior, la fuerza
magnética y la fuerza centrifuga se equilibran. De modo que puede escribirse:

Hev=mv/r = e/m =v/Hr (1)

Luego se aplica al haz desviado un campo eléctrico y se varia la intensidad del
mismo hasta que el haz de rayos catodicos vuelva a su direccion original, hecho que
puede observarse por la posicion de la mancha luminosa. La intensidad E del campo
eléctrico, que actla perpendicularmente al campo magnético iguala a la que ejerce el
campo magnético, es decir:

Ee=Hev = v=E/H (2)
A partir de las expresiones (1) y (2) resulta:

e/m=E/HTr?

Entonces, trabajando con las relaciones matematicas que pueden establecerse
para el campo eléctrico y el magnético, es posible calcular, de la manera descripta, la
carga especifica de las particulas negativas que componen a los rayos catddicos.

Como resultado de numerosas experimentaciones, utilizando distintos gases en
el interior de los tubos de descarga, variando los materiales que componen a los
electrodos se obtuvo, dentro de los errores del método experimental, que la relacion e /
m es siempre la misma.

Por lo tanto, como los rayos catodicos producidos en distintas condiciones y
provenientes de diversas fuentes tienen siempre, independientemente de la naturaleza
del gas, el mismo valor de carga especifica, podemos afirmar que las particulas
negativas que los componen son un constituyente definido y universal de los
materiales y, por lo tanto, del atomo. A estas particulas se las denomind electrones.

La carga especifica del electron determinada por Thomson es: 1,7589 x 10’
unidades electromagnéticas (uem) o 5,2731 x 10*” unidades electrostaticas (ues) por
gramo. Para convertir las uem en ues es necesario multiplicar por la velocidad de la luz:
2,998. 10 cm / seg.

La consecuencia tecnoldgica del descubrimiento de Thomson fue la invencion
del “Tubo de Rayos Catddicos” que se usa en el televisor. Cada vez que el usuario ve
un programa por televisién, contempla una version del experimento de Thomson.

“Quimica General e Inorganica | — Quimica II” 5
“Estructura Atémica”
Profesora Susana Beatriz Palomino



te g,
gose dy
&%
& 1L | %
a g T' 1 ]
wm
’904.209"

Instituto Superior del Profesorado “Joaquin V. Gonzalez” — Profesorado de Quimica

Modelo Atdbmico de Thomson

Los materiales, desde el punto de vista eléctrico, no son, en general, ni atraidos
ni repelidos por electrodos cargados. Esto pone de manifiesto que los a&tomos no tienen
una carga eléctrica neta, es decir, que son eléctricamente neutros.

Sin embargo, a través del experimento realizado por Thomson se demostré que
todos los atomos contienen electrones que, como hemos indicado, estan cargados
negativamente. En consecuencia, los &tomos deben contener en su estructura una carga
positiva suficiente, para contrarrestar y neutralizar, de esta forma, las cargas negativas
de los electrones.

Thomson sugirié que los electrones estan dispersos en un material cargado
positivamente, parecido a una gelatina que constituye al atomo, que imagin6 como
una esfera compacta, con densidad de carga y de masa homogéneas.

Afo 1910

Algunos afios después de los trabajos de Thomson, otros investigadores,
especialmente el norteamericano Robert Millikan, disefiaron diversos experimentos para
medir la masa y la carga del electrdn por separado.

Como se conoce la relacion e / m de carga a masa del electron, es posible calcular su
masa si se determina la carga del mismo.

El método empleado por Millikan para la determinacion de la carga transportada por
un electron, se basa en el hecho de que si se forman gotas muy pequefias de un liquido,
que puede ser agua o0 aceite, en un espacio que contiene particulas cargadas, las mismas
tienden a “adosarse o pegarse” a las pequefias gotas, transfiriéndoles, entonces, su carga.

La carga que transporta la gota sera positiva 0 negativa, de acuerdo a la particula
que se adose a ella. Sin embargo, la magnitud de la carga debe ser un mdaltiplo entero de
la carga electronica unitaria. En la mayoria de los casos, cada gota de liquido transporta
una carga unidad, pero algunas pueden transportar dos o mas de tales cargas.

En algunas de las primeras experiencias, se obtenia, por expansion brusca de aire
saturado con vapor de agua, una niebla que consistia en pequefias gotas de agua
cargadas eléctricamente. Una niebla de esta especie cae con velocidad constante bajo la
influencia de la gravedad. Se obtienen resultados mas exactos siguiendo el
comportamiento de una sola gota en lugar de hacerlo con toda la nube.

Millikan, para evitar errores por la evaporacion del agua, introdujo en su lugar, el
uso de aceite.

Si u; es la velocidad de descenso de una sola gota que cae en el aire, w es la masa de
la gota y g es la aceleracion de la gravedad, u; sera proporcional a w.g. Supongamos
que le aplicamos un campo eléctrico de intensidad E que produce la variacion de la
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velocidad de descenso de la gota, la fuerza que actlia ahora sobre la misma, es E.= +
w.g, donde ges la magnitud de la unidad de carga, el signo + indica que el campo ayuda
a la gravedad y el signo — que se opone a la misma.

La velocidad uniforme de caida u, de la gota, en estas condiciones, es de esta
manera, proporcional a E. £w.g y, por lo tanto, resulta que:

Los valores de u; y u, pueden determinarse por observacion de la gota, la fuerza
del campo E es conocida, al igual que g, por lo tanto, la determinacion de la carga
electronica a partir de la ecuacion anterior sélo requiere el conocimiento de la masa w
de la gota.

Para determinar la masa de la gota se aplica la Ley de Stokes, de acuerdo a la
cual la velocidad uniforme u de una gota esférica de radio r y de densidad d, que cae
bajo la influencia de la gravedad a través de un gas de viscosidad 7, estd dada por la
siguiente ecuacion:

En este caso el valor u de la expresién matematica anterior, es el mismo que el
u;, es decir, la velocidad de descenso de la gota bajo la accién de la gravedad
solamente. Si la viscosidad del aire y la densidad de la gota son conocidas, puede
determinarse el radio de la gota. Al suponer que las gotas son esféricas, el volumen de
cadaunaes4/3. z.r’y, de esta manera, la masa de la gota w, es igual al producto de
este volumen por la densidad del liquido que compone la gota:

w= 4/3.z.r*.d

De esta manera se dispone de todos los datos necesarios para determinar la carga
electronica.

En un recipiente A, sumergido en un termostato para mantener constante la
temperatura, que contiene aire a una presion constante regulada por una bomba.
Mediante un atomizador B se puede introducir una fina lluvia de gotas de aceite.

La placa C esta perforada por un cierto nimero de pequefios orificios, similares al
indicado como E, se conecta a los terminales de una bateria de alto voltaje. La placa D
se conecta a tierra.

Cuando una gota de aceite entra al espacio comprendido entre las placas C y D, al
pasar a través de uno de los orificios, se ionizaba el aire a través de su exposicion a los
rayos X que entran en el aparato por W;.
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Al unirse a un ion gaseoso, la gota de aceite se carga y se la puede mover hacia
arriba o hacia abajo, de acuerdo con el signo de la carga y el sentido del campo
eléctrico, el cual puede invertirse de acuerdo a la voluntad del experimentador. Los
resultados mas seguros se obtuvieron cuando la gota se mueve hacia arriba.

La velocidad de ascenso o descenso de la gota se mide por observacion con un
microscopio, cuya iluminacién se logra mediante un poderoso haz de luz que pasa a
través de la ventana W,. Desconectando la bateria se puede determinar la velocidad de
descenso bajo la sola accion de la gravedad.

En el desarrollo de los experimentos con la gota de aceite, pudo determinarse que si
bien la velocidad de caida de la gota bajo la influencia de la gravedad es siempre
constante, la velocidad de ascenso al aplicar el campo eléctrico, no era necesariamente
la misma en todos ellos. Pudo explicarse esta observacion en el hecho de que la gota no
siempre transporta la misma carga. Sin embargo, cuando se calculan los valores de las
cargas resulta que los mismos son siempre un maltiplo entero exacto de una cantidad
definida, que se tom6 como la carga de un electron (carga electronica unitaria).

La carga eléctrica del electrén, determinada de esta manera, es 1,60. 10 C,
donde C es la abreviatura de la unidad de carga del Sistema Internacional (SI), es
decir, el culombio. Podemos considerar que este valor numérico es la “unidad de
Carga” del electrén. Entonces nos referiremos a una unidad de carga negativa. Conocido
el valor de la carga especifica y de la carga del electron es posible determinar la masa
del mismo. Aproximadamente, hacia el afio 1910, se sabia que la masa del electrén es
de s6l0 9,11. 10%g.

El procedimiento més exacto para la determinacion de la carga del electrén
depende de un principio enteramente diferente, que implica el conocimiento de dos
constantes: el faraday (2,8929 ues). También es 96.496 coulomb, que se expresa en ues
multiplicando por 2,998. 10°%), que se puede considerar como la carga total de todas las
moléculas de 1 mol, si cada una transporta una unidad de carga, y el Numero de
Avogadro (6,0232 . 10%%), que es el niimero de moléculas que hay en 1 mol.

Resulta entonces que, la carga del electron es igual al valor del faraday F
dividido por el Nimero de Avogadro Na, por lo tanto:

F 28928 .10
€ = - = mmmmmmmmmmmmooooe- = 4,8029 .10 ues
Na 6,0232 . 10%

Este es el valor que se acepta generalmente en la actualidad.
v’ Afo 1911

El modelo atomico de Thomson quedd superado, cuando se conocieron los
resultados propuestos por el cientifico neozelandés Ernest Rhuterford.
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A Rutherford le interesaba el hecho de que algunos elementos, como el Radio,
emiten radiaciones en forma espontanea. Entre ellos hay elementos que emiten rayos o.
Estudié el comportamiento de los mismos, en presencia de placas cargadas
eléctricamente y con imanes, e identificé las particulas que los constituyen: son a&tomos
de Helio que han perdido todos sus electrones.

Encargo a dos de sus discipulos, Hans Geiger y Ernest Marsden, que realizaran
un experimento por él disefiado, con el objeto de que Marsden se familiarizase con un
componente de un aparato.

Geiger y Marsden dispararon particulas o para que atravesasen una placa muy
delgada de Oro (Au), casi del espesor de un hoja delgada de papel, de manera que en el
mismo so6lo hay unos pocos atomos de este elemento. También trabajaron con laminas
de Platino (Pt), Plata (Ag) y Cobre (Cu). Observaron detenidamente las posiciones de
los destellos producidos en los puntos de la pantalla de sulfuro de Cinc (ZnS) en los que
habian chocado las particulas. Puesto que creian que los atomos, de acuerdo al modelo
de Thomson, eran esferas formadas por una masa gelatinosa positiva en la que estaban
los electrones, ambos esperaban que los rayos o siguiesen una trayectoria recta a través
de la ldmina, ya que al encontrarse con una densidad de carga positiva homogénea, la
interaccion con los mencionados rayos, en cada instante, debia compensarse. Como
resultado de esto, era de esperar, que las particulas o no experimentarian desviaciones
en su trayectoria.

Lo que pudieron observar, después de realizar la experiencia propuesta por
Rutherford, los dej6 totalmente sorprendidos. Aunque la mayoria de las particulas o
solo presentaban una ligera desviacion en su trayectoria, aproximadamente 1 de cada
20.000 presentdé mas de 90° de desviacion. Una proporcion, bastante mas baja que la
anterior, se desviaron 180°, es decir, cambiaron de sentido y retrocedieron hacia su
punto de partida. Ante estos resultados, Rutherford expreso: “Es casi increible. Parece
como si hubieses disparado un proyectil de 15 pulgadas contra un fragmento de papel
de seda y el mismo hubiese retornado al punto de origen y te hubiese alcanzado”.

La explicacion tenia, necesariamente que ser, que los &tomos y las particulas que
éstos componian, no eran globulos de gelatina, sino que son particulas duras que pueden
rebotar unas contra las otras.

Rutherford sugirié una estructura denominada “atomo nuclear”, para explicar
los resultados obtenidos en su experimento.

Propuso que toda las carga positiva, y la mayor parte de la masa del atomo, estan
concentrados formando una aglomeracion muy pequefia, el nacleo atémico, y que los
electrones, muy separados unos de otros, se mueven alrededor de él, a distancias
relativamente grandes y en un nimero tal que coincidan con el nimero de unidades de
carga positiva que lleva el ndcleo, dando asi un atomo eléctricamente neutro. Segun el
Modelo de Rutherford, como sucede en el sistema solar, la mayor parte del &tomo esta
vacia y el nucleo representa el Sol y los electrones a los planetas.
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La idea de Rutherford, explica los resultados obtenidos por Geiger y Marsden.
Las particulas a son nucleos muy pequefios de atomos de Helio (He), que pasan a través
de 4&tomos de Oro (Au), que en la mayor parte de su volumen estan vacios, a menos que
choquen directamente con el ndcleo de algun atomo de Oro. Esto sucede con muy baja
probabilidad y por lo tanto la mayoria de las particulas o. no experimentan desviacion
alguna. Cuando alguna choca directamente con el nucleo del atomo de Oro, la carga
positiva de la particula es repelida fuertemente por la carga positiva del nucleo de Oro y
se desvia notablemente.

La medicion cuantitativa de los angulos de desviacion o deflexion aportan
importantes datos sobre las cargas y los diametros de los nacleos atomicos. Si el atomo
se equiparara a una cancha de fatbol, el nucleo seria como la punta de un alfiler
situado en su centro.

Los calculos demuestran que el valor del radio de un ndcleo atémico es de 107
a 10™? cm aproximadamente. Los radios de los 4tomos son del orden de 10® cm, es
decir, casi 100.000 veces mayores. Resulta, de este modo, evidente que el &tomo debe
tener una estructura relativamente “vacia”. Por otra parte, se ha comprobado que el
volumen real de los electrones y niicleos que constituyen los 4&tomos no es mas que 10
de volumen total o efectivo observado para los atomos.

v' Afo 1914 a 1922

Particulas Positivas: el Protén

El descubrimiento del electron, unidad eléctrica negativa, condujo naturalmente
a la busqueda de la correspondiente unidad de carga positiva.

Los tubos de descarga en gases, en los que se producen los rayos catddicos,
también contienen rayos positivos que consisten en una corriente de particulas cargadas
positivamente, que se mueven en sentido opuesto al de los rayos catodicos, en
trayectorias rectilineas y que , también, producen sombra y fluorescencia.

Una determinacion de la relacion ¢ / m, que determina la carga especifica de las
particulas que constituyen los rayos positivos muestra que la masa de las mismas es
mucho mayor que la de los electrones. En efecto, la particula positiva mas liviana que se
ha descubierto de esta manera, tiene aproximadamente la misma masa que la del atomo
de Hidrogeno.

Esta particula es, probablemente, un atomo de Hidrégeno que ha perdido su
anico electron, quedando asi con una carga positiva unitaria. La misma se denomina
protdn, de acuerdo con lo propuesto por Rutherford en el afio 1922.

El protdn difiere fundamentalmente del electron, por que éste Gltimo se puede
considerar simplemente como una particula material libre cargada en el sentido
ordinario, mientras que el primero no: es un atomo de Hidrégeno que ha perdido su
unico electrén.
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Protones y Nimero Atémico (Z2):

Thomson demostré que un atomo contiene electrones. Rutherford plante6 que
estos electrones, en el atomo, rodean a un nucleo central cargado positivamente y muy
pequefio en comparacion con el tamafio del atomo. Los electrones se mueven alrededor
de este nucleo y giran alrededor de su propio eje, como los planetas alrededor del Sol.

Los fisicos nucleares siguieron estudiando e investigando acerca de la existencia
de otras particulas componentes del atomo. De esta manera, descubrieron que los
nicleos atomicos estdn compuestos por dos tipos de particulas, denominadas
nucleones:

. El protén (p) posee una carga positiva del mismo valor que la negativa del electron.
Por lo tanto en un 4tomo, para que sea eléctricamente neutro, deben estar presentes
igual nimero de protones y electrones. La masa del proton es 1856 veces mayor
que la masa del electron.

. El neutrén (n) que es una particula sin carga y que posee una masa practicamente
igual a la del proton, apenas levemente mayor. En el afio 1920, Rutherford sugirio la
existencia de los neutrones. Sin embargo, durante varios afios no hubieron pruebas
directas que confirmaran esta suposicion. En el afio 1932, J. Chadwick, demostrd
que estas particulas se formaban por la accién de los rayos o, emitidos por
sustancias radioactivas, sobre ciertos elementos livianos como el Berilio (Be) y el
Boro (B). En la actualidad, los neutrones se producen por diversos métodos y
presentan siempre las mismas propiedades: no transportan carga eléctrica resultante
y SuU masa es apenas mas grande que la del proton. La masa del neutron es 1,00871,
mientras que la del proton es 1,00732, en la escala quimica de las Masas Atémicas.

El nimero de protones de un ndcleo atomico recibe el nombre de NUmero
Atémico, Z, del elemento. Henry Moseley, un joven cientifico britanico, fue el primero
en medir los numeros atdbmicos con exactitud, poco antes de morir en accién durante la
Primera guerra Mundial. El sabia que cuando se bombardeaban materiales de diferentes
elementos, utilizando electrones que se desplazan acelerados, los elementos emiten
“Rayos X”. Los mismos se comportan como ondas electromagnéticas, analogas a la luz,
pero de longitud de onda mucho menor. Son capaces de “atravesar” a muchas
sustancias. Los rayos que constituyen la luz visible, tienen longitudes de onda
comprendidas entre 4 . 10° y 8 . 10™ cm, mientras que las longitudes de onda de los
rayos X son del orden de 10°® cm.

El método mas conveniente para obtener rayos X, consiste en colocar una lamina
metalica, denominada anticatodo, en la trayectoria de los rayos catédicos, en un tubo de
descarga en gases. En estas condiciones, el anticatodo emite rayos X. Las longitudes de
onda de los rayos asi emitidos, abarcan un intervalo bastante amplio, pero existen
algunas cuya intensidad es mucho mayor que las del fondo general. Los valores de las
mismas dependen del metal empleado como anticatodo, siendo bien definidas para cada
elemento particular. Los rayos X correspondientes a un elemento dado se han
denominado rayos X caracteristicos del mismo.
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Se ha podido demostrar, que los rayos X caracteristicos se agrupan en un cierto
namero de series 0 grupos que se representan por las letras K, L, M, N, etc. El poder de
penetracion o “dureza” de estos rayos y sus longitudes de onda, aumentan en este orden.
Para los elementos de Masa Atomica baja, se observan solamente miembros de las
series Ky L. A medida que la Masa Atdmica aumenta, se pueden encontrara rayos X
caracteristicos de las series M, N y de las superiores. En cada grupo existen dos o0 méas
radiaciones caracteristicas que se distinguen con las letras griegas o, B, v, etc., utilizadas
como subindices, por ejemplo, Ka, KB, La, etc.

Con el objeto de estudiar los rayos X caracteristicos de diversos elementos,
Moseley, en el afio 1913, utiliz6 como red de difraccion cristales de ferrocianuro de
potasio para determinar las longitudes de onda de los rayos X caracteristicos de distintos
elementos. Hacia incidir los rayos que emergian del cristal, en una placa fotogréafica. De
esta manera, la posicion de la linea registrada en la placa, se podia relacionar con la
longitud de onda de los rayos X caracteristicos del elemento particular presente en el
anticatodo.

No existe una relacion inmediata entre la longitud de onda o la frecuencia, o sea,
la velocidad de la luz dividida la longitud de onda, y la Masa Atomica Relativa de los
elementos. Sin embargo, Moseley encontré una relacion sencilla entre las frecuencias de
los rayos X caracteristicos y los numeros atémicos de los elementos respectivos. El
Numero Atomico de un elemento puede ser definido como el nimero de orden del
elemento en la Tabla Periodica.

Si v es la frecuencia de la radiacion caracteristica que pertenece a cualquier serie
particular y Z es el nimero atomico del elemento que produce la radiacién, entonces:

Jv =a(Z -b)

Donde a es una constante de proporcionalidad y b tiene un valor definido para
todas las lineas de una serie dada. Para los rayos Ka, el valor de a? es % R, donde R es
el nimero de Rydberg en unidades de frecuenciay b es 1,0.

De acuerdo con la expresion matematica anterior, se debe obtener una linea recta
cuando se representa graficamente la raiz cuadrada de la frecuencia de los rayos X
caracteristicos de una determinada serie en funcion de los Numeros Atémicos de los
elementos correspondientes. Esto se confirmé ampliamente, como puede observarse en
el siguiente grafico, cuyos valores son obtenidos experimentalmente:
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Se han observado, para ciertos elementos, algunas discrepancias que
efectivamente tienen una importante interpretacion teorica, pero en rasgos generales se
satisface la relacion dada entre la frecuencia de los rayos X caracteristicos y el Numero
Atomico.

De esta manera, Moseley sugirio que el tipo de Rayos X emitidos por un
determinado elemento, depende de su Numero Atomico y, a partir de su
experimentacion con los Rayos X, determino el valor de Z para muchos elementos.

Podemos concluir asi que el Nimero Atomico de un elemento es una propiedad
de significado fundamental, que esta directamente vinculada con las propiedades
especificas de los elementos.

En la actualidad se conoce el numero atomico de todos los elementos. Se
encuentran tabulados en la Tabla Periddica de los Elementos, en la parte superior del
cuadro que representa a un elemento particular como se indica en la siguiente figura:

1 —— NuUmero Atémico
H
1,008 T Masa Atdmica

Simbolo —1

Como el &tomo es eléctricamente neutro, y la carga del protdn es igual en valor
absoluto, pero de signo opuesto, a la del electron, es evidente que en el &tomo coincide
en numero de protones (Z) con el nimero de electrones que giran alrededor del nicleo.
A veces se usa como notacion, indicar el Numero Atomico de un elemento como sub —
indice a la izquierda del simbolo quimico del mismo: ;H, g,U.

En la siguiente tabla se dan las “Propiedades de las particulas subatémicas™:

Particula Simbolo Carga* Masa, ()
Electrén e -1 9,109 .10
Proton P +1 1,673.10%
Neutron n 0 1,675.102%
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Los elementos, en la Tabla Periddica Moderna estan ordenados segun los
Numeros Atdmico Las propiedades de los elementos, ordenados bajo este criterio,
segun los Numeros Atdémicos crecientes, se repiten periddicamente EIl caracter
periddico de los elementos, es decir, la repeticidn ciclica de las propiedades al aumentar
Z, es una de las caracteristicas mas notable de los materiales.

La deteccion vy el estudio de los is6topos:

Las medidas precisas de la Masas Atdmicas condujo a descubrimientos muy
importantes en “nuestro viaje a través del tiempo” para intentar “descubrir” la
naturaleza intima de los 4&tomos.

Otro de los postulados que fundamentaban la Teoria Atomica de Dalton era que
“atomos del mismo elemento eran iguales y tienen las mismas propiedades, en
particular tienen la misma masa”. Por lo tanto para Dalton, como ya hemos establecido
al estudiar su teoria, la masa del atomo era la propiedad que caracterizaba su
comportamiento. En su época no se conocian métodos para medir las Masas Atdmicas.
Dalton intentd deducir las masas relativas mediante un conjunto de experimentos
extremadamente ingeniosos basados en la masa de los elementos que se combinaban.
De esta manera llegdb a determinan que la masa de un atomo de Cobre es
aproximadamente sesenta veces mayor que la de un atomo de Hidrdgeno.

Posteriormente, se desarrolld uno de los métodos experimentales mas
importantes para el estudio de las masas atdmicas y el descubrimiento de isotopos, a
través del analisis de los “rayos positivos” también denominados “rayos canales”.
Aunque fueron descubiertos en el afio 1886 por Goldstein, como trazas luminosas detras
de las perforaciones del catodo, en un tubo de descarga en gases, estos rayos positivos
no fueron estudiados sistematicamente hasta mucho tiempo después, cuando se
comprob6 que su formacién era un fendmeno frecuente y que su naturaleza dependia
del tipo de gas residual que quedase dentro de los tubos.

En el afio 1913, Thomson ide6 un método, llamado “de la parabola”, para
determinar la carga especifica (relacion e / m donde e es el valor de la carga y m es la
masa de la particula) de las particulas positivas de los rayos canales.

Afirmé que las particulas de masa 22 que se encontraban en el andlisis
correspondia a un elemento de propiedades semejantes a las del elemento Nedn, que se
encontraria formando parte de muestras del mismo. Pronto se pudo demostrar que estas
afirmaciones no eran correctas y que se debian interpretar en el sentido de demostrar la
existencia de un isotopo del elemento Nedn de masa 22.

Posteriormente y, en forma casi simultdnea, Dempster (en el afio 1918) y Aston
(en el afio 1919) aplicaron un método diferente al usado por Thomson, denominado
Espectrometria de Masas, para medir las masas de los &tomos de manera mas precisa.

Se alimenta, con atomos o moléculas del elemento (que puede ser un material
gaseoso, como por ejemplo, el gas Nedn, o bien el vapor de materiales solidos o
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liquidos, como el Cinc y el Mercurio) la “cdmara de ionizacion” del espectrometro. En
esta parte del dispositivo, las particulas se exponen a un haz de electrones que se
mueven rapidamente. Cuando alguno de estos electrones choca con un atomo, puede
provocar que se desprenda algun electrén del mismo (el més débilmente retenido por el
nucleo atdmico). De esta manera el &tomo queda con una carga positiva y se obtiene un
ion. Un ion es un atomo o un grupo de atomos con carga eléctrica, que puede ser
positiva, en cuyo caso el ion se denomina cation, o la misma puede ser negativa y se
[lama anion.

Los iones positivos o cationes formados en la cdmara de ionizacion, salen de la
misma acelerados gracias a una alta tension aplicada entre dos placas del espectrémetro.
La velocidad alcanzada por los iones depende fundamentalmente de su masa, de manera
tal, que los iones mas livianos alcanzan velocidades mas altas que los mas pesados.

Cuando un ion pasa entre las dos placas curvadas y cargadas del espectrémetro,
la desviacion que sufre su trayectoria depende de la velocidad con que los mismos se
desplazan y, por lo tanto, de su masa. Puede, de esta manera, calcularse la masa del ion
a partir de la tension que es necesaria aplicar para desviar la trayectoria de los iones y,
asi, permitir que los iones lleguen al detector, que emite una sefial.

La masa del &tomo es la suma de la masa del ion y la del electron. La masa de un
mol de atomos se obtiene multiplicando la masa de un atomo por el Numero de
Avogadro. La Masa Atomica Relativa de un elemento coincide numeéricamente con la
masa de un mol de atomos del mismo.

Aplicando este método se pudo demostrar que en una muestra de Nedn puro, hay
tres tipos de atomos, que se encuentran en distintas proporciones, y que tienen las
propiedades quimicas del Nedn. Se los denominé is6topos del Nedn. Podemos, a esta
altura, intentar una primera definicion de isétopo que es la siguiente:

“Los is6topos son atomos de un elemento que tienen
el mismo numero atémico pero que difieren en su
Masa Atémica”

Is6topo deriva del griego y significa “mismo lugar”. Aunque los 4&tomos de los
isétopos tienen diferente masa, pertenecen a un solo elemento y ocupan el mismo lugar
en la Tabla Periddica de los Elementos.

Si suponemos que el nucleo del atomo de un determinado elemento posee un
numero fijo de protones y un numero variable de neutrones. Los neutrones contribuyen
a la masa del &tomo y no influyen en el nimero de electrones que el mismo posee. Por
lo tanto para atomos con diferente numero de neutrones, la masa variara, pero no las
propiedades que caracterizan su comportamiento que estan dadas por la cantidad de
electrones. Finalmente, la diferencia en el nimero de neutrones de los &tomos con igual
Z es la que determina la diferencia en las masas de los is6topos, pero no modifica sus
propiedades quimicas.
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Se define el NUmero Masico (A), como la suma del nimero de neutrones mas el
namero de protones que hay en el nucleo del &tomo. Es decir que A coincide con el
numero total de nucleones contenidos en el nacleo del atomo. Como el nimero de
protones determina el Nimero Atémico (Z) de un elemento, resulta:

A = Z + Noneutrones

El nombre de un is6topo se obtiene escribiendo su nimero de masa detras de la
palabra que representa el nombre del elemento. Por ejemplo: Nedn — 20, Neon — 21y
Neon — 22. Su simbolo se obtiene escribiendo el Numero Masico o Numero de Masa a
sz;\ izquierda del simbolo del elemento como superindice. Por ejemplo: Ne, ?!Ne y

Ne.

El Hidrégeno tiene tres isdtopos. EI mas comin (*H) carece de neutrones y tiene
en su nucleo un solo proton. Los otros dos isétopos estan en la naturaleza en una
proporcién mucho menor que el anterior, pero como tienen importantes aplicaciones, les
han sido otorgados nombres y simbolos especiales. Uno de estos isétopos (*H) se
denomina Deuterio (D), y el otro (*H) se denomina Tritio (T).

Un atomo de Deuterio, con un ndcleo constituido por un proton y un neutron, es
aproximadamente dos veces mas pesado que un atomo ordinario de Hidrogeno v,
combinado con el &tomo del elemento Oxigeno, forma el “agua pesada”. La misma se
usa en algunos reactores nucleares y tiene una densidad igual a 1,11 g/cm® a 20°C. Esta
densidad es 11 % superior a la del agua ordinaria.

Otras particulas del &tomo:

Ademas de los electrones, los protones y los neutrones, considerados las
particulas estables del atomo, se han encontrado otras particulas constitutivas del atomo,
que son inestables

Entre estas Ultimas podemos citar las siguientes:

« Electron positivo o positrén - La contrapartida positiva del electron fue descubierta
mas o menos fortuitamente en el afio 1932, por Anderson, en el transcurso de los
estudios de los efectos de los campos magnéticos sobre las particulas expulsadas de
los ndcleos atdmicos, por la absorcion de rayos cdsmicos. En estos experimentos
aparecieron trazas en la niebla, exactamente iguales a las que dan los electrones,
pero que se desvian en sentido opuesto. Las particulas que dan origen a estas trazas
han sido denominadas positrones. Se cree que se producen a expensas de la
radiacion cosmica por la creacién de pares electron — positron. También se han
observado en la desintegracion de algunas sustancias radioactivas. Sin embargo, su
existencia como particulas estables es muy poco probable en cualquier
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circunstancia, ya que los electrones y los positrones se aniquilan mutuamente con
produccidn de radiacion gamma.

« El neutrino y el antineutrino — Son particulas de masa pequefia y carga cero, cuya
existencia ha sido postulada para explicar las variaciones de energia durante la
emisién radiactiva de electrones y positrones. Se supone que el neutrino esta
asociado con el electron y comparte su energia, mientras que el antineutrino
representa el mismo papel con respecto a el positron. Aunque la existencia de estas
particulas es muy probable, no existen acerca de esto pruebas concretas.

. El mesdn — Para explicar las energias de enlaces en los nucleos, Yukawa postuld, en
el afio 1935, la existencia de una particula, el meson, de masa intermedia entre la del
electron y la del proton. Los mesones se descubrieron en un principio en los estudios
de los rayos cosmicos y no existen dudas de los efectos de éstos sobre los
materiales. Los mesones son de dos tipos, llamados = y u, siendo los primeros algo
mas pesados que los segundos. Ambos son inestables y pueden tener carga positiva
y negativa. Un interesante analisis sobre las caracteristicas de los mesones fue dado
por Keller en el afio 1949.

v' Afio 1913 a 1923

El Modelo Atémico de Rutherford propone un atomo de NUmero Atomico Z,
formado por un ndcleo central, muy pequefio, compacto, con densidad de carga positiva
homogéneamente distribuida, rodeado de Z electrones.

Rutherford esperaba poder describir el movimiento de los electrones alrededor
del ndcleo, usando los fundamentos de la “Mecénica Clésica”, es decir, las leyes del
movimiento propuestas por Isaac Newton en el siglo XVII. Pero cuando se aplicaban
estas leyes para los electrones de los atomos, las mismas fallaban.

Las Leyes de Newton fueron sustituidas, para describir el comportamiento de las
particulas sub — atdmicas, por las de la Mecanica Cuantica. Se produjo una conmocion
intelectual que sacudié los propios fundamentos de la ciencia.

En éste, nuestro viaje a través del tiempo, en el que intentamos interpretar la
naturaleza intima del &tomo, estamos en un punto en el que se entremezclan los distintos
descubrimientos que permiten adentrarnos en el estudio sisteméatico del mismo, en una
forma tan vertiginosa, como lenta fue la etapa del largo silencio, de mas de veinte
siglos, entre las teorias de los filésofos griegos y la Teoria atomica de Dalton. A partir
de aqui podremos ver la importancia de la estructura atémica, es decir, la distribucién
de los electrones alrededor del ntcleo del atomo.

Nuestro problema es, de ahora en mas, poder explicar satisfactoriamente, cdmo
los electrones se mueven alrededor del nucleo atdmico. La estructura atomica es la clave
que permite comprender, interpretar y predecir las propiedades de los elementos, los
compuestos que los mismos pueden formar y las reacciones quimicas que experimentan.
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Espectroscopia

Muchos de los conocimientos que en la actualidad se tienen sobre la estructura
atdmica se han obtenido a través de la espectroscopia, que es el andlisis de la luz y de
otros tipos de radiacién emitidos o absorbidos por las distintas sustancias.
Espectroscopia deriva del latin y significa “aparicion”.

Algunos elementos son capaces de emitir luz de colores caracteristicos o una
mezcla de colores cuando se mezclan sus compuestos en una llama, o bien, cuando sus
vapores se someten a la accion de una descarga eléctrica. Esto puede observarse en las
figuras anteriores.

Las luces que iluminan las autopistas y las zonas urbanas de las ciudades, son
producidas por atomos de Sodio (Na) que emite el color amarillo que las caracteriza.
Los atomos de Potasio (K) emiten una luz de color violeta. EI Rubidio (Rb) produce una
Ilama roja (precisamente su nombre deriva del latin y significa “rojo”) y el Cesio (Cs)
una llama azul.

En general, la luz emitida resulta de una mezcla de colores que pueden separarse
si se emplea un prisma, de manera semejante a lo que sucede con la luz del Sol, que es
separada por las gotas de agua que forman la lluvia y produce el arco iris.

Cuando se emplea un espectroscopio, los colores, una vez separados por el
prisma, se registran fotograficamente y dan lugar a un “espectro”. Puesto que cada
color da una imagen, al ser registrados los mismos, forman una serie de “lineas
espectrales”.

La Luz:

Durante la segunda mitad del siglo XVII, lIsaac Newton, utilizando un
espectroscopio con un prisma de vidrio, descompuso un delgado haz de luz solar en sus
colores componentes: violeta, indigo, azul, verde, amarillo, anaranjado y rojo.
Comprobd, que utilizando un segundo prisma, podia obtener nuevamente, por
combinacion de todo el espectro, un nuevo haz de luz blanca. Por otra parte, también
comprobd que si elegia uno cualquiera de los colores del espectro, ninguna accion sobre
él podia cambiarlo.

Newton estudio también los colores de las pompas de jabon, asi como los que
aparecen en una lente ligeramente convexa en contacto con una superficie plana de
vidrio (anillos de Newton).

Newton comprendié que estos colores (colores de interferencia) podian
explicarse mediante la Teoria Ondulatoria de la Luz, pero el hecho por él observado de
que la luz se propaga en linea recta, se explica de manera mas simple si se admite que la
luz estd constituida por particulas o corpusculos. Intentd, sin éxito, aclarar estos
fendmenos de interferencia, atribuyendo a tales corpusculos propiedades adecuadas.
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Otros investigadores, en especial Christian Huygens (1629 — 1695), Augustin
Jean Fresnel (1788 — 1827) y Thomas Young (1773 — 1829), establecieron el caracter
ondulatorio de la luz sobre una base amplia y solida.

En el afio 1873, James Clerk Maxwell dedujo a partir de sus ecuaciones del
campo electromagnético que el movimiento oscilatorio de una carga eléctrica puede
producir ondas electromagnéticas con las propiedades de la luz. El fisico aleman
Heinrich Hertz (1857 — 1894) realizo en el afio 1888 experimentos que lo confirmaron.

Sobre la base de lo expuesto, podemos afirmar que la luz es una radiacion
electromagnética. Se trata de una onda formada por un campo eléctrico y un campo
magnético, ambos oscilantes. Un campo magnético ejerce una fuerza sobre una
particula cargada en movimiento. Un campo eléctrico, que ejerce un efecto mas intenso
sobre los materiales, actla sobre cualquier particula cargada, esté o no en movimiento.
La oscilacion del campo eléctrico de la luz es tal que su fuerza actla inicialmente en un
sentido y luego en el sentido opuesto. Llamamos ciclo a una evolucién completa que
comprende desde el campo considerado en un sentido, pasando por el opuesto y
volviendo al inicial.

La naturaleza del movimiento ondulatorio estd representada por la curva
senoidal.

La distancia entre una cresta y la adyacente se denomina longitud de onda, se
representa por la letra A (letra griega lambda). La altura de la cresta se llama amplitud
de la onda. Si las ondas se mueven con la velocidad ¢ m / s, su frecuencia esta
representada por el simbolo v (letra griega nu) y es igual a ¢ / A, numero de ondas que
pasan por un punto fijo en la unidad de tiempo (1 segundo). Las dimensiones de la
longitud de onda son las de longitud; las de la frecuencia, nimero de ondas por
segundo, en (tiempo)™. El producto de la longitud de onda por la frecuencia tiene las
dimensiones longitud / tiempo, es decir, las dimensiones correspondientes a la
velocidad. Estas magnitudes estan relacionadas a través de la siguiente expresion
matematica:

C
A.v=C = A=--—---
\%

En el caso de una onda luminosa, como el ejemplificado en la figura anterior, la
curva senoidal se utiliza para representar la intensidad del campo eléctrico en el espacio.
El campo eléctrico de una onda luminosa es perpendicular a la direccidn de propagacion
del rayo luminoso.

La ecuacidén anterior permite establecer que cuanto mayor es la frecuencia mas
chica es la longitud de onda asociada. La alta frecuencia de la luz azul esta relacionada a
una longitud de onda mas corta (470 nm) que la vinculada con la luz roja, de frecuencia
més baja (700 nm). Es importante tener en cuenta que 1 nanémetro = 1 nm = 10° m.
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Los ojos del ser humano pueden detectar radiaciones electromagnéticas con
longitudes de onda comprendidas entre 700 nm (luz roja) y 400 nm (luz violeta). Las
radiaciones comprendidas en este intervalo constituyen la luz visible. La “luz blanca”
como la luz del Sol, constituye una mezcla de todas las longitudes de onda de la luz
visible.

Las longitudes de onda del conjunto de radiaciones electromagnéticas varian
desde valores menores a un picometro, hasta valores que superan varios kilémetros,
pero el ojo humano no es capaz de detectar todas las radiaciones, por dos motivos
principalmente: uno porque las radiaciones de ciertas longitudes de onda son absorbidas
al pasar por el cristalino del ojo y, otro, porque las moléculas que componen la retina no
responde a estas radiaciones.

La radiacion ultravioleta es una radiacion de frecuencia mas alta y, por lo tanto,
de longitud de onda mas corta, que la luz violeta. Por este motivo se denomina
anteponiendo el prefijo “ultra” que deriva del latin y significa “mas alla”.

La radiacion infrarroja es percibida por las personas como calor y su frecuencia
es mas baja (con una mayor longitud de onda) que la de la luz roja. Por este motivo se
denomina anteponiendo el prefijo “infra” que deriva del latin y significa “por debajo”.

Fotones:

La mecanica cuantica completa nuestra vision sobre la luz entendida como una
onda, con una nueva perspectiva en la que la luz es descripta como una corriente de
particulas denominadas “fotones”. Cuanto mayor es la intensidad de la luz, tanto mayor
es el numero de fotones que componen el rayo.

Cada foton es un paquete o0 un cuanto de energia, entendiendo por cuanto la
palabra castellanizada de quantum, que deriva del latin y significa “cantidad”. Las
personas son capaces de percibir la energia de los fotones que componen la luz
infrarroja emitida por el Sol en forma de calor asociado a la luz solar.

La energia de un unico foton es proporcional a la frecuencia de la luz, segun
puede entenderse claramente a través del analisis de la siguiente expresion matematica:

E=h.v

En la expresion anterior h es la constante de Planck, constante de fundamental
importancia, que vale 6,63 . 10>* J / Hz. Es un homenaje a Max Planck, fisico aleman
gue propuso por primera vez que la energia no se emite ni se absorbe en forma
continua (como pensaban los fisicos clasicos), sino que lo hace en forma de paquetes
discretos de energia o “cuantos de energia”. La Teoria Cuantica de Planck produjo
una revolucién en el ambito cientifico cuando fue enunciada en el afio 1900. Gener¢ la
escision de la fisica, dividiéndola en la Fisica Clasica o Newtoniana, que puede explicar
fendomenos fisicos a nivel macroscépico, y la Fisica Cuantica que puede explicar el
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comportamiento de sistemas complejos tales como los que involucran a las particulas
constitutivas del atomo.

La luz azul, por ejemplo, estd compuesta por una corriente de fotones. A cada
uno de estos fotones les corresponde una energia que puede determinarse de la siguiente
manera, teniendo en cuenta que la frecuencia de esta radiacion vale 6,4. 10'* Hz:

E = (6,63.10°*J/Hz) x (6,4 . 10" Hz) = 4,2.10™J

Un rayo de luz roja también estd compuesto por una corriente de fotones, pero
como la frecuencia de la luz roja es menor que la de la luz azul, cada uno de sus fotones
tiene una energia menor (2,8. 10™° J).

En la siguiente tabla se resumen el color, la frecuencia, la longitud de onda y la
energia de las ondas constituyentes de la luz. Los valores indicados en la misma son
aproximados pero tipicos:

Color Frecuencia Longitud de onda  Energia por foton
x10" Hz nm x10™°J

Rayos X y 10° y por 3y por 660y
rayos gamma encima debajo por encima
Ultravioleta 10 300 6,6
Luz Visible

Violeta 7,1 420 4,7

Azul 6,4 470 4,2

Verde 5,7 530 3,7

Amarillo 5,2 580 3,4

Naranja 4.8 620 3.2

Rojo 4,3 700 2,8
Infrarojo 3,0 1000 1,9
Microondas y 3.10" Hz 3.10° 2,0.10%%]
Ondas de radio y por encima y por debajo y por encima

Efecto Fotoeléctrico

Una de las pruebas de la relacion que existe entre la frecuencia de una radiacion
y la energia de los fotones que la componen es el denominado efecto fotoeléctrico. El
mismo es la emision de electrones de la superficie de los metales cuando sobre los
mismos incide luz ultravioleta.

Es posible demostrar que no se produce la emision de electrones cuando la
frecuencia de la luz incidente es inferior a cierto valor umbral caracteristico de cada
metal. Esta manera, se observo que la luz visible al incidir sobre una placa de Cinc, no
produce la emision de electrones, mientras que la luz ultravioleta de longitud de onda
inferior a 350 nm provoca dicha emision. ElI umbral fotoeléctrico corresponde a la
longitud de onda maxima que resulta eficaz para producir la emision de electrones de la
superficie de un determinado elemento metalico.
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Las sustancias difieren en el umbral fotoeléctrico: los metales alcalinos son
especialmente buenos emisores fotoeléctricos y sus umbrales estan situados en la
region del visible.

Estos hechos experimentales constituyen una prueba de la existencia de paquetes
energéticos, puesto que si un fotdn tiene una energia demasiado baja no puede expulsar
un electron de la superficie del metal.

Estos fendmenos fueron explicados por Albert Einstein, en el afio 1905,
mediante su teoria del efecto fotoeléctrico. Supuso que la luz que incide sobre la placa
metalica consta de cuantos de luz o fotones, de energia h . v, y que cuando la luz es
absorbida por el metal, toda la energia de un foton se convierte en energia de un
fotoelectron. No obstante, el electron debe utilizar parte de la energia recibida para
abandonar el metal, que es la Energia de Primer lonizacion del mismo. La restante es la
energia cinética del fotoelectrdn.

Teniendo en cuenta la Ley de Conservacion de la Energia, la energia cinética del
fotoelectrén, es decir, del electron expulsado de la superficie del metal por su
interaccion con los fotones de la luz, es igual a la energia del foton incidente menos la
energia necesaria para que se produzca la expulsion del electrén, que es la Energia de
Primer lonizacion y es una constante que depende de cada metal:

Ec = h.v - unaconstante
Energia Cinética = Energia - Energia necesaria
del electron del foton para extraer un e’
del metal

Analizando la expresion matematica anterior, resulta que la misma corresponde
con la ecuacion de una recta de pendiente h:

Ec h.v - constante

y mx + Db

Si se representa graficamente la Energia Cinética de los electrones emitidos en
funcién de la frecuencia de la luz incidente en la superficie de un metal, se obtendra una
recta, que es lo que en la realidad se produce. Como la pendiente de la recta es h, éste es
un método experimental para la determinacion de la constante de Planck.

El gréfico correspondiente es el siguiente:
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Ec (electrén) ¢

>

Frecuencia de la luz (Hz)

“Cuando se representa graficamente la energia cinética de los electrones emitidos de la superficie de
un metal a causa del efecto fotoeléctrico, en funcion de la frecuencia de la radiacion ultravioleta
incidente, se obtiene una recta. El valor de la pendiente de la misma es la constante de Planck, h, y es
importante que por debajo de una frecuencia minima (de umbral), que depende de cada metal, la
emision de electrones no se produce. Por otra parte, como para cualquier metal, la pendiente de la
recta es siempre la misma, h, las rectas obtenidas para distintos metales son paralelas”.

El espectro del atomo de Hidrégeno

El espectro del &tomo de Hidrégeno (H), en la zona del visible, estd compuesto
por tres lineas. La mas intensa, que corresponde a una longitud de onda de 656 nm, es
de color rojo. Una muestra excitada brilla, precisamente, con luz roja.

Los atomos de Hidrdgeno cuando son excitados energéticamente, al volver a un
estado de menor energia, mas estable, emiten también, ademas de las radiaciones en el
espectro del visible, radiaciones ultravioleta e infrarroja, que pueden ser detectadas
electronicamente.

El espectro completo del 4&tomo de Hidrogeno, se parece a un conjunto
enmarafiado de lineas, en realidad presenta un modelo preciso. Una parte de este
modelo, fue estudiada por un maestro de origen suizo, Joseph Balmer, en el afio 1885.
Balmer observd que las frecuencias de la region visible y las secuencias proximas a esta
region se ajustan a la formula:

Siendo n = 3,4,.... El simbolo o significa “es proporcional a”. En la actualidad, las
lineas que pueden describirse a través de la ecuacion anterior se denominan serie de
Balmer.

En el afio 1908, W Ritz generalizd la ecuacion determinada por Balmer en el
Principio de Combinacién. De acuerdo a este principio, el nimero de onda v, de
cualquier linea de una serie espectral determinada del espectro del &tomo de Hidrogeno
puede estar representado por la siguiente ecuacion:
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En donde la constante 9, denominada constante de Rydberg y vale 3,29 . 10"
Hz.

El ndmero de onda es el nimero de longitudes de onda por centimetro.
Matematicamente:

v =1/A cm?,

como:
v=cCc/A)

por lo tanto, podemos establecer que el nimero de onda, también puede expresarse con
la siguiente ecuacion:

*

v =v/cC

Todo el conjunto del espectro del a&tomo de Hidrogeno fue estudiado por
Johannes Rydberg, especialista sueco en espectroscopia, quien descubrid todas las
lineas espectrales de este elemento, incluidas las de las regiones ultravioleta e infrarroja.
Cada una de las series se obtiene haciendo n; = 1, 2, ... y asi sucesivamente,
manteniendo constante el valor de ns y variando regularmente n; de una linea a otra. Con
ne = 2 se obtiene la serie de Balmer. Cada una de las lineas de una serie se obtiene
haciendo nj = ns + 1, ng + 2 y asi sucesivamente. Para la serie de Balmer ns =3, 4, ....

Expresiones semejantes, en las cuales ns vale 1, 3, 4, 5.....,representan las series
de Lymann (ultravioleta) y las de Paschen, Bracket y Pfund (infrarrojo),
respectivamente. En la siguiente figura se da una representacion esquematica del
espectro completo del atomo del elemento Hidrégeno:

Pfund Paschen Balmer Lymann

A
v 0 Brackett 25,000 50,000 75,000 100,000 cm™
A o 4000 2000 1333 1000 A

Un hecho importante, vinculado al estudio de los espectros de lineas de los
atomos de los distintos elementos conocidos en los experimentos de espectroscopia, es
que cada uno de ellos es Unico y caracteristico para cada elemento, como si fuera su
“huella digital”. Esto permitié pensar que debe existir una relacion entre la estructura
del atomo, dada por su distribucion electronica alrededor del nacleo, y los espectros de
emisién que estos producen.
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La idea clave que relaciona las frecuencias especificas de la luz emitida por
cualquier tipo de atomo con su estructura, consiste en que cada foton es emitido por un
atomo y la energia que transporta cada foton procede del atomo que lo ha emitido. Al
someter una muestra cualquiera al calentamiento o a una descarga eléctrica, la misma
gana energia que modifica la estructura de los atomos que la componen. Cuando esta
estructura, que no es favorable por su inestabilidad al tener un mayor contenido
energético, vuelve a su estado anterior, perdiendo energia al emitir el &omo un foton de
luz. Si la energia del a&tomo, en este proceso, disminuye en AE, ésta es la cantidad de
energia que transporta el fotén de luz. Puesto que, de acuerdo con la Ecuacion de
Planck, la energia de un foton de luz es h. v, entonces la frecuencia de la luz generada
por el atomo esta determinada por:

Relaciéon de frecuencia de Bohr: AE =h. v

El nombre de esta relacion es un homenaje al cientifico de origen danés Niels
Bohr, que fue quien la propuso.

La relacion matemética dada por Bohr demuestra que si la disminucion de
energia es grande, se emite un foton de luz de alta frecuencia y, por lo tanto, de baja
longitud de onda. Si la disminucion de energia, en cambio, es pequefia, se puede
detectar luz roja o infrarroja de baja frecuencia.

En este punto de nuestro viaje, a través de la historia, para conocer, describir,
justificar y predecir las propiedades del &tomo, estamos en condiciones de interpretar
més adecuadamente la Teoria Cuantica de la radiacion, postulada por Max Planck, en
el afio 1900, y ampliada por Albert Einstein, en el afio 1905, aceptando una
sorprendente conclusion. Hemos visto que el espectro del atomo del elemento
Hidrégeno esta constituido por radiaciones de cierta frecuencia. Por otra parte, hemos
analizado que cada frecuencia representa un paquete de energia que se aleja del atomo
en forma de foton. Por lo tanto, un electrén de un atomo de Hidrégeno (su unico
electron, por otra parte) puede presentar solamente ciertos valores de energia, ya que si
esto no fuera asi, el &tomo podria emitir radiaciones en todas las frecuencias.

Esta limitacion se opone totalmente, como ya hemos indicado, a las predicciones
de la Mecénica Clasica, segun la cual la energia total asociada a un objeto, puede tener
cualquier valor. Segun la misma, puede darse cualquier valor de energia inicial a un
péndulo, simplemente empujandolo con mas o menos fuerza.

Este descubrimiento puede resumirse diciendo que la energia esta cuantizada.

La cuantizacién de una propiedad es la restriccion de dicha propiedad a ciertos
valores.

Los objetos macroscdpicos “parecen ser” capaces de aceptar cualquier energia.
Sin embargo, cuando se realiza un analisis profundo, es posible determinar que sélo
pueden aceptar energia en cantidades discretas. Cuando, por ejemplo, vertemos un
liquido en un recipiente, el liquido se presenta como un fluido continuo y parece que
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puede volcarse en el recipiente cualquier cantidad del mencionado liquido. Sin
embargo, la cantidad méas pequefia que puede transferirse al recipiente es una molécula
del liquido. Puede considerarse que cada molécula es un “cuanto” del mismo. La
cantidad de liquido que puede volcarse en el recipiente es un maltiplo entero de este
“cuanto” que constituye cada molécula que compone al liquido.

En resumen, La Teoria Cuantica de Max Planck, establece que:

“Un cuerpo no puede emitir o absorber energia en forma de
radiacion de manera continua, la energia puede ser absorbida
0 emitida solamente segin multiplos enteros de una cantidad
definida denominada cuanto”

La expresion matematica correspondiente a esta teoria es la siguiente:

E=h.v

Donde h, la constante de Planck, vale 6,5252 . 10’ erg. seg.

Aplicando la expresion matematica de la Teoria Cuantica, se puede calcular la
energia del cuanto en funcion de la frecuencia del nimero de onda. De esta manera:

E=zh.c.v = Vv =E/h.c

Modelo Atomico de Bohr

Bohr intentd explicar el espectro del atomo del elemento Hidrogeno (H)
proponiendo el que en la actualidad se denomina Modelo de Bohr del Atomo. En este
modelo se supone que el Unico electron del atomo de Hidrégeno puede describir
solamente ciertas Orbitas circulares alrededor del ndcleo y que la energia del atomo es la
suma de las energias cinética del electrén y potencial asociada a la 6rbita en la que el
electron se mueve.

Mediante su modelo Bohr pudo establecer los valores permitidos de las energias
asociadas a las oOrbitas en las que los electrones se mueven alrededor del nucleo del
atomo. Estos valores permitidos se denominan niveles de energia, n.

Cuando el electrén esta lejos del nucleo la energia es cero y la energia para el
mismo es mas baja (y de signo negativo) cuando el electron forma parte del atomo. Al
tener el electron, de esta manera, menor contenido energético, adquiere estabilidad, de
acuerdo al Principio de Minima Energia.

El “namero cuantico n” es un nimero entero positivo que designa las oOrbitas
permitidas. Con n = 1 se designa a la orbita denominada K de mas baja energia.
Con n = 2 se designa a la drbita siguiente denominada L. Con n = 3 a la tercer Orbita
denominada M vy asi sucesivamente. La érbita K del nivel 1 de energia es la que esta
mas cerca del nacleo del a&tomo y la que tiene menor contenido energético.
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Cuando todos los electrones de un &omo, se encuentran en los niveles de
energia mas bajos posibles, se dice que el &tomo esta en su estado fundamental, es
decir, en su estado de minima energia.

Bohr logré desarrollar una formula matemética mediante la cual es posible
calcular la energia de cada una de las Orbitas y su trabajo final fue determinar
cuantitativamente la disminucion de energia cuando un electron cae desde una Orbita
inicial de alta energia hasta una orbita final de menor energia.

Para explicar las frecuencias de las lineas observadas en los espectros de los atomos,
Bohr sugirié como dijimos, que los electrones se mueven en oOrbitas estables definidas
que rodean al ndcleo, pudiendo ser posible cierto numero de drbitas que corresponden a
diferentes valores de energia.

Si suponemos que el momento angular de un electron que se mueve en su drbita esta
“cuantificado”, es decir, que consideramos el momento angular como un mdltiplo
entero exacto de una cantidad definida o cuanto. Bohr pudo obtener una expresion para
la frecuencia de las lineas espectrales del atomo de Hidrogeno que concordaba casi
exactamente con los valores experimentales.

Mientras el electron permanece en un nivel de energia determinado no hay
absorciéon ni emision de radiacion. Cuando un electron pasa de un nivel a otro, la
energia del &tomo varia y se produce una linea en el espectro atémico. Si E’ es la
energia del nivel o estado del cual parte el electron y E’’ es la energia del nivel al cual
pasa, la frecuencia de la linea espectral correspondiente estara dada por:

@ v =E.cm’l
hxc

Ya que E”” — E’ es la energia absorbida o emitida por el &tomo. Cada transicion
particular de un nivel de energia a otro daré origen a la formacién de una linea espectral
con una frecuencia definida. Si el atomo gana energia, o sea cuando el electron pasa de
un nivel de energia inferior a uno superior, la linea aparecera en el espectro de
absorcion, pero si la transicion es de un nivel superior a uno inferior, de manera que se
produce desprendimiento de energia, la linea aparecera como parte de un espectro de
emision.

A partir de la Ecuacion (1), podemos escribir:

- E" FE
(2) =———
v hc hc

Comparando la ecuacién (2) con la ecuacion de Ritz, podemos deducir que la
energia de un nivel dado se puede representar por:
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NR.-h-c
n2

E_ = constante -

n

(3) constante =R -h-c

N En:ER-h-c(l—an)

Se eligid el signo menos para hacer que los valores de la energia aumenten con los
valores crecientes de n.

Dado que R, h y ¢ pueden ser considerados como constantes, es evidente que la
energfa de un electrén en cualquier nivel esta determinada por el valor n?, siendo n un
namero entero para el &tomo de Hidrégeno o para aquellos semejantes al del Hidrogeno
que contienen un solo electron. Combinando los postulados del momento angular
cuantificado con los métodos de la mecanica clésica, Bohr pudo deducir la ecuacion
anterior para la energia de un nivel dado y aun obtener el valor correcto de ‘R, la
constante de Rydberg dada por la siguiente expresién matematica:

_2-7[2-54°m
h®.c

R

Donde ¢ es la carga y m es la masa del electrdn.

El nimero n de las ecuaciones anteriores, se denomina numero cuantico
refiriéndose cada valor de dicho nimero a un nivel de energia particular.

La energia necesaria para alejar un mol de electrones completamente del estado
fundamental de un mol de atomos, que constituyen un sistema en estado gaseoso, a fin
de formar un mol de iones cargados cada uno con una carga positiva (que también
constituyen un sistema en estado gaseoso) y un mol de electrones libres, se denomina
Energia de Primer lonizacion o Potencial de Primer lonizacion, y se expresa
generalmente en electréon — volt. Su valor para el elemento Hidrdgeno puede
determinarse experimentalmente de varias formas. Una de ellas a partir de la longitud de
onda (o del nimero de onda) del limite de la serie, poniendo n = oo en la ecuacion (3).

De esta manera:

109678x6,625-10°" x 2,998-10"

E,=%R-h-c-ergios=
i | 1602:10°°

=1360ev

Este valor es casi exacto al medido experimentalmente para el Hidrogeno.
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Si un electrén adquiere mas energia que la necesaria para permitir su extraccion del
atomo, la mayor parte de energia en exceso va con el electron libre como energia
cinética. Como la energia del cuanto de traslacion es de pequefia magnitud, es
continuamente variable. El espectro, mas alld del limite de la serie, aparece, de esta
manera, como continuo, aungue muy probablemente consiste en una serie de lineas tan
juntas que resulta, hasta el momento, muy dificil de resolver.

A partir de todo este trabajo Bohr logro explicar satisfactoriamente el espectro de
lineas del atomo de Hidrégeno. Calcul6 ademas el radio de cada una de las Orbitas
permitidas, que actualmente se denomina radio de Bohr y la velocidad del electron en
su Orbita que es 2200 Km / s o bien 8.000.000 Km / hora.

El Modelo Atémico de Bohr, que intenta explicar las frecuencias de las lineas en
los espectros de los atomos, puede resumirse en los siguientes postulados:

« Los electrones de un atomo se mueven en Orbitas estables que rodean al nucleo, en
estados estacionarios de energia, sin absorber ni emitir energia en forma espontanea,
por eso el término “estacionario”. Puede haber un cierto nimero de érbitas que
corresponden a diferentes valores de energia.

« La energia del electron en un &tomo no varia continuamente, sino que tiene uno u
otro valor de un conjunto discreto de valores posibles. Es decir, en un a&tomo existe
un numero definido de niveles de energia y en cualquier instante la energia del
electron puede corresponder solamente a uno de estos niveles posibles.

« Mientras un electron permanece en un nivel de energia determinado, no hay
absorcién o emision de radiacion, es decir, permanece en un estado estacionario de
energia.

« Cuando un electron pasa de un nivel de energia a otro en el atomo, la energia del
mismo varia, y se produce un linea en el espectro atdmico. Cada transicion
particular de un nivel de energia a otro dard origen a la formacion de una linea
espectral con una frecuencia definida. Si el atomo gana energia, el electrén pasa de
un nivel inferior a otro superior y la linea aparecera en el espectro de absorcion. Si
la transicion, en cambio, es de un nivel superior a otro inferior de energia, de manera
que hay desprendimiento de energia, la linea aparecerd como parte de un espectro
de emision.

« En cada nivel de energia hay un numero méaximo de electrones que pueden ubicarse
en su correspondiente Orbita. Bohr establecid que el nimero méaximo de electrones
por 6rbita es 2n?, donde n es el nivel de energia en el que se encuentra la misma. Si
n = 1 el nlmero maximo de electrones es 2,sin=2es 8,sin=23es 18y, asi,
sucesivamente. Bohr, en este sentido, estableci6 la siguiente limitacion: en el dltimo
nivel de energia del atomo no puede haber méas de ocho electrones en su 6rbita, ni
mas de 18 electrones en la érbita correspondiente al penultimo nivel de energia de
un atomo particular.
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De acuerdo a estos postulados, para el elemento Bromo (Br) de Z = 35, la
configuracién electrénica, es decir, la distribucion de los electrones alrededor del
nucleo del &tomo, segun el modelo de Bohr es la siguiente:

Es decir, que alrededor del nlcleo del atomo de Bromo, sus 35 electrones, se
distribuyen en cuatro niveles de energia de valores 1, 2, 3y 4, en las correspondientes
orbitas K. L, M y N, teniendo la tltima 6rbita incompleta con siete electrones.

Los célculos efectuados por Bohr para explicar el espectro de lineas del atomo
de Hidroégeno, constituyeron un éxito numérico espectacular, que permitio, en un
principio, postular estructuras atomicas para los atomos de los distintos elementos,
segun los postulados dados por este importante cientifico.

La principal debilidad del Modelo Atomico de Bohr, es que fracasé en su
intento, al aplicar su teoria, para &tomos mas complejos que el Hidrégeno. No pudo
explicar los espectros de lineas de sistemas atdmicos con mas de un electron. Esto hizo
sospechar que la Teoria de Bohr era erronea e incompleta. Con estudios posteriores esta
sospecha se confirmo.

Otro punto débil, de importancia en la teoria de Bohr, es que la misma implica
un conocimiento preciso de la posicidn (6rbita) y de la cantidad de movimiento (que
permite conocer la velocidad) del electrén. Posteriormente se demostrd que este
conocimiento es imposible a partir del Principio de Incertidumbre.

Tampoco es verdad que la energia asociada a un electron en un cierto nivel esta
definida de manera exacta, sino que puede expresarse en términos de probabilidad por
medio de las ecuaciones de la mecénica ondulatoria.

Por otra parte, el atomo formado por esta distribucion de electrones, alrededor
del nacleo atémico, en las drbitas circulares de los distintos niveles de energia, seria un
“atomo plano”.

Por los motivos expuestos y, al no poder explicar de manera satisfactoria, todos
los hechos experimentales, es que fue necesario desechar el Modelo Atémico de Bohry
sustituirlo por otro. Sin embargo, como en los modelos anteriores, el de Bohr constituyo
otro paso de fundamental importancia para el estudio de la estructura del atomo, al
introducir el concepto de la cuantizacion de la energia del electron cuando éste se
mueve alrededor del nicleo del atomo.

v A0 1923 a 1935

Los célculos de Bohr resultaron un éxito numérico espectacular. Sin embargo,
los mismos fracasaron en el intento de aplicar la Teoria de Bohr para atomos de
elementos con mas de un electron en su estructura. Por otra parte, la realizaciéon de
nuevos experimentos vinculado al comportamiento de los materiales tampoco podian
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ser explicados en base a este Modelo Atdmico. Estos hechos determinaron que el
mismo tuviese que desecharse.

Dualidad onda — particula. Teoria de De Broglie

La Mecéanica Ondulatoria se basa en el concepto de la dualidad onda -
particula de los materiales. Albert Einstein, en el afio 1905, sugirid que todas las
radiaciones de naturaleza electromagnética, incluyendo a la luz, de la que sabemos se
propaga en forma ondulatoria, no solo se absorben o se emiten como numeros enteros
de cuantos de energia, sino que también se trasmiten en el espacio como “particulas”.
En el caso de la luz, estas particulas se denominan fotones. Cada foton transporta un
cuanto E de energia que se relaciona con el nimero de onda de la radiacién segun la
ecuacion:

v =E/h.c

L. De Broglie, en el afio 1923, sugirio que esta caracteristica de comportamiento
dual se puede aplicar también a los materiales. Pudo demostrar que una particula de
masa m, que se mueve a una velocidad v y, por lo tanto, tiene una cantidad de
movimiento m.v, debe estar asociada a una longitud de onda a través de la siguiente
ecuacion:

Py
m-v

La propiedad de la particula, denominada cantidad de movimiento (m . v), en la
ecuacion anterior, esta relacionada con la propiedad de la onda, dada por la longitud de
onda (1) a traves de la Constante de Planck h.

De acuerdo a la relacién dada por De Broglie, una particula pesada, que se
desplaza a una velocidad elevada tiene una longitud de onda pequefia. Una particula
pequerfia que se mueve a bajas velocidades tiene asociada una longitud de onda grande.

Para los objetos comunes, no es posible detectar la onda asociada a los mismos,
ya que sus longitudes asociadas son muy pequefias. Por ejemplo, para una pelota de
tenis de masa igual a 100 g que se mueve con una velocidad de 65 Km / h, la longitud
de onda asociada es inferior a 10%m. Este valor es inferior al diametro del nicleo del
atomo.

De esta manera, los cientificos que desarrollaron la Mecanica Clésica pudieron
encontrar una perfecta relacion entre la teoria y las observaciones empiricas debido a
que la naturaleza de onda de los materiales, que desconocian por completo, no podia
detectarse para los objetos materiales que podian observar (como pelotas y planetas).
Pero para una particula material como el electrén, que se mueve a una velocidad del
orden de 2000 Km / s, la longitud de onda asociada es de 360 pm, equiparable al
didmetro de un atomo (aproximadamente el doble del radio de Bohr, 106 pm). Por este
motivo, cuando se intenta explicar el comportamiento de los electrones a través de los
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postulados de la Mecanica Clasica, los mismos fracasaron, ya que debe tenerse en
cuenta su caracter de onda.

Las condiciones necesarias para una demostracion experimental de la
Teoria de De Broglie con electrones puede desarrollarse del siguiente modo: Un
electron con carga ¢ acelerado a través de un potencial V adquiere una energia
cinética dada por ¢ . V, que puede, por supuesto, también expresarse por %2 m . v, de

manera tal que:
2-V-¢
V= |—-=
m

Si en la ecuacion de De Broglie sustituimos este valor de v, tenemos la expresion
matematica siguiente:

3 h
J2V-g-m

A

Si ahora, en la ecuacién anterior, reemplazamos por los valores que conocemos: h
(6,62 .10 erg . seg), € (4,80 . 107*° uee) y m (9,11 . 10 g) se obtiene:

A= x107%cm

M
<

Con el potencial V dado en ues. Como 1 ues es aproximadamente igual a 300 voltios,

resulta:
A= @ x10%cm
V

Con V dado ahora en volt.

Es evidente, analizando la Ultima expresion matematica, que un electrdn
acelerado por un potencial de 100 v estard asociado a una longitud de onda de
1,23. 10 cm, es decir, 1,23 A.

Los sélidos cristalinos pueden actuar como redes de difraccion para longitudes
de onda de este orden de magnitud, como por ejemplo, para los rayos X. Por lo tanto, la
naturaleza de onda de los electrones podria demostrarse si los mismos pudieran ser
difractados mediante solidos, como sucede para los rayos X.

Uno de los primeros experimentos que demostraron el caracter ondulatorio de
los electrones fue llevado a cabo por los cientificos norteamericanos Clinton Davisson
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y Lester Germer en el afio 1927. Ellos sabian que cuando cualquier tipo de onda pasa a
través de una rejilla con un espacio comparable a su longitud de onda, da lugar a una
pauta de difraccion caracteristica en cada uno de los casos. Demostraron que los
electrones generan una pauta de difraccion esperada si se usa un cristal como red de
difraccion. Las distintas capas del cristal actian como una rejilla de difraccion.
Comprobaron que corresponde exactamente a la longitud de onda que cabria esperar de
la relacion dada por De Broglie, demostrando de esta forma la validez cuantitativa de la
expresion matematica dada por este cientifico. En la siguiente figura, puede verse una
fotografia de los anillos de difraccion que se obtienen cuando un haz de electrones
acelerados pasa a través de laminas delgadas de Oro (de 10°® cm de espesor).

Desde el afio 1927 se pudo demostrar que otras particulas materiales, ademas de
los electrones, tienen propiedades ondulatorias. Pudieron observarse efectos de
difraccion con nucleos de &tomos del elemento Hidrdgeno, H(constituidos por 1 proton)
y con nucleos del &tomo del elemento Helio, He, asi como también, para neutrones.

En la actualidad existen pocas dudas acerca de la naturaleza dual onda —
particula de los materiales, pero como hemos mencionado anteriormente, el andlisis de
la ecuacion de De Broglie permite establecer que con la masa creciente, se obtienen
longitudes de onda menores para una determinada velocidad, siendo entonces las
mismas mas dificiles de detectar. Con el microscopio electronico ha sido posible
resolver objetos de hasta 10 A de tamafio, resultado més que satisfactorio si lo
comparamos con un tamafio minimo de 3000 A necesario, cuando se utiliza un
microscopio Optico comdn.

Principio de Incertidumbre de Heisenberqg

Un analisis acerca del mecanismo de produccion de los anillos de difraccion de
los electrones, tiene importantes conclusiones desde el punto de vista tedrico.

Los anillos completos fueron producidos sobre una placa fotografica, luego de
varias horas, por la accion de un intenso haz de electrones que atravesaba una lamina
delgada de metal y que eran difractados por la misma.

Si consideraramos un solo electron, el mismo chocara con la placa fotogréafica en
algun punto que pertenecerd a uno de los anillos: pero no podemos predecir
exactamente en qué punto lo hara. Es decir, que ain conociendo exactamente la
cantidad de movimiento del electron (que implica conocer exactamente su velocidad de
movimiento) a través del potencial aplicado, es incierta la posicién del mismo en los
anillos de difraccion.

Si reemplazaramos la placa por una pantalla de centelleo de sulfuro de cinc,
seria posible definir con exactitud la posicion del electron incidente, pero
simultaneamente su cantidad de movimiento se tornaria incierta, debido
fundamentalmente a la transferencia de una cantidad desconocida de energia a las
moléculas que componen la pantalla.
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Este comportamiento se resume en el Principio de Incertidumbre enunciado
por W. Heisenberg de la siguiente manera:

“Es imposible determinar exacta y simultdneamente la
cantidad de movimiento y la posicion de una particula”

En forma cuantitativa, este principio puede enunciarse del siguiente modo:
Ap.Ag = h

Donde Ap y Aq son las incertidumbres en la cantidad de movimiento y en la posicion
respectivamente, y h es la constante de Planck.

Supongamos que realizamos un experimento en el que se determina con una
gran exactitud la cantidad de movimiento p (con lo cual la incertidumbre Ap es muy
chica), entonces el valor de la posicion q es incierto (Aq es muy grande), este caso
constituye un experimento sobre particulas. Por otra parte, en un experimento
desarrollado para ondas, se determina g con mucha precision mientras que p carece de
significacion. De esta forma, particulas como los electrones, los protones u otra forma
de material no pueden exhibir simultaneamente propiedades de onda y de particula.

Como la cantidad de movimiento p es igual a m . v, en la expresion anterior,
podemos reemplazar p por m . v obteniendo la siguiente expresién matematica:

Av.Aq =2 h/m

Para particulas pesadas h / m es un valor muy chico y para cuerpos de tamafio
macroscopico tenderd a cero. Para este tipo de cuerpos, el producto Av . Aq es tan
pequerfio, que las incertidumbres en la velocidad y en la posicion son despreciables y
estdn muy alejadas del intervalo posible para detectarlas. En estos casos, la Mecéanica
Clasica, que postula la posibilidad de determinar con exactitud la posicion y la
velocidad de una particula resulta aplicable. En el caso de las particulas sub — atdmicas
y similares a ella, la Mecéanica Clasica es inadecuada y es reemplazada por la Mecanica
Cuéntica u Ondulatoria.

El Principio de Incertidumbre de Heisenberg involucra que la Teoria de Bohr,
segun la cual los electrones se mueven en orbitas y, por lo tanto, se conoce
simultdneamente con exactitud la velocidad y la posicion de los mismos en cada
instante, no es valida.

Ecuacién de Onda vy Funciones de Onda:

Teniendo en cuenta el movimiento ondulatorio de los electrones, la onda
asociada a los mismos, debe corresponder de alguna manera, con el movimiento del
electron alrededor del nicleo del &tomo. Como la trayectoria que describe el electron es
cerrada, es razonable suponer que la longitud de onda (o su frecuencia) tiene un valor tal
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que el camino es cubierto por un numero entero de ellas. Las ondas de otras frecuencias
se anularan mutuamente por interferencia.

A través de este razonamiento podemos afirmar, entonces, que el electron puede
tener solo valores de energia que correspondan a esas frecuencias permitidas. De este
modo, la Teoria Ondulatoria lleva directamente al concepto de niveles discretos de
energia, tal como fue enunciado por Max Planck en el afio 1900 y aplicado
posteriormente por Bohr en su Modelo Atémico.

Las ondas que tienen frecuencias permitidas, que no presentan interferencia, son
ondas estacionarias. Un ejemplo unidimensional de un movimiento ondulatorio como
éste es el que puede observarse en el movimiento ondulatorio asociado para una cuerda
fija en sus dos extremos.

Las frecuencias de los siguientes modos de vibracion son multiplos enteros
de la frecuencia fundamental v,, 0 sea,
Van=N.v, donden=1,2,3,....,Yesun nimero cuantico.

Cualquier movimiento de una onda estacionaria puede ser representado por una
funcién de tipo sinusoidal de la forma:

A=wy.sen2nvt (1)

Donde A es el desplazamiento de una onda de frecuencia v, en cualquier punto X, y, z
en un tiempo t, y y es la amplitud de la vibracién en el punto dado. y es una funcion
independiente del tiempo y que solo depende de las coordenadas x, v, z.

Combinando la ecuacién de onda anterior con la ecuacion de onda normal que
relaciona las variaciones en el espacio y en el tiempo del desplazamiento, y
generalizando los resultados obtenidos al introducir la ecuacion dada por De Broglie, E.
Schrodinger, en el afio 1926, dedujo una expresién matematica aplicable para el
comportamiento ondulatorio de particulas tales como el electron que es la siguiente:

621//+62l,//+821//+8-722-m

(2) ol oyt ok N (E-V)y=0

Donde m es la masa de la particula, E su energia total y V su energia potencial. La
cantidad y se denomina autofuncion o funcién de onda de la particula.

Asi como la funcién y de la expresion (1) sélo tiene significado para ciertos valores
definidos de frecuencia, la funcién de onda y de la ecuaciéon (2) es una solucion
satisfactoria de la ecuacion (2), s6lo para determinados valores denominados
autovalores de la energia total E. Estos valores son equivalentes para los niveles
discretos de energia postulados por Bohr. El tratamiento dado por la Mecanica
Ondulatoria también nos lleva al requerimiento de estados de energia definidos para los
electrones del atomo. Con la resolucién de la Ecuacidon de Schrodinger se llega a los

“Quimica General e Inorganica | — Quimica II” 35
“Estructura Atémica”
Profesora Susana Beatriz Palomino



te g,
gose dy
&%
& 1L | %
a g T' 1 ]
wm
’904.209"

Instituto Superior del Profesorado “Joaquin V. Gonzalez” — Profesorado de Quimica
mismos resultados obtenidos por Bohr para el &tomo del elemento Hidrégeno y para
cationes hidrogenoides (con un solo electrén), pero evitando la aplicacion de
procedimientos y postulados que en la actualidad se consideran como no validos.

En este punto es necesario realizar la siguiente aclaracion: sélo hemos dado la
Ecuacion de Schrodinger como una informacion, ya que los conocimientos de
matematica y fisica necesarios para el intento de su resolucion para un atomo en
particular, son mucho mas avanzados que los que el usuario tipico de este CD dispone.
Lo importante es la interpretacion y aplicacion de la misma para entender el Modelo
Atomico Cuantico, proceso que si realizaremos en el tratamiento de este tema.

Significado de la Funcién de Onda -Orbitales

En la produccion de los anillos de difraccion, cuando un haz de electrones
acelerados atraviesa una placa de metal de espesor minimo, resulta evidente que en los
anillos la posibilidad o probabilidad de encontrar electrones es mayor que en las zonas
como las determinadas entre los mismos. Es decir, cuando un electron se difracta la
probabilidad de que llegue a uno de los anillos es elevada, mientras que la posibilidad
de que llegue a las zonas entre los anillos es muy baja o nula. De esta manera, es posible
afirmar que la densidad electronica, en las regiones determinadas por los anillos, es alta
y, por lo tanto, es también alta la intensidad de la onda asociada.

La intensidad de una onda luminosa o sonora es proporcional, en cualquier punto,
al cuadrado de su amplitud en dicho punto. Analogamente, el cuadrado de la
autofuncion, w2, puede interpretarse como la probabilidad de que un electrén aparezca
en cualquier punto especificado del diagrama de difraccion.

Este analisis puede ser aplicado y generalizarse para los electrones de un atomo. La
probabilidad de encontrar un electrén en cualquier punto x, y, z, es proporcional a y? en
ese punto, donde y es la funcion de onda que corresponde a uno de los valores
permitidos de energia que pueden deducirse de la Ecuacion de Schrodinger. Estos
valores de energia permitidos, como ya hemos mencionado, son equivalentes a los
niveles de energia postulados por Bohr en los que, de acuerdo a su Modelo Atémico se
ubican las orbitas en las que se mueven los electrones alrededor del nicleo atomico, las
funciones de onda son los equivalentes para la Mecanica Ondulatoria de las
mencionadas Orbitas. Estas funciones de onda se denominan orbitales atdmicos.

Es importante sefialar que aunque las palabras Orbita y orbital son parecidas, es
evidente que son diferentes: difieren en una letra: la . Son palabras diferentes que estan
asociadas, por supuesto, a conceptos diferentes. Mientras las oOrbitas de Bohr
representan el lugar en el que el electrén se mueve alrededor del nucleo, que significa
conocer la trayectoria del mismo, para los cual es posible determinar simultaneamente
su velocidad y su posicion. Esto no es valido de acuerdo al principio de Incertidumbre
de Heisenberg. El concepto de orbital, por otra parte, esta asociado a la zona del espacio
atomico, alrededor del nucleo del atomo y con un determinado contenido de energia
permitido, en donde la probabilidad de encontrar un electrén es maxima. Resumiendo:
mientras que la Orbita, para una cierta cantidad de movimiento, no puede describirse con
ninguna certidumbre, la expresion para el orbital puede ser escrita exactamente.
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Podemos sintetizar el andlisis realizado hasta el momento, a partir de la Mecanica

Cuantica, para el estudio del movimiento del electron alrededor del nicleo de un atomo,
de la siguiente manera:

Un electron se mueve como si fuera una onda y sélo es posible hablar de la
probabilidad de encontrarlo en un punto dado del espacio atomico.

La ecuacién de onda que resume el desplazamiento del electron se denomina
funcion de onda y, que admite valores grandes en algunas regiones del espacio del
atomo alrededor del ndcleo y es pequefia en otras, como si se tratara de una ola.

Segun la interpretacion de la Ecuacion de Onda, dada por Born, la probabilidad de
encontrar un electron en un punto dado es proporcional al cuadrado de y en ese
punto.

Las Funciones de Onda se denominan orbitales atomicos. Los mismos pueden
visualizarse de manera tal que definen una region del espacio atomico en la cual la
probabilidad de encontrar un electron es elevada. Es posible establecer el grafico de
la funcién 2, con lo cual se obtiene un dibujo de los orbitales atémicos y explicar
sus propiedades sin que sea necesario detenerse en detalles matematicos complejos.

La ecuacién que debe resolverse para determinar estos orbitales fue planteada por el
aleméan Erwin Schrddinger quien, al resolver la misma, observo que sdlo existen
soluciones para determinados valores de energia. Por consiguiente, mientras Bohr
tuvo que suponer que solo era posible que el electron se moviera en ciertos niveles
estacionarios de energia en Orbitas definidas, Schrodinger dedujo, a partir de su
ecuacion, que la energia del &tomo estéa cuantizada.

Conceptualmente podemos pensar que el electrdn es una onda que se desplaza en el
espacio situado alrededor del nicleo del atomo.

Solamente determinadas longitudes de onda permiten el desplazamiento del electron
alrededor del nucleo en niveles energéticos permitidos, y cada onda lleva asociada
una energia diferente.

Por una coincidencia, que resulta sorprendente, los niveles de energia determinados
a partir de la Ecuacién de Schrodinger resultan ser exactamente iguales a los
obtenidos por Bohr. Como los calculos de Bohr se ajustan a los datos
espectroscépicos correspondientes al atomo del elemento Hidrégeno, el Modelo
Cuantico del atomo también esta de acuerdo con los datos experimentales. Sin
embargo, este modelo, basado en la Mecénica Cuéntica, tiene fundamentos mas
solidos que el Modelo de Bohr y puede ser aplicado para explicar el
comportamiento de los electrones en atomos mas complejos que el de Hidrogeno.
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NUmeros Cuanticos

Cada orbital atomico esta, segin el Modelo Atémico Cuéntico, especificado por tres

nameros que se denominan nimeros cuanticos.

“Un ndmero _cudntico es un ndmero que designa el estado de un electron y

especifica el valor de una propiedad”.

Los tres nimeros cuanticos de Schrodinger son: el nimero cuantico principal n, el

namero cuéntico secundario o acimutal | y el nimero cudntico magnético m.

Numero Cudntico Principal, n: determina la energia de un electrén que pertenece a
un atomo y puede adoptar los valores 1, 2, 3, ... hasta infinito. Para el &tomo del
elemento Hidrégeno, pero no para los atomos de mas de un electrén, todos los
orbitales con n = 2 tienen la misma energia y lo mismo es valido para los orbitales
de n = 3 y para los valores superiores de n. Todos los orbitales de igual valor de n
forman un nivel de energia del atomo. De esta manera, todos los orbitales con n = 3
(nueve en total, ya que el nimero total de orbitales correspondientes a un nimero
cuéntico n son n®) forman el tercer nivel de energia de un 4&tomo. Cuanto mayor es el
valor de n , tanto mayor es la distancia media entre el nivel de energia y el nacleo
del &tomo. Un electrén con n =1 estd mas cerca del nucleo que un electron con
n =2, por ejemplo.

Numero _Cudantico _Secundario o _acimutal I: Los orbitales que pertenecen a un
determinado nivel de energia estan, a su vez, agrupados en “subniveles de energia”
dentro del correspondiente nivel. Este nimero cuantico puede adoptar los valores 0,
1, 2 ... hasta n-1; es decir, | puede adoptar n valores. Esto quiere deir, que en el nivel
1 de energia s6lo hay un subnivel energético (con | = 0). Para el nivel de n = 2 hay
dos subniveles de energia (uno con | = 0 y otro con | = 1) y, asi sucesivamente.
Corrientemente los subnivbeles de energia se denominan con letras en lugar de
numeros. La correspondencia aceptada es la siguiente:

=0 = subnivels
=1 = subnivelp
=2 = subniveld

|=3 = subnivel f

Por lo tanto, en el tercer nivel de energia hay tres subniveles denominados s, p, d.

Los distintos subniveles de energia corresponden a las diferentes velocidades con
las que un electrén puede desplazarse alrededor del ndcleo del atomo. Si un
electron estd en un subnivel s no circula (I = 0). Si se encuentra en el subnivel p
circula a una velocidad determinada. En el caso de estar en el subnivel d circula con
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mayor velocidad y, asi, sucesivamente. Para el atomo del elemento Hidrégeno, pero
no para los a&tomos con mas de un electron, la energia del electron ( que es la suma
de sus energias cinética y potencial) es la misma independientemente del subnivel
que ocupe en un determinado nivel de energia.

Numero Cuéntico Magnético, m;: En cada subnivel de energia hay 2l + 1 orbitales
individuales, que estan designados por el nimero cuantico magnético m;, que para
un determinado subnivel de energia dado por el nimero cuantico | puede adoptar 2I
+1 valores posibles. Estos valores son: I, I-1, I-2, hasta —I. Por ejemplo: si estamos
analizando el subnivel p de cualquier nivel de energia, le corresponde un valor | =1,
en cada subnivel p hay tres orbitales, que presentan nimeros cuanticos magneticos
+1, 0, -1. Estos orbitales se denominan py, py, p.. Estos subindices especifican de un
modo mas directo las formas y direcciones de los orbitales, como veremos mas
adelante.

Podemos resumir el analisis expuesto en las siguientes Tablas:

NUmeros Cuanticos

Nombre Simbolo Valores Significado
Principal n 1,2,3, ... Especifica el nivel
de energia del
electrén.
Secundario 0 I 0,1,..,n1 Designa el subnivel
Acimutal de energia en el que
se ubican los

orbitales dentro de
un detrminado nivel
de energia.

Magnético m, L,I-1,1-2, ..., -1  Designa los orbitales

que estan dentro de
cada subnivel de
energia.

Magnético de spin ms +1/2, -1/2 Designa el estado

del spin del electron.

Orbitales de los cuatro primeros niveles de energia:

Nivel de Subnivel de Tipo de NUmero de Energia*
Energia, n Energia, | Orbital Orbitales:
21 +1
1 0 1s 1 -1
2 0 2s 1 -1/4
1 2p 3
3 0 3s 1 -1/9
1 3p 3
2 3d 5
4 0 4s 1 -1/16
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1 4p 3
2 4d 5
3 Af 7

* La energia tomada como multiplo de h . R.

Orbitales Atémicos:

Orbitales s:

El orbityal de minima energia del &tomo del elemento Hidrégeno es el orbital
1s, caracterizado por los nimeros cuénticos: n =1, 1 = 0y m; = 0. Es el Unico orbital
permitido cuando n = 1. Un electron que se encuentre en la region del espacio atomico
caracterizada por el orbital 1s “ocupa” el orbital 1sy es “un electrén 1s”.

La representacion grafica de la funcién orbital es lo que denominamos forma
del orbital y constituye la zona del espacio atémico alrededor del nucleo del atomo,
dentro de un determinado nivel y subnivel de energia, donde la probabilidad de
encontrar un electron, caracterizado por los numeros cuénticos que determinan el
nivel y el subnivel de energia, es maxima. La forma del orbital representa, entonces,
las regiones atomicas en las que la densidad electrénica es mayor .

En la Figura anterior se utiliza el sombreado para indicar la probabilidad de
encontrar un electron en cualquier punto que rodea al nucleo. ElI sombreado es mas
intenso cerca del nucleo, puesto que la probabilidad de encontrar un electron en esta
zona es mayor. El sombreado se hace menos intenso al aumentar la distancia al nucleo.
Esto significa, que al aumentar la distancia respecto del nucleo, disminuye la
probabilidad de encontrar el electrén. La region sombreada suele llamarse nube de
carga del electron.

Todos los orbitales s, en cualquier nivel de energia, tienen simetria esférica, es
decir, que la probabilidad de encontrar un electrén a una cierta distancia del nucleo, en
este tipo de orbitales, es igual en cualquier direccion. Los orbitales s son
adireccionales. Teniendo en cuenta esto, también suele representarse a los orbitales s
con una esfera denominada superficie limite, que delimita una region dentro de la cual
la probabilidad de encontrar un electron es del orden de 90 %. Para un aomo del
elemento Hidrdgeno el radio de la superficie limite es de 140 pm.

Orbitales p:

Cuando n >1 pueden existir tres orbitales con namero cuantico | = 1, llamados
orbitales p, que presentan la formay las orientaciones en el espacio que se indican en la
siguiente Figura:

Los tres orbitales tienen la misma forma, pero estan orientados en direcciones
diferentes del espacio: cada uno se extiende a lo largo de un eje distinto perpendicular a
los demas, es decir, que el angulo entre los orbitales p es de 90°. Los mismos se
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designan, para indicar su orientacion espacial, con los nombres de los ejes de
coordenadas cartesianas: px, Py, P. respectivamente. ES mas probable encontrar un
electron py cerca del eje x que en otros puntos del espacio.

Un orbital p posee un plano nodal, es decir, un plano en que la probabilidad de
encontrar un electron p es nula. Este plano se extiende a través del nucleo del tomo.

El a&ngulo que separa a los orbitales p (90°) permite que la separacion entre estas
“nubes de carga” sea maxima, de manera tal que, las fuerzas de repulsion que se
establece entre zonas en las que se mueven particulas del mismo signo de carga
(electrones), sea minima. De esta manera la distribucion de los electrones contribuye a
la estabilidad del atomo.

Orbitalesd y f:

Para los niveles de energia con n > 2, puede haber cinco orbitales con | = 2,
denominador orbitales d. La forma de designar a estos orbitales y sus superficies
limites se indican en la siguiente Figura:

Cuatro de los orbitales d tienen forma lobular, mientras que el orbital d,* es el
que presenta una forma diferente a la de los demas.

Cuando n >3, aparecen los orbitales f. Hay en total siete orbitales para cada
valor de n > 3, pero, teniendo en cuenta la elevada complejidad de sus formas, no las
representaremos.

Spin del Electrén

Un estudio detallado del espectro del atomo del elemento Hidrégeno indica que
las lineas que lo componen no presentan exactamente las frecuencias determinadas por
los célculos de Schrédinger. En el afio 1925, los fisicos americanos de origen holandés,
Samuel Goudsmit y George Uhlenbeck, pudieron explicar estas pequefias diferencias.
Propusieron que el electron se comporta, de alguna manera, como una esfera que gira
sobre su eje, similar a la rotacion de la Tierra. Esta propiedad se denomina spin del
electron.

Un electron presenta solamente dos estados posibles de spin, que se representan
con flechas verticales orientadas en sentido opuesto: T y . Podemos establecer la
siguiente comparacion: un electron gira alrededor de su eje a velocidad constante, o bien
en el sentido de movimiento de las agujas de un reloj (estado 1), o en el sentido opuesto
al movimiento de las mismas (estado V). Los dos estados del spin de un electrén estan
caracterizados por un cuarto nimero cuantico, el namero cuantico magnético del spin,
m;, que solamente puede adoptar dos valores posibles: + % y — %, para un electron Ty
para un electrén ., respectivamente.

El descubrimiento de que so6lo es posible para un electron dos estados de spin.,
permitié explicar el experimento que en el afio 1920 habian realizado Otto Stern y
Walter Gerlach. Estos cientificos hicieron pasar un haz de atomos del elemento Plata
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entre dos polos de un potente iman que generaba un campo no homogéneo ( es decir,
cuya intensidad varia de un lugar a otro). Observaron que el haz se dividia en dos.
Podemos explicar este hecho del siguiente modo: un a&tomo de Plata tiene un numero
impar de electrones (Z = 47) y en este experimento se comporta como si fuera un &tomo
de Hidrdgeno con su Unico electron. Como resultado del spin del electréon impar, el
atomo se comporta como un pequefio iman y al recorrer su trayectoria es desviado por
el iméan del laboratorio. El haz se divide en dos porque los atomos con un electrén impar
T sufrieron un empuje en una direccién y los atomos con un electrén impar |
experimentaron un empuje en la direccion opuesta.

Resumen Estructura del Atomo del Elemento Hidrégeno seqgun el Modelo Atémico
Cuantico:

El dnico electrén que compone al &tomo del elemento Hidrégeno puede ocupar
cualquiera de los orbitales que hemos descripto. Cuando se encuentra en su estado de
minima energia, que es el estado mas estable, se dice que el &tomo se encuentra en su
estado fundamental. En estas condiciones, el electron ocupa el orbital 1s y esta
determinado por sus cuatro nimeros cuanticos que adoptan los siguientes valores:

n=1 1=0 m=0 mi=+%o0-%

El electron puede encontrarse en uno u otro estado de spin. Si se entrega al
electron suficiente energia como para alcanzar el n = 2, el electron podria ubicarse en
cualquiera de los cuatro orbitales presentes en este nivel (el orbital 2s o cualquiera de
los tres orbitales p). Si se suministra mas energia al electrén, puede alcanzar el nivel
n =3,y ocupar cualquiera de los nueve orbitales presentes en el mismo ( el 3s, los tres
orbitales 3p y los cinco orbitales 3d).

El electron es expulsado del &tomo cuando recibe una energia suficiente que le
permita vencer la fuerza de atraccién que ejerce el nucleo del atomo. En estas
condiciones, al perder un electrén el atomo, se dice que el mismo se ha ionizado.

La energia necesaria para ionizar un atomo de Hidrégeno, que se encuentra en su
estado fundamental, es la cantidad de energia que debe entregarse al mismo para
Ilevarlo desde el orbital con n = 1 hasta un nivel con energia nula (que es la energia que
corresponde a una gran separacion entre el electrén y el proton). Esta energia esta dada
por el producto h . R y vale 2,18 . 10™ J. Por lo tanto, para ionizar un mol de 4tomos
del elemento Hidrdgeno, que constituyan un sistema en estado gaseoso, es necesaria una
cantidad de energia 6,02 . 10% veces mayor, es decir, una energfa de 1,31 MJ.

Estructuras de los Atomos Multielectronicos — Energias de los Orbitales:

En estado neutro, todos los &tomos de los distintos elementos conocidos,
diferentes al Hidrégeno, tienen mas de un electron. EI &tomo de Helio (Z = 2) posee dos
electrones, el &tomo de Litio (Z = 3) tres electrones y, en general un aomo de un
elemento de Numero atdmico Z posee Z electrones. Todos estos son ejemplos de
atomos multielectronicos.
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En un atomo de estas caracteristicas, los electrones ocupan orbitales parecidos a
los del atomo de Hidrdgeno, pero que difieren en las energias. El nucleo, al tener un
mayor numero de protones atrae a los electrones con mayor intensidad y, como
resultado de este efecto, la energia asociada a cada orbital disminuye. Por otra parte,
entre los electrones hay fuerzas de repulsion, aumentando, de esta manera, la energia de
estos electrones.

Carga Nuclear Efectiva:

Para el &tomo de Hidrogeno, como hay un solo electron, no existen fuerzas de
repulsion entre electrones de un mismo atomo. Esto determina que la energia de los
orbitales de un mismo nivel de energia tenga el mismo contenido energético. En los
atomos multielectronicos, las repulsiones establecidas entre electron y electrén
determinan que un orbital s tenga menor energia que uno p del mismo nivel y, a su vez,
que la energia asociada a los orbitales p sea menor que la de los orbitales d
perteneciente al mismo nivel de energia. Sin embargo, los electrones de un determinado
subnivel de energia en el que se encuentran los orbitales atomicos, tienen la misma
energia, como por ejemplo para cada uno de los orbitales 2p.

La ordenacién de los orbitales en los distintos niveles de energia, segin su
contenido energético con referencia al nucleo del atomo vy, la distribucion de los
electrones en cada uno de ellos es lo que determina la configuracion electrénica
cuantica del elemento y su representacion en funcion de la energia asociada constituye
el denominado Gréfico de Energia del Atomo:

Las diferencias, que pueden observarse en la energia de los orbitales, dentro de
un mismo nivel de energia, pueden atribuirse principalmente a dos factores:

e Un electron s puede encontrarse muy cerca del nucleo del a&tomo, mientras que lo
mismo no es posible para los electrones p. Por lo tanto, es posible establecer que un
electron s penetra mas cerca del nicleo que un electron p.

e Cada electrén presenta fuerzas de repulsion con los demas electrones del atomo.
Esto determina que el mismo esté menos atraido por el nucleo que en los casos,
como el del Hidrdgeno, en el que no estan presentes otros electrones. Se dice que en
estos casos el electron esta apantallado de la fuerza atractiva del nucleo por los
demas electrones que componen al atomo. De esta forma, la carga nuclear efectiva
es menor que la carga real del nucleo.

Estos dos factores, finalmente, se relacionan entre si ya que como un electron s
penetra mas cerca del ndcleo que un electron p, dentro de un mismo nivel de energia del
atomo, estd menos apantallado de la atraccion que el nucleo ejerce sobre los otros
electrones del &tomo. De esta forma, los electrones s son atraidos por una carga nuclear
efectiva mas fuerte que los electrones p estando, por consiguiente, mas atraido por el
nacleo. En base a lo expuesto, es posible afirmar que:

Un electron s tiene una energia algo menor (mas negativa) que la de un
electron p dentro de un mismo nivel de energia.
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Un razonamiento similar al expuesto, puede realizase para analizar la diferencia
en el contenido de energia de los subniveles p y d. Diferencias en cuanto a penetracion y
apantallamiento aparecen entre estos orbitales, que determinan que, en término medio,
los electrones d estén mas alejados del nucleo que los electrones p.

Los efectos de apantallamiento y de penetracion pueden ser considerables: un
orbital 4s tiene una energia bastante mas baja que la de los orbitales 4p y 4d, de manera
tal que puede presentar un contenido energético inferior al de los orbitales 3d del mismo
atomo. Que este efecto ocurra 0 no en un atomo determinado, depende de su nimero de
electrones. En algunos atomos, el orbital 4s presenta un contenido de energia menos que
el de un orbital 3d, pero en otros su energia es mas alta. Esto es posible de observar en
las estructuras electronicas de algunos metales de transicion.

Principio de Exclusién de Pauli

El nivel minimo de energia correspondiente a un 4&tomo, no corresponde a la
configuracion en la cual todos los electrones ocupan el orbital 1s. Esto fue establecido
por el austriaco Wolfgang Pauli en el afio 1925, en el Principio de Exclusion que puede
enunciarse del modo siguiente:

“Solamente dos electrones como maximo pueden ocupar un
mismo orbital y sus spines son opuesto, es decir, los electrones
estan apareados”

Los spines de dos electrones estan apareados cuando un electron es T (el spin
vale + %) y el otro es 4 (el spin vale — ¥). Dos electrones apareados se designan de la
siguiente forma: T\. Por lo tanto, cuando se establece el diagrama de energia
correspondiente a la configuracion electronica de un atomo, en cada recinto, que
representa un orbital del mismo, puede haber como méaximo dos electrones con spines
opuestos, es decir, dos electrones apareados.

Otra forma de enunciar el Principio de Exclusion de Pauli es la siguiente:

“En un atomo, no pueden existir dos electrones con sus cuatro
numeros cuanticos idénticos, deben diferir al menos en uno de
ellos”

Es decir, que si dos electrones estan en el orbital 1sy tienen ambosn=1,1=0
y m; =0, deben diferir entonces en el valor de ms que podra ser T (spin + 1/(2) o ¢
(spin — %%).

Principio de Construccion:

Para predecir la configuracion electronica de minima energia para en
determinado atomo de un elemento, se aplica un procedimiento llamado Principio de
Construccion.
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Aplicando este principio es posible determinan la configuracion de minima
energia total para el atomo, teniendo en cuenta la energia cinética de los electrones, la
fuerza de atraccion que sobre los mismos ejerce el ndcleo del atomo y la repulsion de
los electrones entre si. El Principio el orden de llenado de los orbitales a medida que se
agregan los electrones uno a uno, hasta que estan presentes Z electrones del atomo del
elemento de Numero Atomico Z.

La figura que indica el grafico de energia de un elemento es un primer indicio
del orden de llenado de los orbitales, segtn el contenido de energia respecto del nicleo,
que es el siguiente:

1s<25<2p<3s<3p<4s<3d

para los valores de Z comprendidos entre 1 y 20. Por otra parte, para los valores de Z
entre 21 y 38, el orden de llenado de los orbitales, segin el contenido de energia
respecto del nucleo, que es el siguiente:

1s<25<2p<3s<3p<4s<3d<4p<b5s<i4d

No es necesario memorizar el orden de llenado de los electrones en los orbitales
de un determinado 4tomo, ya que se obtiene la misma configuracion cuando se afiaden
electrones en el orden indicado en la Figura anterior que corresponde a la estructura de
la Tabla Periodica Moderna de los Elementos.

Para asignar la configuracion electrénica y el correspondiente grafico de energia
de un atomo de un elemento de Nimero Atémico Z se procede del modo siguiente:

1- Se afiaden Z electrones, uno a uno, en los distintos orbitales de cada nivel de
energia, ubicados en el correspondiente subnivel energético, segun el orden indicado
en la Figura anterior. De acuerdo al Principio de Exclusién de Pauli, en cada orbital
no pueden existir mas de dos electrones con spin opuesto.

2- Si en un subnivel de energia hay mas de un orbital con el mismo contenido
energético (como en el caso de los orbitales p, d o f), antes de aparearse, los
electrones ocupan primero todos los orbitales posibles del mencionado subnivel con
spines paralelos entre si.

La segunda regla indicada se llama Regla de Hund, en honor al fisico aleman
especialista en espectroscopia Fritz Hund, que fue quien la propuso. Los electrones
poseen spines paralelos (que se indica del modo siguiente: T1) cuando giran en torno a
su eje en la misma direccion.

La explicacion de la Regla de Hund se basa en la repulsion que se produce entre los
electrones de un atomo. Al ocupar los electrones, dentro de un mismo subnivel de
energia, distintos orbitales atdbmicos, estan mas alejados entre si que si se ubicaran en el
mismo orbital. De esta manera la repulsion entre los mismos es minima, se repelen
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menos entre si, la energia del atomo es mas baja y, por lo tanto, la configuracion
electrénica del mismo, es mas estable.

Del Hidrégeno (H) al Sodio (Na):

Para ejemplificar la aplicacion del Principio de Construccion, podemos
determinar la configuracion electronica y el correspondiente grafico de energia de los
elementos de Z=1 (Hidrégeno, H) hasta el elemento de Z=11 (Sodio, Na).

Elemento Hidrégeno (H) — Z=1:

Configuracion Electronica:

1s'
Donde 1 representa el nivel de energia, s representa el subnivel de energia y el
correspondiente orbital y el superindice 1 indica el nUmero de electrones ubicados en el

mismo.

Gréfico de Energia:

1s

Elemento Helio (He) — Z2=2:

Configuracion Electronica:

15°
Grafico de Energia:

™N

1s
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Elemento Litio (Li) — Z=3:

Configuracion Electronica:
1s% 25"

Puesto que el &tomo del elemento Litio esta formado por un solo electron 2s en su nivel
de energia externo, y su nivel de energia interno tiene la configuracion electronica del
Helio, suele simplificarse la configuracion electrénica de la siguiente manera:

[He] 2s
Resulta util pensar la configuracion electronica de un atomo de los elementos de
Z >2 como si el mismo estuviera formado por una parte interna de igual configuracién
que el elemento inértido anterior y rodeada de los electrones ubicados en el nivel de

energia externo.

Gréfico de Energia:

2s

1s

Elemento Berilio (Be) — Z2=4:

Configuracion Electronica:
15 267
[He] 2s°
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Gréfico de Energia:

2s

1s

Elemento Boro (B) — Z=5:

Configuracion Electronica:
1s% 2s% 2p*

[He] 2s* 2p*
Gréfico de Energia:

E 4 s D
T
T\L 2pX Zpy 2pZ
2s
N
1s
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Elemento Carbono (C) — Z2=6:

Configuracion Electronica:
1s? 2s% 2p?
[He] 2s* 2p°

Gréfico de Energia: F4 N
ol I
2 2D« 2py
2s
T
1s

Elemento Nitrégeno (N) — Z=7:

Configuracion Electronica:

1s® 25° 2p°
[He] 2s* 2p°
Gréfico de Energia: F4 N
0 0 0
py 20, 20,
2s
0
1s
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Elemento Oxigeno (O) — Z=8:

Configuracion Electronica:
1s® 25 2p*
[He] 25° 2p*
Gréfico de Energia: E 4

S p
N )
T\L 2pX 2py 2pz
2s
N
1s
Elemento Fldor (F) — Z=9:
Configuracion Electronica:
1s® 25° 2p°

[He] 2s* 2p°
Gréfico de Energia: S P

NN T
T‘L 2px Zpy 2pZ
2s
N
1s
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Elemento Neon (Ne) — Z=10:

Configuracion Electronica:
1s? 25 2p°
[He] 25° 2p°
Grafico de Energia:

a S D
(O I
2+ 2pc  2py
2s
T
1s
Elemento Sodio (Na) — Z=11:
Configuracion Electronica:
1s% 2% 2p° 3s*
[Ne] 3s'
Grafico de Energia: E ¢t D
T
NN N
3s
N 2px  2py  2p;
2s
N
1s
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Para los elementos inértidos, como todos sus niveles de energia estdn completos,
con respecto al nimero maximo de electrones permitidos en cada uno, se dice que para
los mismos la configuracién electrénica constituye un nivel cerrado. La configuracion
electronica externa del elemento Litio (Li), que es un metal fuertemente activo desde el
punto de vista de la reactividad quimica, tiene un Gnico electron en un orbital 2s. Para el
elemento Sodio (Na), que también es un metal activo, también tiene un solo electron en
su nivel de energia externo, en el orbital 3s. Resulta evidente, que con algunos
conceptos sobre la estructura del atomo, es posible comenzar a explicar el caracter
periddico de los elementos: aplicando el Principio de Construccion se llega de manera
periédica a configuraciones electronicas externas similares y, por lo tanto, a
comportamientos quimicos también parecidos.

Llenado de Orbitales d:

La configuracion electronica del Argdn (Ar) es la siguiente:
[Ne] 3s* 3p°

Los tres primeros niveles de energia estan completos. EI Argon es un elemento
inértido, que compone la sustancia simple monoatémica del mismo nombre, que es un
gas inerte, incoloro e inodoro, parecido al gas Nedn. Como resultado de la penetracion y
del apantallamiento, los orbitales 4s tienen un contenido energético mas bajo que los 3d
y, por lo tanto, se llenan antes. De esta manera, las dos configuraciones electrénicas
siguientes son [Ar] 4s' y [Ar] 4s? que corresponden a los elementos Potasio (K) y
Calcio (Ca) respectivamente. A partir de este elemento, el Calcio, se ocupan los
orbitales 3d y se produce un cambio en el ritmo de llenado de los orbitales en los
elementos de la Tabla Periddica.

Los 10 electrones siguientes estdn destinados a los elementos comprendidos
entre el Escandio (Sc) de Z=21 vy el Cinc (Zn)de Z=30, que ocupan los cinco orbitales
3d del tercer nivel de energia. De esta forma, la configuracion electronica del Escandio
es [Ar] 3d*4s?, y la de su vecino, el Titanio (Ti) es [Ar] 3d? 4s%. Es importante notar que
en la configuracion electronica se escriben los electrones 4s después de los electrones
3d. Esto pone de manifiesto el cambio en el orden de energia de los orbitales, que
comienza en el escandio, y que determina que los orbitales 3d tienen menos energia que
los 4s. El Principio de Construccién permite obtener la configuracion global correcta,
aun cuando el orden en el que se agregan los electrones segun este principio no coincide
exactamente con el orden real de energias del atomo.

No podemos, entonces, obtener de forma tan directa como antes, la
configuracién electronica de un atomo, ya que la configuracion del subnivel
semicompleto d® y la del completo d'°, son més estables de lo que sugiere la teoria
simplificada. En algunos casos, el &omo neutro tiene una energia total mas baja si el
subnivel 3d estd semicompleto con cinco electrones con spin paralelo, o completo con
10 electrones, por transferencia de un electrén desde el subnivel 4s. Por ejemplo, la
configuracién del Cromo (Cr) es [Ar] 3d° 4s' y la del Cobre (Cu) es [Ar] 3d'° 4s.
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Una vez completo el subnivel 3d, a partir del Galio (Ga) se llenan los orbitales
4p. Por ejemplo, la configuracion del atomo del elemento Arsénico (As) de Z= 33, que
pertenece al grupo 15 de la Clasificacion Moderna de los Elementos, es [Ar] 3d™ 4s?

ap°.

El cuarto periodo de la Tabla Periddica de los Elementos esta compuesto por 18
elementos, puesto que los orbitales 4s y 4p pueden contener un total de 8 electrones y
los orbitales 3d un total de 10 electrones mas. Se trata del primer “periodo largo” de la
Clasificacion de los Elementos.

A continuacion se ocupa el orbital 5s y después se llenan los orbitales 4d. Como
sucede en el cuarto periodo, la energia de los orbitales 4d es menor que la del 5s, una
vez que éste ha sido ocupado con dos electrones. Un cambio similar ocurre en el sexto
periodo, pero se ocupan los orbitales 4f. El Cerio, por ejemplo, presenta la
configuracién electronica [Xe] 4f 6s% Luego los electrones contintian ocupando los
siete orbitales 4f. El Iterbio presenta los siete orbitales 4f completos y su configuracion
es [Xe] 4f** 6s% Luego se ocupan los orbitales 5d y finalmente los 6p. Por ejemplo, la
configuracion electrénica del Bismuto (Bi), de Z=83, es [Xe] 4f** 5d*° 6s* 6p°.

Confiquraciones Electronicas de los lones:

Un catidn es un ion positivo, que puede estar constituido por uno 0 mas atomos
del mismo o distintos elementos. En el caso de los cationes formados por un atomo de
un elemento particular, se obtienen cuando el mismo cede uno o mas electrones mas
débilmente retenido/s. Si el nimero cuantico principal del Gltimo nivel de energia es n,
los electrones pueden ser extraidos en el siguiente orden: primero los electrones np,
luego los electrones ns y finalmente los electrones (n — 1)d. Si por ejemplo analizamos
la siguiente reaccion de oxidacion:

Fe —» Fe* + 3e

Teniendo en cuenta que, la configuracion electronica del &tomo de Hierro (Fe) es
[Ar] 3d° 4s* y que cuando el mismo se transforma en el catién Hierro (I11) (antes
denominado catién férrico), Fe**, el proceso requiere la cesién de tres electrones, la
configuracion electronica del catién sera: [Ar] 3d>. Como no tiene el 4&tomo de Hierro
electrones p, se ceden primero los electrones 4s y luego un electrén 3d.

Un anién es un ion negativo, que puede estar constituido por uno 0 mas
atomos, del mismo o distintos elementos. En el caso de los aniones formados por un
atomo de un elemento particular, se obtienen cuando el mismo gana uno 0 mas
electrones. Los aniones, al formarse, ganan electrones que se ubican en orbitales vaciios
o0 con un solo electrén en el ultimo nivel de energia y tiende a adquirir la configuracion
electronica externa del elemento inértido mas cercano. En el caso del atomo del
elemento Nitrégeno (N), cuya configuracion electronica es 1s® 2s® 2p®, vemos que para
adquirir la configuracion electrénica del inértido méas cercano (el Nedn, Ne), necesita
ganar 3 electrones. Por consiguiente la configuracion electrénica del anién nitruro, N*
es: 1s® 2s% 2p°, que es la configuracion electrénica correspondiente al elemento Nedn.
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...De esta manera hemos llegado al final, de por lo menos las etapas mas
importantes de nuestro viaje, a través del tiempo y de la historia de la ciencia. En este
viaje seguramente hemos comenzado a interpretar el comportamiento y algunas
propiedades de esta particula, que como ya hemos dicho, es comdn a todo material
que existe en el Universo, a las formas animadas e inanimadas y es, sin duda alguna,
el origen de la vida, cuando a partir de sus combinaciones quimicas, forma diferentes
materiales. Pero tengan presente, es solo una primera etapa para develar a esta
misteriosa, fascinante particula que es el atomo. Este viaje continda, sin pausa aun
en nuestros dias y seguramente, no tendra fin...

Actividades
v Ejercicio de Aplicacion 1
El nGmero de 4tomos de Cobre en una masa de 3,0 g es 2,8 . 10??. ;Cuéntos electrones
contiene la muestra? Determine la masa y el nUmero de moles que representan este
conjunto de electrones.
Puede utilizar los datos de la Tabla Periddica de los Elementos que necesite.
Resolucion:

Como el Zcy, = 29, resulta que un atomo del elemento Cobre tiene 29
electrones. Por lo tanto el nimero total de electrones presentes en la muestra de 3,0 g de
Cobre que contienen 2,8 . 10?? atomos de cobre sera:

29 electrones / &tomo x 2,8 . 10?% 4tomos = 8,1 . 10> electrones

Como sabemos, la masa de un electrén es 9,11 . 102 g, por lo tanto, la masa
total de los electrones presentes en la muestra es:

9,11.10% g/ electrén x 8,1 .10% electrones = 7,4.10*g = 0,74 mg

Es decir, que en una masa de 3,0 g de una muestra de la sustancia simple
compuesta por el elemento Cobre, la masa total de los electrones presentes es de sélo
0,74 mg. En este ejercicio, comprobamos, que efectivamente la masa de cada atomo
estd concentrada en su nucleo y que el aporte en masa de los electrones es
practicamente despreciable.

Finalmente, el nUmero de moles de electrones presentes es:

6,02 . 10 electrones -------------- 1 mol de electrones
8,1 . 10% electrones -------------- X = 1,345 moles de electrones
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Ejercicio de Aplicacién 2

Calcular el nimero de protones, electrones y neutrones presentes en cada uno de estos
atomos o iones, determinar la configuracion electrénica de los mismos segun el Modelo
Atomico de Bohr y segun el Modelo Cuéntico, si el Z de cada elemento es conocido:

a)
b)
c)
3)

Carbono - 12.

Uranio — 235.

Cation sodio (*Na™).
Anién Cloruro (’CI").

Resolucion:

Sabemos que: Z (C)=6

Z(U)=92
Z (Na) = 11
Z(Cl) = 17
Entonces:
a) En el elemento Carbono (C) como Z =6y A =12, entonces:

b)

En un 4tomo de Carbono hay: 6 protones, 6 electrones y 6 neutrones.
. - - . 2 (4

La Configuracion Electronica segun Borhes: K™ L

La configuracion electrénica cuantica es: 15° 2s° 2p”

En el elemento Uranio (U) como Z =92 y A = 235, entonces:

En un 4tomo de Uranio hay: 92 protones, 92 electrones y 143 neutrones.
La Configuracion Electronicaes: K L M*™ N* 0% p® Q2

La configuracion electrénica cuantica es: 1s° 2s” 2p° 3s” 3p° 3d'? 4s” 4p° 4d*°
4f** 55° 5p° 5d"° 5f° 6s* 6p° 6d" 75

En el elemento Sodio (Na) como Z = 11y A = 23, entonces:
En un 4tomo de Sodio hay: 11 protones, 11 electrones y 12 neutrones.

El cation sodio (Na*) se forma cuando un atomo de sodio cede 1 electron. Por lo
tanto:
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En un cation sodio hay: 11 protones, 10 electrones y 12 neutrones.
. . - 2 1 8
La Configuracion Electronicaes: K” L

La configuracion electrénica cuantica es: 15° 2s° 2p°
d) En el elemento Cloro (Cl) como Z = 17 y A = 37, entonces:
En un 4tomo de Cloro hay: 17 protones, 17 electrones y 20 neutrones.

El anién cloruro (CI) se forma cuando un atomo de cloro gana 1 electrén. Por lo
tanto:

En un anion cloruro hay: 17 protones, 18 electrones y 20 neutrones.
. . - 2 1 8 8
La Configuracion Electrénicaes: K° L° M

La configuracion electrénica cuantica es: 15° 2s° 2p°® 3s” 3p°
v Ejercicio de Aplicacion 3
Calcular la masa total de:

a) Los neutrones.
b) Los protones
c) Los electrones

Contenidos en 2,00 g de Hierro — 57. Finalmente d) si suponemos que un automovil esta
formado por Hierro — 57 puro, ¢qué fraccion de su masa es debida a los neutrones?.
EI ZFe = 26

Resolucion:

Para el Hierro — 57, sabemos que: A = 57 y Z = 26. Por lo tanto en un atomo de Hierro
hay:

26 electrones
26 protones
A—-7Z = 57-26 = 31 neutrones

Por otra parte sabemos, a partir de uso de la Tabla Periddica de los Elementos que A
(Fe) = 56 uma. Por lo tanto, podemos calcular los moles de hierro presentes en una
muestra de 2,00 g de Hierro:
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56 g de Fe ------------- 1 mol de atomos de Fe

2,00 g de Fe ------------ x = 0,036 moles de 4&tomos de Fe

Entonces:

1 mol 4&tomos de Fe -----m---nnnnnmmmmmeee- 6,02 . 10* 4tomos de Fe

0,036 moles de tomos de Fe ------------- x = 2,16 . 10?* atomos de Hierro
Por lo tanto:

1 4&tomo de Fe ----------m-mmmmmmmmmeeeen 26 electrones

2,16 . 10%* 4tomos de Hierro -------------- X = 5,616 . 10* electrones

Como el nimero de protones y de electrones es igual, entonces hay 5,616 . 10%
protones.

1 4&tomo de Fe ----------mmmmmemeeeee 31 neutrones

2,16 . 10% &tomos de Hierro -------------- X = 6,696 . 10% neutrones

Sabemos que la masa de un electrén, de un protdn y de un neutron, son
respectivamente: 9,109 . 102® g; 1,673 . 10% g y 1,675 . 10 g. Podemos entonces

calcular la masa total de neutrones, protones y electrones presentes en una muestra de
2,00 g de Hierro — 57, del siguiente modo:

a)
(T R —— 1,675.10%¢
6,696 . 10°° neutrones ------------- x =1,121 g de neutrones = 1121 mg de neutrones
b)
() 0](0) ) [ ——— 1,673.10%¢g
5,616 . 10% protones -------------- x =9,39.10" g de protones = 939 mg de protones
c)
() (21100 — 9,109.10% g
5,616 . 10% electrones ------------ X = 5,116 . 10* g de electrones = 0,5116 mg de
electrones
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Nuevamente comprobamos que el aporte de los electrones a la masa de un
atomo de un determinado elemento y, por lo tanto, a cualquier masa formada por
un conjunto de atomos de ese elemento, es despreciable frente a la masa que
aportan los protones y los neutrones concentrados en el nicleo de cada atomo.
d)
La A (Fe) =56 uma. Podemos calcular la masa de 1 atomo de hierro:
6,02 . 10°® 4tomos de Fe ----------------- 56 g de Fe
1 4tomo de Fe ————————--mmeeeeeeemmmeeev x=9,302.10% g de Fe

En 1 atomo de Hierro hay 31 neutrones. La masa de un neutrén es 1,675 . 10 g. Por lo
tanto la masa total de neutrones en un atomo de Hierro es:

(A0 R —— 1,675.10%¢g
31 NeUrones -----------==------ x =5,1925 . 10 g de neutrones.
Por lo tanto la fraccion en masa de neutrones por &tomo de Hierro es la siguiente:
Masa de neutrones 5,1925 . 102 g de neutrones
Masa de un 4tomo de Fe 9,302 .10% g de Fe
Por lo tanto hay un 558 % en masa de neutrones por &omo de Hierro.
Independientemente de la masa de un automovil, si estda compuesto totalmente por
Hierro — 57, tendrd un 55,8 % en masa, de neutrones.
v Ejercitacion Propuesta
Los siguientes ejercicios, que no estan resueltos en el CD, son una propuesta
para que el docente los utilice, segun su criterio y planificacion, de acuerdo con las

caracteristicas de su curso de quimica y del grupo de alumnos con los que trabaja.

1- Calcule la longitud de onda y la energia asociada expresada en Joule a las mismas
para las siguientes radiaciones:

a- Las ondas UHF de television de frecuencia 700 MHz.

b- La luz violeta de frecuencia 7,1 . 10* Hz.

c- Las ondas de 1420 MHz utilizadas por los radioastronomos que estudian las
nubes interestelares de 4tomos de Hidrogeno.

2- Calcule la frecuencia y la energia asociada de las siguientes radiaciones:

a- Radiacion infrarroja de 1200 nm.
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b- Ondas de radar de 3 cm.

c- Radiaciéon gamma de 86 pm emitida cuando los protones vy los neutrones
contenidos en el nicleo de un 4&tomo de Hierro — 57 ajustan sus posiciones.

La velocidad del sonido en el agua a 20°C es de 1482 m / s. La longitud de onda del
sonido en el agua, ¢Tiene un valor mas alto 0 mas bajo que en el aire?. Calcule la
longitud de onda de las ondas sonoras de 262 Hz en el agua.

Las mezclas que sirven para producir fuegos artificiales contienen en muchos casos
Magnesio cuya combustion da 6xido de magnesio. En este caso el calor desprendido
determina que el 6xido se vuelva incandescente y desprenda una luz de color blanco
brillante. El color de esta luz puede cambiar afadiendo a la mezcla nitratos y
cloruros de elementos que tengan espectros en la region visible. El nitrato de bario
se afiade con frecuencia para producir un color verde amarillento. Los iones
excitados de Bario general luz de 487 nm, 514 nm, 543 nm, 553 nm y 578 nm.
Calcular el cambio que experimenta la energia del &tomo en cada uno de los casos y
el cambio de energia por mol de &tomos.

Cuando una superficie de metal Rubidio se ilumina con una luz ultravioleta de 300
nm, expulsa electrones por efecto fotoeléctrico. Se midid la energia cinética de cada
electron y se observé que era 3,3 . 10 J. ;Cuél es la longitud de onda maxima de la
luz que puede extraer un electron de una muestra de Rubidio?. ;Cudl sera la energia
cinética del electron en caso de usar luz de 250 nm?.

Calcule las longitudes de onda, en nanometros, de las tres primeras lineas de la
Serie de Balmer y de la cuarta linea de la Serie de Lyman y del cuarta linea de la
Serie de Paschen del Hidrégeno atémico.

Los numeros de onda de las lineas espectrales de los iones hidrogenoides estan
relacionados con los del Hidrégeno por la siguiente expresion matematica:

v* = v* . Z? donde Z es la carga nuclear. Calcular para el catién He'*a) la longitud
de onda de la primera linea de la serie con n, = 1y b) el potencial de ionizacién para
el proceso He* — He™ + e

Determine la configuracion electronica, segin el Modelo Atomico de Bohr y el
Modelo Cuantico, de los elementos de Z: 5, 18, 27, 39 y 56. Ubiquelos en la Tabla
Periddica de los Elementos y, a partir de los datos en ella consignados, indique
simbolo, Masa Atomica Relativa, nimero de electrones del ultimo nivel de energia,
Radio Atdmico, Energia de lonizacién, Afinidad Electronica y Electronegatividad.
De no tener en su Tabla estos datos basquelos en la bibliografia pertinente.
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