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Desde muy antiguo oe tenía la idea de que la materia estaba 
constituida por partículas elementales llamadas átomos. Pero fué 
en realidad John Dalton, quien a comienzos del siglo pasado cana­
lizó, resumió y aportó nuevas ideas al concepto de átomo.

El sugirió que :

a) La materia está compuesta de diminutas partículas reales, 
llamadas átomos ,

b) Los átomos de cualquier sustancia pura no pueden ni suhdi- 
vidirse ni transformarse unos en otros,

a) Los átomos no pueden 3er destruidos ni creados.
d) Los átomos de una sustancia para son idénticos entre sí en 

peso» tamaño y en las den.ás propiedades.
e) Los átomos de una sustancia pura difieren en peso y en las 

demás características de Los átomos de las demás sustancian«
f) La combinación química es la unión de átomo3 en proporciones 

numéricas definidas.

Má3 tarde (1815) Prout propuso que los pesos de todos los áto­
mos eran rmíltiplos sencillos d e l peno del átomo de hidrógeno, y que 
éste era la materia fundamental a partir do la cual se construyeron 
todas las demás sustancias . Aunque fundamentalmente incorrecta, .'La 
hipótesis de Prout incluye la idea de que los átomos son complejos 
y que deben contener partículas más sencillas.

En 1833 M. Faraday comprobó que la materia es do naturaleza 
eléctrica, y se encontró la equivalencia entre energía eléctrica y 
transformaciones químicas.

Más adelante con el descubrimiento de la radioactividad por En- 
rique Becquerel en 1896, y del electrón como constituyente de la ma 
teria por J.J. Thomson en 1897, se tuvieron evidencias de que el ato 
rao estaría constituido por partículas más pequeñas, y de que podrían 
transformarse unos átomos en otros.

Por otro lado pronto se comprobó que los átomos de una sustancia 
pura no son necesariamente idénticos, como se verá en detalle más 
adelante . Así el oxígeno atmosférico que es una sustancia pura, está 
constituido por tres tipos de átomos que difieren en sus masas res­
pectivas. Lo que puede decirse con certeza es que átomo es la por­
ción más pequeña de materia que puede obtenerse de una sustancia por 
procedimientos ex elusivamente químicos .



La imagén más simple que se puede dar del átomo, a la luz de 
las experiencias de gran niímero de investigadores principalmente 
J .J. Thomson, Rutherford, Barkla, Geiger, Moseley, Chadwick, Bohor 
y otros, es la que lo presenta constituido por una parte central 
muy pequeña cargada positivamente, en la que prácticamente está 
concentrada la masa del átomo, y una serie de electrones en movi­
miento ubicados en capas externas del mícleo, en distintos niveles 
de energía.

En las capas electrónicas tienen origen distintos fenómenos 
(producción de rayos X, uniones químicas, fenómenos luminosos), de 
los qie no nos ocuparemos. En cambio concentrarán nuestra atención 
los llamados fenómenos nucleares o radiactivos, denominados así en 
base a que se llevan a cabo por entrada o salida en el mícleo de 
partículas elementales (neutrones, partículas o< , electrones, deu- 
ternnes, protones, etc.) ó por reacomodación de los elementos cons 
titutivos del mismo .

Generalmente estos fenómenos se acompañan por emisión de rayos 
Gamma o rayos X ( ondas electromagnéticas).

Masa Atómica ó Pe30 Atómico.
La masa de I03 átomos es tan pequeña cuando se expresa en las 

escalas ordinarias de masa (tienen masas del orden de 10-21 g) qUe 
se recurre a otra3 escalas.

Una de las escalas utilizadas es la llamada escala física de 
pesos atómicos, en la que se toma como patrón la masa del átomo de 
oxigeno más abundante en la atmósfera, y se le asigna la masa de 
exactamente 16,00000 unidades de masa atómica física (16,00000 urna). 
De ahí que la unidad de masa atómica física (una) es 1/16 ava parte 
del peso del átomo de oxígeno más abundante en la naturaleza.

Por lo tanto el peso del átomo, en esta c icala e3 la relación 
entre el peso de e3e átomo y la l/l6 ava parte del peso del átomo 
de oxígeno 16. Esta relación se conoce con I03 nombres de peso atjb 
mico físico, ó masa atómica precisa.

Otra escala muy utilizada, sobre todo por lo3 químicos en los 
cálculos de combinaciones químicas, es la llamada escala de pesos 
atómicos químicos.

En la escala química de pesos atómicos, 3e le ha asignado al 
oxígeno natural (constituido por 99,759$ de átomos de masa atómica 
precisa 16,00000, 0,2039$ de átomos de maca atómica precisa 18,00486 
y 0,0374$ de átomos de mana atómica precisa 17,004534) el valor de 
exactamente 16.00000.

La unidad utilizad;’, es por lo tanto mayor en la escala química 
que en la escala física,y el valor numérico de cualquier pe3o ató­
mico es más pequeño cuando se expresa en la escala química.



Trataremos de calcular el factor de conversión de una escala a
otra •

Peso atómica promedio de la mezcla de oxígeno natural en la es
w  . 99,759 x 16 + 0,2039 x 18,00.486 + 0,0374 x 17,00453 cala física= --- -----— — ------------------ ----- ---------- --- ----- ®

100

= 1596,144 + 3,671 + 0,636 = 1600,451 = l6 OQ451 
100 100

Peso atómico en la escala física __ 16,00451 __  ̂000281
Peso atómico en la escala química 16,00000

Be ahí :

Peso atómico en la escala química = Peso atómico en la encala física
1,00028.1

Peso atómico del óxígeno de 16 urna en la escala química -

i l\.. ...' ... __  15,9955
1,000201

En los xíltimos años, fu ó propuesta y aceptada como unidad de ma 
oa atómica la 1/12 ava parte de la mana del átomo de carbono do masa 
atómica precisa 12,00380 uma (en la escala física) , A este i.sót* ">o 
de carbono en esta nueva escala so le asigna el peso atómico de 
12,000000 .

En esta escala, los valores numéricos de pesos atómicos difie­
ren poco de los valores obtenidos utilizando ni oxígeno como patrón i

Conviene hacer notar que cuando se trabaje con masan atómicas en 
escala física se acompañará el valor con la abreviatura urna. Si la 
escala utilizada es la del carbono 12 la abrevia ’-ura r-orá n ; no se 
acompañará el mime r o con ninguna abreviatura en el caso do pe roo ató­
micos químicos.

No 3olo el oxígeno atmosférico está constituido por átomos de 
distintas masas sino por el contrario, salvo pocas excepciones como el 
iodo, aluminio, escandio, cobalto, manganeso, fósforo, sodio, flúor, 
berilio, arsénico, itrio, niobio rhodio, cesio, praseodimio turbio , 
hofmio, tornarlo, oro, bismuto, la mayoría de las sustancias puras na 
turales (ciento tres en la actualidad) están constituidas por átomos 
de distintos pesos.

Así, el metál estaño natural está constituido por átomos de diez 
pesos diferentes, y el cadmio natural por átomos de ocho pesos dife­
rentes .



Estos átomos de oxígeno de diferentes masas (16,000000 urna; 
17»00453 urna y 18,00485 tuna) se conocen oon el nombre dé isótopos de 
oxígeno, y la mezcla natural de ellos (99»76$de oxígeno de 16,000000urna»
0,037$ de oxígeno de 17,00453 uma y 0,204$ de oxígeno de 18,00485uma) 
recibe el nombre de elemento oxígeno.

la mezcla natural de isótopos do magnesio (78,6$ do átomos de 
magnesio de 23,99264 uma; 10,11$ de átomos de magnesio de 24,99375 urna?
11,29$ de átomos de magnesio de 25*990854 uma) constituye el elemento 
magnesio.

Por lo tanto el vocablo elemento viene a reemplazar el de sustum 
cia pura, en el sentido en que lo hemos utilizado hasta este momento.

Los pesos atómicos químicos (utilizados en los cálculos eatequio 
métricos) oon la media (teniendo on cuenta la abundancia relativa na­
tural) de 103 pesos atómicos de loa Isótopos que constituyen el file- 
monto en la escala química, y se conocen con el nombre de pesos ató­
micos del elemento.

El peso atómico del elemento oxígeno se definió como 16.
El peso atómico del elemente carbono es 12,011, y el del elernon, 

to estaño es 118,70.
El peso atómico del elementio iodo es 126,91. Como el elemento 

iodo está constituido por un solo isótopo, el iodo de masa atómica 
física o masa atómica precisa 126,94480, su peso atómico químico es *=
¡a ■.„126V ^ .t80 .. , siendo 1,000281 el factor de conversión de la escala 

1,000281
física a la escala química.

Molécula.
La molócula puede definirse como la partícula más pequeña do una 

sustancia, que pueda existir normalmente como tal.
Las moléculas de los gases (excepción hecha de los gases inertes) 

y de los no metales en general, están constituidas por dos átomos y 
en algunos casos por más. Las moléculas de los metales están conatl^ 
tuídas en general por un solo átomo. En estos casos la molécula es 
idéntica al átomo.

Peso Molecular.
El patrón de pesos moleculares químicos es el oxígeno natural.
El peso molecular de una sustancia en la escala química, es la 

relación entre el peso de una molécula de la sustancia para la cual 
se está definiendo el peso molecular y la l/l6 ava tparte del peso 
del átomo de oxígeno en la mezcla natural.



Pe ahí que el peso molecular de una sustancia se obtiene como 
suma de los pesos atómicos de sus elementos constituyentes incluidos 
tantas vece3 como entren en la molécula. La molécula de agua está 
constituida por dos átomos de hidrógeno y un átomo de oxígeno (H^O)# 
su peso molecular se obtendrá sumando dos veces el peso atómico del 
elemento hidrógeno y una vez el peso atómico del elemento oxígeno.

Do3 veces el peso atómico del hidrógeno 2 x 1,0080 = 2,0160
Peso atómico del oxígeno + 16
Peso molecular del agua 18,0160

Para este cálculo se han utilÍ2.ado los pesos atómicos (en eaca 
la química) del elemento hidrógeno y del elemento oxígeno.

El peso molecular del elemento oxígeno, teniendo en cuenta que 
la molecular de oxígeno está constituida por dos átomos, os 32 en 
la escala química.

Loy de Avogadro«,
A principios del siglo pasado el químico italiano Avogadro 

estableció que voliímenes iguales de gases diferentes bajo las míe­
nlas condiciones de temperatura y presión, contienen el raiaao mimero 
de mol ó cillas.

La densidad de una sustancia (sólida, líquida ó gaseosa) ee la 
masa. de un voliímen determinado de la misma (la masa de un la m§,
aa de un litro). Teniendo en cuanta la ley de Avogadro»

n. Peso de una molécula de un gas /V
n. Peso de una molécula de oxígeno/V 

Densidad del gas (ó de una sustancia al estado de vapor)

Densidad del oxígeno

Siendo
n mímero de moléculas del gas en el volumen V 

Peso de una molécula de un gas
1/lS Peso del átomo del oxígeno natural Densidad del gas

Peso de una molécula de oxígeno Densidad del oxígeno
1/16 Peso del átomo del oxígeno natural

De aquí :
Peso de una molécula del gas en la escala química (Peso molecular) =

Densidad del gas= Peso molecular del oxígeno
Densidad del oxígeno



Peso molecular del gas = 32 Densidad del gas , expresión quq nos
Densidad del oxígeno

permite determinar el peso molecular de una sustancia, determinando 
en las mismas condiciones de temperatura y presión la densidad de la 
misma al estado de vapor, y la densidad del oxígeno.

Molécula grc.mo o abreviadamente mol de una sustancia, os lina ¡na 
sa de la misma expresada en gramos igual a su peso molecular.

Un mol de oxígeno es 32 gr de oxígeno
Un mol de agua es 18,016 gr de agua.

Ensayos llevados a cabo con un gran mímero de gases han mostra 
do, de acuerdo con Avogadro, previas correcciones por tratarse de ga 
ses reales, que un mol de cualquier gas en condiciones normales de 
temperatura y presión (0o de temperatura y una atmósfera de presión) 
ocupa 22,414 litros. Este volumen se conoce con el nombre de volimón 
molar en condiciones normales de temperatura y presión. El mímero 
de moléculas presente en este volumen recibe el nombre de mímero do 
Avogadro o constante de Avogadro, su valor es (6,02472 i 36) x 10^3 
(g.molJ"1

Atomo Gramo
Atomo gramo de un elemento es una masa del mismo, expresada en 

gramos igual a su peso atómico.
átomo gramo del elemento oxígeno s 16 gr
átomo gramo del elemento iodo: 126,91 gr
átomo gramo del elemento plata: 107,880 gr

El átomo gramo de cualquier elemento contiene el niímero de Avo 
gadro de átomos.

Por otro lado un mol de cualquier sustancia, independientemente 
de su estado (sólido, líquido o gaseoso) contiene un número de kio'.LS_ 
culas igual a la constante de Avogadro.

En el car>o du los metales y de sustancias monoatómicas el mol 
queda expresado por el mismo mímero que el átomo gramo.

Los conceptos anteriores nos permiten determinar los pesos de 
los distintos átomo3 en el sistema cgs

Mol

Ejemplos

Peso del átomo de flúor =
Nlímoro de Avogadro 6,03 x 10^3

Atomo gramo 19,00 gr =3,16 x 10 23gr



Peso del átomo de iodo *= átomo gramo
niimero de Avogad^o

127 gr
6,03 x 1023

- 222,11 x 10 gramos

Unidad de Masa Atómica en el Sistema og3 (cm, g, seg)

Peso del átomo de oxígeno cuya masa es 16,000000 tima
átomo gramo 16 gr

míraero de Avogadro 6,03 x 10?3 
1

2,656 x 10 -23

Teniendo en cuenta que la urna es la -J'g“ &va parte de la masa del 
átomo de oxígeno:

I urna = 2,656 x 10 23 g 
16

-241,66 x 10 g

Radios A t ómi coa.
Si se suponen loa átomos esféricos, se puede calcular el orden 

de magnitud de los radios atómicos.
Se tomará como ejemplo el átomo de hierro

Radio atómico A
3 v

N
3 átomo gramo
4 Tí . 6 . Na

Siendo
V - volumen del átomo del hierro
N.r= niímero de Avogadro = 6,03 x 10
5 = densidad del hierro = 7,86 ~

cm~
Jí = 3,14
átomo gramo de hierro ~ 55t^5 gr

23

“S

3 x 55,85 gr
4 x 3S14 x 7,86 x 6,02 x 1023 gr

cm~

3

\
167,55 x 10 23 cm3 167,55 x 10~23 cm3
12,56 x 7,86 x 6,02 ‘  ^ 593

81,4 x 10" cm



Radio Nuclear.
La expresión siguiente vincula al radio nuclear con el número 

de masa del átomo (concepto que se aclarará más adelante)

, r ,«-13 .1/3 R b 1,5 x 10 .A cm

A «a mímero de masa del átomo cuyo núcleo se está considerando, 
número entero que se acerca mucho al peso atómico.

Loa radios nucleares varían entre 1,45 x 10 ^  cm que corres­
ponde al núcleo de hidrógeno y 9,5 x 10~̂ -3 Cm que corresponde al nú 
cleo de uranio,

Es de interés observar cuánto más grande es el átomo que ol mí
cleo.

Si se relacionan los valores aproximados del radio atómico y del 
radio nuclear

0
radio atómico 10 _ 5
radio nuclear 10~-̂ 3 

5El radio atómico es 10 veces mayor que el radio nuclear, y si
suponernos el átomo y el niícleo esférico, la relación de 103 voliírne- 
nos respectivos será:

,, , , r . t T[ . (radio atómico)^Volumen atómico 3 J
Volumen nuclear 4 s3~ 41 . (radio nuclear;

24 3Volumen atómico 10 cm lo'*''*
Volumen nuclear 10 39 om3

15pudiéndose concluir que un átomo puede contener 10 mídeos

2sneic..;u ¡fucieno.'.
Se tornará nuevamente como tipo el átomo de hierro.

masa del núcleo de hierroDensidad del núcleo de hierro" =
Volumen del mícleo de hierro

No ee cociste gran error si se reemplaza la masa del núcleo de 
hierro por la nasa del átomo de hierro ya que ésta supera a la pri­
mera en la masa de los electrones orbitales, valor despreciable fren 
te a 1:-. nasa del núcleo.



9 átomo gramo

Densidad del míoleo de hierro **
Volumen del rnícleo de hierro

átomo gramo

Densidad del niícleo de hierro

6,03 x 10Densidad del mícleo de hierro »
| x 3,14 x (5,7 x ÍO"*1^)3

Densidad del mícleo de hierro! 1,2 x 1 0 ^
cm

1,2 x 10 3cm
g toneladas

La densidad de todos los mícleo es aproximadamente la misma, y 
como se ve tiene un valor enorme.

Estructura del Atomo.
Se indicó que la imagen más simple del mismo sería la que lo pre 

senta constituido por un mícleo central, cargado positivamente que con 
centra prácticamente toda la masa del átomo, y una serie de electrones 
girando alrededor del mismo en distintas órbitas.

El mícleo, de densidad enorme, se encuentra constituido por dos 
tipo3 de partículas elementales; neutrones y protones que reciben el 
nombre general, de nucleones.

El neutrón fuá descubierto recién en 1932 por James Chadwick en 
Inglaterra, a pesar de que su existencia había sido ya sugerida por 
el físico Ernst Rutherford en 1919* Tiene una masa de 1,00898 urna =
3= 1,6747 x 10“24 g. No posee carga eléctrica.

2 4El protón tiene una masa de 1,00759 uma = 1,6724 x 10 g, va 
lor muy semejante al de la masa del átomo de Hidrógeno. Está cargado 
positivamente con 4,8021 x 10~x ues (q)

La naturaleza de las fuerzas que mantienen a protones y neutro­
nes unidos en el mícleo no se conoce aiín muy bien.

No pueden ser fuerzas de tipo coulombiano ya que en este caso 
serían fuerzas repulsivas y todos los mídeos estallarían, tampoco 
pueden ser de naturaleza gravitatoria, ya que estas fuerzas son mucho 
más débiles en varios órdenes de magnitud.

Machos hechos experimentales evidencian que la acción de las 
fuerzas nucleares tiene un alcance muy pequeño, menor que las dimen­
siones nucleares.



No existe todavía una teoría general y satisfactoria relativa 
a las fuerzas nucleares, aunque se suele admitir que los nucleones 
ae mantienen unidos dentro del niícleo mediante el intercambio que 
realizan de partículas especiales llamadas mesones. Su existencia 
fuá formulada teóricamente por el físico japonés Yukawa en el año 
1935» comprobando su existencia en los rayos cósmicos Neddermeyer 
y Q.D. Anderson en 1937.

Otro constituyente del átomo es el electrón que se reconoció 
a fines del siglo pasado como la unidad mínima de electricidad ne­
gativa, se lograron determinar sus características:

carga: 4,8021 x 10 ^  ues (q), carga negativa
-29masa en reposos 9,1066 x 10 g, aproximadamente 1840 veces

menor que la masa del átomo de hidrógeno.
radio del electrón: 2,8 x 10 ^  cm

Podemos resumir la imagen atómica en esta forma: el átomo conia 
ta de un mícleo constituido por neutrones, protones y mesones. En 
órbitas externas se ubican los electrones en un niímero que iguala a 
los protones, lo que asegura la neutralidad del átomo entero.

El átomo más simple es el del hidrógeno más abundante en la na 
turaleza (99,9850$), con un protón en su mícleo y un electrón orbital, 
como se indica en la figura 1.

Fig. 1

Existen átomos de hidrógeno muy poco abundantes en la naturaleza 
(0,01492$), con un protón y un neutrón en 3U mícleo, y un electrón 
orbital (figura 2), se I0 3 conoce también con el nombre de deuterio.

Z
I

Fig. 2



Otro átomo simple es el del helio más abundante en la naturaleza* 
corridos neutronea y dos protones e n  b u  mícleo, y doa electrones en 
una órbita (figura 3).

Siguiendo el orden creciente de pesos atómicos llegamos al be­
rilio, cuyos átomos tienen todos cuatro protones en su mícleo y aL- 
gunoa cuatro y ol;roa cinco neutronea, dos electrones en la primera 
órbita, y dos electrones en la segunda órbita.

En los elementos siguientes: boro, carbono, nitrógeno, oxígeno, 
flúor y neón, en la segunda órbita va apareciendo un nuevo electrón, 
hasta completar ocho en el caso del neón, en cuanto a.l mícleo de e¿~ 
toa elementos se va formando por incorporación de un protón y uno o 
dos neutrones en cada elemento.

Con el sodio, dócimo primer elemento en orden creciente de pe­
sos atómicos, aparece una tercera órbita;en los elementos siguiente? 
se completa óota, apareciendo luego sucesivas órbitas en loe. átomos 
de mayor peso atómico.

En la figura 4 se puede observar el esquema de algunos átomos.

Fig. 3

’ He

Fig. 4



Las órbitas se suelen designar con letrasJ K t L, M, N, 0, P, Q. 
La órbita K. es la más cercana al núcleo. Un electrón en la órbita N, 
se encuentra a un nivel energético mayor que un electrón déla órbita
o capa M. Si por algU’n medio, un electrón de la capa N pasa a la ca 
pa M el átomo emitirá energía.

Las órbitas o capas deben ser estrictamente hablando, reemplaza 
das por el concepto de nivel energético del electrón.

Los electrones ubicados en órbitas o capa3 má3 internas están 
sólidamente unidos. Los electrones de la víltima capa son los que es­
tán unidos en forma más débil y reciben el nombre de electrones de 
valencia, son los que intervienen en las combinaciones químicas, y 
es su mímero el que fija en cierta forma el comportamiento del ele­
mento al cual pertenecen, de ahí la periodicidad en las propiedades 
de los elementos que encontró Mendeleiev, como se verá más adelante.

Bury había postulado que la capa más externa de un átomo no po­
día contener más de ocho electrones y que ninguna capa podría conte_ 
ner más de ocho electrones a menos que se estuviera formando al mismo 
tiempo otra capa más alejada del mícleo.

Por otro lado, Pauli enunció Tina regla fundamental llamada "prin 
cipio de exclusión de Pauli", que permite establecer cuál es el nií- 
mero máximo de electrones que puede contener un piso, capa u órbita, 
y por lo tanto considei'arse a esta completa.

De acuerdo a este principio la primera órbita, (la más cercana 
al nifcleo) órbita IC se completa con dos electrones, la órbita L pue_ 
de contener 8 electrones,la M 18 electrones, la N no puede admitir 
más de 32 electrones, y otros valores fijos se deducen para las de­
más capas.

Nilmero Atómico y Niímero de Masa.
El mímero de protones que posee el mícleo se conoce como mímero 

atómico, en adelante se designará con la letra Z, y determina las pro_ 
piedades químicas del elemento. Por otro Lado fija la ubicación de] 
elemento en la tabla periódica de Mendeleiev.

Los námeros atómicos de los elementos conocidos se extienden en 
la actualidad desde 1 para el hidrógeno a 10 3 para el laurencio.

La carga nuclear o mímero atómico (Z), se determina físienrimte 
por la medición de la longitud de onda de los rayos X característicos 
más energéticos. Esos rayos X tienen su origen en las transiciones 
electrónicas de la capa K y sus energías dependen de la carga nuclear 
por la simple relación dada por la ley de Moseley, E(ev)=10,25 (Z-l)^.

El mímero de neutrones en el mícleo se suele designar como mímero 
de neutrones y se simboliza con la letra N.



El número total de nucleones (neutrones más protones) en el mí- 
cleo de un átomo se llama número de maga y se simbolizará con la le­
tra A. Es el número entero más cercano al peso atómico de un átomo 
en particular.

La diferencia (N- Z) ó (A ~ 2Z) entre el número de neutrones y 
protones en un núcleo, recibe el nombre de número isotópico o exceso 
de neutrones.

El símbolo utilizado para representar especies nucleares, es el 
símbolo químico del elanento con el número atómico como subíndice a 
la izquierda y abajo, y el número de masa a la izquierda y arriba.
A veces se suele omitir el número atómico, ya que queda indicado por 
el símbolo. Efectivamente, queda identificado el elemento ya sea 
que se hable de elemento con número Z = 8 ó que se hable de oxígeno (0),

En física nuclear se suele simbolizar también así: abajo y a la 
izquierda el número atómico, arriba y a la izquierda el número de ma 
sa y a la derecha y abajo el número de neutrones.

Se conocen más de 1500 átomos diferentes de los cuales 278 son 
estables y forman la materia común, los otros son inestables, es de­
cir radiactivos, y desintegran hasta que se han transformado en uno 
de los núcleos estables.

Nucleído.
Se llama nucleído a una especia atómica, que está definida por 

su número de masa, su carga nuclear y su estado energético.

Isótopos.
Todos los nucleídos que tienen la misma carga nuclear se llaman 

isótopos del elemento respectivo. Los isótopos de un elemento tienen 
todos el mismo número de protones pero distinto número de neutrones, 
y c o t í  esto naturalmente, diferente número de mása.

Ejemplo de Isótopos :
3 Ĉ1, 3 Cl, 3 Ĉ1, como el número Z configura su comportamiento 
17 17 17

químico, los tres se comportan en la misma forma, de ahí el nombre 
de isótopo, sugerido por Soddy en 1913, q u e  alude al hecho de ocupar 
el mismo lugar en el sistema períodico.

Isóbaros.
Se llaman isóbaros, los nucleídos que tienen el mismo número de 

masa pero distinto número atómico.

Ejemplo de isóbaros: 130Te, 130I, 13°XC, 13°c.,, 13°Ba
52 53 54 55 56



Teniendo mímero a tóm ico distinto se comportan químicamente en 
forma diferente.

Isótonos.
Son los nucleídos que tienen el mismo mímero de neutiones.

30 31 32 
Ejemplo de isótonos: Si, P, S

14 15 16

Isodiáfaroa.
Se llaman así los nucleído3 que tienen el mismo exceso de neu­

trones .
30 32 34 

Ejemplo de isodiáfaros: Si, P, S
14 15 16

Isómeros.
Se denominan así aquellos nucleídos que se diferencia solamen­

te en su contenido energético, presentando igual mímero de masa e 
igual mímero atómico .

113m 113
Ejemplo de isómeros: 49'̂ n e 4 ^

1 1 3m 113
el In tiene mayor contenido energético que el In

49 49

Elemento
Se llama elemento a la mezcla natural de isótopos con el mímero 

atómico correspondiente. Hay elementos (aluminio, iodo) que est:ín
27 127constituidos por un solo isótopo Al, I, pero la mayoría de
13 53

elementos se componen de varios isótopos estables, llegando el cvtfj.

ño a estar constituido por diez isótopos ^^Sn, ^"^Sn,
50 50 50

1.16q 117„ 118 119<, 120 122 124„Sn, Sn, Sn, Sn, Sn, Sn y Sn
50 50 50 50 50 50 50

La relación entre el mímero de átomos isótopos de un elemento 
se llama abundancia, y se expresa en porciento.

La composición del oxígeno atmosférico, como ya se indicó es
l 17 10la siguiente: 99,759$ de 0, 0,037$ de 0 y 0,204$ de 0, es decir

8 8 8



de 100.000 átomos del oxígeno atmosférico, 99-759 átomo a tienen nií- 
moro de masa 16, 37 átomos niímero de maga 17 y 204 átomoa mímero 
de masa 18.

Salvo raras excepciones, la abundancia relativa de loa Isótopos 
que constituyen un elemento es siempre la mi aína independiente de su 
origen.

Sistema Periódico de loo Elementos o Tabla Periódica.
A medida que se acumularon datos acerca de las propiedades fí­

sicas y químicas de los el omentos, se puso en evidencia la existencia, 
de analogías en las propiedades de ciet'tos grupos de los mismos, rea­
lizándose intentos para clasificarlos de acuerdo con ellas. El quí­
mico ruso Mendeleicv obtuvo el resultado más satisfactorio con su ley 
periódica, propuesta en 1.869, ley que puede resumirse en las alguien 
tes proposiciones formuladas por ól mismo.

a) Los elementos muestran una periodicidad en cuanto a sus pro 
piedades al ordenarlos, segiín su peso atómico creciente.

b) Los ciernen (¡os análogos por sus propiedades químicas tienen 
pesos atómicos parecidos (ejemplos platino, iridio, osmio)
o r e gu .1 a r m en te c r e c: i o n t e s (eje rn p los p o t a s i o, ru b i d i o , 
cesio)

c) 1.a disposición de los elementos ó de grupo3 de los mismos au, 
giín el orden do sus pesos atómicos se corresponde con la he­
cha s egiín su s ‘val en o i a s .

d) Los elementos más ampliamente distribuidos en la naturaleza, 
tienen pesos atómicos pequeüos, oarac t-erizándose todos por sub 
sus propiedades nclnmente definidas.

e) La magnitud del peso atómico determina eI carácter de un ele 
mentó .

f) Es de esperar el descubrimiento de muchos elementos aifn no 
conocidos, por ejemplo los análogos al aluminio y al silicio

g) El peso a tón.i o o de un elemento puede, a veces, corregirse co 
nociendo los do los adyacentes.

h) A nartir de sus pesos atómicos cabe predecir ciertas propie­
dades características de los elementos.

Se han comprobarlo y ampliado las conclusiones generales de Men- 
deleiev; entre las propiedades que muestran la variación periódica 
indicada por ól, se cuentas : volumen atómico (peso atómico/densidad) 
expansión térmica, conductibilidad térmica y eléctrica, suaceptibili. 
dad magnética, punto de fusión, índice de refracción, punto de ebu­
llición, forma cristalina, compresibilidad, calores de formación de 
los óxidos y cloruros, dureza, volatilidad, movilidad iónica, va­
lencia y otras.



Mendeleiev construyó una tabla en la que I03 elementos estaban 
dispuestos horizontalmente segdn el orden creciente de sus pesos ató 
micos y verticalmente segtfn su semejanza en propiedades. Las tablas 
primitivas eran imperfectas a veces por error en los peso-'í atómicos 
y por no conocerse los gases inertes; a pesar de ello pudo predecir 
el descubrimiento de ciertos elementos y sus propiedades; en las ver 
sione3 modernas de su tabla, como la de la figura 5, se han rectifi­
cado dichos errores. Dicha tabla consiste en un cierto mímero de fi_ 
las horizontales llamados períodos que contienen 2, 8, 8, 18, 18, 32 
y 18 elementos respectivamente. En cada período hay una gradación ca 
racterística y definida de propiedades de un elemento a otro. Las c£ 
lumnas verticales en que se divide la tabla se llaman grupos, la ma­
yoría de los cuales se Gubdividen en subgrupos A y B, existiendo ana 
logias de menor relieve entre I03 miembros de uno de ello3, de un la 
do y los de otro. En cada subgrupo los elementos tienen propiedades 
análogas, aunque hay una variación gradual y regular de la3 mismas 

aumentar el peso atómico.
Hay cuatro parejas de elementos para los que el orden asignado 

en la tabla no sigue el de sus pesos atómicos; argón y potasio, cobal 
to y níquel, teluro y iodo, torio y protoactinio : en cada caso se ha 
invertido el orden determinado por 103 pesos atómicos para que ocupen 
los lugares que les corresponden por sus propiedades. El propio Men 
deleiev ya lo hizo para las tres primeras parejas, creyendo inexac­
tos los valores aceptados para los pesos atómicos. La3 investigado^ 
nes posteriores han demostrado la inexistencia de errores dn importan 
cia en los pesos atómicos determinados químicamente, y que Ja propie_ 
dad realmente fundamental para la clasificación periódica es el "mí­
mero atómico" al que el peso es aproximadamente proporcional.

La base de la clasificación de Mendeleiev de los elementos, es 
decir la necesidad de disponerlos en el orden de los pesos atómicos 
crecientes, no da ninguna explicación de las diferentes característi_ 
cas de la tabla periódica. Según los conocimientos de la ópoca de 
Mendeleiev, los átomos de los distintos elementos no tenían nada en 
com\ín y no había nada que los relacionara; como las propiedades de 
un elemento son las de sus átomos, era difícil comprender porquó los 
átomos de litio, sodio y potasio, por ejemplo, habían de tener pro­
piedades similares; es evidente que Jos posos atómicos no podían ex­
plicar por sí solos las características de la tabla. La periodicidad 
de las propiedades de los elementos estimuló la especulación sobre la 
estructura de los átomos de distintos elementos.

La variación gradual de propiedades de un grupo a otro sugería 
que tenía lugar la adición de alguna unidad a la estructura atómica 
en los sucesivos elementos hasta completar una cierta porciín de la 
misma, condición que se daría, tal vez, en los gases inertes.

Con el elemento siguiente a un gas inerte se iniciaría la cons­
trucción de una nueva parte de la es trur tura atómica.



Sistema Periódico de los elementos
Los '-■esos a tóm icos so a  lo* ¿.¡timos ad o p tad o s  p o r la U nión In te rn a c io n a l de Q uím ica; no se in d ican  los co rresp o n d ien tes a  lo s elem entos p roducidos

a r tific ia lm en te . Los nom bres de  los e iem en to s se recogen en  el A péndice L

GRUPO - > I II I I I IV V VI V II V I I I O

P eriodo

1

Serie

1
1 H 
1,0080

2 H e 
4,003

2 o
3 Li 
6,940

4 Be 
9,013

5 B 
10,82

6 C 
12,010

7 N 
14,008

8 0  
16,000

9 F 
19,00

10 N e 
20,183

3 3
11 N a  
22,597

12 Mg 
24,32

13 Al 
26,97

14 Si
23,06

15 P 
30,93

16 S 
32,066

17 Ci 
35,457

18 A 
39,944

4
4

19 K 
39,096

20 Ca 
40,OS

21 Se 
45,10

22 T i 
47.90

23 V 
50,95

24 Cr 
52,01

25 l i a  
54,93

26 Fe 27 Co 28 Ni 
55,85 58,94 58,69

5
29 Cu 
63,54

30 Zn 
65,38

31 Ga 
69,72

32 Ge 
72,50

33 As 
74,91

34 Se 
73,96

35 Br 
79,918

36 K r 
83,7

5
6

37 R b 
85,43

33 Sr 
37,63

39 Y 
So,92

40 Zr 
31,22

41 N b 
92,91

42 Mo 
95,95

43 T e 44 R a  45 R h  46 P d  
101,7 102.91 106,7

7
47 Ag 

107,3S0
43 Cd 
112,41

49 In  
114,75

50 S a  
113,70

5 i 3b  
121,76

52 T e 
127,61

53 I 
i <■>**

54 X e 
131,3

6
8

55 Cs 
132,91

55 B a 
137,36

57-71
T ie rra s  raras*

72 H f 
173,6

73 T a  
130,88

74 W  
1S3,92

75 Re 
136,31

76 O s 77 I r  73 P t  
190,2 193,1 195,23

9
79 Au 
197,2

30 H g 
200,61

3: TI 
204,39

3? P b  
207,21

33 Bi 
209,00

34 Po 
210

35 A t 86 R a  
222

7 10
87 F r 83 R a 

226,05
S9 Serie de los 
actín idos**

57 L a ¡ 53 Ce i 59 P r i 60 N'd I 61 P a  j 62 Sm  ¡ 63 E u  ¡ 64 G d '■ 65 T b  I 63 D y  | 67 H o I 6S E r  i 69 T m  I 70 Y b  | 71 L u  j 
T ie rras ra ra s : 132,92] 140,13 j 140,92 j 144,27 | | 150,43 ¡ 152,0 | 156,9 | 159,2 j 162,4o | 164,94 | 167,2 | 169,4. j 173,04 j 174,99 |

39 Ac | 90 T b  I 91 P a  I 92 U I 93 N p j 94 P u  | 95 A o  I 96 C m  j 97 B k  I 93 Cf I 
Serie de  los ac tín id o s: 227 j 232,12 ¡ 231 ¡ 2 3 3 ,0 7 ) i I I ! ! I

Figura 5



Con el elemento siguiente a un gas inerte se iniciaría la cons­
trucción de una nueva parte de la estructura atómica.

Efectivamente, de acuerdo a lo que se indicó anteriormente, al 
pasar de un elemento a otro de mayor mímero en la tabla periódica se 
adicionaría un electrón y un protón, además de los neutrones corres­
pondientes .

Este nuevo electrón se introduciría en una órbita ya existente
o iniciaría una nueva, de acuerdo a los resultados deducidos del 
"principio de exclusión de Pauli", como también se indicó.

Por otra lado se ha dicho que los electrones de la tíltima órbita, 
electrones de valencia, fijan ciertas características de I03 elementos, 
así lo3 elementos que aparecen en una misma columna vertical (grupo) 
que están químicamente relacionados, se caracterizan por tener todos 
ellos en la líltima órbita el mismo mímero de electrones.

Como ejemplo (figura 5) helio, neón, argón, kriptón y radón tie_ 
nen todos 8 electrones en la líltima órbita, y como son químicamente 
bastante indiferentes se los llama gases inertes, y se dedujo que una 
órbita con 8 electrones presenta una configuración cerrada y por lo 
tanto con poca actividad química.

Los elementos litio, sodio, potasio, rubidio, cesio, y francio 
inician todos una nueva órbita, poseen todos por lo tanto un solo 
electrón de valencia, y presentan gran reactividad química.

Parecidos químicamente también lo 3on el berilio, magnesio, cal 
ció, estroncio, bario y radio que poseen dos electrones en su líltima 
órbita.

Un hecho interesante es el comportamiento químico de la3 tierras 
raras, tan semejantes entre 3Í que es muy difícil 3U separación. Tara 
bién tiene su explicación a la luz de la estructura atómica. A medi. 
da que aumenta el mímero de electrones en esta serie desde el lantano 
que posee 57 electrones hasta el lutecio con 71, estos electrones no 
se incorporan a la líltima capa ya iniciada con el cesio, 3Íno que 
cuando en ésta ya se ubicaron dos electrones, los nuevos comienzan a 
entrar en otra más profunda de tal manera que la capa de valencia qxie 
dá carácter químico al elemento mantiene su estructura do dos electrô  
nes.

Determinación de Masas Atómicas Precisas.
Espectroscopios - Isótopos

Como se recordará reciben el nombre de isótopos aquellos nucleí 
do3 que teniendo el mismo mímero atómico, tienen distinto mímero de 
masa y por lo tanto distinta masa precisa.

J.J. Thomson en 1912, demostró la existencia de dos formas esta 
bles de neón de masas precisas diferentes. Durante e3te mismo períô  
do, Soddy llegó a la conclusión de que existían isótopos entre los 
nucleídos radiactivos pesados.



Para la determinación exacta de masas se requiere la mayor pre 
cisión posible. Si se trata de medir mimaron do masa, abundancia 
relativa do isótopos o separación de los mismos, pueden utilizarse 
instrumentos de menor precisión. Si el espectro do masas se regis­
tra l'otográf icamento, los dispositivos se denominan espectrógrafos 
de masa. Aquellos instrumentos en los cualen se ajusta el voltaje
o un campo magnético para que cada parto del espectro caiga sobre 
una ranura detoctora fija, se llaman espectrómetros do masas. La 
palabra espectroscopio se aplica indi n I, i.n tatnen te a cualquiera de 
las di npo sic i on e .

El primer on|v>. ctrógrafo de masa fu ó ideado por J. J. Thomson en 
1912. Más tardo, en 1919, fu ó Aston el primero que hi 7.0 medidas de 
masa con la precisión suficiente para domosIrar claramente que las 
masas do Ir.r, uif oren tos especies nudo ares rio guardaban unas con 
otras relacionen sencillas de mira oro n enteros.

Todos los espectroscopios poseen í'un<lamen t,símente ‘
a) Uno, fuente do iones.
b) Un campo e.l ectrostático .
c) Un cam po rtia";n óti co .
Mediante 1;.. fósate de iones se consi guo ionizar el gas o la su_s 

tancia sólida pre> sánente llevada al estado gaseoso por algiln medio.
La fuente de iones cuchas vecen es un hilo me tálico (tungsteno), el 
quo llevado a la inoamleconcia emite el ec I.rosen que producen la ioni_ 
zación. Las cargas de los iones puedo s< r 1' e , i 2 e , í ]n, sien­
do o la carga del electrón, regulando luns la fuente de ionos. no pue_ 
de suponer que los iones son todos i.mnoes rg-;(l<>n y positivos.

Mediante el campo elec trostá tico y **i oainpo inagaótico se consi­
gue que todos los iones que posean la m.i sin a ro 1 aci ón .J5_ , siendo m

qla masa del ión y q la carga del mismo, o penar de tener velocida 
des y direcciones .iniciales d:i ntintan produ 7.can sobre una placa foto 
gráfica una traza Parabólica.

En la placa aparecerán distintos trozos parabólicos, correspon­
diendo cada uno de olios a iones que poseen el mismo valor _JL_ inde—

qpendientemente do la velocidad y dirección inicial que posean. Si 
se trata de iones con una sola carga, a iones do distinta masa corres, 
ponderán diferentes trazos.

En este principio se basa el esroetrógrafo utilizado por Thomson 
en 1912, y que le permitió distinguir pa.rs.ho ! as correspondientes a ma 
sas que diferían en por lo menos un 10$. Al utilizar neón, obutvo 
una parábola muy xntensa en la posición correspondiente al peso atómi. 
co 20 y otra más débil para el peso atómico 22; trabajando con mues­
tras de neón de distinta pureza y en diferon tos condiciones de desear 
ga y de presión, obtuvo el mismo par de curvan con la misma intensidad 
relativa. De ahí que se concluyó que el eü emento neón estaría consti. 
tuído por átomos de por 1c menos dos im sas alora i cas, una alrededor de 
20 y otra alrededor de 22.



Los estudios de Thomson fueron continuados por Aston. El equipo 
utilizado por Thomson no permitía determinar las maoao atómicas preci_ 
sas con suficiente exactitud, de ahí que Aston en 1919 diseñó un equi 
po; fundado siempre en la acción de campos electrostáticos y magnéti-* 
eos sobre un haz de iones, que permitía determina!' masas atómicas con 
la precisión de 1 por 1000. Kás tarde ól y otros investigadores (Demp£ 
ter, Baincridge, Jordán, Ma'ttauch, etc.) diseñaron equipos tan com­
pletos que permitieron determinar masas isotópicas con precisiones 
del orden del 1 por 100.000.

En el espectrógrafo diseñado por Aston se logra una mayor separa 
ción entre los iones de nasas diferentes, y además hace incidir en un 
foco todos los iones que poseen un misino valor m/q en lugar de disper 
sarlos sobre una parábola, se obtiene así una mayor sensibilidad y pre, 
cisión.

El resultado de la incidencia de los iones con distintos valores 
de m/q sobre una placa fotográfica, es análogo al espectro óptico de 
rayas, de ahí que la imagen sobre la placa reciba el nombre de espec­
tro de masa y espectrógrafo do masa el equipo.

.Las masas de los isótopos se determinan cuan ti tativarnente de di­
ferentes modos.

Una de las formas consiste en comparar las posiciones de las tra 
xas en estudio, con las pro duci das por sustancias patrones cuya3 ma­
sas se conocen con exactitud.

Con este equipo Aston confinaó los resultados de Thomson y llego 
a la conclusión de que el elemento cloro está constituido por átomos 
de dos masas di.f erentes - 34 , 9o3 y 36, 980 .

Es muy importante no solo determinar las masas precisas de los
i só t opo s , si.n o su abundanci a relativa. A s ton con su in s t ru rnento en— 
contró mucho de los isótopos conocidos, como así mismo la abundancia 
relativa de los mismos.

'Para esto fin (determinación de abundancias relativas de los isó 
topos), es mucho más práctico el equipo construido por Dompster, si 
bien no permite determinar con precisión las masas atómicas.

En este equipo en lugar de obtener impresiones sobro un placa 
fotográfica., se mide eloctri camonte la corriente iónica, de ahí su 
nombro : esoectrómetro .

En el aparato de ‘Demos!er, el elemento que se desea estudiar se 
vaporiza por calentamiento eléctrico, y los átomos del vapor son ioni_ 
zados mediante el bombaraeo con electrones proven i caí tes de un fila­

do caliente.

lc.c placas X, y Pg (figura 6) se establece una diferencia 
de pot racial V de lC0C'“volt:ios o más. ‘Debido a la intensidad de es­
te campo eléctrico el haz de iones, indicado en la figura 6 por una 
linea T¡urr¡;eoda. es acelerado adquiriendo todos los iones prácticamen­
te la n:\sr.a energía qV, siendo q la carga del ión.



fuente de 
iones

a bomba 
de vacío al detector

Fig. 6 — Espectrógrafo de masa de Dempster's

Resumiendo, todos los iones salen de la ranura de la placa P^ 
con la misma energía cinética:

y de aquí

ir i 2Vq = f m v

V2 . J J L 3 _  (1)
in

siendo :
m =s masa del i<5n
v = velocidad del mismo a la salida de la ranura P^

Los iones son sometidos luego a la acción de un campo magnético 
perpendicular al plano de la figura, con lo cual son obligados a se­
guir una trayectoria curva. En determinadas condiciones de trabajo 
(q = e, en el caso de que los iones estén monocargados) loo iones con 
una cierta masa penetran a través de la ranura S a un equipo detec_ 
tor que permite medir 3a corriente de iones.

La fuerza que el campo magnético le imprimer a la corriente de 
iones, e3tá dada por la siguiente expresión :

F = H.q.v (2)
siendo i

F = fuerza que el campo magnético le imprime a un ión de velo­
cidad v y carga q

H s= intensidad del campo magnético



Debido a que esta fuerza actiía constantemente a lo largo de la 
trayectoria, le imprime un movimiento circular uniforme cuya fuerza 
centrípeta ’&stá dada por*

2
m  i rF =

siendo i
m » masa del ión 
R = radio de la trayectoria 

Igualando (2) y (3)

m.v
R

F = H.q.v = m.v
R

H.q

de aquí:

m . v
R

v>2 v,2 2R . H m

U )

(5)

Reemplazando en la (5) el valor de v obtenido en la (l)

2 V _ .q (6 )
2 2 

R  R m

por lo tanto s

R
H

2 m V (7)

La ecuación (7) nos indica que para un campo magnético y un po­
tencial constante, existe una relación entre el radio de curvatura 
de la trayectoria de los iones y el valor _m ..

<1

Por lo tanto si a la salida de los iones, después de haber sî  
do sometidos a un campo eléctrico y a un campo magnético, se coloca 
ima placa fotográfica, como se hacé en los espectrógrafos de masa, 
se obtendrán distintas imágenes para los distintos valores de JS_

En el caso de iones monocargado3 las distintas imágenes corre_s 
ponderán a distintas masas.

En el espectrómetro de Dempster en cambio, se trata de recibir 
los iones que llegan a S, es decir se trabaja a radio constante, y



si el campo magnético se fija a un determinado valor, de la (6) ae 
puede observar que hay una correspondencia entre Q y la diferen
cia de potencial V aplicado entre laa placas P. my 2*

Por lo tanto, lo que 3e hace es trabajar a una intensidad de 
campo magnético constante H y variar la intensidad del campo elec, 
trostático V.

Para determinar -los valores R* H característicos de cada
aparato, se calibra el equipo por medio de patrones de masa conocida. 
Se mide el potencial V necesario para que I03 iones patr<5n sigan 
la trayectoria que les permitirá atravesar S y llegar al detector, 
como el valor m se conoce, de (6) obtenemos

R H 2V m ( 8 )

2 2Conociendo el valor R H del equipo, mediante (6) se puede ob 
tener el valor q/m para distintos campos eléctricos.

La corriente registrada por el detector es proporcional al raime, 
ro de ione3 positivos que llegan a él por unidad de tiempo, y puede 
hacerse una representación del valor de la corriente en función del 
pe30 atómico, puesto que cada valor del potencial acelerador correj3 
ponde a la llegada al electrómetro de partículas con una masa dada, 
en la figura 7 puede verse una curva obtenida por Dernpster, para el 
potasio, apreciándose la existencia de los isótopos de masas 39 y 41, 
de los que el primero e3 el más abundante; Dempofcer obtuvo la relación 
de 18 : 1.

Otro equipo similar, aunque de sensibilidad más elevada, es el 
construido por Nier con el que obtuvo el espectro del mercurio (fi­
gura 8) .

935
V o l t i o s
888.5 860,6 846

Espectro 00 masa 
del po tari i o 

(Deinpstcr, .1922).



<!<' i h m s í i  a t ó m i c a  

F ig .  8  •— Espectro de masas del mercurio (Nicr, 1937).

Equivalencia entre Masa y Energía.
A fin de poder tratar otros ternas más adelante es necesario ace^ 

tar una nueva idea, la equivalencia entre masa y energía.
En 1905, como parte de su teória especial de la relatividad, Al­

berto Einstein enunció que el contenido total de energía E de un sisi 
tema de masa M está dado por la relación:

E = Me2 (9)
siendo :

c - 2,99776 x 1010 em/seg; velocidad de la luz.

Si M está expresada en gramos y e on em/seg, E queda expre­
sado en ergios. Por lo tanto la mp.r.a de- un mícleo es una medida de su 
contenido total de energía, la que sería liberada si se lograra la des 
tracción integral del mismo, esto no sucede frecuentemente, pero es da 
do observar a menudo la desaparición ' parte de la masa y su transfor 
mación en energía.

Calcularemos la energía equivalente a “ u rn a, mediante la expre­
sión (9)

1 u m a = 1,6598 x lo"24 g



E = 1,6598 x 10”24 x (2,99776 x 1010)2 g . —
seg2

E = 1,493 x 10 3 ̂ .ergios

Una unidad de energía más utilizada en estudios nucleares es el 
"electrón volt" (ev) que es la energía que adquiere un electrón al 
atravesar un campo eléctrico de 1 voltio.

El ergio es el trabajo que realiza una fuerza de una dina a lo 
largo de 1 cm.

-12 12 1 ev (electrón-volt) = 1,602 x 10 ergioa ó 1 ergio = 0,624 x 10 ev
~91 K'ev (kiloelectrón-volt) = 1,602 x 10 ‘ ergios

—61 Mev (Millón de electrón-volt) = 1,602 x 10 ergioa 
De aquí se deduce:
1 unidad de mana atómica (urna) = 931 Mev.
Masa de un electrón - 0,5107 Mev

Energía de Unión de los Niícleo3.
La masa medida de un nifcleo es siempre más pequeña que la suma 

de las masas de sus nucleones constituyentes y la diferencia entro 
los dos valores recibe el nombre de "energía de unión de los mídeos"

Esta cantidad sería la masa que se transformaría en energía, si 
se construyera un átomo determinado a partir del niímero necesario 
de electrones, protones y neutrones. La misma cantidad de energía 
sería necesaria para romper el átomo en cus partículas constituyen­
tes, y de ahí que esta cantidad sea tomada como una medida de la 
energía de unión de los mídeos.

Tratemos de calcular la energía de unión del helio como ejernplo :
En tablas y textos están tabuladas las masas atómicas precisas 

físicas y no masas nucleares, pero si en lugar de la masa del protón 
utilizamos en el cálculo la masa precisa física del hidrógeno el '••rror 
cometido es pequenísimo.

Masa de dos átomos de *‘H 2 x 1,00814 2,01628 urna
1 +

Masa de dos neutrones ( n̂) 2 x 1,00898 2,01796 urna

Suma délas masas délos constituyentes del átomo de helio 4,03424 urna



Suma de las masas de los constituyentes del átomo de ^He 4,03424 uma
¿

Masa atómica precisa de ^He 4,00387 uma
2  

Diferencia 0,03037 uma

Energía de unión del mícleo de helio de mímero de masa 4 =
« 0,03037 x 931 = 28,27 Mev

La energía de unión por nucleón es 28,27: 4 = 7,1 Mev, para obte 
ner este valor se divide por 4 ya que el mícleo está constituido por 
dos neutrones y dos protones.

La energía de unión promedio por nucleón es a través de toda la 
tabla de nucleídos de alrededor de 6 a 9 Mev, excepto en el caso de 
algunos nucleídos muy livianos. La energía de unión por nucleón pre­
senta un máximo (alrededor de 8,8 Mev) para nucleídos en la vecindad 
del hierro (mímero de masa alrededor de 55)- Hacia el lado de los nu 
cleídos penados, la caída es muy gradual y alcanza un promedio de 7,5 
Mev en los nucleídos más pesados. Sobre el lado de loa livianos, a 
la izquierda del elemento hierro, los valores caen más rápidamente, 
observándose algunas irregularidades, en particular las energías de 
unión por nucleón de ^He y -̂ pO , son anormalmente altas (figu
ra 9) 2 6
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El hecho de que en la zona liviana y en la zona pesada, los valo_ 
res sean menores en general que en la zona central, se traduce por una 
mayor inestabilidad de los mídeos en esa3 zonas.



Por otro lado un mícleo tiene que disponer de menor energía pa 
ra emitir una partícula alfa (He++)que don neutrones más doe protoneB.

Lo que ge ha expuesto permite explicar también el origen de la 
energía radiante del sol. En éste tienen lugar varias transformacio^ 
nes cuyos efectos son la formación de átomos de helio a partir de áto. 
moa de hidrógeno. Esta reacción tiene lugar con gran pérdida de ener 
gfa en forma de calor.

Defecto de Masa y Fracción de Empaquetamiento.

Valores relacionados con la energía de unión son: el"defecto de 
masa" y la "fracción de empaquetamiento".. Estos valores se tabulan 
más frecuentemente que las energías de urtión.

El "defecto de masa" de un nuclefdo (A ) es la diferencia entre 
la masa atómica precisa (m) y el mímero de masa (A), algunos autores 
le llaman también la masa en exceso.

La"fracción de empaquetamiento" (f) es el defecto de masa dividid 
do por el niímero de masa f = A/A» algunas veces se define f = A/rn, 
pero la diferencia entre los dos valores es despreciable.

La "fracción de empaquetamiento" pasa por un mínimo en la región 
del hierro (figura 10).

Puesto que las masas atómicas se encuentran por debajo de Ion ríx̂  
meros de masa correspondientes entre los nifmeros atómicos 20 y 180, 
las fracciones de empaquetamiento son negativas en esta región. Por 
comodidad en la figura los valores de fracciones de empaquetamiento 
se multiplicaron por 10^.

!
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Estabilidad Nuclear.
Es de interés examinar la relación de neutrones a protones en log 

nucleídos naturales (estables), entendiendo por estables aquellos nu- 
clefdos que no desintegran.

La figura 11 muestra un gráfico en el cual se han ubicado los nu 
cleídos estables, en abscisas se indica el námero de protones (Z) del 
nuclefdo representado y en ordenadas el mimero de neutrones (A - Z).

Se ha trazado una línea formando un ángulo de 45° con las absci­
sas, de manera que los puntos que se encuentran sobre esta línea re­
presentan los nucleídos que contienen igual nifmero de protones y neu­
trones .

Se observa que para nucleídos estables de bajo ntímero de masa, la 
relación neutrón a protón se aproxima a la unidad.

Cuando el número de protones en el mícleo es mayor de 20, la reía
ci<5n de neutrones a protones en nucleídos estables es siempre mayor
que la unidad. Para el nucleído estable más pesado, tal como ^o^Pb»

ot-
la. relación de neutrones a protones es ligeramente mayor que 1,5*

NUMERO DE PROTONES
F i g .  11  Número cío neutrones y protones en núcleos estable:.



«

Los nucleídos pueden ser clasificados en cuatro grupos distintos, 
segiín contengan un mímero par o impar de protones y neutrones.

A continuación se indica la distribución de los nucleídos estables 
conocidos dentro de estos cuatro grupos.
Existen:

162 nucleídos estables con mímero par de protones y mímero par de 
neutrones. (P - P)

56 nucleídos estables con mímero par de protones y mímero impar 
de neutrones (P - I)

52 nucleídos estables con mímero impar de protones y mímero par 
de neutrones (i - P)

4 nucleídos con mímero impar de protones y mímero impar de neu 
tros (I - I).

Observando la lista anterior 3e puede concluir.

a) Los mídeos (P - P) son I0 3 más estables. Cuando existen va­
rios isótopos de un elemento con A par, .los más abundantes 
son los que tienen mídeos (P, P) .

b) Los mídeos (P, i) e (I, P) tienen igual estabilidad pero me­
nor que los mídeos (P, P), siendo menos abundantes que éstos. 
Se conocen 56 nucleídos estables con mídeos (P, i) y 52 nucleí 
do3 estables con mídeos (I, P) .

c) Los mídeos (I, I) son inestables en general, con excepción de
t  r i  -1 ■ • 6 10, 14TT ,lo3 mídeos livianos: H, Lt, ü y H , que poseen ade_

1 3  5 7
más igual mímero de neutrones que de protones.

Por otro lado, observando la tabla de nucleídos se pueden dar 
las siguientes reglas llamadas de estabilidad.

1. Para cualquier valor de Z par, existen solamente uno ó dos isó 
topos estables con A impar, si son dos, difieren en dos unida­
des do masa. En cambio pueden existir muchos isótopos con Z im 
par y A par. Con A se simboliza el mímero de masa y con 2 el 
de protones o mímero atómico.

2 . Para cualquier valor de Z impar, existen solamente uno 6 dos 
isótopos entables, si son dos difieren en dos unidades.

3. Para euaiquj valor- fie A par, existen so.Irán en te dos isóbaros 
estables, n1' d i Ci aren en dos unidades de Z,  pero los dos tije 
non valoros de Z par -

4. Para ci-a) i v̂ j.or de A. 1.;?! pa sol amerite existo un niídeo es 
Os, ble IRo iva- i .róbame estable---> pidiendo sor su cai’ga par o
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