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Introduccién

Uno de los problemas principales que enfrentamos en la préictica do-
cente de la quimica, tanto en el nivel secundario como universitario,
es la falta de cohesién entre los temas que forman parte de la curricula.
Temas como: estructura atémica, configuracion electrénica, enlace qui-
mico, tabla y propiedades periddicas; aparecen dispersos y con pocos ne-
xos de unidn.

En ese contexto, un caso histérico como el modelo atdmico desarro-
llado por Gilbert N. Lewis en las primeras décadas del siglo pasado, puede
resultar una herramienta valiosa para relacionar los diferentes temas, y
ademds posibilita un espacio para la reflexién acerca de la naturaleza del
conocimiento cientifico en quimica, dado las interesantes aristas episte-
moldgicas que presenta.

En este trabajo, presentaremos el modelo atémico de Lewis y resalta-
remos las consideraciones epistemoldgicas que muestran aplicaciones di-
dicticas. Para ello, en primer lugar, expondremos algunas caracteristicas
salientes de los modelos en quimica, presentaremos brevemente algunos
modelos atémicos que suelen destacarse en los cursos. Luego revisaremos
el desarrollo del concepto histérico de enlace y nos focalizamos en el mo-
delo atémico de Lewis, para finalmente discutir las ventajas y limitaciones
de la propuesta.
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Los modelos en quimica

Tradicionalmente los modelos en ciencia permiten articular el conoci-
miento cientifico con la representaciéon de ese conocimiento. En las ulti-
mas décadas los modelos han ganado preeminencia sobre las teorias en fi-
losofia de la ciencia (Lombardi, Accorinti, & Martinez, 2016). El objetivo
de este trabajo no es reflexionar acerca de la nocién de modelo en general,
sino emplear la nocién de una manera utilitaria para reflexionar acerca de
problemas puntuales en la educacién en quimica, pero creemos importan-
te presentar de manera sucinta algunas consideraciones desarrolladas en
ese fructifero campo de investigacién.

Addriz Bravo (2012) realiza una revisién de las distintas posiciones
en el campo de la didéctica de las ciencias con aplicacién a la quimica de
la nocién de modelo. Presenta una discusion detallada de aspectos epis-
temoldgicos y didacticos de diferentes posturas, reconoce tres puntos de
partida sobre los que hay un cierto consenso en la comunidad de la di-
déctica de la quimica: 1) si bien las nociones de modelo y modelizacién
han estado presentes de manera implicita en los curriculos de todo los
niveles educativos, en estos ultimos afos la presencia de los mismo se
trata de manera més explicita, 2) la produccién didactica en torno a la
nocién ha alcanzado niveles de detalle y sofisticaciéon importantes, pero
aun quedan discusiones acerca de aspectos basicos, y 3) parece que estd
emergiendo una nueva forma de entender los modelos desde la didactica
de las ciencias. Posteriormente analiza las relaciones entre los modelos, las
analogias, las teorias y la mediacién.

En tanto, Chamizo (2006) expone las caracterizaciones generales de
la naturaleza de los modelos cientificos, y resalta su importancia en todos
los niveles educativos. Este autor identifica las ocho caracteristicas “me-
nos controvertidas” de los modelos cientificos: 1) Los modelos son repre-
sentaciones de objetos, sistemas, fenémenos o procesos, de manera que
un modelo siempre es un modelo de algo. En tanto, las representaciones
simplifican lo representado y facilitan su comprensién. 2) Son instrumen-
tos para intentar responder las preguntas cientificas. 3) Presentan alguna
analogia con los fendmenos que representan, y permiten derivar hipétesis
susceptibles de ser puestas a prueba. 4) Son més simples que la realidad
que buscan representar. 5) Los modelos se pueden ampliar y corregir. 6)
Se desarrollan a lo largo de la historia, en un proceso de continua revi-
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si6n para ordenar la nueva evidencia empirica. 7) Deben ser aceptados
y consensuados por la comunidad cientifica. Y, finalmente, 8) se pueden
clasificar en tipos de modelos: icdnicos y conceptuales.

Los primeros modelos atdmicos

A partir del descubrimiento de las particulas subatémicas, se intenté di-
lucidar cdmo esas particulas interaccionaban entre si, lo cual motivé a
muchos cientificos a proponer “modelos atémicos”. Entre los primeros
modelos estdn los propuestos por Philip Lenard y Hantaro Nagaoka (Solis
& Selles, 2004). Joseph J. Thomson también planteé un modelo atémico
muy destacado. Propuso imaginar al 4&tomo como una esfera de materia
sélida que tenia carga positiva, en cuyo interior estaban los electrones dis-
puestos de manera de formar una serie de puntos de carga negativa. Este
modelo fue conocido como “pastel de pasas” (Sdnchez Ron, 1992).

Entre los primeros modelos atémicos, el primero en ofrecer evidencia
empirica en su favor fue el formulado por Ernest Rutherford en 1911. A
partir de los resultados de su investigacion, infirié que el dtomo consistia
en un nucleo de carga positiva. Habria igual nimero de electrones que
protones, los que estarian girando alrededor del nicleo de manera anélo-
ga a los planetas alrededor del Sol (Sdnchez Ron, 1992).

Las dificultades teéricas planteadas por el modelo atémico de Ruther-
ford encontraron una via de resolucién mediante la aplicacién, propuesta
por Niels Bohr, de la nueva teoria cudntica al sistema atémico. El principal
problema que lo preocupaba era el de la inestabilidad del modelo de Ru-
therford. El punto de partida de su trabajo no fue en absoluto la idea de
que un dtomo fue una especie de sistema planetario a pequefia escala, ima-
gen que Bohr nunca se tomé textualmente (Pullman, 1995/2010), sino el
problema de la estabilidad de la materia.

En 1913 Bohr postulé un nuevo modelo de la estructura atémica me-
diante tres articulos. En el primero propuso un modelo atémico para el
atomo de hidrégeno, tomando como base: el modelo atémico “planeta-
rio” de Rutherford y las lineas espectrales descriptas por la ecuacién de
Balmer. Consideré que para poder mantener la estabilidad del sistema,
se debian cumplir tres postulados: 1) el electrén en los d&tomos monoelec-
trénicos podra solamente “girar” en algunas 6rbitas circulares de energia
y radio determinadas, 2) No todas las drbitas serdn posibles; sélo estardn
permitidas aquéllas que cumplan con un conjunto de valores discretos, 3)
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El electrén sélo podra emitir energia en los pasajes de una 6rbita de mayor
a una de menor nivel energético, y absorbera energia cuando el pasaje se
verifique en sentido contrario. Se puede decir que el modelo de Bohr es
un modelo “hibrido”, ya que se basaba en una alianza muy extrafia entre
las concepciones y las férmulas de la dindmica clésica y los métodos de la
teoria cudntica. Esta conjugacién tedrica un tanto forzada fue objeto de
criticas en algunos casos rigurosas, como las brindadas por de Broglie o
Schradinger, entre otros (Pullman, 1995/2010).

El concepto de enlace durante el siglo XIX

Las primeras nociones de que el enlace quimico era de naturaleza eléctri-
ca, fueron resultado de los experimentos de William Nicholson y Antony
Carlisle quienes lograron descomponer el agua en hidrégeno y oxigeno
mediante el paso de corriente eléctrica (electrélisis). En 1807 Humpry
Davy emplea la electrdlisis para diferenciar los elementos de los compues-
tos, descubrié dos nuevos elementos, sodio y potasio.

En 1802, J6ns Berzelius descubrié que las sales alcalinas se descompo-
nian en 4cidos y bases durante la electrélisis. En 1819 propone su teoria
electroquimica y su sistema dualistico (materia-electricidad). Segtin Ber-
zelius la electricidad era el primun movens de todos los procesos quimicos:
los dtomos de los diversos elementos eran considerados por él como di-
polos eléctricos con una carga predominantemente positiva o negativa,
salvo el hidrégeno que era neutro. La combinacién de los elementos se
daria debido a su diferente carga eléctrica y distribucién de carga, pero
esta unién no necesariamente produciria la neutralizacién de las cargas.
Previamente, el sueco Torben O. Bergman y el francés Claude Bertholet,
atribuyeron la estabilidad del enlace quimico a la fuerza gravitacional que
actua entre las particulas que lo forman. Sin embargo, resulté que la afini-
dad quimica no correspondia a las masas de los 4tomos que se unen para
formar moléculas (Cruz-Garritz, Chamizo, & Garritz, 1991).

En 1852, Edward Frankland desarroll6 el concepto de atomicidad, que
equivale a lo que hoy se conoce como valencia, investigando sobre las
propiedades de compuestos organometalicos. Sugirié que cada elemento
formaba compuestos con cantidades definidas de otros elementos, ya que
cada uno tiene una “atomicidad” fija, considerando esta como la capacidad
de combinacién de los dtomos de cada elemento, en comparacién con la
del hidrégeno que siempre es una. Es importante anotar que Frankland
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nombré como elementos electro-negativos al cloro, bromo y yodo, asi
como al etilo y otros radicales (a cuyas particulas nombraba como éto-
mos) y como electro-positivos a los elementos metalicos, aunque no es-
bozé ninguna definicién de estos términos (Gallego Badillo et al., 2004).
En 1868 C.W. Wichelhaus introduce el término valencia o capacidad de
combinacidn, pero el “remate” respecto a la veracidad de la relacién entre
la valencia y la estructura molecular se alcanza con Jacobus van 't Hoff y
Joseph Le Bel, quienes en 1874 resuelven el enigma de la isomeria 6ptica
descubierta por Louis Pasteur, al proponer que la tetravalencia del carbo-
no tiene que ver con su geometria tetraédrica (Garritz, 1997).

El descubrimiento del electrén por Thomson en 1897 proporciond
la base de la teoria electrénica del enlace, en tanto el trabajo magistral de
Alfred Werner sobre la naturaleza de los compuestos de coordinacién,
gracias también al estudio de su conductividad eléctrica en disolucién, lo
llevé a considerar dos tipos de valencia para ellos: la Hauptvalenz o valen-
cia principal, considerada idéntica con lo que hoy conocemos como nu-
mero o estado de oxidacién del metal central, y la Nebenvalenz, o valencia
auxiliar, hoy reconocida como el enlace coordinado entre el metal y sus
ligantes.

El concepto de enlace durante el siglo XX

En 1904 Richard W. H. Abegg describe la “regla de ocho” donde propone
que los elementos mostrarian una valencia electropositiva maxima (valen-
cia normal) y una valencia electronegativa maxima (contravalencia) en el
que la suma de las dos valencias siempre es igual a ocho. En ese mismo afio
Thomson propuso la primera teoria electrénica de valencia, en la que el
enlace quimico seria una atraccién electrostética (Scerri, 2016), y en 1907
publica The corpuscular theory of matter en la que propone que la unién
entre 4tomos en un compuesto es causada por la transferencia de electro-
nes. Esta teoria es respaldada por George Falk y John Nelson quienes en
1910 publican “The electron conception of valence” e introducen el uso de
flechas en los enlaces, sugeridas por Thomson, para indicar la direccién de
transferencia (concepto de enlace vectorial) (Brock, 1993/1998).

La aplicacién de la teoria a los compuestos de quimica orginica o
compuestos no polares condujo a serias dificultades. En 1913 William C.
Bray y Gerald E. K. Branch publican “Valence and tautomerism” donde
introducen los términos “ntimeros de valencia total” y “nimeros polares”
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(Brock, 1993/1998). El primer nimero se encontraria solo en la quimica
organica y el segundo en la quimica inorgénica elemental. Esta publica-
cién le permiti6é a Lewis realizar un comentario acerca de la valencia y
sefialé una nueva distincién, entre los enlaces no polares y polares:

En el primer tipo, los electrones ocupan posiciones fijas dentro del &tomo.
En el segundo tipo, los electrones se mueven libremente de dtomo a 4to-
mo dentro de la molécula. En el tercer tipo o metdlico, el electrén es libre
de moverse incluso fuera de la molécula. (Shaik, 2007, p. 53)

Thomson, en 1914, publica “Forces between atoms and chemical affi-
nity” donde concluye que hay dos tipos enlaces: polares y no polares (Sha-
ik, 2007). Mediante célculos matematicos se determiné que en el enlace
participaban dos lineas de fuerzas, o dos electrones. Ese mismo afio, Al-
fred Parson sugirié que el enlace podia ser magnético y no eléctrico; de ese
modo el electrén se convertia en electroimén. En la teoria del “magnetén”,
los magnetones no se disponian en esferas sino en las esquinas de un cubo
que rodeaba una carga positiva central (Brock, 1993/1998).

En 1916, Walter Kossel public6 una teoria del enlace polar, la cual era
una teoria electrostitica del enlace quimico, actualizada con el concepto
del electron. Observé la “regla de ocho” al organizar los electrones en gru-
pos concéntricos, cada anillo de electrones tiene un méaximo estable de
ocho, excepto en el primer caso cuando el méximo es dos (Nye, 1994). Ese
mismo afio Lewis publica “The atom and the molecule” donde introduce
la teoria del par de electrones compartido (Brock, 1993/1998) (véase mas
adelante).

En 1919 Irving Langmuir en el Journal of the American Chemical Society
publica un articulo donde dio los nombres “covalente” y “electrovalente”
a los enlaces quimicos que se distinguen por la particién del par de elec-
trones entre dos dtomos, extendiendo conscientemente la teoria de Lewis
(Nye, 1994).

En 1923 Lewis publica Valence and the structure of atoms and molecules
(Brock, 1993/1998) (véase mas adelante).

En 1925 Werner Heinsenberg presenta la mecdnica matricial y en
1926 Erwin Schrodinger, la mecdnica ondulatoria. En 1927, Walter Heit-
ler y Fritz London publican la teoria del enlace de valencia y Friedrich
Hund propone el método de orbitales moleculares, en simultaneo que
Robert S. Mulliken. En 1932 Linus Pauling publicé una serie de articulos
“The nature of chemical bond”, en los que introduce conceptos como re-
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sonancia, electronegatividad relativa, enlace i6nico y enlace covalente, sus
aportes quedan plasmados en un libro publicado en 1939 (Garritz, 2014).
El modelo de Repulsién de los pares electrénicos de la capa de valencia fue
descrito por R. J. Gillespie y R. S. Nyholm en 1957. A lo largo del siglo XX
se siguieron sumando aportes a la nocién de enlace quimico y la nocién
del mismo continta en estudio y discusién como lo muestra Ball (2011).

El modelo atémico de Lewis

En 1916 se publicaron dos trabajos sumamente importantes acerca de la
teoria electrénica de valencia. El primero, de Walter Kossel, fue un inten-
to explicito de desarrollar y extender la teoria de Abegg. Kossel desarrolld
una grafica del total de electrones por 4tomo o ion, versus su nimero atd-
mico, para los 57 primeros elementos. El segundo articulo fue el de Lews,
quien retomd los aspectos fundamentales de su trabajo de 1902, y llegd
a un modelo dualista de transferencia de electrones (Jensen, 1984). De
manera general, la propuesta de Lewis consistié en un modelo de dtomo
cubico, de naturaleza estdtica, con los electrones ubicados en los vértices
(Partington, 1937/1945), de manera de poder formar pares de unién con
otro 4tomo (Fig. 1).

En la propuesta de Lewis, a medida que se avanzaba en cada periodo
de la tabla periddica, se agregaba un electrén a uno de los vértices, observa
Scerri (2007) que la eleccién de un cubo puede parecer extrafia desde la
perspectiva actual, donde la idea que los electrones circulan en derredor
del dtomo estd muy extendida, pero el modelo de Lewis tenia un aspecto
muy importante en el desarrollo de la tabla periddica, ya que sugeria que la
periodicidad quimica y las propiedades de los distintos elementos se rigen
por el nimero de electrones que se ubicaban en cada cubo (Scerri, 2007).

2 (7 71 70 AL A
Be - ar-

N 0 F

Fig. I: El dtomo cubico de Lewis.
Nota:Imagen extraida de “The atom and the molecule” de G.N. Lewis, Journal of the American
Chemical Society, 38(4), 1916, p. 767.
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Para Lewis, las capas atémicas exteriores son mutuamente interpene-
trables, de modo que un electrén puede formar parte de una misma capa
exterior de dos dtomos diferentes y no podria afirmarse su pertenencia
a ninguno de los dos de forma exclusiva. Sin la concepcién de Lewis del
vinculo de par de electrones compartido, que luego fue utilizado con éxito
por los quimicos orgénicos, la interpretaciéon de los mecanismos de re-
accién no habria podido desarrollarse. Del mismo modo, sin la idea del
enlace de par compartido, la aplicacién de la mecdnica cuéntica al enlace
quimico habria comenzado desde un terreno mucho menos seguro (Ko-
hler, 1971).

Lewis, de manera similar a Thomson, desarroll6 un modelo estéti-
co del 4tomo y a partir de ese modelo justificé el concepto de repeticién
periddica de la valencia en términos electrénicos y las particulares esta-
bilidades de los gases nobles. El concepto del enlace del par de electrones
compartido era el aspecto saliente del trabajo de Lewis. La suposicién que
para mantener unidos los dtomos en las moléculas, era fundamental la
presencia de un par de electrones conjuntamente retenido por dos ato-
mos, proporciond el enlace faltante para darle consistencia al comporta-
miento experimental, y refuté la creencia de que todos los tipos de unién
quimica son esencialmente el mismo (Brock, 1993/1998).

Al igual que sus predecesores, Lewis habia reconocido tanto la im-
portancia del nimero ocho en las relaciones de valencia y su correlacién
con las estructuras de los gases nobles. Sin embargo, a diferencia de otras
propuestas como el modelo i6nico, formulado por Kossel (donde esta co-
rrelacién sélo era posible en el caso de estados de maxima oxidacién),
Lewis presenté un modelo de mayor amplitud, donde se resaltaba la im-
portancia del par de electrones compartido, lo que permitia la extensién
de la regla del ocho a especies en estado de oxidacién inferior, asi como a
especies homonucleares como el Cl, y el N, (Jensen, 1984). En el modelo
de Lewis tenian cabida la representacién de los dobles y triples enlaces,
mediante la unién de una arista o una cara respectivamente (Fig. 2), en
tanto el modelo se limitaba a los elementos de los bloques sy p de la tabla
periddica (Scerri, 2007).

Langmuir, en su primer y més ambicioso articulo, intenté remediar
este defecto extendiendo el modelo para los elementos del bloque d. Me-
diante el uso de 11 postulados bésicos que justificaban la disposicién de
los electrones en dtomos aislados y su participacién preferencial en com-
puestos (Fig. 3). Langmuir busc6 deducir toda la estructura teérica y des-
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Fig. 2: Representacion de los dobles y triples enlaces en el modelo de Lewis.
Nota: Imagen extraida de “Abegg, Lewis, Langmuir and the octet rule” de W. B. Jensen,
Journal of Chemical Education, 61, 1984, p. 194.

criptiva de la quimica a partir del modelo del 4tomo cubico (Jensen, 1984).

A pesar de su entusiasmo, la extensién de la propuesta del dtomo es-
tatico de Lewis-Langmuir demostré ser de corta duracién. Para 1921,
tanto Bohr sobre la base de la evidencia espectral, como Charles Bury,
sobre la base de evidencia quimica, habian demostrado que el postulado
de Langmuir sobre la secuencia de llenado de las capas electrénicas tenia
incorrecciones, en especial el postulado de que sélo podria iniciarse una
nueva capa de electrones si las anteriores estaban completamente llenas.
Ademds, la mayoria de los fisicos tedricos para este momento estaban fir-
memente comprometidos con un modelo de dtomo dindmico, y rechaza-
ban el modelo estético extendido de Langmuir (Jensen, 1984).

Por lo tanto, en la practica real, el desarrollo del modelo de Lewis rea-
lizado por Langmuir, estaba restringido a los mismos dtomos que Lewis
habia trabajado originalmente. Tenia varias limitaciones intrinsecas, sin
embargo, varios conceptos valiosos pudieron evolucionar a partir de los
refinamientos de Langmuir, como los principios de electroneutralidad e
isoelectrénico (isostérico), que han sido caracterizados como “la tltima
mecénica importante no cudntica respecto del enlace quimico” (Jensen,
1984, p. 196). También fue importante para la discusién actual en qui-
mica, la propuesta de Langmuir del uso de postulados para deducir de
manera matemadtica la expresién de la regla del “octeto” (Fig. 4).

= 106



Mercedes Barquin, Guadalupe Quifioa y Alfio Zambon

N

~
LY
@

5/

B W

by

| &}
| &}

3

3
B
)
2N
=
8

?
B
|
2
2
]

PR
L
N
BN
AN
e N

g

p
Ad
4

I
Y

!Tx-i
AN/
N
N
N
A%

]
i

:

}“'{
NC
P
QN
BN
QM

/
{
/
(
i
i

?
¥
¥

Cells-32 | Cets-32 | Cells-32 A
-/ |Electrons-2 |Elactrons-3 |Electrons- 4 |Electrons- &

36 57 58 59 60 o/ 62 63 64

Cuanr L—Illustrating the Lewis-Langmuir Theory of Atomie Structure. Faring ace 470)

o
§
&
?
B
&

Cells-32 | Colts-32 | Cells-32 | Calls-32
6 7 8| 9 0

Fig. 3: : Extensi6n del modelo ctbico propuesta por Langmuir.
Nota: Imagen extraida de “Abegg, Lewis, Langmuir and the Octet Rule” de W. B. Jensen,
Journal of Chemical Education, 61, 1984, p. 196.

Fig. 4: Estructuras obtenidas mediante la ecuacién de Langmuir.
Nota: Imagen extraida de “Abegg, Lewis, Langmuir and the octet rule” de W. B. Jensen,
1984, Journal of Chemical Education, 61, p. 196.
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Discusion y reflexiones finales

El aprendizaje es un proceso en constante cambio, construccién y reela-
boracién conceptual, donde los nuevos conocimientos interactian y se
integran a los conocimientos previos. El aprendizaje sucede cuando estos
nuevos conocimientos adquieren sentido y significado. El modelo atémico
de Lewis, que integra naturalmente el enlace quimico en la concepcién del
dtomo, permite integrar conceptos tales como: estructura atémica, confi-
guracién electrénica y tabla periddica, entre si y con algunas propiedades
macroscépicas de la materia. De esa manera, lo cotidiano para el alumno,
se puede relacionar con las elaboraciones cientificas, conformando un
nexo significativo entre lo abstracto y lo concreto, lo que representa un
estimulo para el anilisis critico y el desarrollo del pensamiento cientifico.

En el nivel secundario, el eje temdtico enlaces y uniones quimicas se
estudia en 4to o 5to afio, dependiendo de la orientacién de la escuela. En-
tre los contenidos a ensefiar, se encuentran: parimetros de la estructura
molecular, enlaces intramoleculares e intermoleculares, aspectos energé-
ticos y estructura cristalina, enlaces covalentes e idnicos, polaridad mo-
lecular, disociacién idnica, geometria molecular, teoria de los orbitales
moleculares y fuerzas intermoleculares. Estos son temas de dificil com-
prensién por parte de los alumnos, y en el proceso muchos recurren al
aprendizaje memoristico, por ejemplo, el concepto de enlace covalente
“dativo” o coordinado es complejo de comprender y en muchas ocasiones
se recurre al empleo de metiforas antropocéntricas, como quitar, dar, sa-
car, prestar, entre otras. El empleo de aristas o caras de cubos que interac-
cionan, representa un aporte clarificador en ese sentido.

En la prictica docente el empleo del concepto de modelo es muy ttil y
particularmente fértil, ya que permite trabajar con representaciones que
pueden hacer posible transformar el contenido cientifico en un saber en-
sefiable (transposicion didactica). El modelo de Lewis es un modelo iconi-
co ya que es una representacion de un concepto abstracto no observable.
Permite, a través de la utilizacién de pictogramas, construir y comprender
lo que sucede en el enlace quimico. También llegar al concepto de la regla
del octeto. Es asi que el modelo atémico de Lewis muestra una idea intui-
tiva del concepto de enlace, que ayuda a entender y profundizar el mismo.

El modelo de Lewis, abordado desde un punto de vista histérico, per-
mite presentar el conocimiento quimico como un saber en construccién,
y resaltar que los conceptos que hoy se ensefian, fueron motivo de discu-
sién, de estudio, de intentos de refutacién cientifica y de una construccién
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colectiva, y conforma un espacio donde se resalta la importancia de la
historia de la ciencia en la ensefianza de la ciencia.
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