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Lewis esboz6 por primera vez la

“ ‘ idea de la regla del octeto al re-
.
verso de un sobre.
u Los modelos muestran moléculas
\ de agua, amoniaco, metano, eti-
aJdtl,

leno y acetileno.

Enlace quimico |

Conceptos basicos
9.1  Simbolos de puntos de Lewis 9.6 Escritura de |as estructuras de Lewis
9.2  El enlaceidnico 9.7 Carga formal y estructura de Lewis
9.3  Energiareticular de los compuestos ionicos 9.8 El concepto de resonancia
9.4  El enlace covaente 9.9 Excepciones alaregla del octeto
9.5  Electronegatividad 9.10  Entapiade enlace
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AVANCE DEL CAPITULO

® El estudio del enlace quimico comienza con unaintroduccién alos simbolos de puntos de Le-
wis, los cuales muestran los electrones de valencia en un atomo. (9.1)

® Después, seestudiaralaformacion de enlacesionicosy se aprendera a determinar la energiare-
ticular, la cual es una medida de |a estabilidad de |os compuestos ionicos. (9.2 'y 9.3)

® Luego, € capitulo se enfocara en laformacién de |os enlaces covalentes. Se aprenderé a escri-
bir las estructuras de Lewis, las cuales estan regidas por laregla del octeto. (9.4)

® Severaquelaelectronegatividad es un concepto importante parala comprension de las propie-
dades de las moléculas. (9.5)

® Secontinuarécon la préctica de laescritura de las estructuras de Lewis paralas moléculas e io-
nes, y se utilizaran las cargas formales para estudiar la distribucién de los electrones en estas
especies. (9.6 y 9.7)

® Ademas, se aprenderan aspectos de la escritura de las estructuras de Lewis en términos de es-
tructuras de resonancia, las cuales son estructuras de Lewis alternativas para representar una
molécula. También se vera que hay excepciones importantes a laregla del octeto. (9.8 y 9.9)

® El capitulo finaliza con un examen de la fuerza de los enlaces covalentes, que conduce a uso
de las entalpias de enlace para determinar |a entalpia de una reaccion. (9.10)

, Por qué reaccionan los atomos de | os distintos elementos? ¢ Cuales son las fuerzas que mantienen
(}uni dosalos &omos en las moléculasy alosiones en los compuestos ionicos? ¢Qué formas adop-
tan? Estas son algunas de las preguntas que se formularan en este capitulo y en e siguiente. Empe-
zaremos por analizar dos tipos de enlaces: €l i6nicoy € covalente, y las fuerzas que los estabilizan.
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Enlace quimico |. Conceptos bésicos

9.1 Simbolos de puntos de Lewis

El desarrollo de latabla periddicay € concepto de configuracién electronica dieron a los
guimicos los fundamentos para entender cémo se forman las moléculas y los compuestos.
La explicacion propuesta por Gilbert Lewis es que los &omos se combinan para al canzar
una configuracion electronica mas estable. La estabilidad méxima se logra cuando un &to-
Mo es isoelectrénico con un gas hoble.

Cuando los &omos interactlian para formar un enlace quimico, sélo entran en contac-
to sus regiones mas externas. Por esta razon, cuando se estudian los enlaces quimicos se
consideran sobre todo |os electrones de valencia. Para reconocer |0s electrones de valencia
y asegurarse de que €l nimero total de electrones no cambia en una reaccién quimica, los
guimicos utilizan el sistema de puntos desarrollado por Lewis. Un simbolo de puntos de
Lewis consta del simbolo del elemento y un punto por cada electron de valencia de un ato-
mo del elemento. Lafigura 9.1 indica los simbolos de puntos de Lewis para los elementos
representativosy los gases nobles. Observe que, con excepcion del helio, el nimero de elec-
trones de valencia de cada &omo esigual al nimero de grupo del elemento. Por ejemplo,
el Li esun elemento del grupo 1A y tiene un punto para un electrén de valencia; €l Be es
un elemento del grupo 2A y tiene dos electrones de valencia (dos puntos), y asi sucesiva-
mente. Los elementos de un mismo grupo poseen configuraciones el ectrénicas externas si-
milares y, en consecuencia, también se asemejan los simbolos de puntos de Lewis. Los
metales de transicion, lantanidos y actinidos, tienen capas internas incompletas y en gene-
ral no es posible escribir simbolos sencillos de puntos de Lewis para ellos.

En este capitulo se aprendera a utilizar las configuraciones electrénicas y la tabla pe-
riédica para predecir qué tipo de enlaces formaran los &omos, asi como el nimero de en-
laces de un &tomo que se pueden construir de un elemento particular y qué tan estable es el
producto.

1 Gilbert Newton Lewis (1875-1946). Quimico estadounidense. Lewis realizo importantes contribuciones en las

areas del enlace quimico, termodindmica, &cidosy bases, y espectroscopia. A pesar de laimportancia del trabajo
de Lewis, nunca se le otorgd el premio Nobel.
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Figura 9.1 Simbolos de puntos de Lewis para los elementos representativos y los gases nobles. El nimero de puntos
desapareados corresponde al nimero de enlaces que un atomo del elemento puede formar en un compuesto.
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9.2 El enlace idnico 359

9.2 El enlaceiodnico

En e capitulo 8 se vio que los &omos de los elementos con bajas energias de ionizacion
tienden aformar cationes; en cambio, los que tienen alta afinidad electrénicatienden afor-
mar aniones. Los metales alcalinos y alcalinotérreos tienen més probabilidad de formar ca-
tiones en los compuestos idnicos, y 1os méas aptos para formar aniones son los halégenos y
el oxigeno. En consecuencia, la composicion de una gran variedad de compuestos ionicos
resulta de la combinacién de un metal del grupo 1A o 2A y un halégeno u oxigeno. Lafuer-
Za €electrostatica que une a los iones en un compuesto iénico se denomina enlace iénico.
Por ejemplo, lareaccion entre litio y fltor produce fluoruro de litio, un polvo blanco vene-
Noso que se usa paradisminuir e punto de fusién de la soldaduray en lafabricacion de ce-
rémica. La configuracion electronica del litio es 1s°2st y la del fllor es 1s?25°2p°. Cuando
estos d&tomos entran en contacto, el electron de valencia 2s' del litio se transfiere al &omo
de fldor. Al usar los simbolos de puntos de Lewis, la reaccidn se representa como:

‘Li + :F- ——Li" :F: (oLiP)

19058 19020 12 192898 (91)

Por conveniencia, imagine gque esta reaccion sucede en dos pasos. Primero seioniza €l litio:

Fluoruro de litio. Industrialmente, el LiF
(como la mayoria de los deméas compues-

Li—sLit+e tos i6nicos) se obtiene al purificar minera-
les que contienen el compuesto.

y en seguida el fldor acepta un electron:
F +e¢ — ::FE:_
Luego, suponga que los dos iones separados se enlazan para formar la unidad de LiF:
Lit+ ::F::_ — Li*::F::‘
Observe que la suma de estas tres reacciones es:

-Li+:F- — Li" 1 F: Normalmente se escribe la formula empiri-
o o ca de los compuestos idnicos sin mostrar
las cargas. Los signos + y — se indican

lacual eslamismaquelaecuacion (9.1). El enlaceionico en el LiF eslaatraccion electros-  para enfatizar la transferencia de electro-
tética entre el ion litio con carga positivay el ion fluoruro con carga negativa. A suvez, e "
compuesto es eléctricamente neutro.
Numerosas reacciones comunes llevan ala formacion de enlaces ionicos. Por gjemplo,
la combustion de calcio en oxigeno produce 6xido de calcio:

2Ca(s) + O,(g) —> 2Ca0(s)
Suponga que la molécula diatdomica de oxigeno O, se separa primero en a&tomos de oxige-

no (las caracteristicas energéticas de este paso se estudiaran después), entonces se puede re-
presentar la reaccion con los simbolos de Lewis:

Ca- + 0 —>Ca" 0:
[Ar]4s?  1s%25%2p* [Ar]  [Ne]
Hay una transferencia de dos electrones del atomo de calcio al aomo de oxigeno. Advier-

ta que e ion calcio (Ca2") tiene la configuracion electronica del argon, el ion Oxido (0?7)
es isoelectronico con € nedn y el compuesto (CaO) es el éctricamente neutro.

o
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360 Enlace quimico |. Conceptos bésicos

En muchos casos, €l catién y el anidn de un compuesto no llevan la misma carga. Por
gjemplo, cuando €l litio se quemaen aire y forma 6xido de litio (Li,0), la ecuacion balan-
ceada de lareaccion es

4Li(s) + O,(g) — 2Li,0O(s)
Al usar los simbolos de puntos de Lewis se escribiria asi:
2-Li + -0 —2Li" :0:> (oLi0)
1s%2st  1s%25%2p? [He]  [Ng]
En este proceso, el &tomo de oxigeno recibe dos electrones (uno de cada &omo de litio) pa-
raformar el i6n 6xido. El ion litio Li* esisoelectrénico con el helio.

Cuando el magnesio reacciona con el nitrégeno a temperatura elevada se forma el ni-
truro de magnesio (MgsN,), un compuesto solido blanco:

3Mg(s) + Nz(g) — MgsNx(s)

3Mg+ 2N —)3Mg27L 2N37 (OMggNz)
[Nel3s®  15°28%2p° [Ne] [Ne]

En lareaccion hay unatransferencia de seis electrones (dos de cada &omo de magnesio) a
dos &omos de nitrégeno. Los iones magnesio (Mg?") y nitruro (N®7) formados son isoe-
lectronicos con €l nedn. Como hay tresiones +2y dosiones —3, las cargas seigualan y el
compuesto es eléctricamente neutro.

En el gemplo 9.1 se aplican los simbolos de puntos de Lewis para estudiar la forma
cién de un compuesto ionico.

Ejemplo 9.1
Utilice los simbolos de puntos de Lewis para explicar la formacion del 6xido de aluminio
(Al0).

Estrategia Lareglade electroneutralidad se emplea como guia para escribir las formulas de
los compuestos i6nicos, es decir, |as cargas positivas totales en |os cationes deben ser iguales a
las cargas negativas totales de los aniones.

Solucion De acuerdo con lafigura 9.1, los simbolos de puntos de Lewis paraAl y O son:

Mineral corindén (Al,Os). 3 A| 5 o O o

Debido a que el aluminio tiende a formar € cation (A1) y el oxigeno el anién (O?) en el
compuesto i6nico, la transferencia de electrones es del Al a O. Cada &omo de Al tiene tres
electrones de valenciay cada dtomo de O necesita dos electrones para formar € ion 0%, el
cual esisoelectronico con el nedn. Asi, larazon de neutralizacion més simple entre AI¥* y O?~
es 2:3; dosiones AI®" tienen una carga total de +6, y tresiones O~ suman una carga total de
—6. Por lo tanto, laférmula empirica del 6xido de aluminio esAl,Os, y lareaccion es

2-Al- + 3:0- — 2AP"  3:0:> (0Al,0)
[Ne]3s?3p* 1s%2s°2p* [Ne] [Ne]

(contintia)

o
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9.3 Energiareticular de los compuestos iénicos 361

Verificacion Compruebe que el niimero de electrones de valencia (24) seaigual en ambos la-
dos de la ecuacion. ¢Los subindices en Al,O; se redujeron a los nimeros enteros mas pequerios
posibles?

Ejercicio de practica Utilice los simbolos de puntos de Lewis para representar la reaccion
gue forma hidruro de bario.

9.3 Energiareticular de los compuestos ionicos

Con los valores de energia de ionizacion y de afinidad electrénica de los elementos es po-
sible predecir qué elementos forman compuestos iénicos, pero, ¢cOmo se evalla la estabi-
lidad de un compuesto idnico? La energia de ionizacion y la afinidad electronica estan
definidas para procesos que ocurren en fase gaseosa, aunque todos los compuestos iénicos
son solidosa 1 atmy 25°C. El estado s6lido es una condicién muy distinta porque cada ca-
tién se rodea de un nimero especifico de anionesy viceversa. En consecuencia, la estabili-
dad global del compuesto iénico sélido depende de las interacciones de todos los iones 'y
no solo de lainteraccion de un cation con un anién. Una medida cuantitativa de la estabili-
dad de cualquier sdlido idnico es su energia reticular, que se define como la energia nece-
saria para separar completamente un mol de un compuesto i6nico sélido en sus iones en
estado gase0so.

Ciclo de Born-Haber para determinar energiasreticulares

No es posible medir la energiareticular directamente. Sin embargo, si se conoce la estructura
y lacomposicion de un compuesto i6nico, es factible calcular su energiareticular mediante la
aplicacion de laley de Coulomb,? la cual establece que la energia potencial (E) entre dosio-
nes es directamente proporcional al producto de sus cargas e inversamente proporcional ala
distancia que los separa. Paralosionesindividuaesde Li* y F~ separados por una distancia
r, la energia potencia del sistema esta dada por

L Qi Qe
r
_ kQLi*QF’

r

E

(9.2)

donde Q.. Y Q- sonlas cargasdelosiones Li™ y F~, y k es una constante de proporciona
lidad. Dado que Q, ;. espositivay Qg_ esnegativa, E esuna cantidad negativa, y laformacion
de un enlace idnico entre Li™ y F~ es un proceso exotérmico. En consecuencia, para invertir
€l proceso se debe aportar energia (esdecir, laenergiareticular del LiF es positiva); por lo tan-
to, e par deionesLi* y F~ enlazados es més estable que |os iones separados.

También es viable determinar la energia reticular indirectamente si se supone que un
compuesto iénico se forma en varias etapas. Este procedimiento se conoce como ciclo de
Born-Haber, € cual relaciona las energias reticulares de los compuestos i6nicos con las
energias de ionizacion, afinidad electronica y otras propiedades atdmicas y moleculares.

2 Charles Augustin de Coulomb (1736-1806). Fisico francés. Coulomb realizé investigaciones en electricidad y
magnetismo y aplico el cuadrado del inverso de laley de Newton ala electricidad. También invent6 |a balanza de
torsion.

o

Problemas similares: 9.17, 9.18.

Como energia = fuerza X distancia, la ley
de Coulomb también se puede expresar
como

= QuQr

2

F

donde F es la fuerza entre los iones.
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Los atomos de F en una molécula de F,
estan unidos entre si mediante un enlace

covalente. La energia requerida para rom-

per este enlace se denomina entalpia de
enlace (seccion 9.10).

Este método se basaen laley de Hessy fue desarrollado por Max Born®y Fritz Haber® (véa-
se laseccion 6.6). El ciclo de Born-Haber define las distintas etapas que preceden alafor-
macién de un sélido idnico. En lasiguiente reaccidn se muestra su aplicacién para encontrar
la energiareticular del fluoruro de litio.

Examine lareaccion entre e litio y el fldor:

Li(s) + 3F»(g) — LiF(s)

El cambio de entalpia estandar para esta reaccion es de —594.1 kJ/mol. (Dado que |os reacti-
VoS y productos estan en sus estados estdndar, es decir, a 1 atm, € cambio de entalpia estam-
bién la entalpia estdndar de formacién del LiF.) Al recordar que la suma de los cambios de
ental pia de las etapas esigual a cambio de ental pia de lareaccién global (—594.1 k¥moal), es
posible seguir laformacion del LiF apartir de sus elementos a través de cinco etapas. Tal vez
el proceso no suceda exactamente de esta forma, pero junto con laley de Hess, la siguiente
ruta permite analizar los cambios de energia en laformacién del compuesto idnico.

1. Conversion ddl litio solido a vapor (la conversion directa de un solido a un gas se de-
nomina sublimacion):

Li(s) — Li(9) AH¢ = 155.2 kImol

La energia de sublimacion del litio es de 155.2 kJ/mol.
2. Disociacion de 3 mol de F, gaseoso en tomos de F gaseoso:

1F,(g) — F(9) AHS = 75.3 kJmol

Para romper los enlaces en 1 mol de moléculas de F, se necesita una energia de 150.6
kJ. Como aqui se rompen los enlaces en medio mol de F,, el cambio de entapia es
150.6/2, 0 75.3 kJ.

3. lonizacion de 1 mol de &omos de Li gaseoso (véase latabla 8.3):
Li(g) —> Li*(g) + e AHg = 520 kJ/mol

Esta etapa corresponde a la primeraionizacion del litio.

4. Adicion de 1 mol de electrones a 1 mol de d&tomos de F gaseoso. Como se analiz6 en
la pagina 333, el cambio de energia para este proceso es justo |o contrario de la afini-
dad electronica (véase latabla 8.3):

F(g) +e —>F (9) AHg = —328 kJmol
5. Combinacién de 1 mol deLi* y 1 mol de F~ paraformar 1 mol de LiF solido:
Li*(g) + F(g) — LiF(s) AHE = 7
Laetapainversadel paso 5,

energia + LiF(s) — Li"(g) + F ()

3 Max Born (1882-1970). Fisico aleman. Born fue uno de los fundadores de la fisica moderna. Su trabajo abarco
una amplia variedad de temas. Recibio el premio Nobel de Fisica en 1954 por su interpretacion de la funcion de
onda para particulas.

4 Fritz Haber (1868-1934). Quimico aleméan. El proceso de Haber para sintetizar el amoniaco a partir del nitroge-
no atmosférico sostuvo el abasto de nitratos para la fabricacion de explosivos durante la Primera Guerra Mundial
en Alemania. También realizé trabajos sobre armas quimicas. En 1918 recibi6 el premio Nobel de Quimica.

o
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9.3 Energiareticular de los compuestos iénicos

define la energia reticular del LiF. Asi, la energia reticular debe tener la misma magnitud
gue AH ¢ pero de signo contrario. Aunque no se determina AH ¢ directamente, se calculasu
valor con el siguiente procedimiento:

1 Li(s)— Li(q) AH$ =155.2 kJmol
2. 2F,(9) — F(9) AH$ = 75.3 kImol
3. Li(g — Li*(g) +e AH$ = 520 kImol
4, Fg +e —F (g AHj = —328 kJmol
5. Li*(g) + F (g)—> LiF(s) AHg =7
Li(s) + 2F,(g) —> LiF(9) AHSgey = —594.1kImol

De acuerdo con laley de Hess, se escribe

AHSeera = AHS + AHS + AHS + AHS + AHE
0
—594.1 kJ/mol = 155.2 kJ/mol + 75.3 kJmol + 520 kJ/mol — 328 kJ/mol + AHZ
Por lo tanto

AHz = —1017 kJ/moal

y laenergiareticular del LiF es +1 017 kJ/mol.

Lafigura9.2 sintetiza el ciclo de Born-Haber parael LiF. Enlospasos 1, 2y 3 esne-
cesario aportar energia; en tanto que los pasos 4 y 5 liberan energia. Dado que AH 2 es una
cantidad negativa grande, la energia reticular del LiF es una cantidad positiva grande, 1o
cual explica la estabilidad de este solido. Cuanto mayor sea la energia reticular, mas esta-
ble sera el compuesto iénico. Conviene tener presente que la energia reticular siempre es
una cantidad positiva porque la separacion de los iones de un sdlido en susiones en fase ga-
seosa es, por laley de Coulomb, un proceso endotérmico.

Latabla9.1incluyelasenergiasreticularesy |os puntos de fusion de algunos compues-
tosionicos comunes. Existe cierta correlacion entre laenergiareticular y el punto de fusion.
Cuanto mayor eslaenergiareticular, més estable es €l solido y los iones se enlazan con méas
fuerza. Por €ello, se requiere més energia para fundir dicho sdlido y su punto de fusion sera

Li*(g) + F(9)

AHg =520 kJ‘ ‘AH;— -328KkJ

AHg=-1017kJ
Li(g) + F(9)

AH$ = 1552 kJ‘ ‘AHg =75.3kJ

AHeea = -594.1kJ

Li(s) + 2F,(0) LiF(s)

o
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Figura 9.2 Ciclo de Born-Ha-
ber para la formacién de 1 mol
de LiF sdlido.
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Enlace quimico |. Conceptos bésicos

Energias reticulares y puntos de fusién de algunos halogenuros

e 01 y 6xidos de metales alcalinos y metales alcalinotérreos

Compuesto Energia reticular (kJ/mol) Punto de fusion (°C)
LiF 1017 845
LiCl 828 610
LiBr 787 550
Lil 732 450
NaCl 788 801
NaBr 736 750
Nal 686 662
KCl 699 772
KBr 689 735
Kl 632 680
MgCl, 2527 714
Na,O 2570 Sub*
MgO 3890 2800

* Na,O se sublimaa 1 275°C.

mayor que € de un sdlido que tenga menor energia reticular. Advierta que MgCl,, Na,O y
MgO tienen energias reticulares excepcionalmente altas. El primero de estos compuestos
i6nicos posee un cation con dos cargas (Mg?") y el segundo un anidn con dos cargas (0?7);
en el tercero hay interaccion entre dos especies con carga doble (Mg?" y O?7). Las atrac-
ciones coul dmbicas entre dos especies con carga doble, o entre un ion con dos cargas y un
ion con una carga, son mucho mas fuertes que las atracciones entre aniones 'y cationes de
una sola carga.

Energia reticular y férmulas de los compuestos iénicos

Laenergiareticular es unamedidade la estabilidad de |os compuestos idnicos, de modo que
su magnitud puede ayudar a explicar las formulas de tales compuestos. Se ha visto que la
energia de ionizacién de un elemento aumenta con rapidez conforme se liberan los electro-
nes de sus &omos. Por ejemplo, la primera energia de ionizacién del magnesio es de 738
kJmol, y la segunda energia de ionizacion es de 1 450 kJ/mol, casi el doble de la primera
Se podria preguntar, desde el punto de vista energético, ¢por qué el magnesio no prefiere
formar iones monopositivos en sus compuestos? ¢Por qué el cloruro de magnesio no tiene
laformulaMgCl (que contiene e ion Mg™) en lugar de MgCl, (que contiene e ion Mg?*)?
Por supuesto, el ion Mg?* tiene la configuracion de gas noble [Ne], que representa estabi-
lidad por sus capas totalmente llenas, pero la estabilidad asi ganada no superalaenergiane-
cesaria para quitarle un electrén al ion Mg*. La causa de que laformula sea MgCl, se debe
alaestabilidad adicional ganada a formarse €l cloruro de magnesio sélido. La energia re-
ticular del MgCl, es de 2 527 kJ/mol, mas que suficiente para compensar la energia nece-
saria para quitar los primeros dos electrones de un atomo de Mg (738 kJ/mol + 1 450
kJmol = 2 188 kJ/mal).

¢Qué sucede con €l cloruro de sodio? ¢Por qué su férmula es NaCl y no NaCl, (que
contiene el ion Na2")? Aunque el Na?* no posee |la configuracion electronica de un gas no-
ble se esperaria que e compuesto fueraNaCl,, yaque el Na2* tiene més cargay, por |o tan-
to, €l hipotético NaCl, podria tener mayor energiareticular. De nuevo, larespuesta se halla
en el balance entre el suministro de energia (es decir, las energias de ionizacion) y la esta-

o
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LA QUIMICA

en accion

Cloruro de sodio: un compuesto iénico comun e importante

| cloruro de sodio es mejor conocido como sal de mesa. Se

trata de un compuesto i6nico tipico, un solido quebradizo
con un punto de fusion alto (801°C) que conduce la electricidad
en estado liquido y en disolucion acuosa. La estructura del
NaCl sdlido se muestra en la figura 2.13.

Unafuente de cloruro de sodio esla sal de roca, que se en-
cuentra en depdsitos subterraneos de cientos de metros de espe-
sor. También se obtiene del agua marina o de la salmuera (una
disolucién concentrada de NaCl) mediante |a evaporacion solar.
El cloruro de sodio también se presenta en la naturaleza en for-
ma del minera halita.

El cloruro de sodio se utiliza con més frecuencia que cual-
quier otro material en la fabricacion de productos quimicos
inorganicos. El consumo mundial de esta sustancia es alrededor
de 150 millones de toneladas al afio. El principal uso del cloru-
ro de sodio es en la produccion de otros productos quimicos Proceso de evaporacion solar para la obtencion del cloruro de sodio.
inorganicos esenciales como €l cloro gaseoso, €l hidréxido de
sodio, €l sodio metdlico, el hidrogeno gaseoso y €l carbonato de
sodio. También se emplea para fundir el hielo y la nieve de las
carreterasy autopistas. Sin embargo, debido a que el cloruro de
sodio es dafiino paralavidavegetal y facilitalacorrosion delos
automoviles, su uso para este fin causa considerables problemas
ambientales.

Procesamiento de carnes,
enlatado de alimentos,
ablandamiento de agua,
pulpa de papel, textiles

y tefiido, hule e industria
petrolera

Proceso cloro-dcai
(Cl,, NaOH, Na, H,)
50%

Otros Sal de mesa

productos ; L.

quimicos AI'Z}?;ZIC' on
Mina subterranea de sal de roca. Usos del cloruro de sodio.

bilidad ganada con la formacion del sdlido. La suma de las dos primeras energias de ioni-
zacion del sodio es

496 kJ/mol + 4560 kJ/mol = 5056 kJ/mol

El compuesto NaCl, no existe, pero si suponemos que su energia reticular es de 2 527 kJ/
mol (lamisma que parael MgCl,), se observa que la energia producida seria demasiado pe-
quefia para compensar la energia que demanda formar el ion Na?*.

365
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Este andlisis se aplica sélo a los elemen-
tos representativos. Recuerde que para
esos elementos, el nimero de electrones
de valencia es igual al nimero del grupo
(grupos 1A-7A).

Lo que se ha dicho respecto de | os cationes también aplica alos aniones. En la seccion
8.5 se advierte que la afinidad electronica del oxigeno es de 141 kJmoal, lo cual significa
que el proceso siguiente libera energia (y por lo tanto es favorable):

O(g) +e—> 07 (9)
Como se podria esperar, afiadir otro electrén al ion O~
O (g) +e —> 0¥ (g)

es desfavorable porque aumenta la repulsion electrostética; de hecho, la afinidad electréni-
cadel O™ es negativa. Aun asi, existen los compuestos que contienen el ion 6xido (O%7) y
son muy estables; en cambio, no se conocen compuestos que contengan €l ion O . De nue-
vo, la ata energia reticular debida a la presencia de iones O?~ en compuestos como Na,O
y MgO supera con mucho la energia necesaria para formar el ion O%".

9.4 El enlace covalente

Aungue el concepto de molécula se remontaal siglo xvil, no fue sino aprincipios del siglo
XX que los quimicos empezaron a comprender como 'y por qué se forman las moléculas. El
primer avance importante en este sentido surgio con la proposicion de Gilbert Lewis de que
la formacién de un enlace quimico implica que los &omos compartan electrones. Lewis
describio la formacion de un enlace quimico en € hidrégeno como:

H-+ -H—H:H

Este tipo de apareamiento de electrones es un gjemplo de enlace covalente, un enlace en el
que dos €electrones son compartidos por dos &tomos. Los compuestos coval entes son aque-
[los que sblo contienen enlaces covalentes. Para simplificar, €l par de electrones comparti-
dos se representa a menudo como una solalinea. Asi, el enlace covalente de lamoléculade
hidrégeno se escribe como H—H. En el enlace covalente, cada electron del par compartido
es atraido por los ntcleos de ambos atomos. Esta atraccion mantiene unidos a los dos éto-
mos en lamoléculade H, y eslaresponsable de laformacién de enlaces coval entes en otras
moléculas.

En los enlaces covalentes entre &omos poliel ectronicos sdlo participan los electrones
de valencia. Considere por g.emplo la molécula de fltor, F,. La configuracion electronica
del F es 1s?25°2p°. Los electrones 1s son de baja energiay pasan la mayor parte del tiempo
cerca del nucleo, por [o que no participan en laformacion del enlace. En consecuencia, ca-
da &omo de F tiene siete electrones de valencia (los electrones 2sy 2p). De acuerdo con la
figura 9.1, sdlo hay un electrén no apareado en F, de modo que laformacién de la molécu-
la de F, se representa como sigue:

‘F -+ F: —>:F:F: o :F—F:
Observe que paraformar F, solo participan dos electrones de valencia. Los demés, electro-
nes no enlazantes, se [laman pares libres, es decir, pares de electrones de valencia que no

participan en la formacién del enlace covalente. Asi, cada atomo de F en lamoléculade F,
tiene tres pares libres de electrones:

pareslibres ——: F—F:e — pares libres

Las estructuras con las que se representan |os compuestos covalentes, como H, y F,, se
conocen como estructuras de Lewis. Una estructura de Lewis es una representacion de un

o
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enlace covalente, donde €l par de electrones compartidos se indica con lineas o como pa-
res de puntos entre dos atomos, y los pares libres no compartidos se indican como pares de
puntos en los atomos individuales. En una estructura de Lewis sdlo se muestran los electro-
nes de valencia.

Considere laestructura de Lewis paralamolécula de agua. Lafigura9.1 sefida el sim-
bolo de puntos de Lewis para el oxigeno con dos puntos no apareados o dos electrones no
apareados, por lo que se espera que € oxigeno pueda formar dos enlaces covalentes. Como
el hidrégeno tiene un solo electron, sélo puede formar un enlace covalente. De modo que
la estructura de Lewis para €l agua es

H:O:H o H—O—H

En este caso, € atomo de O tiene dos pares libres, en tanto el a&tomo de hidrégeno carece
de pares libres porque usd su Unico electron para formar un enlace covalente.

Los atomos de F y O adquieren la configuracion de gas noble en las moléculasde F, y
H,O a compartir electrones:

i

8¢ 8e

Laformacion de estas moléculasilustralaregla del octeto, propuesta por Lewis: un 4tomo
diferente del hidrogeno tiende a formar enlaces hasta que se rodea de ocho electrones de
valencia, es decir, se forma un enlace covalente cuando no hay suficientes electrones para
gue cada atomo individual complete su octeto. Al compartir electrones en un enlace cova-
lente, cada &tomo completa su octeto. Para el hidrdgeno, €l requisito es que obtengala con-
figuracion electronica del helio o un total de dos electrones.

Laregla del octeto funciona principalmente para los elementos del segundo periodo
de latabla periddica. Estos elementos sblo tienen subniveles 2sy 2p, en los que puede ha-
ber un total de ocho electrones. Cuando un &omo de uno de estos elementos forma un com-
puesto covalente, obtiene la configuracién electronica de gas noble [Ne] compartiendo
electrones con otros aomos del mismo compuesto. Més adelante se anaizaran varias ex-
cepciones importantes alaregla del octeto que daran mayor informacién acerca de la natu-
raleza del enlace quimico.

Los aomos pueden formar distintos tipos de enlaces covalentes. En un enlace senci-
[lo, dos atomos se unen por medio de un par de electrones. En muchos compuestos se for-
man enlaces multiples, es decir, cuando dos &tomos comparten dos 0 mas pares de
electrones. Si dos 4tomos comparten dos pares de electrones, el enlace covalente se deno-
mina enlace doble. Estos enlaces se encuentran en moléculas como dioxido de carbono
(CO,) y etileno (C,H,):

H H H_
@ef® o Gt (efe) « e
H H H H

8e 8e 8e P

Un enlace triple surge cuando dos atomos comparten tres pares de electrones, como en la

mol écula de nitrégeno (N,):
CEITIEE

8¢  8e

Un poco més adelante se presentaran las
reglas para la escritura adecuada de las
estructuras de Lewis. La intencion aqui es
simplemente familiarizarse con el lenguaje
de éstas.
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74 pm 161 pm

H, HI

Figura 9.3 Longitud de enlace
(en pm) en H, y HI.

Si las fuerzas intermoleculares son débi-
les, es relativamente sencillo separar los
agregados de moléculas para formar liqui-
dos (a partir de sélidos) y gases (a partir
de liquidos).

TABLA 9.2

Longitudes de enlace
promedio de algunos

enlaces comunes simples,
dobles y triples

Longitud
de enlace
Tipo de enlace (pm)

i

107
143
121
154
133
120
143
138
116
136
122

96

[
I00ZZZ0OOOOOTI

OZZOO?OOOOO

La molécula de acetileno (C,H,) también tiene un enlace triple, en este caso entre dos ato-

mos de carbono:
H @B H o H—C=C—H

e 8e

Adviertaque en €l etileno y el acetileno todos | os electrones de valencia son enlazantes; no
hay pares libres en los aomos de carbono. De hecho, a excepcidn del monoxido de carbo-
no, las moléculas estables de carbono no tienen pares libres en estos atomos.

L os enlaces multiples son mas cortos que |os enlaces covalentes sencillos. Lalongitud
de enlace se define como la distancia entre €l nlcleo de dos &tomos unidos por un enlace
covalente en una molécula (figura 9.3). En la tabla 9.2 se muestran algunas longitudes de
enlace determinadas en forma experimental. Para un par dado de &omos, como carbono y
nitrogeno, los enlaces triples son més cortos que los dobles, que a su vez son més cortos
que los enlaces sencillos. Ademas, los enlaces multiples més cortos son mas estables que
los enlaces sencillos, como se vera después.

Comparacion de las propiedades de los compuestos
covalentesy los compuestos ioénicos

Los compuestos iénicos y covalentes exhiben marcadas diferencias en sus propiedades fi-
sicas generales debido a que sus enlaces son de distinta naturaleza. En |os compuestos co-
valentes existen dos tipos de fuerzas de atraccion. Una de ellas es la que mantiene unidos a
los atomos de una molécula. Una medida cuantitativa de esta atraccion es la energia de en-
lace, que se estudiara en la seccién 9.10. La otra fuerza de atraccién opera entre las molé-
culas y se llama fuerza intermolecular. Como las fuerzas intermoleculares suelen ser méas
débiles que las fuerzas que mantienen unidos a los &tomos de una molécula, las moléculas
de un compuesto coval ente se unen con menos fuerza. En consecuencia, |os compuestos co-
valentes casi siempre son gases, liquidos o solidos de bajo punto de fusién. Por otro lado,
las fuerzas electrostaticas que mantienen unidos a los iones en un compuesto iénico por o
comun son muy fuertes, de modo que |os compuestos i 6ni cos son sdlidos atemperaturaam-
biente y tienen puntos de fusién elevados. Muchos compuestos i6nicos son solubles en
agua, y sus disoluciones acuosas conducen la electricidad debido a que estos compuestos

Comparacion de algunas propiedades generales entre

e 93 un compuesto iénico y un compuesto covalente
Propiedad NaCl CCl,
Apariencia Solido blanco Liquido incoloro
Punto de fusion (°C) 801 -23
Calor molar de fusion* (kJ/mol) 30.2 25
Punto de ebullicion (°C) 1413 76.5
Calor molar de vaporizacion* (kJmol) 600 30
Densidad (g/cm?) 2.17 1.59
Solubilidad en agua Alta Muy baja
Conductividad €léctrica

Sdlido Pobre Pobre
Liquido Buena Pobre

* El calor molar de fusién y el calor molar de vaporizacién son las cantidades de calor necesarias para fundir 1 mol de s6-
lido y para vaporizar 1 mol de liquido, respectivamente.

o
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son electrélitos fuertes. La mayoria de los compuestos coval entes son insolubles en agua, o
si sellegan adisolver, sus disoluciones acuosas por |o general no conducen electricidad por-
gue estos compuestos son no el ectrélitos. Los compuestos i 6nicos fundidos conducen elec-
tricidad porque contienen cationes y aniones que se mueven libremente; los compuestos
covalentes liquidos o fundidos no conducen electricidad porque no hay iones presentes. En
latabla 9.3 se comparan algunas propiedades generales de un compuesto iénico comun, €l
cloruro de sodio, con las de un compuesto covalente, el tetracloruro de carbono (CCl,).

9.5 Electronegatividad

Un enlace covalente, como se indico antes, es el enlace que forman dos a&tomos que com-
parten un par de electrones. En una molécula como el H,, donde los dos &omos son idén-
ticos, cabe esperar que los electrones se compartan en forma equitativa, es decir, que los
electrones pasen e mismo tiempo alrededor de cada &omo. Sin embargo, en el enlace co-
valente de la molécula de HF, los &omos de H y F no comparten por igual |os electrones
porgue son atomos distintos:

H—F :

El enlace en HF se denomina enlace covalente polar, o simplemente enlace polar porque
los electrones pasan mas tiempo en la vecindad de un atomo que del otro. La evidencia ex-
perimental indica que en lamolécula de HF, los electrones pasan més tiempo cerca del &to-
mo de fllor (F). Este reparto desigual de electrones es comparable a una transferencia
parcia de electrones o un desplazamiento de la densidad electronicadel H al F, como sue-
le representarse (figura 9.4). Como consecuencia del “reparto desigua” del par de electro-
nes de enlace, alrededor del &omo de fltor hay una densidad electrénica hasta cierto punto
mayor, y en forma correspondiente, una menor densidad electrénica cerca del hidrégeno. A
menudo se piensaen el enlace de HF y otros enlaces polares como un punto intermedio en-
tre un enlace covaente (no polar), donde |os electrones se comparten en forma equitativa,
y un enlace idnico, donde la transferencia de electrén(es) es casi completa.

Una propiedad Util para distinguir €l enlace covalente no polar del enlace covalente po-
lar es la electronegatividad, es decir, la capacidad de un 4tomo para atraer hacia si los
electrones de un enlace quimico. Los elementos con electronegatividad alta tienen més ten-
dencia para atraer electrones que los elementos con electronegatividad baja. Como es de es-
perarse, la electronegatividad se relaciona con la afinidad electrénica y la energia de
ionizacion. Asi, un aomo como €l fldor, que tiene la mayor afinidad electrénica (tiende a
tomar electrones facilmente) y una energia de ionizacion ata (no pierde electrones con fa-
cilidad), tiene electronegatividad alta. Por lo contrario, €l sodio tiene baja afinidad electro-
nica, baja energia de ionizacion y baja electronegatividad.

La electronegatividad es un concepto relativo, en el sentido de que la electronegativi-
dad de un elemento solo se puede medir respecto de la de otros elementos. Linus Pauling®
desarrollé un método para calcular las electronegatividades relativas de la mayoria de los
elementos. Estos valores se muestran en la figura 9.5. Un andlisis cuidadoso de esta tabla
indica las tendencias y relaciones entre los valores de electronegatividad de distintos ele-
mentos. Por lo general, la electronegatividad aumenta de izquierda a derecha a través de un
periodo de latabla periddica, y coincide con ladisminucion del caracter metélico delosele-
mentos. En cada grupo, la electronegatividad disminuye a aumentar € nimero atomico y

5 Linus Carl Pauling (1901-1994). Quimico estadounidense. Considerado por muchos como el quimico méas influ-
yente del siglo xX, realizd investigaciones en una gama notablemente amplia de temas, desde la fisicoquimica has-
talabiologia molecular. Pauling recibi6 el premio Nobel de Quimicaen 1954 por su trabajo sobre la estructura de
las proteinasy el premio Nobel de laPaz en 1962. Es la Ginica persona que ha recibido dos premios Nobel de for-
maindividual.

o
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Figura 9.4 Mapa de potencial
electrostatico de la molécula de
HF. La distribucion varia de
acuerdo con los colores del arco
iris. La region mas rica en elec-
trones es roja; la regién mas po-
bre en electrones es azul.

El fluoruro de hidrégeno es un liquido cla-
ro y fumante que hierve a 19.8°C. Se utiliza
para fabricar refrigerantes y para preparar
acido fluorhidrico.

Los valores de electronegatividad no tie-
nen unidades.
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Aumento de |a electronegatividad
T —
1A 8A
H
21 2A 3A 4A 5A 6A 7A
g Li Be B Cc N (6] F
°© 10 | 15 20 | 25 | 30 | 35 | 40
>
‘% Na | Mg Al S P S Cl
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Figura 9.5 Electronegatividad de los elementos comunes.

el carécter metdlico. Observe que los metales de transicion no siguen esta tendencia. Los
€lementos més el ectronegativos como |os hal 6genos, oxigeno, nitrogeno y €l azufre, se ubi-
can en el angulo superior derecho de la tabla periddica, y los elementos menos electrone-
gativos (los metales alcalinos y alcalinotérreos) se agrupan en el angulo inferior izquierdo.
Estas tendencias son facilmente aparentes en un grafico, como seilustra en lafigura 9.6.
Los &omos de los elementos con grandes diferencias de electronegatividad tienden a
formar enlaces idnicos (como los que existen en € NaCl y CaO) entre si, porque el &omo
del elemento menos electronegativo cede su(s) electron(es) a atomo del elemento mas elec-
tronegativo. Un enlace iénico por lo general une a un a&tomo de un elemento metélico con
un aomo de un elemento no metdlico. Los atomos de elementos con electronegatividades
parecidas tienden a formar entre ellos enlaces coval entes polares porque e desplazamiento
de la densidad electrénica suele ser pequefio. En la mayoria de los enlaces covalentes par-

. F
Cl
g 3 » Br
° |
>
g’ Ru
52 -° N\
B N
w Mn Zn
1 - 1 7
Li Na K/ Rb
| | | | |
0 10 20 30 40 50

NuUmero atémico

Figura 9.6 Variacion de la electronegatividad con el nimero atémico. Los halégenos tienen las electronegatividades mas altas,
y los metales alcalinos, las mas bajas.
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ticipan atomos de elementos no metalicos. Sélo los atomos del mismo elemento, con igual
electronegatividad, se unen por medio de un enlace covalente puro. Estas tendencias y ca-
racteristicas son de esperar, por |o que se sabe de la energia de ionizacion y afinidad elec-
trénica

Aungue no hay una distincién tgjante entre un enlace polar y un enlace iénico, la si-
guiente regla ayuda a distinguirlos. El enlace i6nico se forma cuando la diferencia de elec-
tronegatividad entre dos &omos enlazados es de 2.0 o0 mas. Esta regla se aplica para la
mayoria pero no para todos los compuestos iénicos. A veces, los quimicos emplean el tér-
mino de caracter idnico porcentual para describir la naturaleza de un enlace. Un enlace i6-
nico puro tendria un carécter i6nico de 100%, aunque no se conoce dicho enlace, en tanto
gue un enlace covalente puro 0 no polar tiene 0% de caracter idnico. En la figura 9.7 se
muestra la correlacion que existe entre el caracter idnico porcentual de un enlacey la dife-
rencia de electronegatividad entre |os atomos enlazados.

L os conceptos de electronegatividad y afinidad el ectrénica estan relacionados pero son
diferentes. Ambas propiedades indican la tendencia de un &omo para atraer electrones. Sin
embargo, la afinidad electrénica se refiere a la atraccién de un domo aislado por un elec-
tron adicional, en tanto que la electronegatividad es una medida de la habilidad de un ato-
mo (enlazado con otro &omo) para atraer los electrones compartidos. Ademas, la afinidad
electronica es una cantidad susceptible de medirse en forma experimental, en tanto que la
electronegatividad es un valor estimado que no se puede medir.

El gemplo 9.2 muestra como el conocimiento de la electronegatividad ayuda a deter-
minar si un enlace quimico es covalente o idnico.

Ejemplo 9.2

Clasifique los siguientes enlaces como idnicos, covalentes polares o covalentes puros: a) €l en-
lace en HCI, b) el enlace en KF y c) €l enlace CC en H;CCH,.

Estrategia Sesigue laregla de la diferencia de electronegatividad igual a2.0 y se buscan los
valores en lafigura 9.5.

Solucién a) Ladiferencia de electronegatividad entre H y Cl es 0.9, la cual es apreciable pe-
ro no suficiente (por laregla de la diferenciaigual a 2.0) para clasificar a HCl como un
compuesto ionico. Por consiguiente, el enlace entre H y Cl es covalente polar.

b) Ladiferenciade electronegatividad entre K y F es 3.2, muy superior a 2.0, el valor de refe-
rencia, por tanto, €l enlace entre K y F es ionico.

¢) Losdosaomos de C son idénticos en todos aspectos: estan enlazados entre si y cada uno
se halla unido a tres &tomos de H. En consecuencia, €l enlace que los une es covalente
puro.

Ejercicio de practica De los enlaces siguientes, ¢cud es covalente?, scudl es covalente po-
lar?y ¢cud esionico? a) el enlace en CsCl, b) el enlace en H,S, ¢) el enlace NN en H,NNHs,.

Electronegatividad y numero de oxidacion

En € capitulo 4 se presentaron |as reglas para asignar niUmeros de oxidacion alos elemen-
tos que estén formando compuestos. El concepto de electronegatividad se basa en estas re-
glas. En esencia, € nimero de oxidacion se refiere a nimero de cargas que tendria un
atomo si los electrones fueran transferidos por completo a aomo més electronegativo de
los &omos que forman una molécula.

o
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Figura 9.7 Relacién entre el
caracter ionico porcentual y la
diferencia de electronegatividad.

1A 8A
2A 3A 4A 5A 6A 7A|

Los elementos més electronegativos son
los no metales (grupos 5A-7A) y los ele-
mentos menos electronegativos son los
metales alcalinos y alcalinotérreos (grupos
1A-2A), y el aluminio. El berilio es el primer
miembro del grupo 2A, y principalmente
forma compuestos covalentes.

Problemas similares: 9.39, 9.40.
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Examine lamoléculade NH;, donde el &omo de N formatres enlaces sencillos con los
atomos de H. Como el N es mas electronegativo que € H, la densidad electrénica se des-
plazara desde H hacia N. Si la transferencia de carga fuera completa, cada H donaria un
electréon a N, que tendria una carga total de —3, en tanto que cada H tendria una carga de
+1. Asi, en lamoléculade NH3, a N sele asigna un nimero de oxidacién de —3y al H un
ndmero de oxidacion de +1.

El oxigeno suele tener un nimero de oxidacién de —2 en sus compuestos, excepto en
el perdxido de hidrégeno (H,0,), cuya estructura de Lewis es:

H—0—0—H

Un enlace entre &omos idénticos no contribuye al nimero de oxidacién de esos &omos por-
que €l par de electrones del enlace esta igualmente compartido. Como el H tiene un nime-
ro de oxidacién de +1, cada &omo de O tiene un nimero de oxidacion de —1.

¢Queda claro por qué € fltor siempre tiene un nimero de oxidacion de —1? Es el ele-
mento mas electronegativo conocido y siempre forma un enlace sencillo en sus compues-
tos. Por lo tanto, siempre llevard una carga de — 1 suponiendo una transferencia completa
del electron.

9.6 Escrituradelasestructurasde Lewis

Aunque laregla del octeto y las estructuras de Lewis no dan una vision completa del enla-
ce covalente, son de gran utilidad para representar los enlaces en muchos compuestos y ex-
plicar las propiedades y reacciones de las moléculas. Por esta razon, es conveniente
practicar la escritura de las estructuras de Lewis de los compuestos. Los pasos basicos son
los siguientes:

1. Escriba la estructura fundamental del compuesto mediante simbolos quimicos para
mostrar qué atomos estan unidos entre si. Para compuestos sencillos, esto es relativa
mente facil. Para compuestos complejos, es preciso tener més informacién o hacer pre-
dicciones razonables. En general, el &omo menos electronegativo ocupa la posicion
central. El hidrégeno y el fltor suelen ocupar |as posiciones terminales en las estructu-
ras de Lewis.

2. Cuente el nimero total de electrones de valencia presentes 'y, si fuera necesario, con-
sulte lafigura 9.1. En los aniones poliatomicos, sume el ndmero total de cargas nega-
tivas. (Por ejemplo, en el ion CO3~ se afladen dos electrones porque lacarga2— indica
que hay dos electrones adicionales, ademas de los que aportan los &omos neutros.) En
los cationes poliatémicos se resta el niimero de cargas positivas del total. (Asi, para €l
NHj se resta un electron porque la carga +1 indica la pérdida de un electron del gru-
po de los &omos neutros.)

3. Dibujeun enlace covalente sencillo entre el atomo central y cadauno delos atomos que
lo rodean. Complete |os octetos de |os &tomos enlazados a &tomo central. (Tenga pre-
sente que la capa de valencia del d&tomo de hidrégeno se completa con sélo dos elec-
trones.) Los electrones pertenecientes al &omo central 0 a los &omos que lo rodean
deben quedar representados como pares libres si no participan en el enlace. El nlmero
total de electrones empleados es el que se determind en €l paso 2.

4. Después de terminar los pasos 1-3, si el &omo central tiene menos de ocho electrones,
trate de formar enlaces dobles o triples entre €l &omo central y los &omos que lo ro-
dean, utilizado los pares libres de los &omos circundantes para completar el octeto del
atomo central.

Losgemplos 9.3, 9.4y 9.5 muestran el procedimiento de cuatro pasos para escribir las
estructuras de Lewis de un compuesto y de un ion.

o
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9.6 Escriturade las estructuras de Lewis

Ejemplo 9.3
Escriba la estructura de Lewis del trifluoruro de nitrégeno (NF;), donde los tres &omos de F
estén enlazados al atomo de N.

Solucion Se sigue el procedimiento anterior para escribir la estructura de Lewis.
Paso 1: El &tomo de N es menos €electronegativo que el F, asi que la estructura basica del
NF; es
FNF
F

Paso 2: Las configuraciones electronicas de las capas externas del N 'y F son 2522p° y 2522p°,
respectivamente. Asi esque hay 5 + (3 X 7), 0 26, electrones de valencia para el NF;.

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el N y cada F y se completan los octetos
paralos atomos de F. Los dos €lectrones que restan se colocan en el N:

FN—F
FN—E

Debido a que la estructura satisface la regla del octeto para todos los &omos, no es necesario
el paso 4.

Verificacion Cuente los electrones de valencia en el NF; (en los enlaces y en los pares li-
bres). El resultado es 26, € mismo nimero de electrones de valencia en los tres acomos de F
(3% 7 = 21) y enun &omo de N (5).

Ejercicio de préctica Escribalaestructurade Lewis parael disulfuro de carbono (CS,).

Ejemplo 9.4

Escriba |la estructura de Lewis para el &cido nitrico (HNO;), donde |os tres &tomos de O estan
enlazados a &omo central de N y el &omo de H que se ioniza se enlaza con uno de los &o-
mos de O.

Solucion Se sigue el procedimiento antes indicado para escribir |a estructura de Lewis.
Paso 1: Laestructura béasicadel HNO; es

O N O H
@)

Paso 2: Las configuraciones electronicas de |as capas externas de N, O y H son: 2s72p°, 2522p*
y 18, respectivamente. De modo que hay 5 + (3 X 6) + 1, 0 24 electrones de valen-
cia que se deben tomar en cuentaen e HNO;.

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el N y cada uno de los tres &omos de O y
entre uno de estos atomos y el &omo de H. Enseguida se llena con los el ectrones ne-
cesarios para satisfacer laregla del octeto paralos d&tomos de O:

O-N-O-n
: 0 :

(contintia)

373

El NF; es un gas incoloro, inodoro e inerte.

Problema similar: 9.45.

HNO; es un electrolito fuerte.

¢
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Paso 4: Se observa que esta estructura satisface la regla del octeto para todos los aomos de O
pero no para el &omo N, que solo tiene seis electrones. Por |o tanto, se mueve un par
libre de electrones de uno de los atomos de O de |os extremos para formar otro enlace
con el N. Asi, laregladel octeto también se cumple para este &tomo:

i
: O :

Verificacion Debe asegurarse de que todos los dtomos (excepto el H) cumplan con laregla

del octeto. Cuente |os electrones de valencia en el HNO; (en los enlacesy en los pares libres).

El resultado es 24, el mismo que el nimero total de electrones de valencia de tres &omos de O
Problema similar: 9.45. (83X 6=18),un dtomo de N (5) y un atomo H 2.

Ejercicio de practica Escribalaestructura de Lewis para el &cido formico (HCOOH).

Ejemplo 9.5
Escriba la estructura de Lewis para el ion carbonato (CO3 ™).

Solucion Sesigue el procedimiento antes indicado para escribir la estructura de Lewisy se

% observa que éste es un anion con dos cargas negativas.
. 0 Paso 1: Se puede deducir |a estructura basica del ion carbonato ya que se sabe que €l C es
menos electronegativo que el O. Por |o tanto, es mas probable que ocupe la posicion

B central, como sigue:
Cco3

o
O C O

Paso 2: Las configuraciones electronicas de las capas externas de C y O son 252p? y 28°2p*,
respectivamente, y €l ion en si tiene dos cargas negativas. Entonces, el nimero total de
electroneses4 + (3 X 6) + 2,0 24.

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el Cy cada Oy se cumple con laregla del
octeto para los atomos de O:

:?:
:@):—c—(:)::

Esta estructura muestra los 24 electrones.

Paso 4: Laregladel octeto se satisface paralos atomos de O, mas no para el &omo de C. Por
lo tanto, se debe mover un par libre de uno de los &omos de O para formar otro enlace
con C. Asi, laregladel octeto también se satisface para el &omo de C:

Se utilizan los corchetes para indicar que O 2=

la carga —2 se encuentra en la molécula

completa. . O—C—O :

Verificacion Aseglrese de que todos los dtomos satisfagan la regla del octeto. Cuente los

electrones de valencia del CO,?~ (en enlaces quimicosy en pares libres). El resultado es 24, €

mismo que el ndmero total de electrones de valencia de tres a&tlomos de O (3 X 6 = 18), un
Problema similar: 9.44. atomo de C (4) y dos cargas negativas (2).

Ejercicio de practica Escribalaestructurade Lewis para el ion nitrito (NO; ).

o
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9.7 Cargaformal y estructura de Lewis

Cuando se compara el nimero de electrones de un &omo aislado con |os electrones asocia-
dos a mismo &tomo en una estructura de Lewis, es posible determinar la distribucién elec-
tronica en lamoléculay dibujar la estructurade Lewis mas probable. El procedimiento para
contar los electrones es como sigue: en un &omo aislado, el nimero de electrones asocia-
dos es simplemente el nimero de electrones de valencia. (Como siempre, no es necesario
considerar los electrones internos.) En una molécula, 1os electrones asociados a un &omo
son sus pares libres més los electrones del par o los pares de enlace entre ese &omo y otro
atomo o &omos. Sin embargo, como |os el ectrones se comparten en un enlace, los electro-
nes del par enlazante se deben dividir equitativamente entre los &omos que forman el enla-
ce. La diferencia entre los electrones de valencia de un atomo aislado y el nimero de
electrones asignados a ese 4&tomo en una estructura de Lewis esla carga formal del atomo.

Para asignar €l nimero de electrones a un atomo en una estructura de Lewis, se proce-
de de la siguiente forma:

 Todos los electrones no enlazantes del &omo se asignan a aomo.

* Se rompen los enlaces entre €l atomo y |os otros &omos y se asigna la mitad de los
electrones enlazantes a &tomo.

El concepto de carga formal se muestra con la molécula de ozono (O3). Siguiendo los
pasos que se usaron en los giemplos 9.3y 9.4, se dibuja la estructura basicadel O;y ense-
guida se agregan enlacesy electrones para satisfacer laregladel octeto paralos dos &omos
de los extremos:

Se observa que aunque se utilizaron todos los electrones disponibles, laregla del octeto no
se cumplié parael aomo central. Pararesolver esto, se convierte un par libre de uno de los
atomos terminales en un segundo enlace entre ese atomo y €l &omo central, como sigue:

Ozono liquido por debajo de su punto de
. ebullicién (—111.3°C). El ozono es un gas
O—O_O . toxico color azul y de olor acre.

Ahora se puede calcular la carga formal de cada &omo del O; mediante €l siguiente es-
quema:

0£0%0:
€ devaencia 6 6 6
e asigna:ios adomo 6 5 7 Asigne la mitad de los electrones enlazan-

. . tes a cada atomo.
Diferencia
(cargaformal)

0 +1 -1

donde las lineas onduladas rojas denotan la ruptura de los enlaces. Observe que la ruptura
de un enlace sencillo da como resultado latransferencia de un electron, la ruptura de un en-
lace doble produce la transferencia de dos €lectrones a cada uno de los aomos enlazados,
y asi sucesivamente. Asi, las cargas formales de los &omos en O; son

. [T E
0=0-0:-

Para una sola carga positiva o negativa se omite €l nimero 1.

o
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Las siguientes reglas son Utiles para escribir las cargas formales:

1. Enlas moléculas neutras, la suma de las cargas formales debe ser cero. (Estaregla se
aplica, por eiemplo, parala moléculade O;.)

2. Enlos cationes, la suma de las cargas formales debe ser igual ala carga positiva.
3. Enlos aniones, la suma de las cargas formales debe ser igual ala carga negativa.

No olvide que las cargas formales no representan la separacion de cargareal dentro de
las moléculas. En la molécula de O, por gemplo, no hay evidencias de que el atomo cen-
tral tenga una carganetade +1, o que uno de los &omos terminal es tenga una carga de — 1.

Sefialar las cargas de los atomos en la estructura de Lewis es solo un recurso para seguir la
pista de |os electrones de valencia en una molécula.

Ejemplo 9.6
Escriba las cargas formales en el ion carbonato.
Estrategia Laestructurade Lewis del ion carbonato se desarroll6 en el gjemplo 9.5:

HOE 2=
:0$C30:
Las cargas formales de |os &omos se calculan mediante el procedimiento descrito.

Solucion Seresta el nimero de electrones no enlazantes y la mitad de los electrones de enla-
ce alos electrones de valencia de cada aomo.

El 4tomo de C: El &omo de C tiene cuatro electrones de valenciay no hay electrones no
enlazantes en el a&tomo en la estructura de Lewis. La ruptura del enlace doble y de dos enlaces
sencillos produce la transferencia de cuatro electrones a atomo de C. Asi, la carga formal es 4
—4=0.

El 4&tomo de O en C= O: El &omo de O tiene seis electrones de valenciay hay cuatro
€lectrones no enlazantes en el &omo. La ruptura del enlace doble da como resultado |a transfe-
rencia de dos electrones a domo de O. Aqui lacargaformal es6 — 4 — 2 = 0.

El atomo de O en C— O: Este &omo tiene seis electrones no enlazantes y la ruptura del
unico enlace le transfiere otro electron. Asi, lacargaformal es6 — 6 — 1 = —1.

Por lo tanto, la estructura de Lewis para CO3~ con cargas formales es:
: ﬁ :
= O—C—O o=

Verificacion Observe que la suma de las cargas formales es —2, la misma que la carga en €
ion carbonato.

Ejercicio de practica Escribalas cargas formales para el ion nitrito (NO).

Algunas veces, una especie dada puede tener més de una estructura de Lewis. En ese caso,
se selecciona la mas adecuada a partir de las cargas formales y las siguientes reglas:

» Paramoléculas neutras, es preferible la estructura de Lewis que no tenga cargas forma-
les en vez de aquella en la que haya cargas formales.

o
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9.8 El concepto de resonancia

» Las estructuras de Lewis con cargas formales grandes (+2, +3 0 —2, —3 0 més) son
menos probables que las que tienen cargas formales pequefias.

 Cuando existen varias estructuras de L ewis con la misma distribucion de cargas forma-
les, la estructura mas razonable es la que lleve | as cargas formal es negativas en los ato-
mos Mas el ectronegativos.

El ggemplo 9.7 muestralautilidad de las cargas formales para facilitar laeleccion dela
estructura de Lewis correcta para una molécula.

Ejemplo 9.7 (

El formaldehido (CH,0) es un liquido de olor desagradable, que tradicionalmente se ha utiliza-

do para preservar animales de laboratorio. Dibuje la estructura de Lewis mas probable para es-

te compuesto.

Estrategia Una estructura de Lewis probable debe satisfacer laregla del octeto para todos ( \

los elementos, con excepcion del H, y sus cargas formales (si es que las hay) deben estar dis-

tribuidas de acuerdo con los lineamientos de |a el ectronegatividad. CH,0

Solucion Las dos posibles estructuras bésicas son

H C O H Cc O

a) b)
Primero se dibujan las estructuras de Lewis para cada una de estas posibilidades:

- H
5658 AN 0o
H—C=0—H C=0
/ ..

a) b)

Para mostrar |as cargas formales, se sigue el procedimiento del eiemplo 9.6. En @) el &omo de
C tiene un total de cinco electrones (un par libre mas tres electrones de la ruptura de un enlace
sencillo y uno doble). Debido a que el C tiene cuatro electrones de valencia, la cargaformal en
el domo es4 — 5 = —1. El &omo de O tiene un total de cinco electrones (un par librey tres
electrones provenientes de la ruptura de un enlace sencillo y uno doble). Debido aque el O tie-
ne seis electrones de valencia, la cargaformal del &omoes6 — 5 = +1. En b) el &omo de C
tiene un total de cuatro electrones de la ruptura de los dos enlaces sencillos y del enlace doble,
por lo que su carga formal es4 — 4 = 0. El &omo de O tiene un total de seis electrones (dos
pares libre y dos €electrones de la ruptura del enlace doble). Asi, la cargaformal en el &omo es
6 — 6 = 0. Aungue ambas estructuras satisfacen laregla del octeto, b) es la estructura més
probable debido a que no presenta cargas formales.

Verificacion En cada caso aseglrese de que el nimero total de electrones de valencia sea 12.
Sugiera otras dos razones por |as cuales |a estructura a) es la menos probable. Problema similar: 9.47.

Ejercicio de practica Dibuje la estructura de Lewis més adecuada para una molécula que
contiene un atomo de N, un atomo de C y un atomo de H.

9.8 EIl concepto deresonancia

Al dibujar la estructura de Lewis del ozono (O;) se satisface laregla del octeto para el ato-
mo central porque se coloca un enlace doble entre este at.omo y uno de los dos atomos de

o
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4

)
1..# #
-
Mapa del potencial electrostatico del O.
La densidad electrénica estéa distribuida

de manera uniforme entre los dos atomos
de O de los extremos.

La estructura hexagonal del benceno fue
propuesta por primera vez por el quimico
aleman August Kekulé (1829-1896).

O externos. De hecho, el enlace doble se puede colocar en cualquier extremo de la molécu-
la, como se muestra en estas estructuras de Lewis equival entes:

.. et e .. et e
0=0—0:" :6—0=0

Sin embargo, ninguna de estas dos estructuras explica las longitudes de enlace conocidas
enel O,

Se esperaria que el enlace O—O en el O; fueramas largo que el enlace O— O debido
a que se sabe que los enlaces dobles son mas cortos que los sencillos. No obstante, 1os re-
sultados experimental es indican que los dos enlaces oxigeno-oxigeno tienen la misma lon-
gitud (128 pm). Pararesolver esta discrepancia se escriben ambas estructuras de Lewis para
representar la molécula de ozono:

.. RPN .. R
0=0—0:" «— ~:0—0=0

Cada una de estas estructuras se conoce como estructura de resonancia. Una estructura de
resonancia es entonces una de dos 0 mas estructuras de Lewis para una sola molécula que
no se puede representar exactamente con una sola estructura de Lewis. La doble flecha se-
fiala que las estructuras mostradas son estructuras de resonancia.

El término resonancia ya sugiere que se utilizan dos 0 mas estructuras de Lewis para
representar una molécula particular. Como el viajero medieval europeo que regresd de
Africay describi6 a rinoceronte como una cruza entre un grifén y un unicornio (dos ani-
males familiares pero imaginarios), en forma similar se describe a ozono, una molécula
real en términos de dos estructuras familiares pero que no existen.

El error més frecuente sobre el concepto de resonancia es creer que una molécula co-
mo &l ozono cambia rapido de una a otra estructura. Recuerde que ninguna de las estructu-
ras de resonancia representa realmente ala molécula, éstatiene su propia estructura estable
Unica. La“resonancid’ es unainvencion humana, disefiada paraindicar las limitaciones de
estos sencillos modelos de enlace. Siguiendo con la analogia recién descrita, un rinoceron-
te es una criatura distinta, jno una oscilacién entre un grifén y un unicornio miticos!

El ion carbonato proporciona otro ejemplo de resonancia:

De acuerdo con la evidencia experimental, todos los enlaces carbono-oxigeno en € CO3~
son equivalentes. Por o tanto, las propiedades del ion carbonato se explican mejor toman-
do sus estructuras de resonancia en forma conjunta.

El concepto de resonancia se aplicaiguamente bien a sistemas organicos. Un gemplo
conocido es la molécula de benceno (CgHg):

H
| |
H\C/ A HO /C\C/H
| | «— | |
/C\ TN P /C\
H H

Si una de estas estructuras de resonancia pudiera corresponder a la estructura real del ben-
ceno, habria dos longitudes de enlace diferentes entre los &omos de C adyacentes. una se-
ria caracteristica de un enlace sencillo y la otra tendria la longitud de un enlace doble. De

o
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hecho, la distancia entre todos los atomos de C adyacentes en el benceno es de 140 pm,
unvalor que esta entre la longitud de un enlace C—C (154 pm) y de un enlace C=C
(133 pm).

Una forma mas simple de dibujar |a estructura de la molécula de benceno y de otros
compuestos que contienen el “anillo benceno” es exponer sélo el esqueleto y no los &tomos
de carbono e hidrégeno. Con esta convencion, las estructuras de resonancia quedaran repre-

sentadas por
-0

Observe que se han omitido los &omos de C en los vértices del hexégono y todos los &to-
mos de H, aunque se sobreentiende que existen. Sélo se muestran los enlaces entre los
atomos de C.

Esimportante recordar estareglaal dibujar estructuras de resonancia: las posiciones de
los electrones, pero no las de |os atomos, se pueden redistribuir en estructuras de resonan-
ciadistintas. En otras palabras, |os mismos &omos deben estar enlazados entre si en todas
las estructuras de resonancia de una especie dada.

El gemplo 9.8 ilustra el procedimiento para dibujar estructuras de resonancia de una
molécula.

Ejemplo 9.8

Dibuje las estructuras de resonancia (con sus cargas formales) para el ion nitrato, NO™, que
tiene la siguiente distribucion bésica:

(@)
¢ ©
Estrategia Sesigue el procedimiento que se utiliza para dibujar |as estructuras de Lewis y
calcular las cargas formales en los giemplos 9.5y 9.6. NO5

Solucién Como en €l caso del ion carbonato, se pueden dibujar tres estructuras de resonancia
equivalentes para €l ion nitrato:

: (|) o : ﬁ : : ? -
O=N—O T e— O—N—O T oe— T O—N=O
A A N
Verificacion Dado que el nitrégeno tiene cinco electrones de valencia, cada oxigeno cuenta
con seis electrones de valencia y hay una carga neta negativa, el nimero total de electrones de
valenciaes5 + (3 X 6) + 1 = 24, e mismo que el nimero de electrones de valenciaen €l ion
NOS_- Problemas similares: 9.51, 9.56.

Ejercicio de practica Dibuje las estructuras de resonancia para el ion nitrito (NO3).

9.9 Excepciones alaregla del octeto

Como se menciond antes, laregladel octeto se aplica principalmente alos elementos del se-
gundo periodo. Las excepciones a la regla del octeto caen en tres categorias que se distin-
guen por un octeto incompleto, un nimero impar de electrones o0 mas de ocho electrones de
valencia alrededor del &omo central.

o
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¢ 06

El berilio, a diferencia de los demas ele-
mentos del grupo 2A, forma principalmen-
te compuestos covalentes, de los cuales
el BeH, es un ejemplo.

NH; + BF; —> HsN — BF5

El octeto incompleto

En algunos compuestos el nimero de electrones que rodean a atomo central de una molé-
culaestable esinferior aocho. Considere, por ejemplo, el berilio, un elemento del grupo 2A
(y del segundo periodo). La configuracion electronica del berilio es 15?25 tiene dos elec-
trones de valencia en €l orbital 2s. En fase gaseosa, el hidruro de berilio (BeH,) existe co-
mo moléculas discretas. La estructura de Lewis del BeH, es

H—Be—H

Como se abserva, sélo cuatro electrones rodean al &omo de Be 'y no hay forma de satisfa-
cer laregla del octeto para €l berilio en esta molécula.

Los elementos del grupo 3A, en particular boro y aluminio, también tienden a formar
compuestos en |os que sus atomos se rodean de menos de ocho electrones. Tome a boro co-
mo gjemplo. En virtud de que su configuracion electronica es 1s22s°2p’, tiene en total tres
electrones de valencia. El boro reacciona con los halégenos y forma un tipo de compuestos
que tienen la formula general BX,, donde X es un atomo de halégeno. Asi, en €l trifluoru-
ro de boro solo seis electrones rodean a &omo de boro:

T
T —

L as siguientes estructuras de resonancia contienen un enlace doble entre B y F y satisfacen
laregladel octeto para el boro:

.+

:i|*".: ” |
+i-7:=]|3_ «—> F—]|37 —> F—}ﬁf
‘F: :F: CF:t

El hecho de que lalongitud de enlace B—F en €l BF; (130.9 pm) sea mas corta que la de
un enlace sencillo (137.3 pm) favorece alas estructuras de resonancia, aungue cada unaten-
galacargaformal negativa sobre el &tomo de B y la cargaformal positivaen el &omo de F.

Aunque € trifluoruro de boro es estable, reacciona répidamente con amoniaco. Esta
reaccion se representa mejor con estructuras de Lewis en donde el boro tiene solo seis elec-
trones de valencia alrededor:

:i|:': }|1 F: H
F—l|3 + 1TI—H—> :F—B —N'"—H
'F: H F: H

Al parecer, las propiedades del BF; se explican mejor por las cuatro estructuras de reso-
nancia.

El enlace B—N en el compuesto anterior es diferente de los enlaces covalentes presen-
tados hasta ahora porque el &omo de N aportalos dos el ectrones. Este tipo de enlace se de-
nomina enlace covalente coordinado (también conocido como enlace dativo), y se define
como un enlace covalente en el que uno de los atomos cede los dos electrones. Aunque las
propiedades de un enlace covalente coordinado son parecidas a las de un enlace covalente

o
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normal (dado que todos los electrones son iguales, sin importar su origen), la distincion es
Gtil para hacer un seguimiento de los electrones de valenciay asignar cargas formales.

Moléculas con numero impar de electrones

Algunas moléculas contienen un nimero impar de electrones. Entre ellas se encuentra €l
oxido nitrico (NO) y el dioxido de nitrégeno (NO,):

N6 6w

Puesto que se requiere un nimero par de electrones para completar ocho, laregla del octe-
to no puede cumplirse para todos los &omos en cual quiera de estas mol éculas.

Las moléculas con niimero impar de el ectrones algunas veces se denominan radicales.
Muchos radical es son altamente reactivos. Larazon es que €l electron desapareado tiende a
formar un enlace covalente con un electron desapareado de otra molécula. Por gjemplo,
cuando dos moléculas de dioxido de nitrégeno chocan, forman tetréxido de dinitrdgeno en
€l cual laregladel octeto se satisface paralos &omos de N y de O.

0. 0. NoX 0.
/N- + ~N\ —_— /N—N\
0 0 0 0

El octeto expandido

L os &omos de los elementos del segundo periodo no tienen més de ocho electrones de va
lencia arededor del &omo central, pero los &omos de los elementos del tercer periodo de
latabla periddica en adelante forman algunos compuestos en los que hay mas de ocho elec-
trones arededor del &omo central. Ademas de los orbitales 3sy 3p, los elementos del ter-
cer periodo también tienen orbitales 3d que pueden formar enlaces. Estos orbital es permiten
gue un aomo forme un octeto expandido. Entre |0os compuestos que poseen este tipo de 0C-  Amarilio: los elementos del segundo perio-
teto se encuentra e hexafluoruro de azufre, un compuesto muy estable. La configuracion g0 ne pueden tener un octeto expandido.
. . . Azul: los elementos del tercer periodo y

electronica del azufre es [Ne]3s?3p*. En el SF, cada uno de |os seis electrones de valencia  ios que les siguen pueden tener un octeto
del azufre formaun enlace covalente con un domo de fldor, de tal forma que hay doce elec-  xpandido. Verde: los gases nobles por o

, general sélo tienen un octeto expandido.
trones alrededor del &omo central de azufre:

>
i3

12A 3A 4A 5A 6A 7A|

En el capitulo 10 se vera que estos doce electrones, o0 seis pares de enlace, se acomodan en
seis orbitales provenientes de un orbital 3s, tres 3p y dos de los cinco orbitales 3d. El azu-
fre también forma muchos compuestos en los que se cumple laregla del octeto. Por ejem-
plo, en el dicloruro de azufre, el S esta rodeado por solo ocho electrones:

.. .. .. El dicloruro de azufre es un liquido téxico,
: CI—S—CI de olor pestilente y de color rojo cereza
o o ot (punto de ebullicion: 59°C).

Los gemplos 9.9-9.11 se refieren a compuestos que no siguen la regla del octeto.

o
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. Ejemplo 9.9
Dibuje la estructura de Lewis para el triyoduro de aluminio (Alls).
o Estrategia Se siguen los procedimientos que se emplearon en los ejemplos 9.5 y 9.6 para di-
. . bujar la estructura de Lewis y calcular |as cargas formales.

Solucion Las configuraciones electronicas de la capa externa del Al y del | son 3s23pt y
1 All, tiene tendencia a dimerizarse o a 5s°5p°, respectivamente. El nimero total de electrones de valenciaes 3 + (3 X 7) = 24. Como
formar dos unidades, como Alls. el Al es menos electronegativo que €l 1, ocupa la posicion central y forma tres enlaces covalen-
tes con los &omos de | como sigue:

Se puede observar que no hay cargas formales en los &omos de Al y de .

Verificacion A pesar de que laregla del octeto se satisface para los d&tomos de |, solo hay
seis electrones de valencia alrededor del &tomo de Al. Esta molécula es un ejemplo de octeto
Problema similar: 9.62. incomp| eto.

Ejercicio de practica Dibuje laestructura de Lewis para el BeF,.

Ejemplo 9.10

Dibuje la estructura de Lewis para el pentafluoruro de fésforo (PFs), donde los cinco &omos
de F estén enlazados directamente a &omo de P.

Estrategia Observe que € P es un elemento del tercer periodo. Se sigue el procedimiento de
los ejemplos 9.5y 9.6 para dibujar la estructura de Lewis 'y calcular las cargas formales.

Solucién Las configuraciones electronicas de la capa externa del Py F son 353p® y 28%2p°,
respectivamente, de modo que el nimero total de electrones de valenciaes 5 + (5 X 7), 0 40.
El fosforo es, igual que el azufre, un elemento del tercer periodo y en consecuencia puede te-
ner un octeto expandido. La estructura de Lewis del PF; es:

El PF5 es un compuesto gaseoso reactivo. - F:

Observe que no hay cargas formales en los &omosde Py F.

. Verificacion Aunque laregla del octeto se cumple paralos &omos de F, hay 10 electrones
Problema similar: 9.64. de valencia alrededor del &omo de P, lo que da lugar a un octeto expandido.

Ejercicio de practica Dibuje laestructura de Lewis para el pentafluoruro de arsénico
(AsFs).

Ejemplo 9.11

Dibuje una estructura de Lewis para el ion sulfato (SO2 "), donde los cuatro &omos de O estén
enlazados a aomo central de S.

(contintia)

o
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Estrategia Recuerde que €l S es un elemento del tercer periodo. Se sigue el procedimiento
delos gjemplos 9.5 y 9.6 para dibujar la estructura de Lewisy calcular las cargas formales.

Solucion Las configuraciones electronicas de la capa externadel Sy O son 353p? y 2522p?,
respectivamente.

Paso 1: La estructura bésica del (SO3") es:

O S O
O

Paso 2: Tanto el O como € S son elementos del grupo 6A, de modo que cada uno tiene seis
electrones de valencia. Incluyendo las dos cargas negativas, en el SOZ~ debe haber un
total de 6 + (4 X 6) + 2 0 32 electrones de valencia.

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre todos |os atomos enlazados:

:?:
:6_?_6:
:Q:

Enseguida se escriben las cargas formales en los &omos de Sy O:

6

|2_+..

720—? 0:-

:0:

Verificacion Una de las otras seis estructuras equivalentes para el SO3~ es:

El Stiene un octeto expandido en esta estructura, y se considera la mas aceptable porque tiene
menos cargas formales. Sin embargo, |os detallados célcul os tedricos demuestran que la estruc-
tura mas probable es la que satisface laregla del octeto, aunque estén mas separadas las cargas
formales. Paralos elementos del tercer periodo en adelante, la regla general dicta que una es-
tructura de resonancia que sigue la regla del octeto sea preferible en lugar de una que tenga oc-
teto expandido aunque lleve menos cargas formales.

Ejercicio de practica Dibuje laestructura de Lewis del &cido sulfarico (H,SO,).

Una observacion final acerca del octeto expandido: cuando se dibujan las estructuras
de Lewis de compuestos que contienen un atomo central del tercer periodo y sucesivos, al-
gunas veces se presenta el caso de que se satisface laregla del octeto para todos |os &tomos
pero que sigue habiendo electrones de valencia que faltan por ubicarse. En tales casos, los
electrones restantes deben colocarse como pares libres en el a&tomo central. El gjemplo 9.12

muestra este método.

o

Seorl

Problema similar: 9.85.
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Solo diga NO

| éxido nitrico (NO), el 6xido de nitrégeno mas sencillo, es

una molécula con nimero impar de electrones, y por lo tanto
es paramagnética. El NO es un gas incoloro (punto de ebullicidn
—152°C) que puede prepararse en el laboratorio haciendo reac-
cionar nitrito de sodio (NaNO,) con un agente reductor como el
Fe** en un medio &cido.

NO; (ac) + Fe?*(ac) + 2H (ac) —
NO(g) + Fe**(ac) + H,O(l)

Entre las fuentes ambientales del 6xido nitrico se encuentran
laignicion de combustibles fésiles que contienen compuestos de
nitrogeno y lareaccion entre el nitrogeno y el oxigeno en el inte-
rior de un motor de automoévil a altas temperaturas

Nx(9) + Ox(g) —> 2NO(g)

L os reldmpagos también contribuyen a la concentracion atmosfé-
rica del NO. El 6xido nitrico expuesto a aire forma con rapidez
un gas color café de didxido de nitrogeno:

2NO(g) + Oo(g) — 2NO4(9)

El diéxido de nitrégeno es un componente principal de la conta-
minacion atmosférica.

Hace 24 afios, mientras estudiaban larelgjacion muscular, al-
gunos cientificos descubrieron que nuestro cuerpo produce 6xido
nitrico para usarlo como neurotransmisor. (Un neurotransmisor
es una pequefia molécula que sirve para facilitar la comunicacién
entre las células.) Desde entonces, se ha detectado en al menos
una docena de tipos celulares en varias partes del organismo. Las
células del cerebro, €l higado, el pancreas, €l tracto gastrointesti-
nal y los vasos sanguineos pueden sintetizar Oxido nitrico. Esta
molécula también funciona como una toxina celular para matar
bacterias dafiinas. Y eso no estodo: en 1996 seinformo que el NO
se une ala hemoglobina, la proteina transportadora de oxigeno en
lasangre. Sin duda, también ayudaaregular la presion sanguinea.

El descubrimiento de la funcion bioldgica del 6xido nitrico
ha hecho posible que se comprenda la forma de accién de la ni-
troglicerina (CsHsN3Og) como farmaco. Durante muchos afios, se
habian prescrito tabletas de nitroglicerina para |os pacientes en-
fermos del corazon paraaliviar €l dolor (angina de pecho) ocasio-
nado por una breve interrupcion del flujo sanguineo a corazon,
aungue su forma de accion ain no se conocia por completo. Aho-
ra se sabe que la nitroglicerina produce 6xido nitrico, €l cua pro-

Ejemplo 9.12

voca que los musculos se relajen y permite que las arterias se di-
laten. En relacion con este aspecto, es interesante observar que
Alfred Nobel, el inventor de la dinamita (una mezcla de nitrogli-
cerinay arcilla, que estabiliza el explosivo antes de usarse), fun-
dador de los premios que llevan su nombre, padecia un problema
cardiaco; no obstante, rechazd la recomendacion de su médico
deingerir una pequefia cantidad de nitroglicerina para aiviar el
dolor.

Laidea de que el NO se comporta como una molécula men-
sajera es muy razonable. El 6xido nitrico es una molécula peque-
flay por lo tanto se puede difundir répidamente entre las células.
Se trata de una molécula estable, pero bajo ciertas circunstancias
es atamentereactiva, lo cual explicasu funcion protectora. Laen-
Zima que provoca la relgjacién muscular contiene hierro por el
cual el 6xido nitrico tiene una afinidad ata. El enlace del NO con
el hierro eslo que activaalaenzima. Sin embargo, en las células,
donde por lo general Ias moléculas biol 6gicas son moléculas muy
grandes, los efectos globales de una de las moléculas més peque-
flas que se conocen no tienen precedentes.

El 6xido nitrico es un gas incoloro, se produce mediante la accién de Fe?"
en una disolucion acida de nitrito de sodio. El gas se burbujea en agua y
de inmediato reacciona con el oxigeno para formar NO,, gas color café
cuando se expone al aire.

Dibuje una estructura de Lewis del compuesto de un gas noble, €l tetrafluoruro de xenén
(XeF,) en €l cual todos los &omos de F estén enlazados con el atomo central de Xe.

384

(contindia)
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Estrategia Observe que el Xe es un elemento del quinto periodo. Para dibujar |a estructura
de Lewisy calcular las cargas formales se seguira el procedimiento de los gemplos 9.5y 9.6.

Solucién Paso 1: Laestructura bésica de XeF, es

F F
Xe
F F

Paso 2: Las configuraciones electronicas del nivel externo de Xey F son 5525p° y 25°2p°, res-
pectivamente, y por lo tanto, el nimero total de electrones de valencia es
8+ (4X7)036

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre todos los &omos enlazados. La regla del
octeto se satisface para los &omos de F, cada uno de |os cuales tiene tres pares libres.
La suma de los pares electronicos libres de los cuatro &omos de F (4 X 6) y de los
cuatro pares enlazantes (4 X 2) es 32. Por lo tanto, los cuatro electrones restantes se
muestran como dos pares libres en el domo de Xe:

F F:
N
V4

7\

Xe

1 79

Se puede ver que el &omo de Xe tiene un octeto expandido. No hay cargas formales
en los atlomos de Xey F.

Ejercicio de practica Escribalaestructurade Lewis del tetrafluoruro de azufre (SF,).

9.10 Entalpia de enlace

Una medida de la estabilidad de una molécula es su entalpia de enlace, que es el cambio
de entalpia necesario para romper un enlace especifico de un mol de moléculas gaseosas.
(Las entalpias de enlace en solidos y liquidos se modifican por influencia de las moléculas
vecinas.) Por gemplo, laental pia de enlace determinada en forma experimental paralamo-
[écula de hidrégeno es

H,>(g) — H(g) + H(g) AH° = 436.4 kJ/mol

Esta ecuacion indica que pararomper los enlaces covalentes de 1 mol de moléculas de H, ga
$20s0 se necesitan 436.4 kJ de energia. Para las moléculas de cloro que son menos estables,

Cl,(g) — Cl(g) + ClI(g) AH° = 242.7 kJ/mol

L as ental pias de enlace también se pueden medir directamente para moléculas diatomi-
cas que contienen elementos diferentes, como el HCl,

HCl(g) — H(g) + ClI(qg) AH°® = 431.9 kJmol
asi como para moléculas que contienen enlaces dobles y triples:

0,(g) — O(g) + O(g) AH° = 498.7 kJ/mol

N>(g) —> N(g) + N(g) AH° = 941.4 kJ/moal

La medicion de la fuerza de enlaces covalentes en moléculas poliatdmicas es mas compli-
cada. Por giemplo, en el caso del agua, las mediciones muestran que la energia necesaria
pararomper el primer enlace O—H es diferente de la que se requiere pararomper e segun-
do enlace O—H:

H,O(g) — H(g) + OH(g) AH° = 502 kJ/mol
OH(g) — H(g) + O(9) AH° = 427 kJ/mol

o

XeF,

Problema similar: 9.63.

La estructura de Lewis del O, es O=0.
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Algunas entalpias de enlace de moléculas diatomicas* y entalpias

e %4 de enlace promedio para los enlaces en moléculas poliatébmicas
Entalpia de enlace Entalpia de enlace
Enlace (kJ/mol) Enlace (kJ/mol)
H—H 436.4 CcC—sS 255
H—N 393 C=sS 477
H—O 460 N—N 193
H—S 368 N=N 418
H—P 326 N=N 941.4
H—F 568.2 N—O 176
H—CI 431.9 N=0O 607
H—Br 366.1 0—0 142
H—I 298.3 0=0 498.7
C—H 414 Oo—P 502
c—cC 347 O0=Ss 469
C=cC 620 P—P 197
C=C 812 P=P 489
C—N 276 S—S 268
C=N 615 S=S§ 352
C=N 891 F—F 156.9
CcC—o0O 351 Cl—cl 242.7
c=o0o' 745 Br—Br 1925
C—P 263 I—1 151.0

* Las entalpias de enlace paralas moléculas diatémicas (a color) tienen més cifras significativas que las entalpias de enlace para
los enlaces de moléculas poliatémicas debido a que |as entalpias de enlace de las moléculas diatémicas son cantidades que se
pueden medir directamente y no son valores promedio de muchos compuestos.

T Laentalpiadel enlace C=0 en el CO, es 799 kJmoal.

En ambos casos se rompe el enlace O—H, pero €l primer paso es méas endotérmico que el
segundo. Ladiferencia entre los dos valores de AH® indica que el segundo enlace O—H ex-
perimenta en si mismo un cambio debido a una modificacion en el ambiente quimico.

Ahorase entiende por qué cambialaental piade enlace de lamismaunion O—H en dos
mol éculas diferentes, como el metanol (CH;0H) y €l agua (H,0): su ambiente quimico es
distinto. Asi, para moléculas poliatdmicas se puede hablar sélo de la entalpia de enlace pro-
medio de un enlace particular. Por ejemplo, es posible medir la energiadel enlace O—H en
10 diferentes moléculas poliatdmicas y obtener la energia de enlace promedio O—H divi-
diendo la suma de | as ental pias de enlace entre 10. Latabla 9.4 enumeralas ental pias de en-
lace promedio de varias moléculas diatdbmicas y poliatdmicas. Como se recordard, los
enlaces triples son mas fuertes que los enlaces dobles, que a su vez son més fuertes que
los enlaces sencillos.

Aplicacion de las entalpias de enlace en termoquimica

El andlisis comparativo de los cambios termoquimicos que se presentan en distintas reac-
ciones (capitulo 6) revela que hay mucha variacién en los valores de |as entalpias de dichas

o
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reacciones. Por gjemplo, la combustién del hidroégeno gaseoso en oxigeno gaseoso es muy
exotérmica

Ha(g) + 302(g) — H.0(I) AH°® = —285.8 kJmol

Por otro lado, laformacién de glucosa (CgH,,0¢) apartir de aguay didxido de carbono, que
se lleva a cabo en lafotosintesis, es muy endotérmica,

6C02(g) + 6H20(|) — CGleoG(S) + 602(9) AH° = 2801 kJ/mol

Para explicar estas variaciones es preciso examinar la estabilidad de las moléculas indivi-
duales de reactivos y productos. Después de todo, la mayoria de las reacciones quimicas
conducen alaformacién y ruptura de enlaces. En consecuencia, a conocer las entalpias de
enlace y, por lo tanto, |a estabilidad de las moléculas, se obtiene informacion de la natura-
leza termoquimica de las reacciones que experimentan las moléculas.

En muchos casos es posible predecir |a ental pia de reaccion aproximada para muchas
reacciones con las entalpias de enlace promedio. Dado que la ruptura de enlaces quimicos
siempre demanda energia, en tanto que para formarlos siempre se libera energia, la ental-
pia de una reaccién se puede estimar a contar el nimero total de enlaces que se rompen 'y
se forman en la reaccién registrando los correspondientes cambios de energia. La entalpia
de reaccién en |la fase gaseosa esta dada por

AH°® = XBE(reactivos) — X BE(productos)
= energiatotal consumida— energiatotal liberada (9.3)

donde BE representa la entalpia de enlace promedio y 2 es el simbolo de adicion. La ecua
cion (9.3), tal como esta escrita, toma en cuenta la convencion de signos para AH®. De mo-
do que si la energia total proporcionada es mayor que la energia total liberada, AH® es
positivay lareaccién es endotérmica. Por lo contrario, si se libera més energiade la que se
absorbe, AH® es negativay lareaccién es exotérmica (figura 9.8). Si los reactivos'y produc-
tos son mol éculas diatémicas, la ecuacion (9.3) debe dar resultados exactos porque la ener-
giadedisociacion del enlace para moléculas diatémicas se conoce con exactitud. Si algunos

Atomos Atomos
>BE (productos) 3 BE (reactivos)
< " ) .
a Moléculas de =3 Moléculas de
z producto 5 reactivo
j= c
L0 i}
3BE (reactivos) —>BE (productos)
Moléculas de Moléculas de
reactivo producto
a) b)

Figura 9.8 cambios de ental-
pia de enlace en a) una reaccion
endotérmica y b) una reaccién
exotérmica.
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En la tabla 9.4 se sefialan las entalpias de
enlace de estas moléculas diatémicas.

Problema similar: 9.104.

o todos los reactivos y productos son moléculas poliatémicas, la ecuacion (9.3) dara resul-
tados aproximados porque en los calculos se emplean ental pias de enlace promedio.

Para moléculas diatémicas, la ecuacion (9.3) equivale a la ecuacion (6.18), de tal for-
ma que los resultados obtenidos con estas dos ecuaciones deberan ser parecidos, como se
muestra en el ejemplo 9.13.

Ejemplo 9.13
Con la ecuacion (9.3) calcule la entalpia de reaccion del siguiente proceso:

Hz(g) + Cl2(9) — 2HCI(g)
Compare €l resultado obtenido con el que se obtendria al usar la ecuacion (6.18).

Estrategia Recuerde que la ruptura de enlaces es un proceso de absorcion de energia (endo-
térmico) y laformacion de enlaces es un proceso de liberacion de energia (exotérmico). Por lo
tanto, el cambio global de energia es la diferencia entre estos dos procesos opuestos, descritos
por la ecuacion (9.3).

Solucién El primer paso es contar el niimero de enlaces que se rompen y el nimero de enla-
ces que se forman. Este célculo se simplifica con la siguiente tabla:

Tipo de NUmero de Entalpia Cambio
enlaces que se enlaces que se de enlace de energia
rompen rompen (kJ/moal) (kJ/moal)
H—H (H,) 1 436.4 436.4
Cl—Cl (Cl,) 1 2427 242.7
Tipo de Numero de Entalpia de enlace  Cambio de energia
enlaces formados  enlaces formados (kJ/mol) (kJ/mal)
H—CI (HCl) 2 431.9 863.8

Enseguida se obtiene la energia total consumiday la energia total liberada:

energia total consumida = 436.4 kJ/mol + 242.7 kJ/mol = 679.1 kJ/mol
energiatotal liberada= 863.8 kJ/mol

Con la ecuacion (9.3) setiene
AH® = 679.1 kJ/mol — 863.8 kJ/mol = —184.7 kImo

De manera alternativa también se puede usar |a ecuacion (6.18) y los datos del apéndice 3 para
calcular la entalpia de reaccion:

AH°

2AHZ(HCI) — [AH?(H,) + AHZ(CL,)]
=(2)(—=92.3kJmol) =0 -0
= —184.6 kJ/mol

Verificacion En virtud de que los reactivos y productos son moléculas diatémicas, se espera
que los resultados obtenidos con las ecuaciones (9.3) y (6.18) sean muy parecidos. La pequefia
discrepancia aqui se debe a las diferentes maneras de redondeo.

Ejercicio de préactica Determine la entalpia de la reaccion

Hz(9) + Fa(9) — 2HF(g)

Utilice las ecuaciones a) (9.3) y b) (6.18).

o
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9.10 Entalpiade enlace 389

En el gemplo 9.14 se aplicala ecuacién (9.3) paracalcular la entalpia de unareaccion
donde participa una molécula poliatémica.

Ejemplo 9.14 L,
Calcule el cambio de entalpia para la combustién del hidrégeno gaseoso: ‘ J o
2H5(g) + O2(g) — 2H20(9)

Estrategia Bésicamente se sigue € mismo procedimiento que en el gjemplo 9.13. Sin embar- 0
go, observe que e H,O es una molécula poliatémica, por lo que es necesario utilizar el valor .
de la entalpia de enlace promedio para el enlace O—H.

Solucion Se construye la siguiente tabla:

Tipo de NuUmero de Entalpia Cambio J l

enlaces que enlaces que de enlace de energia

Se rompen Se rompen (kJ/mal) (kJ/moal) ﬂ

H—H (H,) 2 436.4 872.8 :

0=0(0,) 1 498.7 498.7 ﬂ °
Tipo de NUmero de Entalpia de enlace  Cambio de energia

enlaces formados  enlaces formados (kJ/moal) (kJ/mol)

O—H (H,0) 4 460 1840 c 0

Después, se obtiene la energia total consumiday la energia total liberada:

energiatotal consumida= 872.8 kImol + 498.7 kJ/mol = 1 371.5 kJ/mol
energiatotal liberada= 1 840 kJmol

Mediante la ecuacion (9.3), se escribe

AH° = 1 371.5 kJmol — 1 840 kJ/mol = —469 kJmol

Este resultado es solo una estimacion, ya que la ental pia del enlace O—H es una cantidad pro-
medio. Alternativamente, se puede utilizar |a ecuacion (6.18) y los datos del apéndice 3 para
calcular la entalpia de reaccion:

AH® = 2AHY(H,0) — [2AH3(H,) + AHYO,)]
=2(—241.8kJmol) —0—-0
= —483.6 kJ/mol

Verificacion Observe que € valor estimado basado en |as entalpias de enlace promedio es

muy cercano a valor calculado mediante |os datos de AHf. En general, la ecuacion (9.3) fun-

cionamejor para las reacciones que son muy endotérmicas 0 muy exotérmicas, es decir, las

reacciones paralas cuales AH; . .¢n > 100 kI/mol o paralas cuales AHy. i¢n < —2100 kJ/mol. Problema similar: 9.72.

Ejercicio de practica Paralareaccion
Ha(g) + C2Ha(g) — CzHe(9)

a) Estime la entalpia de reaccion a partir de los valores de entalpia de enlace de la tabla 9.4.
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Enlace quimico |. Conceptos bésicos

Resumen de datos y conceptos

Los simbolos de puntos de Lewis representan el nimero
de electrones de valencia que posee un aomo de un ele-
mento dado. Estos simbolos se usan principal mente para
los elementos representativos.

Los elementos que tienden a formar compuestos iénicos
tienen valores bajos de energias de ionizacion (como los
metales alcalinos y alcalinotérreos, que forman cationes)
o afinidades el ectroénicas elevadas (como los hal6genos y
el oxigeno, que forman aniones).

Un enlace idnico es el producto de las fuerzas electrosta&
ticas de atraccion entre iones positivos y negativos. Un
compuesto iénico se compone de unared grande de iones
donde estéan balanceadas | as cargas negativas y las positi-
vas. En la estructura de un compuesto iénico solido es
méxima la fuerza de atraccion neta entre los iones.

Laenergiareticular es unamedida de la estabilidad de un
solido iénico. Se calcula por medio del ciclo de Born-Ha-
ber, que se basa en laley de Hess.

En un enlace covalente, dos &omos comparten dos elec-
trones (un par). En los enlaces covalentes multiples, dos
atomos comparten dos o tres pares de el ectrones. Algunos
atomos unidos por enlaces covalentes también tienen pa-
reslibres, es decir, pares de electrones de valencia que no
participan en los enlaces. La distribucién de los electro-

Palabras clave

Cargaformal, p. 375

Ciclo de Born-Haber, p. 361
Compuesto covalente, p. 366
Electronegatividad, p. 369
Energiareticular, p. 361
Enlace covaente, p. 366

Enlace covalente coordinado,
p. 380

Enlace covaente polar, p. 369

Enlace doble, p. 367

Enlace idnico, p. 359

Enlace mdiltiple, p. 367

Preguntas y problemas

Simbolos de puntos de L ewis
Preguntas de repaso

9.1

9.2

¢Qué es un simbolo de puntos de Lewis? ¢A qué ele-
mentos se aplica principal mente?

Utilice el segundo miembro de los grupos 1A a 7B de
latabla periddica para mostrar que €l niimero de electro-
nes de valencia de un &omo de un elemento correspon-
de a nimero de grupo al que pertenece.

Enlace sencillo, p. 367
Enlace triple, p. 367
Entalpia de enlace, p. 385
Estructura de Lewis, p. 366

—p—

nesdeenlacey los pareslibres alrededor de los &omos de
una molécula se representa por medio de la estructura de
Lewis.

La regla del octeto predice que los d&omos forman su-
ficientes enlaces covalentes para rodearse de ocho elec-
trones cada uno. Cuando un aomo unido por enlaces
covalentes cede dos electrones a enlace, la estructura de
Lewis puede incluir la carga formal de cada &omo como
un recurso para seguir € rastro de |os electrones de valen-
cia. Existen excepciones paralaregla del octeto, en parti-
cular paralos compuestos covalentes de berilio, paralos
elementos del grupo 3A y para los elementos del tercer
periodo y subsecuentes de la tabla periddica.

La electronegatividad es una medida de la capacidad de
un dtomo para atraer electrones en un enlace quimico.

Para algunas moléculas o iones poliatdbmicos existen dos
0 més estructuras de Lewis con la misma estructura bési-
ca que satisfacen la regla del octeto y son quimicamente
aceptables. El conjunto de todas esas estructuras de reso-
nanciarepresenta con mas exactitud alamoléculao a ion
gue una sola estructura de Lewis.

Lafuerzade un enlace covalente se mide en funcion de su
entalpia de enlace. La entalpia de |as reacciones se calcu-
la con las entalpias de enlace.

Longitud de enlace, p. 368
Par libre, p. 366

Regla del octeto, p. 367
Resonancia, p. 378

Estructura de resonancia, p. 378  Simbolo de puntos de Lewis,

Ley de Coulomb, p. 361

9.3

9.4

9.5

p. 358

Sin tomar en cuenta la figura 9.1, escriba los simbolos
de puntos de Lewis para los a&tomos de los siguientes
elementos: a) Be, b) K, ¢) Ca, d) Ga, €) O, f) Br, g) N, h)
I,i)As, j) F.

Escriba los simbolos de puntos de Lewis para los si-
guientesiones: a) Li*, b) ClI~, ¢) $*7, d) Sr**, e) N*".
Escribalos simbolos de puntos de Lewis paralos siguien-
tesionesy &omos. a) I, b) 17, ¢) S,d) S*,e) P.f) PP, g)
Na, h) Na*, i) Mg, ) Mg?*, K) Al, I) AI®*, m) Pb, n) Po?*.

o
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El enlaceidnico
Preguntas de repaso

9.6
9.7

9.8

9.9

9.10

9.11

9.12

9.13

9.14

Explique qué es un enlace idénico.

Expligue como la energia de ionizacion y la afinidad
electrénica determinan que los elementos se combinen
entre si para formar compuestos i onicos.

Dé el nombre de cinco metales y cinco no metales que
puedan formar compuestos inicos con facilidad. Escri-
balas férmulas y los nombres de los compuestos que se
formarian a combinar estos metales y no metales.

Nombre un compuesto iénico que sélo contenga €ele-
mentos no metélicos.

Nombre un compuesto i6nico que contenga un cation y
un anion poliatémicos (consulte la tabla 2.3).

Explique por qué los iones con carga mayor que 3 rara
vez se encuentran en los compuestos i6nicos.

El término “masa molar” se introdujo en € capitulo 3.
¢Qué ventgja tiene emplear este término cuando se estu-
dian los compuestos i6nicos?

¢En cud de los siguientes estados €l NaCl podria con-
ducir electricidad? a) sdlido, b) fundido, c) disuelto en
agua. Explique sus respuestas.

El berilio forma un compuesto con cloro que tiene la
férmula empirica BeCl,. ¢Cémo se podria determinar si
€l compuesto esionico 0 no? (El compuesto no es solu-
ble en agua.)

Problemas

9.15

9.16

9.17

9.18

9.19

Entre un cation A" y un anién B~ seformaun enlacei6-
nico. ¢Como se dteraria la energia del enlace iénico
[véaselaecuacion (9.2)] con los siguientes cambios?: a)
duplicar el radio de A*, b) triplicar la carga de A*, c)
duplicar lascargas deA* y B™, d) disminuir el radio de
A"y B~ alamitad de sus valores originales.

Délasférmulas empiricasy nombres de los compuestos
formados a partir de los siguientes pares de iones: a)
Rb* el™, b) Cs'y SO,2, ¢) Sr*" y N3, d) AI¥T y S,

Con los simbolos de puntos de Lewis muestre la trans-
ferencia de electrones entre los siguientes &omos para
formar cationesy aniones: a) Nay F, b) Ky S, c) Bay
O,y d)AlyN.

Escriba los simbolos de puntos de Lewis de los reacti-
vos y productos de las siguientes reacciones. (Primero
balancee las ecuaciones.)

a) Sr+ Se—> SrSe
b) Ca+ H, —> CaH,
c) Li + N,— LisN
d) Al + S— AlLS,

Para cada uno de los siguientes pares de elementos, es-
tablezca si el compuesto binario que forman esidnico o

—p—

9.20

Preguntas y problemas 391

covalente. Escriba la formula empiricay € nombre del
compuesto: a) | y Cl, b) Mgy F.

Para cada uno de |os siguientes pares de elementos, es-
tablezcasi el compuesto binario que forman esioénico o
covalente. Escriba la formula empirica'y el nombre de
cada compuesto: a) By F, b) Ky Br.

Energiareticular de los compuestos iénicos
Preguntas de repaso

9.21

9.22

9.23

9.24

¢Qué eslaenergiareticular y como influye en la estabi-
lidad de los compuestos i6nicos?

Explique cdmo se puede determinar la energia reticular
del compuesto i6nico KCI por medio del ciclo de Born-
Haber. ¢En qué ley se basa este procedimiento?

Para cada uno de los siguientes pares de compuestos i6-
nicos indique cual compuesto tiene la energia reticular
més alta: @) KCI o MgO, b) LiF o LiBr, c) MgsN, o
NaCl. Explique su respuesta.

Compare la estabilidad (en el estado sdlido) de los si-
guientes pares de compuestos: a) LiF y LiF, (que con-
tiene e ion Li?"), b) Cs,0 y CsO (que contiene € ion
07), ¢) CaBr, y CaBr; (que contiene € ion Ca").

Problemas

9.25

9.26

Utilice el ciclo de Born-Haber descrito en la seccion 9.3
para el LiF para cacular la energia reticular de NaCl.
[El calor de sublimacion del Na es 108 kJmol y
AH{(NaCl) = —411 kJmol. La energia necesaria para
disociar 3 mol de Cl, en &tomos de Cl es de 121.4 kJ]

Calcule la energia reticular del cloruro de calcio da-
do que € calor de sublimacion del Caes 121 kJ/mol y
AH{(CaCl,) = —795 kJmol. (Para mas datos, véanse
lastablas 8.2y 8.3.)

El enlace covalente
Preguntas de repaso

9.27

9.28

9.29

9.30

9.31

9.32

o

¢Cudl eslacontribucion de Lewis para entender el enla-
ce covaente?

Utilice un glemplo parailustrar cada uno de los térmi-
nos siguientes. pares libres, estructura de Lewis, regla
del octeto, longitud de enlace.

¢Qué diferencia existe entre un simbolo de puntos de
Lewisy una estructura de Lewis?

¢Cuantos pares libres existen en los &omos subrayados
de los siguientes compuestos? HBr, H,S, CH,

Sefiale los enlaces sencillo, dobley triple en una molé-
culay dé un gjemplo de cada uno. Paralos mismos éto-
mos enlazados, ¢como varialalongitud de enlace de un
enlace sencillo a uno triple?

Compare las propiedades de los compuestos iGnicos y
los compuestos covalentes.
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392 Enlace quimico |. Conceptos bésicos

Electronegatividad y tipo de enlace
Preguntas de repaso

9.33 Definalaelectronegatividad y explique la diferencia en-
tre éstay la afinidad electrénica. Describa como cambia
laelectronegatividad de | os elementos de acuerdo con su
posicion en latabla periodica

9.34 (Qué es un enlace covalente polar? Nombre dos com-
puestos que tengan uno o més enlaces covalentes po-
lares.

Problemas

9.35 Organicelos siguientes enlaces en orden creciente de ca-
récter iénico: enlace litio-fltor en el LiF, enlace potasio-
oxigeno en el K,0, enlace nitrégeno-nitrégeno en el N,
enlace azufre-oxigeno en el SO,, enlace cloro-fltor en el
CIF;.

9.36 Organicelos siguientes enlaces en orden creciente de ca-
récter iénico: carbono-hidrogeno, fltor-hidrogeno, bro-
mo-hidrégeno, sodio-cloro, potasio-fltor, litio-cloro.

9.37 Cuatro &omos se designan arbitrariamente como D, E, F
y G. Sus electronegatividades son: D = 3.8, E= 3.3, F
= 2.8y G = 1.3. Si los &omos de estos elementos for-
man las moléculas DE, DG, EG y DF, ¢cOmo se podrian
ordenar estas moléculas de acuerdo con el aumento del
carécter de su enlace covalente?

9.38 Enumerelos siguientes enlaces en orden creciente de ca-
récter iénico: cesio-fllor, cloro-cloro, bromo-cloro, sili-
cio-carbono.

9.39 Clasifique los siguientes enlaces como i0nicos, covalen-
tes polares o covalentes, y justifique sus respuestas: a)
enlace CC en H;CCHj, b) enlace K1 en K, c) enlace NB
en H;NBCl;, y d) enlace CF en CF,.

9.40 Clasifique los siguientes enlaces como i0nicos, covalen-
tes polares o covalentes y justifique sus respuestas: a)
enlace SiSi en ClI;SiSiCl;, b) enlace SICl en Cl;SiSICl,,
¢) enlace CaF en CaF,, d) enlace NH en NH.

Estructurade Lewisy laregla del octeto
Preguntas de repaso

9.41 Sintetice las caracteristicas esenciales de laregladel oc-
teto de Lewis. Esta regla se aplica sobre todo a los ele-
mentos del segundo periodo. Explique su respuesta.

9.42 Dé una explicacion del concepto de carga formal. ¢Las
cargas formales representan una separacion real de car-
gas?

Problemas

9.43 Escribalas estructuras de Lewis para las siguientes mo-
léculas eiones: @) NCl;, b) OCS, ¢) H,0,, d) CH;COO ",
€) CN ", f) CH3CH,NHE.

9.44 Escribalas estructuras de Lewis para las siguientes mo-

léculas e iones. a) OF,, b) N,F,, c) Si,;Hg, d) OH™, €)
CH,CICOO ", f) CH3NH3.

—p—

9.45 Escriba las estructuras de Lewis para las moléculas si-
guientes: a) ICl, b) PH;, c) P, (cada P esta enlazado a
otros tres &omos de P), d) H,S, €) N,H,, f) HCIO;, g)
COBt, (el C esta enlazado alos domos de O y Br).

9.46 Escriba las estructuras de Lewis para |los siguientes io-
nes: a) 05, b) C3~,c) NO™, d) NHZ. Indique |as car-
gas formales.

9.47 Las siguientes estructuras de Lewis son incorrectas.
Identifique €l error en cada unay dé una estructura de
Lewis correcta para la molécula. (Las posiciones relati-
vas de los &omos son correctas.)

a) H—C=N n H_

b) H=C=C=H . C—F

) Q—Sn—é 0.

d :F F: F F:

) FF 9 :F_ F
7 )
:F: F:

€) H—'O=:F::

9.48 La estructura basica del acido acético, que se muestra
enseguida, es correcta, pero algunos enlaces son inco-
rrectos. a) ldentifique estos enlaces y explique por qué
sonincorrectos. b) Escribalaestructurade Lewis correc-
tapara el &cido acético.

Iil : C|) :
H=(|I—Q—Q—H
H

El concepto de resonancia
Preguntas de repaso

9.49 Definalongitud de enlace, resonanciay estructura de re-
sonancia. ¢Cudles son las reglas para escribir las estruc-
turas de resonancia?

9.50 ¢Es posible “atrapar” experimentalmente la estructura
de resonancia de un compuesto? Explique su respuesta.

Problemas

9.51 Escriba las estructuras de Lewis de las siguientes espe-
cies, incluidas todas las formas de resonancia, y muestre
las cargas formales. a) HCO,, b) CH,NO,. Las posi-
ciones relativas de |os aomos son como sigue:

O H O
H C C N
O H O

9.52 Dibuje tres estructuras de resonancia para €l ion clorato,
ClOg, y sefae las cargas formales.

9.53 Escriba tres estructuras de resonancia para el &cido hi-
drazoico, HN;. Ladistribucion atémica es HNNN. Indi-
gue las cargas formales.

o
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9.54 Dibuje dos estructuras de resonancia para el diazometa-
no, CH,N,. Sefiale las cargas formales. La estructura ba-
sicade lamolécula es

H
C N N
H

9.55 Dibuije tres estructuras de resonancia adecuadas para €l
ion OCN ™ vy sefidle las cargas formales.

9.56 Dibuije tres estructuras de resonancia para la molécula
de N,O donde los atomos estan ordenados como NNO.
Indique las cargas formales.

Excepciones a la regla del octeto
Preguntas de repaso

9.57 ¢Por qué laregla del octeto no funciona para muchos
compuestos que contienen elementos del tercer periodo
0 subsecuentes en la tabla periddica?

9.58 Détres ejemplos de compuestos que no satisfagan lare-
gladel octeto. Escriba una estructura de Lewis para ca-

dauno.

9.59 Dado que € fluor tiene siete electrones de vaencia
(25?2p°), en principio se podrian formar siete enlaces
covalentes alrededor del &omo. Dicho compuesto pu-
diera ser FH; o FCl,. Estos compuestos nunca se han

preparado, ¢por qué razén?

9.60 ¢Qué es un enlace covalente coordinado? ¢Es diferente

de un enlace covalente normal ?

Problemas

9.61 Lamoléculade All; tiene un octeto incompleto arede-
dor del Al. Dibuje tres estructuras de resonancia de la
molécula que satisfagan laregla del octeto paralos &to-
mos de Al y de|. Indique las cargas formales.

El cloruro de berilio en fase de vapor esta compuesto de
moléculas discretas de BeCl,. ¢Se satisface la regla del
octeto parael Be en este compuesto? Si no fuese asi, ¢se
puede formar un octeto alrededor del Be dibujando otra
estructura de resonancia? ¢Qué tan razonable es esta es-
tructura?

9.62

9.63 De los gases nobles, se sabe que sélo Kr, Xey Rn for-
man algunos compuestos con O y/o F. Escriba las es-
tructuras de Lewis para las moléculas siguientes. a)
XeF,, b) XeF,, c) XeFg, d) XeOF,, €) XeO,F,. En cada
caso, el domo central esel Xe.

9.64 Escriba una estructura de Lewis para el SbCls. ¢Esta

mol écula obedece laregla del octeto?

Escriba las estructuras de Lewis para SeF, y SeFg. ¢Se
satisface laregla del octeto parael Se?

Escribalas estructuras de Lewis paralos compuestos de
lareaccion

9.65
9.66

AICl; + CI~ — AICI;

¢Qué clase de enlace une a Al y a Cl en el producto?

—p—
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Entalpia de enlace
Preguntas de repaso

9.67 ¢Qué es la entalpia de enlace? Las entalpias de enlace
de las moléculas poliatémicas son valores promedio, en
tanto que las de las moléculas diatdmicas pueden deter-
minarse con exactitud. ¢Por qué?

Explique por qué la entalpia de enlace de una molécula
suele definirse en funcién de una reaccion en fase ga-
seosa. ¢Por qué los procesos en |os que se rompen enla-
ces siempre son endotérmicos y en los que se forman
enlaces siempre son exotérmicos?

9.68

Problemas

9.69 Con los siguientes datos, calcule la entalpia de enlace
promedio para el enlace N—H:

NHs(g) — NHx(g) + H(9)
NH(g) —> NH(g) + H(9)
NH(g) —> N(g) + H(9)

AH°® = 435 kJ/mol
AH° = 381 kJmol
AH° = 360 kJmol

9.70 Paralareaccion

O(g) + Ox(g) — O3(g) AH° = —107.2 kJmol

Calcule la energia de enlace promedio en el Os.

9.71 Laenergiade enlace del F,(g) es 156.9 kd/mol. Calcule
el valor de AH{ para e F(g).

9.72 Paralareaccion
2C;Hg(g) + 70,(g) — 4CO,(9) + 6H,0(9)

a) Haga una prediccion de la entalpia de reaccién a
partir de las entalpias de enlace promedio de la ta-
bla9.4.

b) Calcule la entalpia de reaccion a partir de las ental-
pias esténdar de formacion (véase el apéndice 3)
de las moléculas de reactivos y productos, y com-
pare |os resultados con larespuesta del inciso a).

Problemas adicionales

9.73 Clasifique las siguientes sustancias como compuestos
iénicos 0 como compuestos covalentes que contienen
mol éculas discretas. CH,, KF, CO, SiCl,, BaCl,.

9.74 ¢Cudes de los compuestos siguientes son i6nicos?
¢Cudles son covalentes? RbCl, PF5, Bri;, KO,, Cl,.

Relacione cada uno de los siguientes cambios de ener-
gia con uno de los procesos siguientes: energia de ioni-
zacion, afinidad electronica, energia de enlace y
entalpia estandar de formacién.

a) Fg+e —> F (9

b) Fy(g) — 2F(g)

) Nalg) — Na'(g) +e

d) Na(s) + 3Fa(g) — NaF(9

Las formulas de los fluoruros de los elementos del ter-
cer periodo son NaF, MgF,, AlF;, SiF,, PFs, SFgy CIFs.
Clasifique estos compuestos como covalentes o como
ionicos.

9.75

9.76

o
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9.78

9.79

9.80

9.81

9.82

9.83

9.84

9.85

9.86

9.87

9.88
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Enlace quimico |. Conceptos bésicos

Utilice los valores de energia de ionizacion (véase lata
bla 8.2) y afinidad electronica (véase la tabla 8.3) para
calcular el cambio de energia, en kJ, paralas siguientes
reacciones:

a) Li(g) + 1(g) — Li"(g) + 1 (9)

b) Na(g) + F(g) —> Na'(g) + F (9)

) K(g) + Cl(g) — K™(g) + CI"(g)

Describa algunas caracteristicas de un compuesto i6ni-
co, como KF, que pudieran distinguirlo de un compues-
to covalente, como el benceno (CgHg).

Escriba las estructuras de Lewis para BrF;, CIF; e IF,.
Identifique en cuales de estos compuestos no se cumple
laregla del octeto.

Escribatres estructuras de resonanciarazonables para el
ion azida N5, donde |os &omos estan ordenados como
NNN. Muestre las cargas formales.

El grupo amida es fundamental para determinar la es-
tructura de las proteinas:
:0:
ol
i

Dibuje otra estructura de resonancia para este grupo.
Muestre las cargas formales.

Dé un gjemplo de un ion o molécula que contenga Al y
que, @) satisfaga la regla del octeto, b) tenga un octeto
expandido y c) tenga un octeto incompleto.

Dibuje cuatro estructuras de resonancia razonables para
el ion PO,F?". El &omo central de P esta enlazado alos
tres atomos de O y a &omo de F. Muestre las cargas
formales.

Los esfuerzos para preparar compuestos estables de
CF,, LiO,, CsCl,, Pl en condiciones atmosféricas han
fracasado. Sugiera alguna explicacion.

Dibuje estructuras de resonancia razonables para los si-
guientes iones que contienen azufre: a) HSO;, b) PO3 ~,
¢) HSO3, d) SO3 ™. (Sugerencia: Véase el comentario
de la pagina 383.)

Los siguientes enunciados son falsos o verdaderos. a)
Las cargas formales representan la separacion real de
cargas. b) El vaor de AH i PUede ser estimado a
partir de las entalpias de enlace de reactivos y de pro-
ductos. ¢) Todos los elementos del segundo periodo si-
guen la regla del octeto en sus compuestos. d) Las
estructuras de resonancia de una molécula se pueden se-
parar unas de otras.

Unaregla paradibujar las estructuras de Lewis més pro-
bables es suponer que el aomo central invariablemente
es menos electronegativo que los &omos que lo rodean.
Explique a qué se debe esto.

Con la siguiente informacién, y dado que la energia de
enlace promedio C—H es 414 kJ/mol, calcule la ental-
pia estandar de formacién del metano (CH,).

C(s) —> C(9) AH eccion = 716 kJ/mol
2H,(g) — 4H(9) AHfeion = 872.8 kImol

o
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Desde €l punto de vista energético, explique cud de las
siguientes reacciones sucedera con mas facilidad.

a) Cl(g) + CH4(g) — CH3CI(g) + H(g)
b) Cl(g) + CH4(g) — CHs(g) + HCI(9)

(Sugerencia: Consulte tabla 9.4 y suponga que la ener-
gia de enlace promedio C—Cl es 338 kJ/mal.)

¢Cudl de las siguientes moléculas tiene €l enlace nitré-
geno-nitrégeno més corto? N,H,, N,O, N,, N,O,. Expli-
gue su respuesta.

La mayor parte de los écidos organicos se representan
como RCOOH, donde COOH es e grupo carboxiloy R
es el resto de lamolécula. (Por g emplo, R es CH; en €l
acido acético, CH;COOH.) a) Dibuje una estructura de
Lewis para el grupo carboxilo. b) Tras laionizacion, el
grupo carboxilo se convierte en el grupo carboxilato,
COO . Dihuje las estructuras de resonancia para €l
grupo carboxilato.

¢Cudles de las siguientes especies son isoelectronicas?:
NH%, CeHg, CO, CH,, N, BaNsH,

Las siguientes especies se han detectado en € espacio
interestelar: @) CH, b) OH, c) C,, d) HNC, €) HCO. Di-
buje estructuras de Lewis para estas especies e indique
si son diamagnéticas o paramagnéticas.

El ion amiduro NH, esunabase de Bransted. Represen-
te lareaccion entre esteion y €l agua.

Dibuje estructuras de L ewis para las siguientes mol écu-
las orgénicas: a) tetrafluoroetileno (C,F,), b) propano
(CsHg), ¢) butadieno (CH,CHCHCH,), d) propino
(CH4CCH), e) &cido benzoico (CsHsCOOH). (Para di-
bujar la estructura del C4HsCOOH, sustituya un &omo
de H en el benceno con un grupo COOH.)

El ion triyoduro (I13) en e que los domos de | estan
arreglados en linea recta es estable, pero el correspon-
dienteion F3 no existe. Explique por qué.

Compare la energia de enlace en €l F, con el cambio de
energia para el proceso siguiente:

Fa(g) —> F7(9) + F(9)

¢Cud es la disociacion preferente para € F,, desde €l
punto de vista energético?

El isocianato de metilo (CH;NCO) es unamateriaprima
para fabricar pesticidas. En diciembre de 1984, el agua
que se filtré en un tanque de una planta quimica en €l
que se almacenaba esta sustancia produjo una nube t6-
xica que mat6é a miles de personas en Bopal, India. Di-
buje las estructuras de Lewis para € CH3;NCO vy
muestre las cargas formales.

Se cree que las moléculas de nitrato de cloro (CIONO,)
promueven la destruccién de la capa de ozono de la es-
tratosfera sobre la Antartica. Dibuje una estructura de
Lewis razonable para esta molécula.

9.100 A continuacion se muestran algunas estructuras de reso-

nancia para lamolécula de CO,. Explique por qué algu-
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nas de ellas probablemente no son relevantes para des-

cribir los enlaces en esta molécula.

a) O=C=0 ¢ :0=C O:
+ e .. 2+ _
b) :O=C—O0: d :0—C—0:

9.101 Para cada una de las siguientes moléculas organicas di-
buje una estructura de Lewis donde los a&tomos de car-
bono estén enlazados entre si por enlaces sencillos: a)
C,Hg, b) C4H;q, €) CsHy,. Parab) y c), muestre solo las
estructuras en las que cada atomo de C esté enlazado a
no més de dos &omos de carbono.

9.102 Dibuje estructuras de Lewis para los siguientes com-
puestos de clorofluorocarbonos (CFC), los cuales son
parcia mente responsables de la disminucion del ozono
en la estratosfera: @) CFCl3, b) CF,Cl,, c) CHF,CI, d)
CF;CHF,.

9.103 Dibuije las estructuras de Lewis de las siguientes molé-
culas orgénicas: C,H3F, C;Hg, C,Hg. En cada una existe
un enlace C=C, y los demés domos de carbono estan
unidos por enlaces C—C.

9.104 Calcule €l valor de AH® de la reaccién:
Hz(9) + 12(9) — 2HI(9)

utilizando a) la ecuacion (9.3) y b) la ecuacion (6.18).
El AH? parael 1,(g) es 61.0 ki/mol.

9.105 Dibuije estructuras de Lewis para |as siguientes mol écu-
las organicas. a) metanol (CH;OH); b) etanol (CHy
CH,0H); c) tetraetilo de plomo [Pb(CH,CH,),], €l cual
se usa en la “gasolina con plomo”, d) metilamina
(CH3NH,), usado en el bronceado; €) gas mostaza
(CICH,CH,SCH,CH,CI), un gas venenoso utilizado en
la Primera Guerra Mundial; f) urea [(NH,),CQ], un fer-
tilizante, y g) glicina (NH,CH,COOH), un aminoé&cido.

9.106 Escribalas estructuras de Lewis paralas siguientes cua-
tro especies isoelectrénicas: a) CO, b) NO*, ¢) CN 7, d)
N,. Muestre |as cargas formales.

9.107 El oxigeno forma tres tipos de compuestos ionicos en
los que los aniones son 6xido (O?7), perxido (037) y
superoxido (O3 ). Dibuje las estructuras de Lewis de es-
tos iones.

9.108 Indique qué tan correcto es el enunciado “todos los
compuestos que contienen un &omo de gas noble violan
laregladel octeto”.

9.109 Escribatres estructuras de resonanciapara: a) el ion cia-
nato (NCO™) y b) el ionisocianato (CNO™). En cadaca-
SO, organice las estructuras de resonancia en orden
creciente de importancia.

9.110 @) A partir de los datos siguientes, calcule la energia de
enlace del ion F;.

AH 6 = 156.9 kI/mol
AH?eaccién = 333 kJ/mO|
AH?eaccién = 290 kJ/mOl

b) Explique la diferencia entre las ental pias de enlace
deFyF;.

Fx(9) — 2F(9)
F (@ —HFo) +e
Fo(9) — F(0) + e

—p—
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9.111 El concepto de resonancia en ocasiones se describe por
la analogia de una mula, que es una cruza entre un caba-
Ilo y una burra. Compare esta analogia con la utilizada
en este capitulo, sobre la descripcion de un rinoceronte
como la cruza entre un grifén y un unicornio. (/Cud se-
riala descripcién mas apropiaday por qué razon?

9.112 ¢Cudles son las otras dos razones para elegir la opcién
b) en el gjemplo 9.7?

9.113 En €l ensayo La quimica en accion de la pagina 384 so-
bre el 6xido nitrico, se dice que éste es una de las apro-
ximadamente diez moléculas estables mas pequefias
gue se conocen. Con lo que se ha aprendido hasta aho-
ra, escriba todas las moléculas diatémicas que conozca,
némbrelas y dibuje sus estructuras de Lewis.

9.114 La distancia del enlace N—O en el Oxido nitrico es de
115 pm, lo cual esintermedio entre un enlace triple (106
pm) y uno doble (120 pm). a) Dibuje dos estructuras de
resonancia para el NO y explique su importancia relati-
va. b) ¢Es posible dibujar una estructura de resonancia
gue tenga un enlace triple entre los &omos?

9.115 Aunque € didxido de nitrégeno (NO,) es un compuesto
estable, hay la tendencia para que dos de estas moléculas
se combineny formen el tetroxido de dinitrogeno (N,O,).
Explique la razén de esto y dibuje cuatro estructuras de
resonancia para N,O, que muestren las cargas formales.

9.116 Otra posible estructura bésica para el ion CO3™ (carbo-
nato), ademas de la que se mostré en el giemplo 9.5, es
O C O O. ¢Por qué no se utiliza esta estructura para re-
presentar el ion CO3 ™ ?

9.117 Dibuje una estructura de Lewis para el pentéxido de di-
nitrégeno (N,Os) donde cada atomo de N esté enlazado
atres atomos de O.

9.118 En la fase gaseosa, €l cloruro de aluminio existe como
dimero (una unidad de dos) con la formula Al,Clg. Su
estructura basica esta dada por:

Cl Cl Cl
N /N
Al Al
/N _/ N\
Cl Cl Cl

Complete laestructurade Lewisy sefiale |os enlaces co-
valentes coordinados en la molécula.

9.119 El radica hidroxilo (OH) desempefia una funcién im-
portante en la quimica de la atmosfera. Es muy reactivo
y tiende a combinarse con un aomo de H de otros com-
puestos, con o que éstos se degradan. Por ello, en oca-
siones al OH sele conoce como un radical “detergente”,
ya que ayuda a limpiar la atmésfera. a) Escriba la es-
tructurade Lewis paraesteradical. b) Reviselatabla9.4
paraexplicar por qué el radical tiene mayor afinidad por
los atomos de H. c) Obtenga un valor aproximado del
cambio de entalpia para la siguiente reaccion:

OH(g) + CH4(g) — CH5(g) + H20(9)

d) El radical se genera cuando laluz solar choca con
el vapor de agua. Calcule la méxima longitud de
onda (en nandmetros) necesaria para romper un
enlace O—H en el H,0.

o
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9.120 Los experimentos muestran que se necesitan 1 656 kJ/
mol para romper todos los enlaces del metano (CH,) y
4 006 kJmol pararomper todos los enlaces en €l propa-
no (C;Hg). Con estos datos, calcule la energia promedio
del enlace C—C.

9.121 Dibuje tres estructuras de resonancia del didxido de
azufre (SO,). Indique cudles son las estructuras mas
probables. (Sugerencia: Véase el gjemplo 9.11.)

9.122 El cloruro de vinilo (C,H5Cl) se distingue del etileno
(C,H,) en que uno de los &omos de H esta sustituido
por un aomo de Cl. El cloruro de vinilo se utiliza para
preparar policloruro de vinilo, un polimero importante
para fabricar tuberias. a) Dibuje la estructura de Lewis
del cloruro de vinilo. b) La unidad repetida en €l poli-
cloruro de vinilo es —CH,—CHCI—. Dibuje una parte
de lamolécula que sefide tres de estas unidades repeti-
das. a) Calcule el cambio de entalpia cuando 1.0 X 10°
kg de cloruro de vinilo forman policloruro de vinilo.

9.123 En 1988, un grupo de cientificos que trabajaban con un
tipo especial de microscopio electronico lograron medir
la fuerza necesaria para romper un solo enlace quimico.
Si se necesitaron 2.0 X 107° N para romper un enlace
C—, calcule la energia de enlace en kJmol. Suponga
queladistanciadel enlace aumentd en 2A (2 X 100 m)
antes de romperse.

Problemas especiales

9.127 El &cido sulfdrico (H,SO,), e producto quimico indus-
trial méas importante del mundo, se prepara mediante la
oxidacion del azufre para convertirlo en diéxido de azu-
fre y después en trioxido de azufre. A pesar de que €
triéxido de azufre reacciona con agua para formar el
acido sulfurico, forma finas gotas de H,SO, con vapor
de agua que es dificil de condensar. Por otro lado, €l
trioxido de azufre primero se disuelve en acido sulfari-
co a 98% para formar éleum (H,S,0,), €l cual, por tra-
tamiento con agua, se convierte en &cido sulfdrico
concentrado. Escriba las ecuaciones para todos los pa-
sos y dibuje la estructura de Lewis del 6leum con base
en el andlisis del gemplo 9.11.

9.128 Con los datos de la energiareticular del KCI de latabla
9.1y laenergia de ionizacion del K y la afinidad elec-
tronicadel Cl, en lastablas 8.2 y 8.3, calcule AH® para
lareaccion

K(g) + Cl(g) — KCI(s)
9.129 La especie H3 es € ion poliatémico més simple. La
geometriadel ion eslade un tridngulo equilétero. a) Di-

buje tres estructuras de resonancia para representar el
ion. b) Con la siguiente informacion

2H + H" —> H{ AH° = —849kJmol
y H,—>2H AH° = 436.4 kJmol
calcule AH® paralareaccion

H" + H,—> H3

—p—

9.124 El quimico americano Robert S. Mulliken propuso una
definicion distinta parala electronegatividad (EN) de un
elemento, dada por

_IE+EA
2

EN

donde |E esla primeraenergiadeionizacién y EA esla
afinidad electrénica del elemento. A partir de esta ecua-
cién determine los valores de el ectronegatividad para O,
Fy Cl. Compare las e ectronegatividades de estos ele-
mentos en la escala de Mulliken y en la escala de Pau-
ling. (Para convertir estos valores ala escala de Pauling,
divida cada valor de EN entre 230 kJ/moal.)

9.125 Entre los anestési cos inhalados comunes estan €l:

hal otano: CF;CHCIBr

enflurano: CHFCICF,OCHF,

isoflurano: CF;CHCIOCHF,

metoxiflurano: CHCI,CF,OCH;,

Dibuje las estructuras de Lewis de estas moléculas.
9.126 Un estudiante de su grupo afirma que el 6xido de mag-

nesio en realidad estd compuesto por iones Mg" y O,

no por iones Mg?" y O?". Sugiera algunos experimen-

tos con los que usted pudiera demostrar que su compa:

fiero esta equivocado.

-

9.130 Laentalpia de enlace del enlace C—N en el grupo ami-
da de las proteinas (véase €l problema 9.81) se puede
tratar como un promedio de los enlaces C—N y C=N.
Calcule lalongitud de onda méxima de la luz necesaria
para romper €l enlace.

9.131 En 1999 se prepard un ion raro que contenia sdlo nitré-
geno (N2). Dibuje las tres estructuras de resonancia del
ion, mostrando las cargas formales. (Sugerencia: Los
atomos de N se unen en formalineal.)

9.132 La nitroglicerina es uno de los explosivos que se utili-
zan mas comunmente, tiene la siguiente estructura

CH,ONO,

|
CHONO,

|
CH,ONO,

La reaccion de descomposicion es

4C3HsN3Og(l1) —>
12C0O,(g) + 10H;0(g) + 6N2(g) + O,(9)

La accion explosiva es e resultado del calor liberado y
del gran incremento en el volumen gaseoso. a) Calcule
AH° para la descomposicién de un mol de nitrogliceri-
na utilizando |os valores de ental pia estandar de forma-
cion y entalpia de enlace. Suponga que los dos aomos
de O de los grupos NO, estan unidos al N con un enla-
ce sencillo y un enlace doble. b) Calcule el volumen

o
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combinado de los gases a TPE. ¢) Suponga una tempe-
raturade explosion inicial de 3 000 K, estime la presion
gjercida por los gases mediante €l resultado de b). (La

Respuestas a los gjercicios de practica

91:-Ba-+2-H—>Ba®" 2H:” (0oBaH,)
[X€e)6s 1st [Xe] [Hel
9.2 a) ibnico, b) covalente polar, c) covaente

93 §=C=§ 94 H—C—0—H 95[0—N—0]
9.6 0=N—0:~ 97 H—C=N:
98 0=N—0:" «— ":0-N=0

99 : :F:—Be—:F: :

—p—

Respuestas a los gjercicios de préctica 397

entalpia estdndar de formacion de la nitroglicerina es

—371.1 kJmoal.)
™
‘F: ..
.. I/F: L
910 :F—As! 911 H—0—S—O0—H
.. | F: .o || .o
:F: o
912§
:F F:

9.13 @) —543.1 kd/mol, b) —543.2 kJ/mol
9.14 @) —119 kJ/mol, b) —137.0 kJ/moal



