Lewls esbozd por primera ver la
idea de la regla del octelo al re-
versa de un sobre.

Los modelos muestran moléculas
de agua, amoniaco, metano, efl-
lenc v acetileno.
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AVANCE DEL CAPITULO

#  El estudio del enlace quimico comienza con unia introduccion a los simbolos de puntos de Le-
wis, los cuales muestran fos €lectrones de valencia en Gn dtomo. (9.1}

®  Después, se estudiard la formacidn de enfaces idnicos y se aprenderd a determinar 1a energia re-
ticular, ta cual es unamedida de la estabilidad de los compuestos idzicos. (9.2 v 9.3)

®  Luego. el capitulo se enfocard en la formiacidn de los enlaces covalentes, Se aprenderd a escri-
bir fas estructuras de Lewis, las cuales estdn regidas por la regla del octeto. (9.4)

#  Se verd que la electronegatividad es un coneepto importante para la comprension de las propie-
dades de ias meléeulas, (9.3)

#  Se continuard con la prdctica de la escritura de las estructuras de Lewis para las moléculas e jo-
nes, y se wtilizardn lag cargas formales para estudiar la distribucitn de los electrones en estas
especies. (9.0 y A7)

&  Ademis. se aprenderdn aspectos de la escritura de las estructuras de Lewis en términos de es-
tructuras de resonancia, las cualds son estructuras de Lewis alternativas para representar una
molécula. También se verd gue liay excepciones importantes a la regla del octeto. (9.8 y 9.9)

# Bl capitulo findliza con ta examen de la fuerza de los enlaces covalentes, que conduce af uso
de Jas entalpfas de énlace para deéferminar la entalpia de una reaccion. (9.10)

® Por qué reaccionan los dtomos de los distintos elementos? ; Cudles son las fuerzas que mantienen
unidos a los &tomos en las moléculas y 2 [os iones en los compuestos iGnicos? ¢ Qué formas adop-
tan? Estas son algunas de las preguntas gue se formulardn en este capitulo y en el siguiente. Empe-
raremos por anatizar dos tipos de enlaces: el idnico y el covalente, y las fuerzas que los estabilizan.
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9.1 Simbolos de puntos de Lewis

Bl desarrolio de la tabla periédica y el concepta de configuracién electrdnica dieron a los
quimicos los fundamentos para entender cémo se forman las molécuias y los compuestos.
La explicacién propuesta por Gilbert Lewis' es que los dtomos se combinan para alcanzar

N una configuracion electrénica més estable. La estabilidad médxima se logra cuando on ato-
mo es isoelectrénico con un gas noble. :

Cuando los dtomos interactdan para formar un enlace quimico, sélo entran en contac-
to sus regiones mds externas. Por esta razén, cuando se estudian los enlaces quimicos se
consideran sobre todo los electrones de valencia. Para reconocer los electrones de valencia
y asegurarse de que el nimero total de electrones no cambia en una reaccién guimica, los
quimicos 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 dto-
mo del elemento. La figura 9.1 indica los simbolos de puntos de Lewis para fos elementos
representativos y los gases nobles. Observe que, con excepcion del helio, el ndmero de elec-
trones de valencia de cada dtomo es igual al ndmero de grupo del elemenie. Por ejemplo,
el Li es un elemento del grupo 1A y tiene un punto para un electron de valencia; ¢l Be es
un elemento del grupo 2A y tiene dos electrones de valencia (dos puntos), y asf sucesiva-
mente. Los elementos de un mismo grupo poseen configuraciones electrénicas externas si-
milares y, en consecuencia, también se asemejan los simbolos de puntos de Lewis. Los
metales de transicion, lantinidos v actinidos, tienen capas internas incompletas y en gene-
ral no es posible escribir simbolos sencillos de puntos de Lewis para ellos.

En este capitule se aprenderd a utilizar las configuraciones electrénicas y la tabla pe-
riédica para predecir qué tipo de enlaces formarédn los dtomos, asi como el ndmero de en-
laces de un dtome que se pueden construir de vn elemento particular y qué tan estable es el
producto.

! Githert Newton Lewis (1875-1946). Quimico estadounidense. Lewis realizd importantes contribuciones en las
dreas del enlace quimico, termodindmica, 4cidos y hases, y espectroscopia. A pesar de la importancia del trabajo
de Lewis, nunca se le otorgé el premio Nobel.
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Tigura 9.1 Simbolos de puntos de Lewis para ios elementos represerdatives v los gases nobles. Bf nimero de puntos
no apareados corresponde al nimero de enlaces que un alomo del elemento puede formar en un compuesto.
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6.2 Fl enlace idnico

En el capitulo 8 se vio que los Atomos de los elementos con bajas energfas de ionizacion
tienden a formar cationes; en cambio, 1os que tienen alta afinidad electrdnica tienden a for-
mar aniones. Los metales alcalinos y alcalinotérreos tienen mds probabilidad de formar ca-
tiones en los compuestos idnicos, y 1os mds aptos para formar aniones son los halGgenos y
eljoxigeno. En consecuencia, la composicién de una gran variedad de compuestos i6nicos
r¢sulta de la combinacién de un metal del grupo 1A o 2A y un haldgeno u oxigeno. La firer-
%ta electrostdtica que une a los iones en un compuesto ionico se denomina enlace iénico.
Por ejemplo, la reaccidn entre litio y fldor produce fluorure de litio, un polvo blanco vene-
noso que se usa para disminuir el punto de fusidn de la soldadura y en 1a fabricacién de ce-
rdmica. La configuracion electronica del Jitio es 15*2s' y la del flor es 15°25°2p°. Cuando
estos dlomos entran en contacto, el electrén de valencia 2s' del litio se transfiere al dtomo
de fldor. Al usar los simbolos de puntos de Lewis, la reaccidn se representa como:

‘Li + F — L’ F: (LB

1s%2s' 1s726°2p° 1% 1572572p° .

Por conveniencia, imagine que esta reaccién sucede en dos pasos. Primero se ioniza el litio:

Fluoruire de #io. Industrialmente, ef LiF
, N {cemo la mayeria de los demas compues
Tl —a i He t0s idnicos) se obtiene al purificar minera-
les que contienen el compuesto.

y en seguida el fldor acepta un elecirdn:
F-+e¢ —— F:

Luego, suponga gue los dos iones separados se enlazan para formar la unidad de LiF:

—s Ei": F T

L
Eim+

Observe que la suma de estas tres reacciones es:

s .
Li+: F AR | MNormaimente se escribe ia formula empiri-

ca de log compusstos idnicos sin mostrar
) » N . ) . {as cargas. Los signos -+ y -~ se indican
la cual es la misma gue la ecuacidn (9.1). El enlace idnico en el LiF es la atraccién electros- o enfatizar la ransferencia de eiectro-

tatica entre el ton itio con carga positiva y ef ion fluoruro con carga negativa, A su vez, et
compuesto es eléctricamente neutro,

Numerosas reacciones comunes llevan a la formacidn de enlaces idnicos. Por ejemplo,
la combustidn de calcio en oxigeno produce dxido de calcio:

2Ca(sy + Oqy{g}y — 2Ca0(s)

Suponga gue la molécula diatdmica de oxigeno O se separa primero en dtomos de oxige-
no (las caracteristicas energéticas de este paso se estudiardn después), entonces se puede re-
presentar la reaccidn con los simbolos de Lewis:

LCa + O B — Caz+ .’(‘}‘:27
[Arlds?  1s%28%2p" [Ar]  [Ne]
Hay una transferencia de dos electrones del 4tomo de calcio al dtomo de oxigeno. Advier-

. q - A . ., . " . P
ta que ef ton calcio (Ca*™") tiene la configuracion electrénica del argén, el ion dxido (O
es isoelectrénico con el nedn y el compuesto (Cal) es eléctricamente neutro.




Mineral corinddn (Al,O).
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Er muchos casos, el catién v el anidn de un compuesto no llevan la misma carga. Por
ejemplo, cuando el litio se quema en aire y forma éxido de litio (Li,0), la ecuacion halan-
ceada de la reaccion es

4Li(s) + O5(g) —> 2L1,0(s)
Al usar los simbolos de puntos de Lewis se escribirfa asi:
2L+ 0 = 2L° 10T (0Li0)
1572s" 157257 2p" [He]  [Nel

En este proceso, el tomo de oxigeno recibe dos electrones (uno de cada dtomo de litio) pa-
ra formar el i6n Gxido. El jon litio Li” es isoelectrénico con el helio.

Cuando el magnesio reacciona con e nitrégeno a temperatura elevada se forma ef ni-
truro de magnesio (Mg,N,), un compuesto solido blance:

IMglsy + No(g) ——> MgMNa{s)
o

3-Mg-+ 2-N. — 3Mg®" 2N (0 MgNy)
[Nel3s®  bs72s72p" [Ne] [Nel

Fa la reaccién hay una transferencia de seis electrones {dos de cada dtomo de magnesio) a
dos dtomos de nitrogeno. Los iones magnesio (Mg*"} y nitruro (N°7) formados son isoe-
lectzdnicos con el nedn. Como hay tres tones +2 y dos iones — 3, las cargas se igualan y el
compuesto es eléctricamente neutro.

En el cjempio 9.1 se aplican 1os simbolos de puntos de Lewis para estudiar la forma-
cidn de un compuesto idnico.

Kjemplo 9.1

Liilice Tos simbolos de punios de Lewis para explicar la formacion del éxido de aluminis
{ALO,).

Esteatepia La rogla de electroneutralidad se emples como gula para escribir las formulas de
Jos compuestos Gnicos, es deciy, las cargas pusitivas totales en Jos cationes deben ser iguales 2
Ins cargas negativas totales de los aniones.

Seducién De acuerdo con ba figura 9.1, Los sfmbolos de puntos de Lewis para Al ¥ O som:

Debide a que el aluminio tiende a formar el catién (A7) y el oxigeno el anitn (O77) en ¢l
compuesto nico. la transterencia de electrones es del Al al O, Cada diomo de Al tiene tres
electrones de valencia y cada &tomo de O necesita dos electrones para formar el jon O el
cual os isostectrénico con el nedn. Asi, la razdn de neutralizacion més simple entre AT y OF
es 23 dos iones AP tienen una carga total de +6, y tres jones 7 suman una carga total de
—6. Por fo tanio, la formula empirica del Oxido de aluminio os ALO,, ¥ la reaccidn es

s 2AT 3100 (0 ALOY)

INej  INe]

Cooririniay

el i

9.3 Energia reticular de los compuestos idnicos 361

Yerificacién Compruebe que el nimero de electrones de valencia (24) sea igual en ambos la-
dos de la ecuacion. ; Los subindices en ALO, se reduieron a los nameros enteros mas pequenos
posibles?

Hiercicio de praciies Utilice los simbolos de puntos de Lewis para representar la reaccion
que forma hidrure de bario.

9.3 Energia reticular de los compuestos ionicos

Con los valores de energfa de ionizacidn y de afinidad electrénica de los elementos es po-
sible predecir qué clementos forman compuestos idnicos, pero, jcdmo se evaliia la cstabi-
lidad de un compuesto idnico? La energia de lomizacion vy la afinidad electrdnica estan
definidas para procesos gue ocurren en fase gaseosa, aungue todos los compuestos iénicos
son sdlidos a 1 atm y 25°C. El estado sélido es una condicién muy distinta porgue cada ca-
tién se rodea de un ndmere especifico de aniones v viceversa. En consecuencia, la estabili-
dad global del compuesto idnico sdlido depende de las interacciones de todos os iones y
ne s6lo de Ia interaccitn de un catidn con un anidn. Una medida cuantitativa de la estabili-
dad de cualquier sélido idnico es su energia reficular, que se define como la energia nece-
saria para separar completamente un mol de un compuesto ionico sélido en sus iones en
estada gaseoso.

Ciclo de Born-Haber para determinar energias reticalares

No es posible medir la energifa reticular directamente. Sin embargo, si se conoce |z estructura
y la composicidn de un compuesto idnico, es factible calcalar su energla reticuiar mediante la
aplicacién de la ley de Coulomb.” Ja cual establece que la energia potencial (E) entre dos io-
nes es divectamente proporcional al producto de sus cargas e inversamente proporcional a la
distancia que los separa. Para los jones individuales de i y F~ separados por una distancia
r, la energia potencial del sistema esta dada por

o QI i’ QF |

F

— ¥ Q-

r

E

(9.2)

donde Q. v Op_ son las cargas de los jones Li* y F, y k es una constante de proporciona-
lidad. Dado que (y,, es positiva y (Jp_ es negativa, £ es una cantidad negativa, y la formacién
de un enlace idnico eatre Li™ y T~ es un proceso exotérmico. Bn consecuencia, para invertir
el proceso se debe aportar energia (es decir, 1a energia reticular del LiF es positiva); por 1o tan-
to, ¢l par de iones Li™ y F~ enlazados s mas estable que los iones separados.

También es viable determinar la energia reticular indirectamente si se supone que un
compuesto ionico se forma en varias etapas. Este procedimiento se conoce como cicle de
Born-Haber, el cual relaciona lus energias reticulares de los compuestos idnicos con las
energias de ionizacion, afinidad electronica v otras propiedades atomicas y moleculares.

? Charles Augustin de Coulomb (1736-18086). Fisico francés. Coulomb realizé investigaciones en electricidad y
magnetismo y aplicé el ceadrado del inverso de la ley de Newton a la electricidad. También inventd ia balanza de
rsion.

Frobiemas simiares: 9.17, 9.18.

B

Como energia » fuerza X distancia, la ley
de Coulomb tambidn se puede expresar
como

i ggia-@z«'

e
donde F as la fusrza enitre 1os jones.
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Los atomos de F en una molécula de 7,
estan unidos entre sf mediante un enlace
sovalents, La snergia requeride para rom-
per este enlace se denoming entalpiz de
enface {seccion 9.10).

Este método se basa en la ley de Hess y fue desarrollado por Max Born® y Fritz Haber” (véa-
se la seccidn 6.6). Bl ciclo de Born-Haber define las distintas etapas que preceden a la for-
macidn de un sélido idnico. En la siguiente reaccion se muestra su aplicacion para encontrar
la energia reficular del fluoruwro de litio.

Examine la reaccidn entre el litio v el fldor:

Lifs) + 3F,(g) — LiF(s)

El cambio de entalpia esténdar para esta reaccion es de —594.1 kJ/moi. (Dado que los reacti-
vos y productos estdn en sus estados estindar, es decir, a 1 atm, el cambio de entalpfa es tam-
bién la entalpia estdndar de formacion del LiF) Al recordar que la suma de los cambios de
entalpia de las etapas es igual al cambio de entalpia de la reaccion global (—594.1 kJ/mol), es
postble seguir la formacién del LiF a partir de sus elementos a través de cinco etapas. Tal vez
el proceso no suceda exactamente de esta forma, pero junto con fa ley de Hess, la siguiente
ruga permite analizar los cambios de energfa en la formacion del compuesto idnico,

1. Conversién del litio sélido a vapor (la conversion directa de un sélido a un gas se de-
n0omina sublimacion):

Li(s) —— Li(g) AHS = 153.2 kd/mol

La energia de sublimacién del litio es de 155.2 kl/mol.

2. Disociacién de 3 mol de F, gaseoso en dtomos de T gaseoso:

AHS = 75.3 kl/mol

3Ta(g) — Flg)

Para romper los enlaces en I mol de moléculas de F, se necesita una energfa de 150.6
kJ. Como agui se rompen los enlaces en medio mol de F,, el cambio de entalpia es
150.6/2, 0 75.3 ki

3. Tonizacion de 1 mol de dtomos de Li gaseoso (véase la tabla 8.3):

Li(g) —> Li'(g) + e AFE, = 520 kI/mol

Esta etapa corresponde 2 la primera lonizacidn del litio.

4. Adicidén de I mol de electrones a 1 mol de dtomos de F gaseoso. Como se analizd en
la pagina 333, el cambio de energia para este proceso es jusio lo contrario de ia afini-
dadl electronica (véase ia tabla 8.3):

Flgy +e —F (g AHE = —328 kl/mol
5. Combinacién de | mol de Li' y | mol de F~ para formar | mol de LiF solido:

Li"(g) + F(g) — LiF(s) AHS =7
1.a etapa ipversa del paso 3,

enargia + LiF(s) = Li (g) + F (g)

* Max Born (1882-1970). Fisico alemédn. Born fue uno de los fundadores de la fisica moderna. Su trabajo abarcd
una amplia variedad de temas. Recibié el premio Nobet de Fisica en 1954 por su interpretacion de fa funcion de
onda para particulas,

* Fritz. Haber (1868-1634). Quimico alerndn, El proceso de Haber para sintetizar ¢] amoniaco a partiv del nitrdge-
no atmosférico sostuvo el abasto de nitratos para la fabricacién de explosivos durante la Primera Guerra Mundial
en Alemania. También realizé trabajos sobre armas quimicas. En 1918 recibio el premio Nobel de Quimica.

9.3 Energia reticuiar de log compuestos iGnicos

que AHY pero de signo contrario. Aunque no se determina AH$ directamente, se calcula su
valor con el siguiente procedimiento:

1. Li(s) — Li(g) AHS = 1552 kJ/mol
2. L (g) — F(g) A3 = 75.3 ki/mol
3, Lilg) ——Li(g) + ¢~ AHY = 520 k¥/mol

4. F(g) + e s F(g) AHZ = —328 kJ/mol
5, Li*(g) + F{g) — LiF(x) AHS =17

Li(s) + 3F5(g) —> LiF(5) AHC per = —594.1 kI/mol

De acuerdo con ia ley de Hess, se escribe
AHenera = AHY + AHS + AHS + AH: + AHS
0

=594.1 kxJ/mol = 155.2 k}/mol + 75.3 kl/mol + 520 k}/mol — 328 ki/mol + AHS

Por o tanto
AH? = —1 017 kJ/mol

y la energia reticular det LiF es +1 017 k¥/mol.

La figura 9.2 sintetiza el ciclo de Born-Haber para el LiF. En los pasos 1, 2 y 3 es ne-
cesario aportar energia: en tanto que los pasos 4 v 5 liberan energia. Dado que AHS es una
cantidad negativa grande, la cnergfa reticular del LiF es una cantidad positiva grande, lo
cual explica la estabilidad de este sélido. Cuanto mayor sea la energia reticular, mds esta-
ble sera el compuesto iGnico. Conviene tener presente que la energia reticular siempre es
una cantidad positiva porque la separaciin de los jones de un sélido en sus iones en fase ga-
seosa es, por ia ley de Coulomb, un proceso endotérmico.

La tabla 9.1 incluye las energias reticulares y los puntos de fusién de algunos compues-
tos iénicos cormunes. Existe cierta correlacién entre 1a energfa reticular y el punto de fusidn.
Cuanto mayor es ia energia reticular, mds estable es el s6lido y los iones se enfazan con mas
fuerza. Por elio, se requiere mds energla para fundir dicho sélido y su punto de fusidn serd

Lit(g)+ Frig) : :
de LIF solido.

i

AHS = 520K AHG =3280

NN AHE= -1 01T
Lilgs + Fig)

AHS = 155.2 kI AHS=753%]

‘ :ﬁszcneral =-594.1 ki
| Lits) + HFale)

Figara 9.2 Ciclo de Born-Ha-
ber para la formacion de 1 mot

L
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TABLA 9.1
Compuesto Energia reticular (kd/mol} Punto de fusion {"C}
LiF 1017 845 Cloruro de sodio: un compuesioc
LiC} 828 &10
LiBr 787 550 clormuro de sodio es niejor-conocido como sal de amesa. Se
Lil 732 450 trata e un gompuesto idnics tpice, un sdélide quebradizo
NaCl 788 201 con un panto de fisidn dlwe (8UT°CE) que-conduee la eleetricidad
NaBr 736 750 c.n Estafl_{..). llqm_dg _y. en ._d_lS.Q.ll:i.C}_Qn acuesa. La estructura dsl
Nall s0kide se muestra gn ta figira 2,13,
Nal 686 662 Una fuente de ¢lozuro de sodio es a sal de roes, que se en-
KCl 699 T2 ctentra en depdsitos subtetrdneos de cientos de metros te espe-
KBr 639 735 sor. Tanibicn se obtiene dél agua siarina o de fa salmuera (uria
| KI 632 680 disolizcion conceritrada de NaCh mediants tacvaporacion solar.
. L MsCl, 5527 714 El clorﬂr? de s.odiq.tam_blen se preseita en la naturaleza-én for-
- ma del miineral falita.
Na,O 2570 Sub*

El elorwo de sodio se uliliza con s Trecuendia que cual-
MgO 33890 2800 giier ofro material en Ja Fibricacitn de produstos quf_m“ico's
snergdnicos. El consumo muidial de esta sustancia es dlrededor
e 150 millones de toneladas al afio. Bl principal dso del ¢laru-
g 10 de sodie es en la produceidn de otros produgtos quifndicos Progesa de evaporacion solar para la abtancidn det cloruro de sodio
. ‘ inorgdnicos esetciales como £l clore gaseoso, €1 hidrdxido de
sodio, €1 sodio metilico, ¢ hidrégeno gaseoso v el carbonato.de
B sodio. También se gmplea pard furdir 81 hiele ¥ Ia nieve de Tas
' mayor que ¢l de un s6lido que tenga menor energfa reticular. Advierta que MgCl,, Na,O y © cameteras ¥ autopistas. Sin enibargo, debido.a que el clorure de
MgO tienen energias reticulares excepcionalmente altas. El primero de estos compuestos Sodio gs- (;:l_eu.im.c.w p:_ar'zl.l'a vz‘da.ve‘.ge_taf y:iac-l _%nf[._m CO'I:‘}'S)Sl.tjﬁﬂ de los
idnicos posee un catién con dos cargas (Mg**) y el segundo un anién con dos cargas (0%, autombyiles, s usa pata este fin oatsa-considerables problemas
R . e 2 3- ambicntates.

en el tercero hay interaccidn entre dos especies con carga doble {Mg™ y O°7). Las atrac-

. ctones couldmbicas entre dos especies con carga doble, o entre un ion con dos cargas y un
i ion con una carga, son mucho miés fuertes que las atracciones entre aniones y cationes de
' una sela carga.

* Na,O se sublima a 1 275°C.

Procesairilento de cardes,

erlatado de altmentos,

ablandamierito de agua,
="puipa de papel, textiles

v tesido, ale v indastiia

petroléra

Proceso cloro-dleali
(Cls, NaOH, Na, Hy)
S0%

Energin reticnlar v formulas de los compuestos itnices

La energfa reticular es una medida de 1a estabilidad de los compuestos idnicos, de modo que
o su magnitud puede ayudar a explicar las férmulas de tales compuestos. Se ha visto que la
| energia de ionizacidn de un elemento aumenta con rapidez conforme se liberan los electro-
nes de sus dtomos. Por ejemplo, la primera energia de lonizacidn del magnesio es de 738

Fusidn del
hielo en
carreteras
1 7%

Otziss

N

Saldermesa
kI/mol, v 1a segunda energia de ionizacion es de | 450 k¥/mol, casi ¢l doble de 1a primera. prodctos Alimer;mmn Bes
Se podria preguntar, desde el punto de vista energético, ;por qué e} magnesic no prefiere quiricos astitial

1 formar lones monopositivos en sus compuestos? (Por qué el cloruro de magnesio no tiene Mina subterrinea de-sal de roca. Usos de! eloruro de sodio. o
la f6rmula MgCl (que contiene el ion Mg*) en lugar de MgCl, (que contiene ef ion Mg**)?
Por supuesto, ef ion Mg”" tiene la configuracién de gas noble {Nel, que representa estabi-
lidad por sus capas totalmente Henas, pero la estabilidad as{ ganada no supera ia energia ne-
cesaria para guitarle un electrén al ion Mg™. La causa de que la formuia sea MgCl, se debe
a la estabilidad adicional ganada al formarse el cloruro de magnesio solido. La energia re- bilidad ganada con la formacién del sélido. La suma de las dos primeras energias de ioni-
ticular del MgCl, es de 2 327 kJ/mol, més que suficiente para compensar la energia nece- zacion del sodio es
saria para quitar los primeros dos electrones de un dtomo de Mg {738 kl/mot + 1 450 .
kI/mot = 2 188 E(_UHIDD. i 496 kl/mol + 4 560 kF/mol = 5 056 kl/mol

4 Qué sucede con el clorure de sodio? ;Por qué su formula es NaCt y no NaCl, (que
contiene el ion Na®*)? Aunque el Na** no posee la configuracién electrénica de un gas no-
bie se esperarfa que el compuesto fuera NaCl,, ya que el Na?* tiene mds carga y, por Jo tan-
to, el hipotético NaCl, podria tener mayor energia reticular. De nuevo, la respuesta se haila
en el balance entre ef suministro de energia (es decir, las energias de ionizacién) y la esta- 265

El compuesto NaCl, no existe, pero si suponemos que su energia reticular es de 2 527 klI/
mol (la misma que para el MgCl,), se observa que la energfa producida serfa demasiado pe-
quefia para compensar la energia que demanda formar el ion Na*”,
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Esie analisis se aplica s0ie 2 los elomen-
tos representativos. Recuerde qus para
ozos slementos, & nivnero de electrones
de vaencia es igual & ndimero def grupo
{grupos TA-TA).

Lo que se ha dicho respecto de los cationes también aplica a los aniones. En la seccidn
8.5 se advierte que la afinidad electrénica del oxigeno es de 141 kJ/mol, lo cual significa
que el proceso siguiente libera energfa (v por lo tanto es favorable):

O(g) +e™ > 07(g)
Como se podria esperar, afiadir otro electrén al ion O
O'(g) +em—— 0" (g)

es desfavorable porque aumenta la repulsion electrostéatica; de hecho, ta afinidad electréni-
cadel O es negativa. Aun asi, existen los compuestos que contienen el ion éxido (0?7 y
son muy estables; en cambio, no se corocen compuestos que contengan el ion O, De nue-
vo, la alta 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 ior 0.

9.4 El enlace covalente

Aunque el concepto de molécula se remonta al siglo XV11, ne fue sino a principios del siglo
XX que los quimicos empezaron a comprender ¢cdmo y por qué se forman las moléculas. El
primer avance importante en este sentido surgié con la proposicidn de Gilbert Lewis de que
la formaci6n de vn enlace quimico implica que fos dtomos compartan electrones. Lewis
describid la formacidén de un enlace quimico en el hidrégeno como:

H-+ -H—H:H

Este tipo de apareamiento de electrones es un ejemplo de enlace covalente, un enlace en el
que dos electrones son compartidos por dos dtomos. Los compuestos covalentes son agie-
llos que sélo contienen enlaces covalentes. Para simplificar, el par de electrones comparti-
dos se representa a menudo como una sola lnea. Asi, el enlace covalente de la molécula de
hidrégeno se escribe como H—H. En el enlace covalente, cada electrén del par compartido
es atraido por los miicleos de ambos dtomos. Esta atraccidn mantiene unidos a los dos dto-
mos en la molécula de H, y es la responsable de la formacion de enlaces covalentes en otras
moléculas,

En los enlaces covalentes entre dtomos polielectrénicos sélo participan los electrones
de valencia. Considere por ejempio la molécula de fltor, F,. La configuracién electrénica
del F es 15°25°2p". Los electrones 1s son de baja energia y pasan la mayor parte del tiermpo
cerca del micleo, por lo que ne participan en la formacion del enlace. En consecuencia, ca-
da dtomo de F tiene siete electrones de valencia (los electrones 2s v 2p}. De acuerdo con la
figura 9.1, sélo hay un electrén no apareado en F, de modo que la formacién de la molécu-
la de F, se representa como sigue:

Fo+ - Fi — 1 FiE: 0 F—F:
Observe que para formar F, sdlo participan dos electrones de valencia. Los demés, electro-
nes no enlazantes, se llaman pares libres, es decir, pares de electrones de valencia que no

participan en la formacicn del enlace covalente. Asi, cada dtomo de F en la moiécula de F,
tiene tres pares libres de electrones:

pares libres e F R 1 e pares libres

Las estructuras con las que se representan los compuestos covalentes, como H, v F,, s
conocen como estructuras de Lewis. Una estructura de Lewis es una representacion de un

9.4 Ei enlace covalente

enlace covalente, donde el par de electrones compartidos se indica con lineas o como pa-
res de puntos entre dos dromos, v los pares libres no compartidos se indican como pares de
puntos en los diomos individiales. En una estructura de Lewis s6lo se muestran 1os electro-
nes de valencia.

Considere la estructura de Lewis para la molécula de agua. La figura 9.1 sefiala el sim-
bolo de puntos de Lewis para el oxigeno con dos puntos no apareados o dos clectrones no
apareados, por lo que se espera que el oxigeno pueda formar dos enlaces covalentes. Como
el hidrogeno tiene un solo electrén, sélo puede formar un enlace covalente. De modo que
la estructara de Lewis para el agua es

H:OH o H—O—H

Bin este caso, el dtomo de O tienc dos pares libres, en tanto el diomo de hidrégeno carece
de pares libres porque usd su dnico electrén para formar un enlace covalente,

Los dtomos de Fy O adquieren la configuracién de gas noble en las moléculas de F.y
F,0 al compartir electrones:

La formacion de estas moléculas ilustra la regla del octeto, propuesta por Lewis: un dtomo
diferente del hidrdgeno tiende a formar enlaces hasta que se rodea de ocho electrones de
valencia, es decix, se forma un enlace covalente cuando ne hay suficientes electrones para
que cada dtomo individual complete su octeto. Al compartir electrones en un enlace cova-
lente, cada dtomo completa su octeto. Para el hidrégeno, el requisito es que oblu’aga la con-
hgumunn electronica del helic o un total de dos electrones.

La regia del octeto funciona principalmente para los elementos del segundo periodo
de la tabla periddica. Estos elementos solo tienen subniveles 25 v 2p, en los que puede ha-
ber un total de ocho electrones. Cuando un §tomo de uno de estos elementos forma un com-
puesto covalente, obtiene la configuracion electrénica de gas noble {Ne| compartiendo
electrones con otros dtomos del mismo compuesto, Mds adelante se analizardn varias ex-
cepeiones importantes a la regla del octeto que dardn mayor informacion acerca de la nata-
rateza del enface quimico.

Los dtomos pueden formar distintos tipos de enlaces covalentes. En un enlace senci-
flo, dos diomos se unen por medio de un par de electrones. En muchos compuestos se for-
man enlaces miltiples, es decir, coando dos dtomos comparten dos o mds pares de
electrones. 81 dos dtomos comparier dos pares de electrones, el enlace covalente se deno-
mina eniace doble. Estos enlaces se encuentran en moléculas como diéxido de carbono
{COy) vy etileno (C,H,):

-~
O C=C
e ~

Se Be”

Un enlace triple surge cuando dos dtomos comparien tres pares de electrones, como en la

molécula de nitrdgeno (N,
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in poco mas adelanie se preserdaran ias
regias para la escritura adecuada de las
esiruciuras de Lewis. La intencidn agui es
simplemente familiarizarse con o lenguaje
de 63tas,




368 Enlace quimico 1. Conceptos bdsicos

74 pm 161 pm
!

H, HI

Figera 9.3 Longitud de enlacs
{en pm}enHy vy HL

St jas fuerzas intermolecuiares son débi-
ies, es relativamente sencillo separar jos
agregatios de moléculas para formar Bou-
dos {a partir de solidos) v gases {a partlr
de liguidos).

TABLA 9.2

Longitud
de enlace
Tipo de enlace {pmy

C—H 107
cC—0C 143
C=0 121
c—C 154
C=C 133
C=C 120
C—N 143
C=N 138
C==N 116
N—O 136
N==0 122
0O—H 96

La moléeuia de acetileno (C,H,) también tiene un enlace tripie, en este caso entre dos to-

mos de carbono;
Héc (COH o

8¢ Be”

H—C==C-—H

Advierta que en ef etileno y el acetifeno todos los electrones de valencia son enlazantes: no
hay pares libres en los dtomos de carbono. De hecho, a excepeidn del monéxido de carbo-
no, las moléculas estables de carbono no tienen pares libres en estos atomos.

Los enlaces muiltiples son mds cortos que los ealaces covalentes senciiios. La longitud
de endace se define como la distancia entre el niicleo de dos dromos unidos por un enlace
covalente en una motéeula (figura 9.3}, En la tabla 9.2 se muestran algunas longitudes de
eniace determinadas en forma experimental. Para un par dado de dtomos, como carbono y
nitrégeno, los enlaces triples son mas cortos que los dobles, que a su vez son mas cortos
que los enlaces sencillos. Ademds, los enlaces miltiples mds cortos son méds estables que
los enlaces sencillos, como se verd después.

Comparacién de las propiedades de los compuestos

covalentes v los compuesios iénicos

{Los compuestos idénicos y covalentes exhiben marcadas diferencias en sus propiedades fi-
sicas generales debide a que Sus enlaces son de distinta naturaleza. Er los compuestos co-
valentes exisien dos tipos de fuerzas de atraccion. Una de ellas es la que mantiene unidos a
los dtomos de una moléeuia. Una medida cuantitativa de esta atraccidn es la energia de en-
lace, que se estudiaréd en la seceion 9.10. La otra fuerza de atraccién opera enfre las molé-
culas y se Hama fuerza intermolecular. Como las fuerzas intermoleculares suelen ser mds
débiles que las fuerzas que maatienen unidos a los dtomos de una molécula, las moléculas
de un compuesto covalente se unen con menos fuerza. En consecuencia, los compuestos co-
valentes casi siempre son gases, liguidos o sdlidos de bajo punto de fusidn. Por otro lado,
las fuerzas electrostiticas que mantienen unidos a los tones en un compuesto idnico por lo
comia son muy fuertes, de modo que los compuestes idnicos son sdlidos a temperatira am-
biente y tenen puntos de fusion elevados. Muchos compuestos i6nicos son sotubles en
agua, vy sus disoluciones acucsas conducen la electricidad debido a que estos comipuestos

TABLA 2.3
Propiedad NaCi CCi,
Apariencia Sdélido blanco Liguidoe incoloro
Punto de fusion (°C) 801 —23
Calor molar de fusion® (kJ/mol} 30.2 2.5
Punto de ebullicién (°C} 1413 76.5
Calor motar de vaporizacion® (kJ/mot) 600 30
Densidad (g/em™) 2.17 1.59
Solubilidad en agua Alia Meuy baja
Conductividad eléctrica
Sétido Pobre Pabre
Liguido Buena Pobre

* Bl cator molar de fusidn y el calor molar de vaporizacion son las cantidades de calor necesarias para fundiv | mol de s6-
lido y para vaporizar 1 mol de Hyuido, respectivamente,
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son electrolitos fuertes. La mayoria de los compuestos covalentes son insolubles en agua, o
si se llegan a disolver, sus disoluciones acuosas por o general no conducen electricidad por-
que estos compuesios son no electrdlitos. Los compuestos idnicos fundidos conducen elec-
tricidad porgue contienen cationes y aniones que se mueven libremente; los compuestos
covalentes liquidos o fundidos no conducen electricidad porque no hay jones presentes. En
la tabla 9.3 se comparan algunas propiedades generales de un compuesto iénico comun, el
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 dtomos que com-
parten un par de electrones. En una molécula como el H,, donde los dos dtomos son idén-
ticos, cabe esperar que los electrones se compartan en forma equitativa, es decir, que los
clectrones pasen el mismo tiempo alrededor de cada dtomo. Sin embargo, en el enlace co-
valente de la molécula de HF, los dtomos de H y F no comparten por igual los electrones
porque son dtomos distintos:

H—F :

El enlace en HF se denomina enlace covalente polar, o simplemente enlace polar porque
los electrones pasan mds tiempo en la vecindad de un dtomo que del otro. La evidencia ex-
perimental indica que en la molécula de HF, los clectrones pasan mds tiempo cerca del &to-
mo de flior (F). Este reparto desigual de electrones es comparable a una transferencia
parcial de efectrones o un desplazamiento de la densidad electrénica del H al E, como sue-
le representarse (figura 9.4). Come consecuencia del “reparto desigual” del par de electro-
nes de enlace, alrededor del dtomo de fitior hay una densidad electrénica hasta cierto punto
mayot, y en forma correspondiente, una menor densidad electrénica cerca del hidrégeno. A
menudo se piensa en el enlace de HF y otros enlaces polares como un punjo intermedio en-
ire un erlace covalente (no polar), donde los electrones se comparten e;t[ forma equitativa,
y un enlace ionico, donde fa transferencia de electron{es) es casi completa.

Una propiedad Gtil para distinguir el enlace covalente no polar del enlace covalente po-
lar es la electronegatividad, es decir, la capacidad de un dromo para atraer hacia st los
electrones de un enlace quimico. Los elementos con electronegatividad alta tienen mds ten-
dencia para atraer electrones que los elementos con electronegatividad baja. Como es de es-
perarse, la electronegatividad se relaciona con la afinidad electrdnica y la energia de
lonizacidn. Asi, un dtomo come el fldor, que tiene la mayor afinidad electrénica (tiende a
tomar electrones facilmente} y una energia de ionizacién aita (no pierde electrones con fa-
cilidad), tiene electronegatividad alta. Por 1o contrario, el sodip tiene bafa afinidad electrd-

nica, baja energia de ionizacidn v baja electronegatividad.

La electronegatividad es un concepto relativo, en el sentido de que la electronegativi-
dad de un elemento sélo se puede medir respecto de la de otros elementos. Linus Pzuling’
desarrollé un método para calcular fas electronegatividades refarivas 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 fo general, la electronegatividad aumenta de izguierda a derecha a través de un
periodo de la tabla periédica, y coincide con la disminucion del cardcter metélico de los ele-
mentos. En cada grupo, la electronegatividad disminuye al aumentar el niimero atémico y

* Linus Carl Pavting (1901-1994). Quinzico estadounidense. Considerado por muchos comeo el quimico més infla-
yente del siglo XX, realizd investigaciones en upa gama notablemente amplia de temas, desde la fisicoquimica has-
ta fa biologla molecular. Pavling recibié ¢l premio Nobel de Quimica en 1954 por su trabajo sobre la estructura de
las protefnas y el premic Nobel de ta Paz en 1962, Es la dnica pessona que ha recibido dos premios Nobel de for-
ma individual.
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Figura 9.4 Mapa de potencial
alectrostatico de la molécuia de
HF. La distribucién varia de
acuerdo con los colores del arco
fris. La regidn mas rica en elec-
ronas es roja; la region mas po-
bre en elecironas as azul.

El flucruro de hidrdgene ss un Bguido cla-
o v fumante que herve a 18.8°C, Se utiliza
para fabricar refrigeranies y para preparay
acido fluorhidrico.

Los valores de slectronegatividad no tie-
nen unidades.
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Aumento de la electronegatividad
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Figura 9.5 Flectronegatividad de los elemenios comunes,

Electronegatividad
b

o

el cardcter metdlico, Observe que los moetales de (ransicién no siguen esta tendencia. Los
elementos mds electronegativos como los haldgenos, oxigeno, nitrégenc y el azufre, se ubi-
can en el 4ngelo superior derecho de la tabla periddica, y los elementos menos electrone-
gativos (los metales alcalinos y alcalinotérreos) se agrupan en el dngulo inferior izquierdo.
Estas tendencias son ficilmente aparentes en un gréafico, como se ilustra en la tigura 9.6,
Los dtomos de los elementos con grandes diferencias de electronegatividad tienden a
formar enlaces iénicos (como los que existen en el NaCl y CaQ) entre si, porque el dtomo
del elemento menos electronegativo cede su(s) electrdn{es) al dtomo del elemento més elec-
fromegativo. Un enlace i6nico por lo general une a un dtomo de un elemento metdlico con
un dtomo de un elemento go metdlico, Los dtomos de elementos con electronegatividades
parecidas tienden a formar entre ellos enlaces covalentes polares porque ¢l desplazamiento
de la densidad electrénica suele ser pequefio, En la mayoria de los enlaces covalentes par-

10

Ry

20 36 4G 540
Ndmero atdimico

Figura 9.6 Variacion de Ia electronegatividad con el ntmero atdmico. Los haidgenos tienen las electronegatividades mas altas,
v los metalas alcalinos, las mas bajas.
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ticipan dtomos de elementos no metdlicos. Sélo los dtomos del mismo elemento, con igual
electronegatividad, se unen por medic de un enlace covalente puro. Estas iendencias y ca-
racterfsticas son de esperar, por 1o que se sabe de la energfa de ionizacion y afinidad elec-
trénica.

Aunque no hay una distincién tajante entre un enlace polar v un enlace idnico, la si-
guiente regla ayuda a distinguirios. El enlace idnico se forma cuando la diferencia de elec-
tronegatividad entre dos dtomos enlazados es de 2.0 o mds. Esta regla se aplica para la
mayoria pero no para todos los compuestos idnicos. A veces, los quimicos emplean el tér-
mine de cardcter idrico porcentual para describir la naturaleza de un enlace. Un enlace i6-
nico puro tendria vn cardeter nico de 100%, aunque no se conoce dicho enlace, en tanto
que up enlace covalente puro o no polar tiene 0% de cardcter idnico. En la figura 9.7 se
nuestra fa correlacion que existe entre ¢l cardcter idnico porcentual de un enlace y la dife-
rencia de electronegatividad entre los atomos enlazados.

Los conceptos de electronegatividad y afinidad electronica estdn relacionados pero son
diferentes. Ambas propiedades indican la tendencia de un dtomo para atraer elecirones. Sin
embargo, la afinidad electrénica se refiere a la atraccién de un dtomo aisiado por un elec-
trén adicional, en tanto que la electronegatividad es una medida de Ia habilidad de un dio-
mo (enlazado con otro dtomo) para atraer tos electrones compartidos. Ademas, la afinidad
clectrénica es una cantidad susceptible de medirse en forma experimental, en tanto que fa
electronegatividad es un valor estimado que no se puede medir.

El ejemplo 9.2 muestra coémo el conocimiento de la electronegatividad ayuda a deter-
minar si un enlace quimico es covalente o iénico.

Fiemplo 9.2

Clasifique ios siguientes enfaces como idnicos, covalentes polares o covalentes puros: ¢ el en-
lace en HCL, &) el enlace en KF v ¢) el enlace CC en HOCH,,

Ustrateris Se sigue la regle de la diferencia de electronepatividad igual & 2.0 ¥ se buscan los

valores en la tigura 9.5,

BoluciGn @ La diferencia de elecwonegatividad entre H v Cles 0.9, Ja cual es apreciable pe-
1o no suficiente (por la regla de la diferencia igual o 2.0) para clasificar al HCL comio un
compuesto onico, Por consiguiente, ef enlace entre H v Cl ey covalenie polar.

by La diferencia de electronegatividad entre Ky Fes 3.2, muy superior a 2.0, el valor de refe-
rencia, por lo tanto, el enlace entre K ¥ ¥ e idnwco.

o) Laos dos dtomos de O son idénticos on todos aspectos: estdn enlazados entre sy cada uno
se hatla unido a tres dtomos de H. En consecuencia, el enlace que los une es covalente
puro.

Eiercicio de practien De los enlaces siguientes, ;cusl es covalenie?, joudl es covalente po-

lar? y ;eudl es 1onmico? a) el endace en CsCL &) ef enlace en HL8, ¢ el enlace NN en PLNNH..

Flectronegatividad v mimero de oxidacién

En el capitulo 4 se presentaron las reglas para asignar nimeros de oxidacién a los elemen-
t0s que estén formando compuestos. El concepto de electronegatividad se basa en estas re-
glas. En esencia, el nimere de oxidacién se refiere al nimero de cargas que tendria un
atomo si los electrones fueran transferidos por comipleio al dtomo mds electronegativo de
los dtomos que forman una molécula.

Cardcter iénico putcentual

2

100

~
A

L
]

e
(.

9]
oS

Diferencia de electronegatividad

Figura 9.7 Relacion entre ol
caracter Wnico porcentual v 1a
diferencia de electronegatividad.

Los elernentos mas slectronegativos son
fos no metales {grupos SA-7A} y los ele-
menios menos electronegativos son los
metates alcalinos y alcalinotérreos {grupes
1A-24), vy el aluminio. Bl berilic es ef primer
migmbro del grupo 24, y principaimente
forma compuesios covalantes.

Problemas similares: 9.39, 9.40.
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Examine la molécula de NH;, donde el dtomo de N forma tres enlaces sencillos con los
dtomos de H. Como el N es més electronegative que el H, la densidad electronica se des- Fiemplo 9.3
plazard desde H hacia N. Si la transferencia de carga fuera compieta, cada H donaria un . ' o l' _ B
electron al N, que tendrfa una carga total de —3, en tanto que cada H tendria una carga de c’rx a la s.smmturfl de Lewis del trifluoruro de nitrdgeno (NF.). donde los tres dtomos de F
B . o . . . ; estan enlazados al dtomo de N.
+1. Asi, en la molécula de NH,, al N se le asigna un ndmero de oxidacidén de —3 y al Hun
admero de oxidacién de +1. ) L Sulucitn Se sigue of procedimiento anterior para escribir i estructura de Lewis. El NF; 85 un gas incoloro, inodora e inerte.
El oxigeno suele tener un ndmero de oxidacidn de —2 en sus compuesios, excepto en o 1T 4 o . L L
o " - ) Faso [- El dtomo de N es menos electronegativo que el F. asi que la estructura bédsica del
el perdxido de hidrégeno (H,On), cuya estructura de Lewis es: NF. es
H—0—0—U FNF
e
Un enlace entre dtomos idénticos no contribuye al ndmere de oxidacidn de esos dfomos por- o - . L . o .
L - . ) Paso 2: Las configuraciones electrdnicas de las capas externas del N y Fson 25%2p" y 267207,
gue el par de electrones del enlace estd igualmente compartide, Como el H tiene un ndime- eeneclivamente As ac i . -
L " : h R ) respectivamente. Asl es que hay 5 + (3 X 7), 0 26, electrones de valencia para el NF,.
ro de oxidacion de +1, cada dtomo de O tiene un niimero de oxidacién de —1. Paso 3¢ Se dibui | ; " N :
: . Lo : . Ny . aso 3. Se dibuja un enlace covalente sencilic entre reada By se ¢ an 1os octetos
; Queda elaro por qué el flior siempre tiene un nimero de oxidacion de —17 Es el ele- i D oentre el N y cada F y se completan los octetos
: . A . R i ) para tos diomos de F. Los dos electrones que restan se colocan en el N:
mento més electronegativo conocido y siempre forma un enlace sencillo en sus compues-
tos. Por lo tanto, siempre llevard una carga de —1 supontendo una transferencia completa “FoN_F:
del electrén. L ‘§
TR
9.6 Escritura de las estructuras de Lewis Debido a gue la estructura satisface la regla del octeto para todos los dtomos, no es necesario
el paso 4,
Aunque la regla del octeto y las estructuras de Lewis no dan una visién completa del enla- Verificacién Cuente los electrones de valencia en el NF, fen los enlaces y en los pares li-
ce covalente, son de gran utilidad para representar los eniaces en muchos compuestos y ex- bres). El resultado es 26, el mismo nimero de electrones de valencia en los tres atomos de F
; plicar las propiedades y reacciones de las moléculas. Por esta razon, es conveniente (3 X7 = 21)y en un dtomo de N (5).
| practicar la escritura de Jas estructuras de Lewis de los compuestos. Los pasos bésicos son Ejercicio de practies BEseriba la estructura de Lewis para el disulfuro de carbono (CS.). Froblema similar: 9.45.
o los siguientes: -
1. Escriba ia estructura fundamental del compuesto mediante simbolos quimicos para
mostrar qué dtomos estan unidos entre si. Para compuestos sencilios, esto es relativa-
mente ficil. Para compuestos compiejos, es preciso tener mds informacidn o hacer pre-
dicciones razonables. En general, el atomo menos electronegativo ocupa la posicion Eéﬁmgﬁﬁ 9.4
E . . . P . e
central. El hidrégeno y el fltor suelen ocopar las posiciones terminales en ias estructu-
ras de Lewis. : Escriba la estructura de Lewis para el dcido nfivico (HNG.), donde Jos tres dtomos de O estédn
B . . . ! enlazados al dtomo central de N y of &omo de H que se ioniza se enlaza con u > fos ato-
2. Cuente el nimero total de electrones de valencia presentes v, si fuera necesario, con- s de O ’ ] - a con uno de los dto
sufte la figora 9.1. En los aniones poliatémicos, sume ¢l ndmero total de cargas nega-
f tivas. (Por ejemplo, en el ion CO}™ se afiaden dos electrones porque a carga 2— indica Sobucién Se sigue el procedimiento antes indicado para escribir la estructura de Lewis.
gue hay dos electrones adicionales, ademds de los que aportan los 4tomos neutros.} En
) : P + - .t P “ ! 2R . N T O . TR
los cationes poliatdmicos se resta el nimero de cargas positivas del total. {Asi, para el 'i Fusp 1o La estructura bisica del HNO; es
+ - : - - : -
R . - p—
NH, se re,sta un electrén porque la carga +1 indica la pérdida de un elecirén del gro 0N O H HING, =5 un electrélito fuerle,
po de los dtomos neutros. )
0O

3. Dibuje un enlace covalente sencillo entre el 4tomo central y cada unc de los &tomos que
Io rodean. Complete 10&? octetos deflos <110m0§§n’1amd{)s al dtomo Lemral; (Tenga Il}re“ Paso 2: Las configuraciones electronicas de las capas externas de N, O v H son: 25%2p%, 25%25°
sente que la capa de valencia cie} Atomo dﬂe hudrégeno se C(}mplf’:td con solo dos elec- y 1s', respectivamente. De modo que hay 5 + (3 X 6) + 1. 0 24 clectrones de valen-
trones.) Los electrones pertenecientes al dtomo central o a los dtomos que o rodean ‘ cta que se deben tomar en cuenta en el HNO,.
deben quedar representados como pares libres s1 no participan en el enlace. El ndmero '

. 0] Pase 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el Ny cada uno de los tres dtomos de O y
total de electrones empleados es ¢l que se determind en el paso 2. -

entre uno de estos dtomos y el dtome de H. Enseguida se lena con los electrones ne-

4. Después de terminar los pasos 1 a 3, si el dtomo central tiene menos de ocho electro- cesarios para satisfacer fa regla del octeto para Jos dtomos de O
nes, trate de formar enlaces dobles o triples entre el dtomo central y los dtomos que fo ' 5 -
rodean, utilizado los pares libres de los dtomos circundantes para completar el octeto $O—N-—0O—H
del atomo central. ‘ ‘ (')_
Los ejemplos 9.3, 9.4 v 9.5 muestran ef procedimiento de cuatro pasos para escribir las ' ¢

estructuras de Lewis de un compuesto y de un jon. (contindd)
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Problemna similar: 9.45.

$e utilizan los corchetes para indicar gue
ia carga -2 se gncueniya en fa molécula
completa.

Problema similarn 844,

Pase 4: Se observa que esta estruciura satistace la regla del octeto para todos los dtomos de O
pero no para el dtomo N, que sélo tiene seis electrones. Por o tanto, se mueve ugn par
fibre de elecurones de uno de los dtomos de O de los extremos para formar otro enface
con el N.AsE Ja regla del octet también se cumple para este dtomo:

OemN—O—H

:Q:

Yerificacitn Debe asegurarse de que todos los diomos {excepto el H cumplan con Ja regla
del octeto, Coente los electrones de valencia en el HNO; (en fos enlaces y en los pares libresh.
Bl resultado es 24, el mismo que el nilmero total de electrones de valencia de tres dtomos de O
(3 > 6 == 18), un dtomo de N {5) y un dtomo H {1,

Ejervicio de practica Bseriba la estructura de Lewis para ef dcido formico (HCOOH),

Eijemplo 9.5

Hscriba la estructura de Lewis para el ion carbonate (CO3 7).

Sobucldn Se sigue o) procedimiento anies indicado para escribir la estructura de Lewis y se

observa que éste es un anidn con dos cargas negativas.

Fase 12 Se puede deducir la estructura bésica del jon carbonato ya que se sabe que ¢l Ces
menes electronegative que el 0. Por lo tanto, es més probable que ocupe ta posicidn
central, como sigue:

0
0 C O
Pase 2: Las configuraciones eleciténicas de las capus externas de C v O son 26°2p7 v 25°2p°,

respectivamente. y ef ion en si tiene dos cargas negativas. Entonces, el ndmero wotal de
glecirones e 4 -+ (3 X 6y + 2, 024

Pase 30 Se dibuja un enlace covalente sencillo entre of Cy cada O v se cumple con ta regla del
octeto para los Atomos de On

0
OO0
Fsta estructura muestra ios 24 elecirones,

FPase 4: La regla del octeto se satisface para los dtomos de O, mas no para el &tomo de C, Por
lo tanto, se debe mover un par libre de uno de los diomos de O para formar otro ealace
con C. Asi, la regla del octeto también se satisface para el dtomo de

0 B
A
0C0

Vertficaciin Asegdrese de que todos los Stomos satisfagan la regla del pcteto. Cuente los
clectrones de valencia del O {en enlaces quimicos v en pares libres). Bl resubtado es 24, ¢
misme que of nimero total de electrones de valencis de tres dtomos de Q03 X 6 = 18} un
dtomo de C{4) v dos cargas negativas {2).

Eiercicio de practica Dscriba la estructiura de Lewis para el ion aiteito (NOJ ).

9.7 Carga formal y estructura de Lewis 375

9.7 Carga formal y estructura de Lewis

Cuando se compara el nimero de electrones de un dtomo aislado con los electrones asocia-
dos al mismo atome en una estructura de Lewis, es posible determinar la distribucién elec-
trénica en a molécula y dibujar la estructura de Lewis més probable. El procedimiento para
contar los elecirones es como sigue: en un dtomo aislado, el ndmero de electrones asocia-
dos es simplemente el ndmero de electrones de valencia. (Comeo siempre, no es necesario
considerar Jos electrones internos.) En una molécula, los electrones asociados a un 4tomo
son sus pares libres més los electrones del par o los pares de enlace entre ese dtomo y otro
dtomo o dtomos. Sin embargo, como los electrones se comparten en un enlace, los electro-
nes del par enlazante se deben dividir equitativamente entre los &tomos que forman el enla-
ce. La diferencia entre los electrones de valencia de un dromo aislado y el nidmero de
electrones asignados a ese dtomo en una estructura de Lewis es 1a carga formal del dtomo.

Para agignar el ndmero de electrones a un 4tomo en una estructura de Lewis, se proce-
de de la siguiente forma:

+ Todos los electrones no enlazantes del dtomo se asighan al atomo.

+ Se rompen los enlaces entre el dtomo y los otros dtomos v se asigna la mitad de los
electrones enlazantes al dtomo.

Fl concepto de carga formal se muestra con la molécula de ozono (O5). Siguiendo los
pasos (ue se usaron en los ¢jemplos 9.3 y 9.4, se dibuja la estructura bdsica del O, y ense-
guida se agregan enlaces y electrones para satisfacer la regla del octeto para los dos dtomos
de los extremos:

0—0—0:
Se observa que aunque se utilizaron todos los electrones disponibles, la regla del octeto no

se cumplié para el dtomo central. Para resolver esto, se convierte un pay libre de uno de los
Atomos terminates en un segundo enlace entre ese Afomo y el dtomo central, como sigue:

Gzono liquido por debajo de su punts de
. . ebuliicién {(—111.3°C). El ozono es un gas
Q:O—"“Q . téxica color azul y de olor acre.

Ahora se puede calcular la carga formal de cada dtomo del O, mediante ¢l siguiente es-
quema:

63630:
e de valencia 6 6 6
e &Sigﬁ&d{)s al dtomo 0 5 7 Asigne ia mitad de los elechones enlazan-
. tes a cada atomo.

Diferancia

+1 -1
(carga formal )

donde Ias lineas onduiadas rojas denotan la ruptura de los enlaces. Observe gque la ruptura
de un enlace sencille da comeo resultado la transferencia de un electron, la ruptura de un en-
lace doble produce la transferencia de dos electrones a cada uno de los dtomos enlazados,
y asi sucesivamente. Asi, las cargas formales de los dtomos en O son

s caf e
0=0~—0:

Para una sola carga positiva o negativa se omite el ndmero 1.
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Problema similar: 9.48.

Enface quimico I. Conceptos bésicos

Las siguientes reglas son utiles para escribir Ias cargas formales:

1. En ias moléculas neutras, la suma de las cargas formales debe ser cero. (Esta regla se
aplica, por ejemplo, para ia molécula de 05.)

En los cationes, la suma de las cargas formales debe ser igual a la carga positiva.

3. Enlos aniones, la suma de las cargas formales debe ser igual a la carga negativa.

No olvide que las cargas formales no representan la separacidén de carga real dentro de
las moléculas. En la molécula de Os, por ejemplo, no hay evidencias de gue el dtomo cen-
tral tenga una carga neta de + 1, o que uno de los dtomos terminales tenga una carga de —1.
Sefialar las cargas de los dtomos en la estructura de Lewis es solo un recurso para seguir la
pista de los electrones de valencia en una molécuia,

EAR . 9
Hiemplo 9,6
Escriba fas cargas formales en el won carbonato,

Estrategia La estructura de Lewis del ion carbonato se desarrollod en ¢l ejemplo 9.5:

S0 2
100501 |

ok

Las cargas formales de los dtomos se calculan mediante ef procedimiento descrito.

Splucidn Se resta el ndmero de electrones ne enlazantes y la mitad de los electrones de enla-
ce a jos electrones de valencia de cada atomo.

El dtomo de C: El dtomo de C tiene cuatro electrones de valencia y no hay electrones no
enlazantes en el dtomo en la estructura de Lewis. La ruptura del enlace doble y de dos enlaces
sencillos produce la transferencia de coatro electrones al dtome de CL As, T carga formal es 4
—~ 4=,

El dtome de (0 en C =0 Bl dtomo de O tiene seis electrones e valencia v hay coatro
electrones no enlazantes en ¢l Ztomo. La ruptura del enlace doble da como resultado la transfe-

rencia de dos electrones al dtomo de G Agoi la carga formal es 6 — 4 — 2 = 0
El dtomo de (2 en - (72 Este dtomo tiene sels electrones no enlazantes v la ruptura del
tinico enlace le transfiere otro electrén, Asi, la carga formales 6 — 6 — | = —1.

Por lo tante, la estructura de Lewis para O
0
oo

Yerifleatién Observe que la suma de las cargas formales es —2, la misma que Ja carga en el
101t carbonato.

Bjercicio de practica Escriba las cargas formades para el ion nitrito (NO3).

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

s Para moléculas neutras, es preferibie la estructura de Lewis que no tenga cargas forma-
les en vez de aquella en la que haya cargas formales.

9.8 El concepto de resonancia

# Las estructuras de Lewis con cargas formales grandes (+2, +3 0 —2, —3 o mds) son

menos probables que las que tienen cargas formales pequenias.

»  {uando existen varias estructuras de Lewis con la misma distribucién de cargas forma-
les, la estructura mas razonable es la que lleve las cargas formales negativas en los dto-

mos mis electropegativos.

El ejemplo 9.7 muestra la utilidad de las cargas formales para facilitar Ia eleccion de la

estructura de Lewis correcta para una molécula.

Hiemplo 9.7

Ei formaldehido (CHO) es un Hguido de olor desagradable, que tradicionaimente se ha utiliza-
do para preservar animates de laboratorio. Dibuje la estructura de Lewis mds probable para es-
{e compuesto,

Estrategia Una estructura de Lewis probable debe satisfacer la regla del octeto para todos

los elementos, con excepeitn del H, y sus cargas formales (51 es que las hay) deben estar dis-
tribuidas de acuerdo con los hincamientos de la electrronegatividad.

Solucion Las dos posibles estructuras bésicas son

H C O H (G

7} H

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

) )

Para mostrar las cargas formales, se sigue el procedimionto del ejemplo 9.6, En a) el dtomo de
C tiene un wtal de cineo elecirones {un par libre m&s wes electrones de la ruptura de un enlace
sencillo v uno doble). Debido a que el C tiene cuatro electrones de valencia. la carga formal en
el dtomo es 4 — 5 = 1. Bl &1omo de O tene un total de cinco electrones {un par libre v tres
electrones provementes de la ruptura de un enlace sencillo y uno doble). Debido a que el O tie-
ne seis electrones de valencia, la carga formal del dtomo es 6 — 5 = +1. En b) el ftomo de €
tiene un total de cuatro electrones de la ruptura de los dos enlaces sencillos v del enlace doble,
por o que su carga formaf es 4 - 4 = 0. I dtomo de O tiene un total de seis elecrones (dos
pares libre y dos electrones de la ruptura del enlace dobley. Asi. la carga formal en el dtomo es
6 — 6 = U Aunque ambas estructuras satisfacen fa regla del octeto, £) es la estructura mis
probable debido a gue no presenta cargas formales.

Verificacion En cada caso asegiirese de que el ndmero toal de electrones de vatencia sea 12,
Sugiera otras dos yazones por las cuales fa estractura a) es la menos probable.

Fiercicio de praciica Dibuje la estructura de Lewis mis adecuada para una moelécula que
contiene un &tomo de N. un dtomo de C v un dtome de H.

8.8 Bl concepiec de resenancia

Al dibujar la estructura de Lewis del ozono {O;) se satisface la regla del octeto para el ato-
mo central porgue se coloca un eniace doble entre este dtomo v uno de los dos dtomos de

CHLO

Problerna simitan 9.47.
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378 Enlace quimico 1. Conceptos bisicos

Mapa del potencial elsctrostatico del Q,.
La densidad electronica esta distribuida
de manera uniforme entre 1os tos atomos
de O de los exiremos.

ta estructura hexagonal del bencenc fue
propuesta por primera vez por of quimico
aleman August Kekulé {1829-1896).

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

. R S .. DI S

O=0-—0:7 =:0—0=0
Sin embarzo, ninguna de estas dos estructuras explica las longitudes de enlace conocidas
en el O,.

Se esperarfa que el enlace O—0 en el G; fuera mds fargo que el enlace O = O debido

a que se sabe que los enlaces dobles son mds cortos que los sencillos. No obstante, los re-
sultades experimentales indican gue los dos enlaces oxigeno-oxigeno tienen fa misma fon-
gitud {128 pm). Para resolver esta discrepancia se escriben ambas estructuras de Lewis para
representar la molécula de ozono:

e PR LI e vac e
0=0—0:" = :0—0=0

Cada una de estas estructuras se conoce como estructura de resonancia. Una estructura de
resenancia es entonces ura de dos o mds estructiuras de Lewis para una sola molécula que
no se piede representar exactamenie con una sola estructura de Lewis. La doble flecha se-
fiala que las estructuras mostradas son estructuras de resopancia.

El término respnancia ya sugiere que se utilizan dos o mds estructuras de Lewis para
representar una molécula particular. Como el viajero medieval europeo que regresd de
Africa y describié al rinoceronte como una cruza entre un grifén y un unicornio {dos ani-
males familiares pero imaginarios), en forma similar se describe al ozono, una molécunia
real en térninos de dos estructuras familiares pero gue no existen.

El error miés frecuente sobre el concepto de resonancia es creer que una molécula co-
mo el ozono cambia répido de una a otra estructura. Recuerde que ninguna de las estructu-
ras de resonancia representa realmente a la molécula, ésta tiene su propia esiructura estable
dnica. La “resonancia” es una invencidn humana, disefiada para indicar las limitaciones de
estos sencillos modelos de enlace. Siguiendo con ia analogia recién descrita, un rinoceron-
tc es una criatura distinta, jno una oscilacién entre un grifén y un unicornio miticos!

El ion carbonato proporcicna otro ejemplo de resonancia:

: (El) : : (|) T : (% i
TO—C—07 ¢y O=C—0!7 e T:10—C=0
De acuerdo con la evidencia experimental, todos los enlaces carbono-oxigeno en el CO5~
son equivalentes. Por lo tanto, las propiedades del ion carbonato se explican mejor toman-
do sus estructuras de resonancia en forma conjunta.
El concepto de resonancia se aplica igualmente bien a sistemas orgdnicos. Un gjempio
conocido es la molécula de benceno (CHg):

i I
H C H H H
ST o TN
| [ e I 1
H ‘\\C/C\H H/C‘\C/C\H
!
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 dtomos de C adyacentes: una se-
ria caracteristica de un enlace sencillo y la otra tendria la longitud de un enkace doble. De

9.5 Excepciones a la regla del octeto

hecho, 1a distancia entre todos los dtomos de C adyacentes en el benceno es de 140 pm,
un valor gue estd entre la fongitud de un eniace C—C (154 pm)} y de un enlace C==C
(133 pm).

Una forma més simple de dibujar ia estructura de la molécula de benceno y de otros
compuestos que contienen el “anillo benceno™ es exponer sélo el esqueleto y no los dtomos
de carbono ¢ hidrégeno. Con esta convencidn, ias estructuras de resonancia quedarén repre-
sentadas por

| e

S

Observe que se han omitido fos &tomos de C en los vértices del hexdgeno y todos los dto-
mos de H, aunque se sobreentiende que existen. Sélo se muestran los enlaces entre los
dtomos de C.

Es importante recordar esta regla at dibujar estructuras de resonancia: las posiciones de
los electrones, perc no las de los dtomos, se pueden redistribuir en estructuras de resonan-
cia distintas. En otras palabras, los mismos dfomos deben estar enlazados entre si en todas
las estructuras de resonancia de una especie dada.

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

Eiemplo 9.5

Dibuje las estructuras de resonancia {con sus cargas formales) para el ion sitrato, NOJ . que
tiene i siguiente distribucidn basica:

O
0O N O

Estrategia Se sigue el procedimiento que se uiiliza para dibujar las estructuras de Lewis v
caleular las cargas formales en los gjemplos 9.5 y 9.6,

Sotucidn Como cn el caso del fon carbonato. se pueden dibujar tres estructuras de resopancia
equivalentes para el fon pitrato:

: O : B
S N .
O-N—0: CON-O T e :

-

Yerificacitn Dado que el nitrdgeno liene cinco electrones de valencia, cada oxigeno cuenta
con seis electrones de valencia y hay una cargs neta negativa, el ndmero twotal de electrones de
valeacia es 5 4+ (3 X 0) + 1 = 24, el mismo gue of admere de electrones de valencia en el ion
NO,™

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

9.9 Excepciones a ia regla del octeto

Como se menciond antes, la regla del octeto se apiica principalmente a los 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 ntimero impar de electrones o mds de ocho electrones de
valencia alrededor del dtomo central.

379

NOT

Problernvas similares: 8,51, 9.56.
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£1 berilio, a diferencia de ios demas ele-
mentos del grepo 2A, forma principalmen-
ie compuestos covalentes, de ios cuales
el BeH; es un ejempla.

*NH; + BF; — HsN — BE,

El octeto incompleto

En algunos compuestos el niimero de electrones que rodean al dtomo central de una molé-
cula estable es inferior a ocho. Considere, por ejemplo, el berilio. un elemento del grupo 2A
(y del segundo periodo). La configuracion electrénica dei berilio es 15°25%; tiene dos elec-
trones de valencia en el orbital 2s5. En fase gaseosa, el hidruro de berifio {BeH,} existe co-
mo moléculas discretas. La estructura de Lewis del BeH, es

H—Be—H

Como se observa, sdlo cuatro electrones rodean al dtomo de Be y no hay forma de satisfa-
cer ia regla del octeto para el berilio en esta molécula.

Los elementos del grapo 3A, en particular boro y aluminio, también tienden a formar
compuestos en los que sus dtomos se rodean de menos de ocho electrenes. Tome al boro co-
mo ejemplo. En virtud de que su configuracitn electrénica es 15725°2p’, tiene en total tres
electrones de valencia. El boro reacciona con los haldgenos y forma un tipo de compuestos
que tienen la fdrmula general BX,, donde X es un dtome de haldgeno. Asi, en el rifluoru-
o de boro s6lo seis electrones rodean al dtomo de boro:

i
e T

Las siguientes estructuras de resonancia contienen un enlace doble entre B v F y satisfacen
la regla del octeto para el boro:

1|3 :’l;f:' ]|:

. lE
THF=RT > F—B «— F—B"~
:}!‘:”L

El hecho de que fa longitud de enlace B—F en el BF, (130.9 pm) sea mds corta que la de
un enlace sencitlo (137.3 pm} favorece a las estructuras de resonancia, aungque cada una ten-
ga Ia carga formal negativa sobre el dtomo de B vy la carga formal positiva en el dtomo de F

Aunque el trifluoruro de bore es estable, reacciona rdpidamente con amoniaco. Esta
reaccion se representa mejor con estruciuras de Lewis en donde el boro tiene s6lo seis elec-
trones de valencia alrededor: :

:-F.: H :if: }F
:E—B ¥ :E‘[]—H——a. :_j::—l?‘—zfi-ﬂ
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 ef compuesto anterior es diferente de los enlaces covalentes presen-
tados hasta ahora porque el 4tomo de N aporia los dos electrones. Este tipo de enlace se de-
nonina enlace covalente coordinade {también conocido como enlace dative), y se define
como un enluce covalente en el que uno de los dtomos cede los dos electrones. Aungue las
propiedades de un enlace covalente coordinado son parecidas a las de un enlace covalente
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normal (dado gue todos los electrones son iguales, sin importar su origen), la distincién es
1itil para hacer un seguimiento de ios electrones de valencia y asignar cargas formales.

Moléculas con mimers impar de electrones

Algunas moléculas contienen un nimero impar de electrones. Entre ellas se encuentra el
oxido nitrico (NO) y el didxido de nitrdégeno (NO,):

N=0  G=N'—0:

Puesto que se requiere un ndmero par de electrones para completar ocho, la regla del octe-
to no puede cumplirse para todos los dtomos en cualquiera de estas moléculas.

Las moléculas con nimero impar de electrones algunas veces se denominan radicales.
Muchos radicales son altamente reactivos, La razén es que el electrén desaparcado tiende a
formar un enlace covalente con un electrén desaparcado de otra molécula. Por ejemplo,
cuando dos moiéculas de didxido de nitrégeno chocan, forman tetrdxido de dinitrogenc en
el cual ia regla del octeto se satisface para los dtomos de Ny de O.

oL P N Pt
NN NN
o 0’ yof 0

El octeto expandido

Los dtomos de los elementos del segundo periodo no tienen mds de ocho electrones de va-
lencia alrededor del dtomo central, pero los dtomos de los elementos del tercer periodo de
la tabla periddica en adelante forman algunos compuestos en los que hay mds de ocho elec-
trones alrededor del dtomo central. Ademdas de los orbitales 35 y 3p, los elementos del ter-
cer periodo también tienen orbitales 3d que pueden formar enlaces. Estos orbitales permiten
que un dtomo forme un octeto expandido. Entre los compuestos que poseen este tipo de oc-
teto se encuentra el hexafluorure de azufre, un compuesto muy estable. La configuracién
electrénica del azufre es [Ne]3s°3p*. En el SF,, cada uno de los seis electrones de valencia
del azufre forma un enlace covalente con un dtomo de fldor, de tal forma que hay doce elec-
trones alrededor del dtomo central de azufre:

En el capitule 10 se verd que estos doce electrones, o seis pares de enlace, se acomodan en
seis orbitales provenientes de un orbital 3s, tres 3p y dos de los cinco orbitales 34, E! azu-
fre también forma muchos compuestos en los que se cumple la regla del octeto. Por ejem-
plo, en el dicloruro de azufre, el S estd rodeado por sdlo ocho electrones:

G

Los ejemplos 9.9 2 9.11 se refieren a compuestos que no siguen la regla del octeto.

24 2848 580 7

Amatilio: los elementos del segundo perio-
do no pueden tengr un octeto expandido.
Azul: los elementos dei tercer periodo y
los gue les siguen pueden tener un octeto
expandice. Verde; los gases nobles por lo
general solo tienen un octeto expandidoe.

£l diclorurc de azuire es un liquido toxicao,
de olor pestilente v de color rojo cereza
{punte de sbullicién: §9°C}.
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El Afl, tiene tendencia a dimerizarse c a
formar dos unidades, como Abl,.

Problema similar: 8.82.

Ei PF; es un compuesto gaseoso reactivo.

Prabiema similar: 9.64.

Fiemplo 9.9

Dibuje fa estructura de Lewis para ol trivoduro de aluminio {All,).

Estrategia Se siguen los procedimientos gue se emplearon en los ejemplos 9.5 v 9.6 para di-
bujar ia estructura de Lewis v calcular las cargas formales.

Solacion Las configuraciones electrdnicas de la capa exierna del Al y del 'son 35%3p' y
5¢%5p°, respectivamente, El nimero otal de electrones de valencia es 3 ++ (3 X 7y = 24, Come
el Al es menos electronegativo que el 1. ocupa la posicion central y forma tres enlaces covalen-
tes con los atomos de 1 como sigue:

E
o
Z_E'm_Ai

H

H
1

Se puede observar que no hay cargas formales en los &romos de Aty de L

Werilicacion A pesar de que la regla del octeto se satisface para los dtornos de 1, sélo hay
seis electrones de valencia alrededor del dtomo de Al Esta moiécula es un gjempio de octeto
meompleto,

Piereicio de practica Dibuje la estructura de Lewis para el BeF,.

Ejemplo 9.16

Dibuje la estructura de Lewis para el pentafiuorure de {6sforo (PFs), donde los cinco dtomos
de F estan enlazados directamente at dtomo de P

Estratezia Observe que of P es un elemento del tercer periodo. Se sigue el procedimients de
los ejemplos 9.5 v 9.6 para dibujar fa estructura de Lewis y caleclar las cargas formales.
Solucidn Las configuraciones electronicas de la capa externa det Py ¥ son 3573p" y 26°2p,
respectivamente, de modo que el ndmero otal de electrones de valencia es 3+ (5 X T, o 4.
Bl fosforo es, igual que el azufre, un elemento del tercer periodo v en consecuencia puede te-
ner un octeto expandido. La estructura de Lewis del PE es:

i

/

N

5

Observe que no hay cargas formales en los domos de Py F

Yerificacion Aungue la regla del octeto se cumple para los dtomos de F, hay 10 electrones
de valencia alrededor del étomo de P, 1o gue da lugar a un octeto expandido.

Elervicie de praction Dibuje la estructura de Lewis para el pentafluorure de arsénico
(AsF. )

Hiemplo 9.1 1

Dibuje una estructura de Lewis para el ion saifato (5017, donde tos cuatro dtomos de O osién

_ enlazados al dtomao central de S.

feontinay

|
5
|
i
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Estralegin Recuerde que el § es un elemento del tercer periodo. Se sigue el procedimiento
de fos ejemplos 9.5 v 9.6 para dibujar la estructura de Lewis v calcular las cargas formales.
Sotucitn Las configuraciones electrdnicas de la capa exiema del § v O son 355307 v 25°2p%,
respectivamente.

Paso | La estructura basica del ($027) es:

a5 O
0

Paso 20 Tanto el O como el § son elementos del grupo 6A, de modo gue cada uno tiene seis
electrones de valencis, Incluyendo 1as dos cargas negativas, en el $OF 7 debe haber un
tolal de 6 4+ (4 X} 8y + 2 0 32 electrones de valencia,

Paso 30 Se dibujs un enlace covalente sencillo entre todos los dtomos enlazados:

Yerficacitn Una de las otras seis estructuras equivatentes para o SOF es;

Bl 5 tiene un ovieto eapandido en esta estractura, ¥ se considera la mas aceptable porque tiene
menos cargas formales. Sin embareo, los detaliados cdlenlos tedricos demuestran que la estruce
{urs mas probable es la que satisface la regla del ooteto, sungue estén mas separadas {as cargas
tormaies. Para los elementos del tercer periodo en adelante. la regla general dicta que una es-
tructura de resonancia gue sigue la regla del ooteto sea preferible en lugar de una que tenga oo-
e expandido aungue leve meoos cargas Tormales.

Fiercicle do practies Dibwje 1z estructors de Lewis del deido sulfirice (H,50,).

Usa observacion final acerca del octeto expandido: cuando se dibujan las estructuras
de Lewis de compuestos gue contienen un dtomo central del tercer periodo y sucesivos, al-
gunas veces se presenta el caso de que se satistace ia regla del ocieto para todos los dtomos
pero que sigue habiendo electrones de valencia que faltan por ubicarse. En tales casos, los
electranes restantes deben colocarse como pares libres en el 4tomo central. Fi ejemplo 9.12
muestra este método,

so2-

Problema similar: 9.88,




L

Sélo diga NO

I dxado nitrico (NG, el 6xido de nitrdgene mds sencillo, es

una moléculn con nimero impar de electrones, y por o tanto
os paramagnética. BI NO esun gas incoloro {punte de ebullicion
=152°C) que puede prepararse en ef laboratorio hactendo reac-
clonar mtrito de sodio (INaNG,) gon un agente reductor como el
Fel' en unmedio deide.

NOy(ae) + Fef “(ue) -+ 2H (@e) =

N(}f\{‘:) + F

{acy + H.O00

Entre fas fuentes ambientales del oxido nitrico se encuentran
Iz ignicidn de combustibles Togiles que contienen compuestos de
nitrégeno v Ta reaccion entre ¢l pitedgeno y el oxigeno en el inte-
rior de un motor de avtomovil a altas temperaturas

No(g) + Oyl 2NOIg)

Los reldmpagos tambidn contribiiyen a la concentracion atmosté-
rica def NOQ. El dado nitsico expnesto al wire forma con rapidez
o gas color café de didxide de nitrégeno:

INO(g) + Oulg) — INOyw)

El diczido de nitrégeno es un-eomponenie principal de la conta-
minacion atmostérica.

Hace 24 afios, micntras gstudiaban la relajacion muscular. al-
eunos cieniificos descubricron gue nuestro cuerpo produce Gxido
nitrico para usarlo comio nedtotransmisor. {Un newrotransmisor
2% una peguelia moléonla que sitve para facilitar fa comunicacion
enlre las oftuias, Desde entonces, so ha detectade en al menos
nna docena de tipos celulares en varias partes del organismo. Las
célilas del cerebro, ef higade, €l paocreas. ef tracto gastrointesti-
fial v los vasos sanguineos pucden sintetizar Oxido nitrico. Esta
molécula tambiéa Tuncions como una toxina celular para matar
bacterias dafinas. Y eso noes todo: en 1996 se informé gue el NO
se une a la hemnoglobina, la proteina transportadora de oxigeno en
la sangre. Sin.duda. también ayuda a regular la presion sanguined

Eldescubrimiento de la funcién biokdgica del dxido nitrico
ha hecha posible que se comprends la forma de accidn de la ni-
wroghicering (CHNLOy) como farmaco. Durante muchos afios, s¢
habfan prescrito tabictas de pitroglicerina para los pacientes en-
fermos del corazdn para aliviar ¢l dolor (anging de pechoy ocasio-
nado por una breve interrupcion del flujo sanguineo al corazdn,
avngue s forma de accidn atn ne se conocia por complete. Aho-
ra se sabe gue la nitroglicering produce dxido nitrico, el cual pro-

Fjemplo .12

vooa que fos nuisculos se relajen y permite que fas arterias se di-
faten. Eo relacidn con este aspecto, o8 interesante observar gue
Alfred Nobel. el inventor de fa dinamita (una mercla de nitrogh-
de usarse), fun-
& un problema

cerina y arcilla, que estabiliza ¢l explosvo antes

dador de os premios que Hevan su nombre, padec
cardiaco: no obstante, rechuzdé la recomendacion de su médico
de Ingerir una pequeda cantidad de nitroglicering para aliviar gl
dolor.

La idea de gue el NO se comporta como una molécula men-
sagera os muy razenable. B oxido nitvico es una molécula peque-
fin vy por lo tanto se puede difundir rapidamente entre las células,
Se trata de una moléeuta estable, pero bajo clertas circunstancias
es altamente reactiva. lo cual explica su funcion protectora. La en-
zima que provoca la relajacion muscular contiene hierre por €l
cual el dxido nitrico tiene una alinidad alta. Bl enface del NO con
¢l hierro os 1o que activa a la enzima. Sin embargo, en las céluias,
donde por 1o general las meléedlas bioldgicas son meléculas muy
grandes, fos efectos globales de una de las moléeutas mds peue-
fias gue se conocen no tenen precedentes.

S axido nitnao es un
ma Ssol

Dibuje una estructira de Lewis del compuesto de un gas noble. el tetrafluoruro de xendn
(XeF,) en el cual todos los dtomos de F estdn enlazados con ¢l dtomo central de Xe.

384

(continda}
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Lstrategla Observe que ol Xe es un elemento del quinto periodo. Para dibujar Ja estructusa
de Lewis y calcular las cargas formales se seguird el procedimienso de los ejemplos 9.5 v 9.6,

Splucién Pfuso [0 La estructura basica de XeF, s

E P
Xe
F P

Faso 2; Las configuraciones electronicas del nivel externo de Xe y F son 55°5p% v 267297, res-
pectivamente. ¥ por lo tanto, el admero total de electrones de valencia es
g4 (4 X Tyo l6

Fuger 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre todos los &omos enlazados. La regla del
octeto se satisface para los atomos de Flcada uno de fos cuales tiene tres pares libres.
La suma de los pares electronicos libres de los cuatro dtomos de F {4 X 6) y de fos
cuatro pares enfazantes (4 X 2) es 32, Por lo tanto, los cuatro clectrones restantes sc
muestran como dos pares Libres en el diomo de Xe:

;

O X /A
e
cAN
“F F
S¢ puede ver que ¢l dtomoe de Xe tiene un octeto expandido. No hay cargas formales
en fos dtomos de Xe vy K

Hiercicio de practica Escriba la estructura de Lewis del tetrafluoruro de azufre (SE).

9,10 Entalpia de enlace

Una medida de Ja estabilidad de una moléeula es su entalpiz de enlace, que es el cambio
de entalpia necesario para romper un enlace especifico de un mol de moléculas gaseosas.
(Las entaipfas de enlace en sélidos y liquidos se modifican por influencia de las moléculas
vecinas.) Por ejemplo, 1a entalpia de enlace determinada en forma experimental para la mo-
lécula de hidrogeno es

Ho(g) — H{g) + H{g) AH® = 436.4 kifmol

Esta ecuacion indica que para romper los enlaces covalentes de 1 mol de moléeulas de H, ga-
seoso se necesitan 436.4 IdJ de energia. Para las moléculas de cloro que son menos estables,

Cla(g) — Cl{g) + Cl(g) AH® = 2427 kl/mo}

Las entalpias de enlace también se pueden medir directamente para moléculas diatémi-
cas que contienen elementos diferentes, como el HCL,

HCl(g) — H{g) + Clig) AH® = 431.9 kl/mol

asf como para moléculas que contienen enlaces dobles y iriples:

Oa(g) — Ogr + O() AH® = 4987 kI/mol
Na(g) — Nig) -+ N(g) AH® = 941 4 kJ/mol

La medicion de la fuerza de entaces covalentes en moléculas poliatdmicas es mas compli-
cada. Por ejemplo, en ef caso del agua, las mediciones muestran gue la energia necesaria
para romper el primer entace O—H es diferente de 1a que se requiere para romper el segun-
do enlace O—H:

H,0(g) = H(g) + OH{g) AP
OH(g) — H(g) + O(g) AR

502 kJ/mol
427 kJ/mol

i

Xef,

Problema similan 9.63.

La estruciura de Lewis del &, es Q0=0,
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TABLA ©.4
Enizipia de enlace Entalpia de eniace

Enjace fkd/mol} Enlace {kJ/mob)
H—H 436.4 -8 255
H—N 393 C=35 477
H—O 460 N-—N 193
H--5 368 N=N 418
H—P 326 N==N 941.4
H—F 568.2 N—O 176
H—Cl 431.9 N=0 607
H—Br 366.1 0—0 142
H—I 298.3 O==0 498.7
C—H 414 O—P 502
C—C 347 O==3 469
C=cC 620 P—P 197
C=C 812 p=p 489
C—N 276 5—8 268
C=N 615 S=3 352
C=N 891 F—F 156.9
C—0 351 Cl—cl 2427
C=0 745 Br— Br 192.5
C—P 263 I—1 1510

* Las entalpfas de enlace para s moléculas diatémicas {a color) ticnen mds cifras significativas que las entalpfas de eniace para
Tos enlaces de moléenias poliatdmicas debido a que las entalpias de enlace de las moléculas diatdmicas son cantidades que se
pueden medir dircetamente y no son valores promedio de muchos compuesios.

+ La entalpia del entace C=0 en ¢l €O, es 799 ki/mol.

Er ambos casos se rompe el enlace O—H, pero el primer paso es mds endotérmico que el
segundo. La diferencia entre los dos valores de AH” indica gue el segundo enlace O—H ex-
perimenta en s mismo un cambio debido a una modificacion en el ambiente quimico.

Ahora se entiende por gué cambia Ia entalpia de enlace de la misma unién O—H en dos
moléculas diferentes, como el metanol (CH;OH) v el agua (H,O): su ambiente quimico es
distinto, Asf, para moiécuias polialdmicas se puede hablar sélo de la entalpia de enlace pro-
meddio de un enlace particular. Por ejemplo, es posible medir 1a energfa del enlace O—Hen
10 diferentes molécuias poliatémicas y obtener la energia de enlace promedic O—H divi-
diendo la suma de las entalpfas de ealace entre 10. La tabla 9.4 enumera las eptalpias de en-
lace promedio de varias moléculas diatdmicas y poliatémicas. Como se recordard, los
enlaces wiples son mds fuertes que los enlaces dobles, que a su vez son mds fuertes que
los enlaces sencillos.

Aplicacién de las entalpias de enlace en termoguimica

El andlisis comparativo de los cambios termoquimicos que se presentan en distintas reac-
ciones (capitulo 6) revela gue hay mucha variacién en los valores de las entalpias de dichas
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reacciones. Por ejemplo, la combustién del hidrdgeno gaseeso en oxigeno gaseose es muy
exotérmica:

Ha(g) + 30,(g) — H,0(0 AH® = —285.8 kJ/mol

Por otro lado, la formacidn de ghucosa {CgH ;04) a partir de agua y didxido de carbeno, que
se lleva a cabo en 1a fotosintesis, es muy endotérmics,

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 a la formacidén y ruptura de enlaces. En consecuencia, al conecer las entalpfas de
enlace v, por lo tanto, la estabilidad de las moléculas, se obtiene informacion de la natura-
leza termoguimica de las reacciones que experimentan las moléculas.

En muchos casos es posible predecir la entalpia de reaccidn aproximada paga puchas
reacciones con las entalpfas de enlace promedic, Dado que la ruptura de enlaces quimicos
siempre demanda energfa, en tanto que para formarlos siempre se libera energia, la ental-
pia de una reaccion se puede estimar al contar el ndmero total de enlaces que se rompen y
se forman en la reaccion registrando los correspondientes cambios de energia. La entalpia
de reaccion en la fase gaseosa estd dada por

AHY = ZBE(reactivos) — ZBE{productos)
= gnergla total consumida — energia total Liberada {9.3)

donde B representa la entalpfa de enlace promedio vy 2 es el simbeoio de adicidn. La ecua-
cién (9.3), tal como estd escrita, toma en cuenta la convencitn de signos para AH®. De mo-
do que si Ia energia tota} proporcionada es mayor que la energia total liberada, AH® es
positiva y la reaccion es endotérmica. Por lo contrario, si se libera més energia de la que se
absorbe, AH° es negativa v la reaccion es exotérmica (figura 9.8). Si los reactivos y produc-
tos son moléculas diatdmicas, la ecuacidn (9.3) debe dar resultados exactos porgue la ener-
gia de disociacion del enlace para moléculas diatdmicas se conoce con exactitud. 51 algunos

Atemos : Atomos

- ZBE (productos) LBE (reactivos)

‘% ¢ Moldoulas de a Moleculas de
2 producie ~,—-f FeActive
TBE (reactivos) - LBE (productos)
Moldealas de C Moldeulas de
reactive i ; producte

a) b}

Figura 9.8 Cambios de sntak-
pia de enjace en &) una reaccion
endotarmica vy b) una reaccion
exolermica.
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o todos los reactivos v productos son moléculas poliatdmicas, ta ecuacidn (9.3 daré resul-
tados aproximados porgue en los calcuios se emplean entalpias de enlace promedio.

Para molécuias diatdmicas, la ecuacién (9.3) equivale a 1a ecuacién (6.18), de tal for-
ma que los resultados obtenidos con estas dos ecuaciones deberdn ser parecidos, como se
muestra en el gjemplo 9.13.

Ejemple 9.13

Con la ecuacion (9.3) caleule ln emtalpia de reaccitn del sipuiente proceso:
Halgr + Clp{g) — ZHCH )

Compare el resultado obtenido con ef gue se oblendria al usar fa ecuacton (6,183

Estrategla Recuerde que la ruptura de enlaces es un proceso de absorcidn de energia (endo-
térmico) ¥ la formacién de enlaces es un proceso de liberacion de energfa {exotérmico). Por io
tanto, el cambio global de energin es la diferencia entre estos dos procesos opuestos, descritos
por ia ecuacion (9.3},

Solueitn El primer paso es contar el ndmero de enlaces que se rompen v e nimere de enla-
ces que se forman. Este céleulo se simplitica con la siguiente tabla:

Tipo de Nimero de Entalpia Cambio
enlaces gue se enlaces que se de enlace de energia
rOmpen renmpent (ki mael) {kSimol)
H—H (H.} i 436.4 4306.4
Cl—Cl{Cln ! 2432 2427
Tipo de Niimero de Entalpia de enlace  Cambio de energia
enfuces formados enfaces formados (hkfimenl i (&S imiend )
H—Ci (HCU 2 4319 863.8

Lnseguida se obtiene la energin total consumida v {a energia totad Hiberada:

En la tabla 9.4 se sefialan las entalpias de energia total consumida = 4364 klfmol + 242.7 kl/mol = 6791 kimol
entace de estas moléculas diatdmicas. Cnui‘gfa total liberada = 8638 klimal

Con la ecuacion {9.3) se tiene
AME = 6079.1 klimol — B63.8 kifmol = —184.7 kJ/imo

De manera alternativa también se puede usar la ecuacidn {618} y los datos del apéndice 3 para
calendar la entalpia de reaccidn:

AR = ZAHYNHC) — [AHYHy + A
={2H 923 Klimoly - 0 — 0
= —]84.6 kifmaol

AClL]

Yerificacion En virtnd de que tos reactivos ¥ productos son moléculas diatdmicas, se espers

gue fos resultados obtenidos con las ccuaciones {9.3) v (6.18) sean muy parecidos. La peguefia
Probtensa similar 9.104. discrepancia agui se debe a las diferentes maneras de redondeo.

Ejercicio de practics Determine lz enialpis de la reaccion

Haolgy + Falg) — 2HF(g)

Uilice las ecuaciones a) {9.3) y &) (6,18,
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En el ¢jemple 9.14 se aplica la ecuacién (9.3) para calcular Ia entalpia de una reaccién

dende participa una molécula poliatdmica.

Ejemplo 9.14

Calcule el cambio de entalpia para la combustion del hidrégens gascoso:
Mgy + Oxfg) —— ZH.Oig)
Fstrategia Bisicamente se sigue el misimo provedimiento que en e ciemplo 9.13. Sin embar

£0. observe que el H,0 es una moléenla poliatdmica, por lo gue es necesario utilizar ¢f valor
de la entalpia de enlace promedio para el enlnce O—H.

Solucitn Se construye lu siguiente tabla:

Tipo de Numera de Eatalpia Cambio
erfaces que enlaces gue de enlace de erergia
se rompen S€ Fompen {hJimaol) fktimal)
H—H (H,) 2 436.4 872.8
0= (O,) 2 498.7 498.7

Tipo de Niimero de Entadpia de entace  Cambio de energiu
enlaces formaders erlaces formados {kdimol} {kJimol
O-—H (H.Oy 4 460 I 844

Después, se obtiene fa encrgin total consumida ¥ la energla total liberada:

energia total consumida = 872.8 kl/mol + 498,7 klimol = 1 371.5 kJ/mol
energia total liberada = 1 840 kJ/mol

Mediante la ecuacion (9.3 se escribe
AHT = 1 3T k¥ mol — 1840 kimol = —46% k/mof
Bste resultado es s6lo una estimacion, ya que la entalpfa del enface O—H es una cantidad pro-

medio. Alternativamente. se puede utilizar Iy couacion (6,183 v los datos del apéndice 3 para
calcular la entalpia de reaccidm

AR =

JAHTHLO) — [2AHTH.) +
202418 kiimoly — 0 -
~ 483 6 kJimol

AHNO

Yertfivaciton Observe que el valor estimado basado en fas entalpias de enlace promedio es
muy cercano af valor caleulado mediante los datos de &M En general, 1a ecuacion (9.3) fun-
ciona mejor pata kas reacciones que son muy endotérmicas o muy exotéricas, es decir. las

reacciones para fas cuales AH, ., > 100 kKEmol o para fas cuales AH° < = 100 k/mol,

reaeicn

iervicio de practics Paru ls renccidn
Haolgy -+ CHylgy =— CoHalgy
ap Estime faentalpia de reaccidn o partic de os valores de entalpia de enlace de Ja tabla 9.4.

b) Calevle Ja entalpfa de reaccion mediante los entaipias estdndar de formacion. (AH] para H..
CoHy v O son 00523 klmol v 847 Kimol, respectivamente.)

Problema similar: 8.72.
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Resumen de datos y conceptos

()

Enlace quimico 1. Conceptos bdsicos

Los simbolos de puntos de Lewis representan el nimero
de electrones de valencia que posee un dtomo de un ele-
mento dado. Estos simbolos se usan principalmente para
tos elementos representativos.

Los elementos que tienden a formar compuesios idnicos
tienen valores baios de energias de ionizacion (como los
metales alcalinos y alcalinotérreos, que forman cationes)
o afinidades electrénicas elevadas (como los halégenos y
e oxigeno, que forman aniones).

Un enlace i6nico es el producto de las fuerzas electrosté-
ticas de atraccidn entre iones positives y negativos. tUn
compuesto idnico se compone de una red grande de iones
donde estdn balanceadas las cargas negativas y las positi-
vas. Hn la estructura de un compuesto idnico sélido es
maxima la fuerza de atraccidn neta entre 105 iones.

La energfa reticular es una medida de Ia estabilidad de un
sélido idnico. Se calcula por medio del ciclo de Born-Ha-
ber, que se basa en la ley de Hess.

En un enlace covalente, dos dtomos comparten dos elec-
trones (un par). En los enlaces covalentes miltiples, dos
dtomos comparten dos o tres pares de electrones, Aigunos
atomos unidos por enlaces covalentes también tienen pa-
res libres, s deciy, pares de electrones de valencia gue no
participan en los enfaces. La distribucién de los electro-

Palabras clave

Carga formal, p. 375

Eniace covalente coordinado,

Ciclo de Born-Haber, p. 361 p- 380

Compuesio covalente, p. 306
Electronegatividad, p. 36%
Energia reticular, p. 361
Enlace covalente, p. 366

Preguntas v problemas

Eniace covalente potar, p. 369
Erlace doble, p. 367

Enlace idnico, p. 359

Enlace miiltiple, p. 367

Simbolos de puntos de Lewis
Pregunias de repaso

9.1

9.2

JQué es an simbolo de puntos de Lewis? ;A qué ele-

mentos se aplica principalmente?

Utilice el segundo miembro de los grupos 1A al 78 de
la tabla periddica para mostrar que el nimero de electro-
nes de valencia de un dtomo de un elemento correspon-

de al nimero de grupo al gue pertenece,

res de enlace y los pares libres alrededor de los dtomos de
una molécula se representa por medio de ia estructura de
Lewis.

La regia del octeto predice que los Atomos forman su-
ficientes enlaces covalentes para rodearse de ocho elec-

trones cada wno. Cuando un dtomo unido por enlaces
covalentes cede dos electrones al enlace, |a estructura de
Lewis puede incluir Ia carga format de cada dtomo como

un recurso para seguir el rastro de los electrones de valen-

Enlace sencillo, p. 367

Ealace triple, p. 367

Entalpiz de enlace, p. 385
Estroctura de Lewis, p. 366
Estructura de resonancia, p. 378

9.4

9.5

cia. Existen excepciones para la regla del octeto, en parti-
cular para los compuestos covalentes de berilio, para los
elementos del grapo 3A vy para los elementos del tercer
periodo y subsecuentes de la tabla periddica.

La electronegatividad es una medida de Ia capacidad de
un dtomo para atraer electrones en un ealace guimico.
Para algunas moléculas o iones poliatémicos existen dos
© mds estructuras de Lewis con la misma estructura basi-
ca que satisfacen la regla del octeto vy son quimicamente
aceptables. El conjunto de todas esas estructuras de reso-
nancia representa con méas exactitad a la molécula o al ion
que una sola estructura de Lewis,

La fuerza de un enlace covalente se mide en funcidn de su
entalpfa de enlace. La entalpia de las reacciones se calcu-
la con las entalpias de eniace.

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

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

Simbolo de puntos de Lewis,
Ley de Coulomb, p. 361 p. 358

Sin tomar en cuenta la figura 9.1, escriba los simbolos
de puntos de Lewis para los dtomos de los siguientes
elementos: a} Be, DY K, ¢) Ca, 4 Ga, ¢) O, /) Br, g) N, &)
LOAs, HE

Bscriba los simboles de puntos de Lewis para los si-
guientes iones: @) LiT, 53 C17, e) 877, d) Sr°7, e) N¥ 7.
Escriba Jos simbolos de puntos de Lewis para los sigujen-
tes iones y dtomos: ) L B 17, &) S, ) $2, e RA P, @
Na, h) Na*, i) Mg, ) Mg*™, k) AL, ) APT, m) Pb, n) Pb™,

El enlace idnico
Freguntas de repaso

0.6
9.7

9.8

9.9

9.10

9.11

S.12

9.14

Explique qué es un eanlace idnico.

Explique cémo la energia de ionizacién y la afinidad
elecirénica determinan gue los elementos se combinen
entre s§ para formar compuestos 1onicos.

D¢ el nombre de cinco metales v cinco no metales que
puedan formar compuestos iénicos con facilidad, Escri-
ba las formulas y los nombres de los compuestos que se
formarian al combinar estos metales y no metales.

Nombre un compueste idnico que sdlo contenga ele-
mentos no metilicos.

Nembre un compuesto idnico que contenga un catién y
un anion poliatdmicos {consulte la tabla 2.33.

Explique por qué los jones con carga mayor que 3 rara
vez se encueniran en los compuestos idnicos,

Hi término “masa molar” se introdujo en el capitulo 3.
+Qué ventaja tiene emplear este #rmino cuando se estu-
dian los compuestos idnicos?

;En cudl de los siguientes estados el NaCl podrfa con-
ducir electricidad? &) sélido, &} fundido, ) disuelto en
agua. Bxplique sus respuestas,

El berilio forma un compuesto con cloro que tiene la
férmula empirica BeCl,. ; Cémo se podria determinar si
el compuesto es idnico 0 no? (Bl compuesto no es solu-
ble en agua.)

Problemas

.15

9.16

G.17

.18

2.19

Entre un catién A™ y un anién B se forma un enlace io-
nico. (Como se alteraria la energfa del enlace idnico
ivéase la ecuacion (9.2)] con los siguientes cambios?: a)
duplicar el radio de A™, b) triplicar 1a carga de A™, ¢)
duplicar las cargas de A™ y B™, &) disminuir el radio de
AT yB" alawmitad de sus valores osiginales.

D¢ las férmulas empiricas y nombres de los compuestos
formados a partir de fos siguientes pares de iones: a)
Re" el 0)CsT ¥y SO, o) Sy N¥ ahy AP y 8%

Con los simbolos de puntos de Lewis muestre ia trans-
ferencia de electrones entre los siguientes dtomos para
formar cationes y aniones: @) Nay F,L0) Ky S, o) Bay
O, yd)Aly N

Escriba fos simbolos de puntos <e Lewis de los reacti-
vos ¥y productos de las siguientes reacciones. (Primere
balancee las ecuaciones.)

a) Sr+ Se —> Sr8Se
by Ca + Hy —> CaH,
) Li+ Ny—> LisN
d) Al + 8§ —= AlLS;

Para cada uno de los signientes pares de elementos, os-
tablezca st el compuesto binaric que forman es idnico o

5.26

Preguntas y problemas 391

covalente. Eseriba la férmula empirica y el nombre del
compuesto: a) Fy CL A Mg vy E

Para cada uno de los siguientes pares de elementos, es-
tablezca si el compuesto binario que forman es idnico o
covalente. Hseriba la férmula empirica v el nombre de
cada compuesto: ) By F, b)) K y Br.

Energia reticular de los compuestos iénicos
Preguntas de repaso

9.21

6.22

9.23

9.24

& Qué es la energfa reticular y cdmo influye en la esabi-
lidad de los compuestos idnicos?

Hxplique cémo se puede determinar [a energfa reticular
del compuesto idnico KCl por medio del ciclo de Born-
Haber. ;Bn qué ley se basa este procedimiento?

Para cada uno de los siguientes pares de compuestos i6-
nicos indique cudl compuesto tiene la energia reticular
més alta: a) KCl o Mg, &) LiF o LiBr, ¢) Mg:.N, o
NaCl. Explique su respuesta.

Cornpare la estabilidad (en el estado s6iido) de los si-
guientes pares de compuestes: @) LiF y LiF, (que con-
tiene ef ion Li*™), b) Cs,0 y CsO (que contiene el ion
07, ¢) CaBr, y CaBr; {que contiene el ion Ca’™),

Problemas

9.25

9.26

Utilice el ciclo de Born-Haber descrito en la seccion 9.3
[Ef calor de sublimacién del Na es 108 kl/mol y
AHE(NaCl} = —411 kl/mol. La énergla necesaria para
disociar 5 mol de Cl, en dtomos de Cles de 121.4 kJ1.]

Calcule la energfa reticular del clorure de calcio da-
do que el calor de sublimacion del Ca es 121 kifmol v
AH{CaCl) = ~795 kl/mol. (Para mds datos, véanse
las tablas 8.2 y 8.3

El entace covalente
Pregunias de repaso

9.27

9.28

9.29

9.30

i Cudl es la contribucicn de Lewis para entender el enla-
ce covalente?

Utilice un ejemplo para ifustrar cada une de los térmi-
nos siguientes: pares libres, estructura de Lewis, regla
del octeto, longitud de enlace,

¢Qué diferencia existe entre un simbefo de puntos de
Lewis y una estructura de Lewis?

Cudntos pares libres existen en los dtomos subrayados
de los siguientes compuestos? HBr, H,S, CH,

Senale los eniaces sencillo, doble y triple en una molé-
cula y dé un gjemple de cada uno. Para los mismos 4to-
mos enfazados, (cémo varia 1a fongitud de enlace de un
enlace sencilio a uno triple?

Compare ias propiedades de los compuestos idnicos y
los compuestos covalentes,
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Flectronegatividad y tipo de enlace
Preguntas de repaso

0.33 Defina la electronegatividad v explique a diferencia en-
tre ésta y la afinidad electronica. Desciiba cémo cambia
la electronegatividad de los elementos de acuerdo con su
posicidn en ia tabla periddica.

9,34 ;Qué es un enlace covalente polar? Nombre dos com-
puestos que tengan uno o més enlaces covalenies po-
lares,

Problemas

9.35 Qrganice los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
récter i0nico: enlace litlo-fidor en el LiF, enlace potasio-
oxigeno en el K,0, enlace nitrégeno-nitrégeno en el Ny,
enlace azufre-oxigeno en el SO, enlace cloro-fltor en el
CIF..

.36 Organice los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
racter idnico: carboneo-hidrégeno, flior-hidrégeno, bro-
mo-hidrogeno, sodio-cloro, potasio-tidor, litio-cloro.

9.37 Cuatro dtomos se designan arbitrariamente come D, E, F
v G. Sus electronegatividades son: D = 3.8, £ = 33.F
=28y G = 1.3 §ilos dtomos de estos elementos for-
man las moléculas DE, DG, EG y DF, jcédmo se podifan
ordenar estas moiécalas de acverdo con el aumento del
cardcter de su enlace covalente?

9,38 Enumere los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
racter i6nico; cesio-fidor, cloro-cloro, bromo-cloro, sili-
cio-carbono.

9,35 Clasifique los siguientes enlaces como i6nicos, covalen-
tes polares o covalentes, y justifique sus respuestas: a)
enlace CC en HyCCH,, b) enlace Kl en K1, ¢) enlace NB
en H.NBCl,, v d) enlace CF en CF,.

8,40 Clasifique los siguientes enlaces como ibnicos, covalen-
tes polares o covalentes y justifique sus respucstas: a}
enlace $iSi en CLSISICl,, &) entace SiClen C138i8iClL,
¢} enlace CaF en CaF,, d) enlace NH en NH;.

Fstructura de Lewis v 1a regla del ocieto
Preguntas de repaso

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

0.42 D¢ una explicacion del concepto de carga formal, ;Las
cargas formales representan una separacidn real de car-
gas?

Problemas

0,43 Bscriba las estructuras de Lewis para las signientes mo-
léculas e iones: a} NCl, B) OCS, ¢) H)0,, d) CH;C00 7,
¢y CN ™, /) CH,CH,NHT.

9.44 Hscriba las estructuras de Lewis para las siguientes mo-
iéculas e iones: a) OF,, by NyF,, ¢} Si,He, o OH™, ¢)
CH,CICO0 ™, H CHNHY.

9,45 Hscriba las estructuras de Lewis para las moideulas si-
guientes: ay 1IC1, by PH,, ¢} P, (cada P estd enlazado a
otros fres dtomos de P, o) H.S, ¢) NoH,, /) HCIO,, o)
COBr, (el C estd enlazado a los dtomos de Oy Br).

.46 EHscriba las estructuras de Lewis para los siguientes jo-
nes: ay O3, By 57, oY NO™, oy NHY . Indique las car-
gas formales.

9.47 Las siguientes estructuras de Lewis son incorrectas.
Identifigue el error en cada una y dé una estructurz de
Lewis correcta para la molécula. (Las posiciones relati-
vas de los dtomos son correctas.)

@) H—C=N noR

b) H=C=C=H S

) %):—Sn—“é 0.

H oF F: ) F T

DA RN
i 1
CE : F :

¢) H—O=F:

.48 La estructura basica del dcido acético, que se muestrz
enseguida, es correcta, pero algunos enlaces son inco-
rrectos. @) Identifique estos enlaces y expligue por qué
son incorrectos. ) Bscriba Ia estructura de Lewis correc-
ta para el dcido acético.

Ef (0
H

El concepto de resonancia

Preguntas de repaso

9.49 Defina longitud de enlace, resopancia y estructura de re-
sonancia. ;Cudles son las reglas para escribiy las estruc-
turas de resonancia?

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

Problemas
0.51 Escriba las estructuras de Lewis de [as siguientes espe-
cies, incluidas todas las formas de resonancia, y muestre

las cargas formales: @) HCO;Z, b) CH,NO; . Las posi-
ciones relativas de los dtomos son como sigue:

O H O
H C C N
O H O

9.52 Dibuje tres estructuras de resenancia para el ion clorato,
Cl0y, v sefiale las cargas formales,

9.53 FEscriba tres estructuras de resonancia para el dcido hi-
drazoice, HN,. La distribucion atémica es HNNN. Indi-
que las cargas formales,

9.54 Dihuje dos estructuras de resonancia para el diazometa-
no, CHL,N,. Sefiale las cargas formales, La estructura ba-
sica de Ja moléeuda es

H
C N N
51

9.55 Dibuje tres estructuras de resonancia adecuadas para el
ion OCN" vy sefiale las cargas formales.

9.56 Dibuje tres estructuras de resonancia para la molécula
de N,O donde fos dfomos estdn ordenados como NNO.
Indique las cargas formales.

Excepciones a la regia del octeto
Pregunias de repaso

9.57 ;Por qué la regla del octeto no fuaciona para muchos
compuestos que contienen elementos del tercer periodo
o subsecuentes en la tabla periGdica?

9.58 Dé tres ejemplos de compuestos que no satisfagan la re-
gla del octeto. Escriba una estructura de Lewis para ca-
da uno.

9.59 Dado gue el fldor tiene siete electrones de valencia
{25°2p"), en principio se podrian formar siete enjaces
covalentes alrededor del Atomo, Piche compuesto pu-
diera ser FIi; o FCl,. Estos compuestos nunca s¢ han
preparado, jpor qué razén?

9.60 ;Qué es un enlace covalente coordinado? ¢ Es diferente
de un enlace covalente normal?

Problemas

9.61 La molécula de All; tiene un octefo incompleto alrede-
dor del Al Dibuje tres estructuras de resonancia de la
molécula que satisfagan la regla del octeto para los dto-
mos de Aly de 1. Indique las cargas formates,

9.62 Fl cloruro de berilio en fase de vapor estd compueste de
moléculas discretas de BeCl,. ; Se satisface la regla del
octeto para el Be en este compuesto? St no fuese asi, jse
puede formar un octeto alrededor del Be dibujando otra
estructura de resonancia? ;Qué tan razonable es esta es-
tructura?

9.63 De fos gases nobles, se sabe que s6io Kr, Xe y Ra for-
man algunos compuestos con O y/o I Escriba las es-
tructuras de Lewis para las moléculas siguientes: a)
XeF,, by XeF,, ) XeF,, d) XeOF,, ¢) XeO,F,. En cada
caso, el atomo central es el Xe.

9.64 EBscriba una estructura de Lewis para ¢l SbCls. ;Esta
molécula obedece ia regla del octeto?

9.65 Hscriba las estructuras de Lewis para SelF, y SeF,. ;Se
satisface la regla del octeto para el Se?

.66 Escriba las estructuras de Lewis para los compuestos de
la reaccion

AICH + CF — AICK,

;Qué clase de enlace une al Al y al Cl en el producto?

Preguntas y problemas 393

Entalpia de enlace
Preguntas de repaso

9.67 ;Qué es la entalpia de enlace? Las entalpias de enlace
de las moiéeulas poliatdmicas son valores promedio, en
tanto que las de las moléeulas diatémicas pueden deter-
minarse con exactitud, ; Por qué?

9.68 Expligue por qué la entalpfa de enlace de una molécula
suele definirse en funcidn de una reaccién en fase ga-
seosa. ;Por gué los procesos en los que se rompen enla-
ces siempre son endotérmicos v en los que se forman
enlaces siempre son exetérmicos?

Problemas

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

NH;(g) — NHa(g) + H{g) AFA°® = 435 kI/mol
NH.{g) —> NH{g) + H{g) AH° = 381 kJ/mol
NH{g) — Nig} + H(g) AH® = 360 kJ/mol

If

270 Para la reaccidn
Q{g) + Ouig) —> Os(g) AH® = W72k mol
Calcule 1a energfa de enlace promedio en et O,,

571 Laenergia de enlace del Fy{g) es 156.9 kl/mol. Caicule
el valor de AFH; para el F(g).

%, 72 Para ia reaccién
2C,Hglg) + 70,{g) — 4C0x{g) + 6H,0(g)

«) Haga una prediccion de la entalpia de reaccidn a
partir de las entalpias de enlace promedio de la ta-
hia 9.4

by Calcule ta entalpia de reaccidn a partiv de ias ental-
pias estdndar de formacidn (véase el apéndice 3}
de las moléculas de reactivos y preductes, y com-
pare los resultados con la respussta del inciso a).

Problemas adicionales
973 Clasifigue las sigtientes sustancias cOmno compuestos

idnicos o como compuestos covalentes gue contienen
moléculas discretas: CH,, KF, CO, 5iCl,, BaCl,

9.74 ;Cudles de los compuestos siguientes son 16nicos?
;Cudles son covalentes? RbCl, PF;, BeF,, KO, Cl,.

9.75 Relacione cada uno de los siguientes cambios de ener-
gia con uno de los procesos siguicntes: energia de ioni-
zacidn, afinidad electrénica, energia e enface vy
entalpia estdndar de formacidn,
ay Fgy+e —> F ()
by Fhig) —> 21 (g)
¢) Na(g) —> Na*(g} +e”
dy Na(sy + iF,(g) — NaF(s)

9.76 Las férmulas de los fluoruros de los elementos del ter-
cer periodo son Nalf, Mgl,, All,, SiF,, PE,, 5P, y CiF..
Clasifique estos compuestos como covalenles 0 como
1nicos.
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9.77

2,78

9.7

b 9,50

9.81

9.82

9.83

084

2,36

9.87

9.88

Enlace quimico 1. Conceptos bdsicos

Utilice los valores de energia de ionizacidn (véase la 1a-
bla 8.2} y afinidad electrénica (véase la tabla 8.3) para
calcular el cambio de energia, en kJ, para las sigluientes
rgaceiones:
a) Li(g) + Hg) —> Li'(g) + I ()
By Na(g) + Flg) —> Na'(g) + F(g)
¢) Kig) + Clig) —— K '(g) + Cl7(g)
Describa algunas caracteristicas de un compuesto idni-
co, como KF, que pudieran distinguirlo de un compues-
to covalente, como el benceno (CgEL).
Escriba las estructuras de Lewis para BrF,, CIF, e IF,.
Identifique cn cudles de estos compuestos no se cumple
la regla del octeto.
Escriba tres estructuras de resonancia razonzhles para el
ion azida N,~, donde los &tomos estdn ordenados como
NNN. Muestre Ias cargas {ormaies.
El grupo amida os fundamental para determinar la es-
tructura de tas proteinas:

tO:

]
N

[
H

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

Dé un ejemplo de un ion o molécula gue contenga Al y
que, a) satisfaga la regla del octeto, ) tenga un octeto
expandido y ¢} tenga un octeto Incempleto,

Dibuje cuatro estructuras de resonancia razonables para
el jon PO;F* . Bl dtomo central de P estd enlazado a los
tres dtomos de O v al dtomo de F. Muestre Tas cargas
formales.

Los esfuerzos para preparar compuestos estables de
CFy, 1i0,, CsCl,, PI; en condiciones atmosféricas han
fracasado. Sugiera alguna explicacién,

Dibuje estructuras de resonancia razonables para los si-
Zuientes iones que contienen azufre: o) HSOL, b PO3 ™,
¢) HSO;3 , o) SO3™. (Sugerencia: Véase el comentario
de la pagina 383.)

Los siguientes enunciados son falsos o verdaderos: a)
Las cargas formales representan la separacién real de
cargas, &) El valor de AHT, ., puede ser estimado a
partit de las entalpfas de enlace de reactivos y de pro-
ductos. ¢) Todos los elementos del segundo periodo si-
guen la regla del octeto en sus compuestos. ) Las
estruciuras de resonancia de uaa molécula se pueden se-
parar unas de otras.

Una regla para dibujar las estructuras de Lewis mis pro-
bables es suponer que el &tomo central invariablemente
es menos clectronegativo que los dtomos que lo rodean,
Expligue a gué se debe esto,

Con la siguiente informacidn, y dado gue la energia de
enlace promedio C—H es 414 kJ/mel, calcule a ental-
pia estdndar de formacidn del metano (CH,).

Cl) —> Cley A s = 716 ki/mol
2Hy(g) —> 4H(g) AHY s = 872.8 kKF/mol

9.89  Desde el punto de vista energético, expligue cudl de las
siguientes reacciones sucederd con mas facilidad,
a) Cl{g) + CHalg) — CHCl(g) + H{g)
) Clig) + CHa{g) — CH;(g) + HCl(g)
(Sugerencia: Consulie tabla 9.4 y suponga que la ener-
gfa de enlace promedio C—Cl es 338 kf/mol.)

9.26 ;Cudl de las siguientes moléculas ticne el enlace nitré-
geno-nitrégeno mds corto? NyH,, N;O, Ny, N,O,. Expli-
que su respuesta.

9.91 La mayor parte de los 4cidos orgénicos se representan
como RCOOH, donde COOH &5 el grupo carboxilo y R
es el resto de la molécula. (Por ejemplo, R es CH, en el
dcido acérico, CHyCOOH.) «) Dibuje una estructura de
Lewis para el grupo carboxilo. b) Tras la ionizacién, el
grupo carboxilo se convierte en el grupo carboxilate,
COO™. Dibuje las estructuras de resonancia para el
grupo carboxilato.

2.92 ;Cudles de las siguientes especies son isoelectronicas?:
NHy. CsH,, CO, CH., N, BiN,H,

9.93 Las siguientes especies se han detectado en el espacio
interestelar: a) CH, &3 OH, ) C,, ) HNC, ¢} HCO. Pi-
buje estructuras de Lewis para estas especies e indique
si son diamagnéticas 0 paramagnéticas.

294 Elion amiduro NH; es una base de Bransted. Represen-
te la reaccion entre este ion y el agua.

9.95 Dibuje estructuras de Lewis para tas siguientes molécu-
las orgdnicas: a) tetrafluoroetileno (CF,), £) propano
(CsHy). ¢} butadieno (CH,CHCHCH,}, ) propino
(CHCCH), e} deido benzoico (CH.COOH). (Para di-
bujar la estructura del CgH;COOH, sustituya un dtomo
de H en el benceno con un grupo COOH.)

2.96 El ion tiyoduro (I3) en el que los dtomos de ] estan
arreglados en iinea recta ¢s estabie, pero el correspon-
diente ion F3y' no existe. Explique por qué.

9.97 Compare la encrgia de enlace en el F, con el cambio de
energia para el proceso siguieate:

Falg) —— Flig) + F(g)

;Cudt es la disociacidn preferente para el F,, desde el
punto de vista energético?

933 Hlisocianato de metilo (CH,NCO) es una materia prima
para fabricar pesticidas. En diciembre de 1984, el agua
que se filrd en un tangue de una planta quimica en el
que se almacenaba esta sustancia produjo una nube 16~
xica gue maté a miles de personas en Bopal, India, Di-
buje las estructuras de Lewis para el CHyNCO vy
muestre las cargas formales.

9.99 Se cree gue las moléculas de nitrato de cloro {CIONO,)
promueven la destruccién de ia capa de ozono de la es-
tratosfera sobre la Antdrtica, Dibuje una estructura de
Lewis razonable para esta moléeula.

9.160 A continuacién se muestran algunas estructuras de reso-
nancia para ta molécula de CO,. Explique por qué algu-

nas de eilas probahlemente no son relevantes para des-
cribir los enlaces en esta molécula.

.. L
a) O=C==0 ¢) 10=C O:

+ - . 2
by 1 0=C—0 dy 10—C—0:

9.101 Para cada una de las siguientes moléculas orgdnicas di-
buje una estructura de Lewis donde los dtomos de car-
bono estén enlazados entre si por enlaces sencillos: @)
CoHe, b) C.H g, o) CsHys. Para b) y ¢), muestre sdlo las
estructuras en las que cada dtomo de C esté enlazado a
no mis de dos dtomos de carbono.

9,142 Dibuje estructuras de Lewis para los siguientes com-
puestos de clorofluorocarbonos (CFC), los cuales son
parcialmente responsables de la dissminucion def ozono
en la estratosfera: a) CECly, by CF,CL, ¢) CHF,CI, d)
CF,CHFE,.

9.103 Dibuje las estructuras de Lewis de las siguientes molé-
culas orgénicas: CHLF, CiH,, C,H;. En cada una existe
un enlace C==C, y los dem4s dtomos de carbono estin
unidos por enlaces C—C,

9,184 Calcule el valor de AH® de la reaccidn:

Holg) + Inlg) — ZHI(g)

utilizando g} la ecuacién (9.3) y &) la ecuacidn (6.18).
El AH? para el L{g) es 61.0 kI/mol.

9.1035 Dibuje estructuras de Lewis para las siguientes molécu-
las orgdnicas: «) metanol {CH;OH); b) etanol (CH;,
CH,OH}; o) tetractile de plomo [Po{CH,CH,),], €] cual
se¢ usa en la “gasolina con plomo”, ) metilamina
{CH;NH;), usado en el bronceado; e} gas mostaza
{CICH,CH,SCH,CH,CI), un gas venenoso utilizado en
la Primera Guerra Mundial; /) urea [(NH,),CO1, un fer-
tilizante, y g) glicira (NH,CH.COOH), un aminodcido.

%146 Escriba las estructuras de Lewis para las siguientes cua-
tre especies isoelectrénicas: @) CO, ) NO™, ) CN™, o
N;. Muestre las cargas formales.

9.107 El oxigeno forma tres tipos de compuestos idnicos en
los que los aniones son 6xido (0*7), perdxido (O3 7) y
105 t0nes.

4,708 Indique qué tan correcto es el enunciado *todos los
compuestos que contienen un dtomo de gas noble violan
la regla del octeto”,

9.109 Hscriba tres estructuras de resonancia para: o) el ion cia-
nato (NCO™} y b) el ion isocianato (CNO™Y. En cada ca-
s0, organice las estructuras de resonancia en orden
creciente de importancia.

5210 ) A partir de los datos siguientes, calcule fa energia de
enlace del ion F.

FZ(g) — zF{g) AH?encuién = 156.9 kl/mol
F (g) — F(g) te AH?:HE:CE{);: = 333 kl/mot
Frigyh s Bolg) + &7 AHS 6 = 290 kK/moi

by Explique ia diferencia entre las entalpias de eniace
de Py v B
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9.111 El concepto de resonancia en ocasiones se describe por
la analogfa de una mula, que es una cruza entre un caba-
llo y una burra. Compare esta analogia con 1a utilizada
en este capitule, sobre Ia descripeién de un rinoceronte
como la cruza entre un grifén y un unicornio. ;Cudl se-
ria 1a descripeidn mds apropiada y por qué razén?

%112 ;Coales son las otras dos razones para elegir la opcién
5} en el ejemplo 9.77?

9.113 En el ensayo La quimica en accidn de la pdgina 384 so-
bre el 6xido nitrico, se dice que éste es una de las apro-
ximadamente diez moléculas estables mds pequefias
que se conocen. Con lo que se ha aprendido basta aho-
ra, escriba todas las moléculas diatémicas que conozea,
némbrelas y dibuje sus estructuras de Lewis.

$.114 La distancia del enlace N—O en el déxido nitrico es de
L5 pm, 1o cual es intermedio entre un enlace triple (106
pm) ¥ uno dobie (120 pm). o) Dibuje dos estructuras de
resonancia para el NO y explique su importancia relati-
va. by Es posible dibujar una estructura de resonancia
gue tenga un enlace triple entre los dtomos?

9.115 Aunque el didxido de nitrdgeno (NO,} es un compuesto
estable, hay la tendencia para gue dos de estas moléculas
se combinen y formen el tetréxido de dinitrogeno (NO,),
Expligue la razdn de esto y dibuje cuatro estructuras de
resonancia para N,O, que muestren las cargas formales.

%.116 Owa posible estruciura bésica para el jor CO3 (carbo-
nato), ademds de la que se mostrd en el ejemplo 9.5, es
O C O 0. jPor qué no se utiliza esta estructura para re-
presentar el ion CO3 7

9,117 Dibuje una estructera de Lewis para el pentéxido de di-
nitrégeno {N,Os) donde cada dtomo de N esté enlazado
a tres atomos de O. :

%.118 En la fase gaseosa, el cloruro de aluminio existe como
dimero (una unjdad de dos) con la férmula ALCl,. Su
estruciura bisica estd dada por:

i ] Cl
~

Ci Ci Ci

Complete 1z estructura de Lewis y seftale los enlaces co-
vaientes coordinados en la molécula,

9.119 El radical hidroxilo (OH} desempefia upa funcién im-
portante en la quimica de la atmdsfera. Bs muy reactivo
y tiende a combinarse con un dlomo de H de otros com-
puestos, con lo que éstos se degradan, Por ello, en oca-
siones at OH se le conoce como un radical “detergente”,
ya que ayuda a limpiar la atmosfera. @) Escriba la es-
tructura de Lewis para este radical. b) Revise la tabla 9.4
para explicar por qué el radical tiene mayor afinidad por
los dlomos de H. ¢) Obtenga un vator aproximado del
cambio de entalpia para 1a siguiente reaccitn:

OH{g) + CHa(g) — CHa(g) + Hy0(g)

) El radical se genera cuando la luz solar choca con
el vapor de agua. Caleule larmaxima loagitud de
onda (en nandmetros) necesaria para romper un
enlace O—H en el H,0.
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%320 Los experimentos muesiran que se necesitan 1 656 kJ/
mol para romper todos los enlaces del metano (CH,) v
4 006 IJ/mol para romper tados los enlaces en el propa-
10 {CyHg). Con estos datos, calcule la energia promedio
del enlace C—C.

9.12] Dibuje tres estructuras de resenancia del didxido de
azufre (SO,. Indique cudles son las estructuras mds
probables. (Sugerencia: Véase el ejemplo 9.11.)

9.122 Bl clorure de vinilo (C,H;CH) se distingue del etileno
(C,yHy) en que uno de los dtomos de H estd sustituido
por un &omo de CL El cloruro de vinilo se atiliza para
preparar policloruro de vinilo, un polimero importante
para fabricar tuberfas. @} Dibuje fa estructura de Lewis
del cloruro de vinilo. &} La unidad repetida en el poli-
clorure de vinilo es —CH,—CHCIl—. Dibuje una parste
de la molécula que sefiale tres de estas unidades repeti-
das. a) Calcule ¢f cambio de entalpia cuando 1.0 x 10°
kg de cloruro de vinilo forman policioruro de vinilo.

9.123 En 1988, un grupo de cientificos que trabajaban con un
tipo especial de microscopio electrénico lograron medir
la fuerza necesaria para romper un sole enlace quimico.
Si se necesitaron 2.0 X 1077 N para romper un enlace
C—, calcule la energia de enlace en ki/mol. Suponga
que Ja distancia del enlace aumenté en 2A (2 X 107 m)
antes de romperse.

Problemas especiales

9,127 El dcido sulfirico {H,50,), el producto quimico indus-
trial mis importante del mundo, se prepara mediante la
oxidacién del azufre para convertirlo en didxido de azu-
fre y después en tridxido de azufre. A pesar de que el
tridxido de azufre reacciona con agua para formar el
dcido sulfdrico, forma finas gotas de H;SO, con vapor
de agua que es diffcil de condensar. Por otro lado, el
tridxido de azufre primero se disuelve en dcido sulfdri-
co a 98% para formar dleum (H,S5,04), el cual, por tra-
tamiento con agua, se convierte en dcide sulfirice
concentrada. Bscriba las ecuaciones para todos los pa-
sos y dibuje ta estructura de Lewis del dleum con base
en ¢l andlisis del ejemplo 9.11.

9.128 Con los datos de la energia reticular del KCI de Ia tabla
9.1 y la energia de ionizacién del K y la afinidad elec-
tronica del Cl, en las tablas 8.2 y 8.3, calcule AH® para
la reaccién

Kig) + Cl(g) — KCl(s)

9.129 La especie Hi es el ion poliatémico mds simple. La
geometria del ion es la de un tridngaio equildtero. o) Di-
buje tres estructuras de resonancia para representar el
ion. b} Con la siguiente informacion

2H + HY > H; AR
y H, — 2H AF°

Il

—849 kJ/mot
436.4 kJ/mol

caicule AH” para la reaccién

HY + H, — H)

%.124 El quimico americano Robert S, Mulliken propuso una
definicidn distinta para la electronegatividad (EN} de un
elemento, dada por

_IE+EA
2

EN

donde TE es la primera energia de ionizacidn y EA esia
afinidad electrénica del elemento. A partir de esta ecua-
¢idn determine los valores de electronegatividad para O,
Ty Cl Compare las electronegatividades de estos ele-
mentos en la escala de Muliiken y en la escala de Pau-
ting. (Para convertir estos valores a la escala de Pauling,
divida cada valor de EN entre 230 kJ/mol.)
9.123 Entre los anestésicos inhalados comunes estin el
halotano: CF,CHCIBr
enflurano: CHECICF,OCHF,
isoflurano: CR,CHCIOCHF,
metoxifiurano: CHCL,CF,0CH,
Dibuje las estructuras de Lewis de estas moléculas,
9.126 Un estudiante de su grupo afirma que ¢l 6xido de mag-
nesio en realidad estd compuesto por iones Mg© v O,
no por iones Mg?™ y O, Sugiera algunos experimen-
tos con los que usted pudiera demostrar que su compa-
fiero estd equivocado.

9.130 La entalpia de enlace del enlace C—N en el grupo ami- -

da de las proteinas (véase el problema 9.81) se puede
tratar como un promedio de los enfaces C—N y C=N.
Caleule la longitud de onda mdxima de la fuz necesaria
para romper ¢l enlace.

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

9.132 La nitroglicerina es uno de ios explosivos gque se utili-
zan mds comdnmente, tiene ia siguiente estructura

CH,ONO,

(i:HONOz

'CHEONOZ
La reaccidn de descomposicidn es

AC;HsNzOp(f) —
12C0,{g) -+ 10H0(g) + 6No(g) + Ox{g)

La accida explosiva es el resultado dei calor liberado y
del gran incremento en el volumen gaseoso. @) Calcule
A para la descomposicion de un mol de pitrogliceri-
na utilizando los valores de entalpia estindar de forma-
cidn y entalpia de enlace. Suponga que los dos dtomos
de O de los grupos NG, estdn unidos al N con un enla-
ce sencillo y un enlace doble. &} Calcule el volumen
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combinade de los gases a TPE. ) Supongs una tempe- entalpfa estdndar de formacidn de la nitroglicerina es
ratura de explosion inicial de 3 000 K, estime la presion —371.1 kJ/mol.}
ejercida por los gases mediante el resultado de ). (La

Respuestas a los ejercicios de prictica

91-Ba-+2 -H—>Ba" 2H:™ (o Ball,)

[Xe]6s? s [Xe] [He] g s
8.2 ) i6nico, b} covalente polar, ¢) covalente 9.19 ¢ F—As(j_’ 8.11 P!w~é~§~~--v(.j—ﬁ
. . P P e PR 10
9.3 §=C=S§ 94 H--C—G—H 85 |0=N—0 :J .
e e a ‘e o :F P
e LN
9.6 O=N-—0:" 9.7 H—C=N: 912 S,
“ - F I3

98 O=N—0:" e " 0~N=0 9.13 a) ~543.1 kJmol, b} —543.2 k/moi

9.9 : F—Bo—F: 9.14 a) — 119 kJ/mol, 6} ~137.0 kimol




