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NWLACE QUINMICY

o~ 4
w

Fluoruro de Iitio. La produccion
industrial de LiF (como la de la
mayoria de los compuestos ionicos), se
obtiene purificando los miner:
fo contienen.

Simbolos de puntos de Lewis

El desarrollo de la tabla periddica y el concepto de configuracién electrénica dieron a los
quimicos los fundamentos para entender cémo se forman las moléculas y los compues-
tos. La explicacién propuesta por Gilbert Lewis' es que los dtomos se combinan para
alcanzar una configuracidn electrénica més estable. La estabilidad maxima se logra cuando
un dtomo es isoelectrénico con un gas noble.

Cuando los dtomos interactian para formar un enlace quimico, sélo entran en con-
tacto sus regiones mas 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 que el ndmero total de electrones no cambia en una reaccién qui-
mica, 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 dtomo del elemento. La figura 9.1 indica los simbolos de puntos de Lewis para los
elementos representativos y los gases nobles. Observe que, con excepeidn del helio, el
numero de electrones de valencia de cada dtomo es igual al nimero de grupo del elemen-
to. Por ejemplo, el Li es un elemento del grupo 1A vy tiene un punto para un electrén de
valencia; el Be es un elemento del grupo 2A y tiene dos electrones de valencia (dos
puntos), y asf sucesivamente. Los elementos de un mismo grupo poseen configuraciones
electrénicas externas similares y, en consecuencia, también se asemejan los simbolos de
puntos de Lewis. Los metales de transicion, lantdnidos y actinidos, tienen capas internas
incompletas y en general no es posible escribir simbolos sencillos de puntos de Lewis
para ellos.

En este capitulo se aprendera a utilizar las configuraciones electrénicas y la tabla
periodica para predecir qué tipo de enlaces formardn los dtomos, asi como el nimero de
enlaces de un dtomo que se pueden construir de un elemento particular y qué tan estable
es el producto.

El enlace ionico
En el capitulo 8 se vio que los dtomos de los elementos con bajas energfas de ionizacidn
tienden a formar cationes; en cambio, los que tienen alta afinidad electrénica tienden a
formar aniones. Los metales alcalinos y alcalinotérreos tienen mds probabilidad de for-
mar cationes en los compuestos i6nicos, y son los halégenos y el oxigeno los més aptos
para formar aniones. En consecuencia, la composicién de una gran variedad de com-
puestos ionicos resulta de la combinacion de un metal del grupo 1A 0 2A y un halégeno
u oxigeno. La fuerza electrostdtica que une a los iones en un compuesto ionico se deno-
mina enlace iénico. Por ejemplo, la reaccion entre litio y fldor produce fluoruro de litio,
un polvo blanco venenoso que se usa para disminuir el punto de tusién de la soldadura y
en la fabricacién de cerdmica. La configuracién electrénica del litio es 1s? 25" y la del
flior es 1s* 25* 2p°. Cuando estos dtomos 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
reaccion se representa como:
‘Li + :F- — L' F:

15225 15225%2p°

(o LiF)
9.1

157 1572572p°

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

" Gilbert Newton Lewis ([875-1946). Este quimico estadunidense hizo muchas contribuciones importan-
tes en las dreas del enlace quimico, la termodindmica, los acidos y bases y la espectroscopia. A pesar de la
relevancia de su trabajo, Lewis no fue compensado con el Premio Nobel de Quimica.



UNTREF VIRTUAL | 3

9.2 _ENLACE IONICDO
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y en seguida el fluor acepta un electrén:

F-+e — F:. 7
Luego, suponga que los dos iones separados se enlazan para formar la unidad de LiF:

Li*+ F —— Li" F o™

Observe que la suma de estas tres reacciones es:
~Li+:F- > Lit i F:T

la cual es la misma que la ecuacion (9.1). El enlace 16nico en el LiF es la atraccion
electrostdtica entre el ton litio con carga posttiva y el 1on fluoruro con carga negativa. A
su vez, el compuesto es eléctricamente neutro.

Numerosas reacciones comunes llevan a la formacién de enlaces iénicos. Por ejem-
plo, la combustién de calcio en oxigeno produce éxido de calcio:

2Ca(s) + O,(g) — 2Ca0(s)

Suponga que la molécula diatémica de oxigeno O, se separa primero en 4tomos de oxi-
geno (las caracteristicas energéticas de este paso se estudiardn después). Si esta reaccién
se representa con Jos simbolos de Lewis quedaria:

Ca- + O >Caz+ Z6327
[Ar]ds® 1522572 [Ar] [Ne)

Hay una transferencia de dos electrones del dtomo de calcio al dtomo de oxigeno. Ad-
vierta que el lon calcio (Ca™) tiene la configuracién electrénica del argdn, el 1on éxido
(O%) es isoelectrénico con el nedn y el compuesto (CaQ) es eléctricamente neutro.

En muchos casos, el catién y el anién 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 ecuacién
balanceada de la reaccion es
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Problemas similares: 9.17, 9.18.

4Li(s) + O,(g) —> 2Li,0(s)

Al usar los sfmbolos de puntos de Lewis se escribirfa asf:

2-Li+ -0 — 2L :0:* (oLi,0)
152258 15%25%2p* [He]  [Ne]

En este proceso, el dtomo de oxigeno recibe dos electrones (uno de cada adtomo de litio)
para formar el ion 6xido. El ion litio Li* es isoelectrénico con el helio.

Cuando el magnesio reacciona con el nitrégeno a temperatura elevada, un compues-
to sélido blanco, se forma el nitruro de magnesio (Mg;N,):

3Mg(s) + Ny(g) — Mg;Ny(s)

3-Mg- + 2N — 3Mg** 2 :I:\i:3‘ (0 Mg;N,)
[Nel3s*  1s5*2s%2p° [Ne] [Ne]

En la reaccién hay una transferencia de seis electrones (dos de cada dtomo de magnesio)
a dos 4tomos de nitrégeno. Los iones magnesio (Mg”*) y nitruro (N*°) formados son
isoelectrénicos con el neén. Como hay tres iones +2 y dos iones -3, las cargas se igualan
y el compuesto es eléctricamente neutro.

En el ejemplo siguiente se aplican los simbolos de puntos de Lewis para estudiar la
formacién de un compuesto idnico.

EJEMIPLO 9.1 Utilice los simbolos de puntos de Lewis para explicar la formacién del
oxido de atuminio (Al,0;).

Razonamiento y solucion La regla de electroneutralidad se emplea como guia para
escribir las férmulas de los compuestos idnicos. De acuerdo con la figura 9.1, los simbolos
de puntos de Lewis para Al y O son:

Debido a que el aluminio tiende a formar el catién (AF*) y el oxigeno el anién (O%) en el
compuesto i6nico, la transferencia de electrones es del Al al O. Cada 4tomo de Al tiene
tres electrones de valencia y cada &tomo de O necesita dos electrones para formar el ion
0%, el cual es isoelectrénico con el nedn. Asi, la razén de neutralizacién mas simple entre
APy O* es 2:3; dos iones Al** tienen una carga total de +6, y tres iones O* suman una
carga total de -6. Por tanto, la férmula empirica del éxido de aluminio es Al,O,, y la
reacciéon es

2-AlF + 3.0 — 2AB* 3:0:% (0ALOj)
[Nel3s?3p’ 15%2s%2p* [Ne] [Ne]

Comentario Verifique que el numero de electrones de valencia (nimero de puntos)
sea igual en ambos lados de la ecuacién (24).

Ejercicio Utilice los simbolos de puntos de Lewis para representar la reaccién que
forma hidruro de bario.
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9.3 Energia reticular de los compuestos idnicos

Con los valores de energia de ionizacién y de afinidad electrénica de los elementos es
posible predecir qué elementos forman compuestos idnicos, pero, ;cémo se evalia la
estabilidad de un compuesto i6nico? La energia de ionizacion y la afinidad electrénica
estan definidas para procesos que ocurren en fase gaseosa, aunque todos los compuestos
i6nicos son solidos a 1 atm y 25°C. El estado sélido es una condicién muy distinta
porque cada catién se rodea de un niimero especifico de aniones y viceversa. En conse-
cuencia, la estabilidad global del compuesto i6nico sélido depende de las interacciones
de todos los iones y no sélo de la interaccién de un catién con un anién. Una medida
cuantitativa de [a estabilidad de cualquier sélido idnico es su energia reticular, que se
define como la energia necesaria para separar completamente un mol de un compuesto
ionico sdlido en sus iones en estado gaseoso.

Ciclo de Born-Haber para determinar
energias reticulares

No es posible medir la energia reticular directamente. Sin embargo, si se conoce la es-
tructura y la composicién de un compuesto idnico, es factible calcular su energia reticular
aplicando la ley de Coulomb,” 1a cual estabiece que la energia potencial (E) entre dos
iones es directamente proporcional al producto de sus cargas e inversamente proporcio-
nal a la distancia que los separa. Para los iones individuales de Li* y F~ separados por
una distancia r, la energia potencial del sistema estd dada por

o 0.0
r

9.2
0.0 )

r

donde Q,;+y QO son las cargas de los iones Li* y F y k es una constante de proporcio-
nalidad. Dado que Q,;+es positiva y O es negativa, E es una cantidad negativa, y la
formacion de un enlace idnico entre Li* y F~ es un proceso exotérmico. En consecuencia,
para invertir el proceso se debe aportar energia (es decir, la energia reticular del LiF es
positiva}; por tanto, el par de iones Li* y F~ enlazados es mads estable que los iones
separados.

También es viable determinar la energia reticular indirectamente si se supone que
un compuesto iénico se forma en varias etapas. Este procedimiento se conoce como
ciclo de Born-Haber, el cual relaciona las energias reticulares de los compuestos ionicos
con las energias de ionizacion, afinidad electrénica y otras propiedades atomicas y
moleculares. Este método se basa en la ley de Hess y fue desarrollado por Max Born® y
Fritz Haber® (véase secci6n 6.5). El ciclo de Born-Haber define las distintas etapas que
preceden a la formacién de un sélido idnico. En la siguiente reaccién se muestra su
aplicacién para encontrar la energia reticular del fluoruro de litio.

% Charles Augustin de Coulomb (1736-1806). Este fisico francés hizo investigaciones en la electricidad y
el magnetismo; ademds, aplicd la ley de Newton del cuadrado inverso a la electricidad. Coulomb también
invent6 una balanza de torsién.

*Max Born (1882-1970). Born, un fisico alemdn, fue uno de los fundadores de la fisica moderna. Su
trabajo abarcé una amplia gama de temas. Recibi6 el Premio Nobel de Fisica en 1954 por su interpretacién de
la funcién de onda de las particulas.

* Fritz Haber (1868-1934). El proceso de Haber, inventado por este quimico alemén para sintetizar amoniaco
a partir de nitrégeno atmosférico, dot6 a Alemania de reservas de nitrato para producir explosivos durante la
Primera Guerra Mundial. También trabaj6 en los gases de guerra. Haber recibi6 el Premio Nobel de Quimica
en 1918.
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Examine la reaccion entre el litio y el fldor:
Li(s)+4F,(g) —> LiF(s)

El cambio de entalpia estdndar para esta reaccion es de —594.1 kJ. (Dado que los reactivos
y productos estdn en sus estados estindares, es decir, a 1 atm, el cambio de entalpia
es también la entalpia estdndar de formacién del LiE) 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), es posible seguir la formacion 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 la
ley de Hess, esta ruta permite analizar los cambios de energia en la formacién del com-
puesto idnico.

1. Conversion del litio sélido a vapor (la conversion directa de un sélido a un gas se
denomina sublimacién):

Li(s) — Li(g) AH? = 155.2k]
La energia de sublimacién del litio es de 155.2 kJ/mol.
Los atomos de F se unen por medio de 2. Disociacién de 3 mol de F, gaseoso en dtomos de F gaseosos
enlaces covalentes en la molécula de F,.
La energia necesaria para romper este %Fz(g) e F(g) AHZO =753K]
enlace se conoce como energia de enlace .
(seccion 9.10). Para romper los enlaces en 1 mol de moléculas de F, se necesita una energia de

150.6 kJ. Como aqui se rompen los enlaces en medio mol de F,, el cambio de entalpia
es 150.6/2, 0 75.3 kJ.
3. lonizacién de 1 mol de dtomos de Li gaseoso (véase tabla 8.3):

Li(g) —— Li*(g) + e~ AH? = 520 kJ

Esta etapa corresponde a la primera ionizacién del litio.

4. Adicién de 1 mol de electrones a 1 mol de atomos de F gaseoso. Como se analizé en
la pagina 308, el cambio de energia para este proceso es justo lo contrario de la
afinidad electrénica (véase tabla 8.3):

Flg)+e —>F () _ AH; = —328Kk]
5. Combinacién de 1 mol de Li* y 1 mol de F~ para formar 1 mol de LiF sélido:
Li*(g) + F(g) —> LiF(s) AH? =1
La etapa inversa del paso 5,
energfa + LiF(s) — Li*(g) + F (g)

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

1. Li(s) — Li(g) AHS = 155.2 k)
2. g — Fg) AHS = 75.3k
- 3, Lilg) — Lit(g) + AH3 =520k)
4, FHg)1e —— F (@) AHS = —328kJ
5. Li*(g) + F(g) —> LiF(s) AHZ = ?
Li(s) + F,(g) —> LiF(s) AHopat = —594.1 kI

De acuerdo con la ley de Hess, se escribe

AHSpq = AHS + AHS + AH3 + AHS + AH3



Li'(g) + F (g)

t

AHS=520kJ AH] =-328kJ

N AHZ =1 017 k]
Li(g) + F(g)

AHS = 1557k1‘ |1Hz7i‘ak1

AH o = —594.1 KJ
Li(s) + $Fa(g) LiF(s)

—594.1 kI = 1552kl + 753 kJ + 520 kJ — 328 kJ + AH?

por tanto

AHS = —1017k]

y la energia reticular del LiF es +1 017 kJ/mol.

La figura 9.2 sintetiza el ciclo de Born-Haber para el LiF. En los pasos 1,2y 3 es
necesario aportar energia; mientras que los pasos 4 y 5 liberan energfa. Dado que AHY es
una cantidad negativa grande, la energia reticular del LiF es una cantidad positiva gran-
de, lo cual explica la estabilidad de este sélido. Cuanto mayor sea la energia reticular,
mas estable serd el compuesto idnico. Conviene tener presente que la energfa reticular
stempre es una cantidad positiva porque la separacion de {os iones de un sélido en sus
iones en fase gaseosa es, por la ley de Coulomb, un proceso endotérmico.

La tabla 9.1 incluye las energias reticulares y los puntos de fusion de algunos com-
puestos idnicos comunes. Existe cierta correlacion entre la energia reticular y el punto de
fusion. Cuanto mayor es la energia reticular, mas estable es el solido y los iones se
enlazan con mas fuerza. Por ello, se requiere mds energia para fundir dicho sélido y su
punto de fusién serd mayor que el de un sélido que tenga menor energia reticular. Ad-
vierta que el MgCl,, Na,O y MgO tienen energias reticulares excepcionalmente altas. El
primero de estos compuestos i6nicos posee un catién con dos cargas (Mg™) y el segundo
un anién con dos cargas (O”); en el tercero hay una interaccién entre dos especies con
carga doble (Mg?* y O%). Las atracciones coulémbicas entre dos especies con carga
doble, o entre un ion con dos cargas y un ion con una carga, son mucho mds fuertes que
las atracciones entre aniones y cationes de una sola carga.

La energfa reticular es una medida de la estabilidad de los compuestos idnicos, de modo
que su magnitud puede ayudar a explicar las férmulas de tales compuestos. Se ha visto
que la energia de ionizacton de un elemento aumenta muy rapido conforme se liberan los
electrones de sus dtomos. Por ejemplo, la primera energfa de ionizacidn de! magnesio es
de 738 kJ/mol, y la segunda energfa de ionizacion es de 1 450 kJ/mol, casi el doble de la
primera. Se podria preguntar, desde el punto de vista energético, ;por qué el magnesio
no prefiere formar iones monopositivos en sus compuestos? ;jPor qué el cloruro de
magnesio no tiene la formula MgCl (que contiene el ion Mg") en lugar de MgCl, (que

AR DE LOS COM

FIGURA 9.2

para formar Lif
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PUESTOS IONICOS

El ciclo de Born-Haber
solido.
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Tabla 9.1 Energias reticulares y puntos de fusion de algunos
halogenuros y 6xidos de metales alcalinos y alcalinotérreos

Compuesto Energia reticular (kJ/mol) Punto de fusién (°C)
LiF 1017 845
Lici 828 610
LiBr 787 550
Lil 732 450
Nacl 788 801
NaBr 736 750
Nal 686 662
Kcl 699 772
KBr . 689 735
KI ’ 632 680
MgCl, 2527 714
Na,0 . 2570 Sub*
MgO 3890 ' 2 800

* £l Na,O sublima a 1 275°C.

contiene el ion Mg*")? Por supuesto, el ion Mg®* tiene la configuracién de gas noble
[Ne], que representa estabilidad por sus capas totalmente llenas, pero la estabilidad asi
ganada no supera la energia necesaria para quitarle un electrén al ion Mg*. La causa de
que la férmula sea MgCl, se debe a la estabilidad adicional ganada al formarse el cloruro
de magnesio solido. La energia reticular del MgCl, es de 2 527 kJ/mol, mas que sufi-
ciente para compensar la energia necesaria para quitar los primeros dos electrones de un
atomo de Mg (738 kJ/mol + 1 450 kJ/mol = 2 188 kJ/mol).

(Qué sucede con el cloruro de sodio? ;Por qué su férmula es NaCl y no NaCl, (que
contiene el ion Na**)? Aunque el Na** no posee la configuracién electrénica de un gas
noble se esperaria que el compuesto fuera NaCl, ya que el Na’* tiene mds carga y, por
tanto, el hipotético NaCl, podria tener mayor energia reticular. De nuevo, la respuesta se
halla en el balance entre e] suministro de energia (es decir, las energias de ionizacién) y
la estabilidad ganada con la formacién del sélido. La suma de las dos primeras energias
de ionizacién del sodio es

496 kJ/mol + 4 560 kJ/mol = 5 056 kJ/mol

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

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

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

es desfavorable porque aumenta la repulsién electrostatica; de hecho, la afinidad elec-
tronica del O~ es negativa. Aun asf, existen los compuestos que contienen el ion 6xido
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El cloruro de sodio: un compuesto iénico comun e importante

Todos estamos familiarizados con el cloruro de sodio
como sal de mesa. Es un compuesto idnico tipico, un
solido quebradizo con punto de fusién alto (801°C) que
conduce la electricidad en el estado fundido y en solu-

La sal de roca es una de las fuentes de clorurc de
sodio y se encuentra en depdsitos subterraneos que
suelen alcanzar varios cientos de metros de espesor. El
cloruro de sodio se obtiene también de agua de mar o

cién acuosa. La estructura del Nacl solido se indica en
la figura 2.13.

de la salmuera (una solucion concentrada de NaCl) por ]
evaporacion solar. Ademas, se encuentra en la natura-
leza en el mineral llamado halita.

El cdloruro de sodio se utiliza mas que cualquier otro
material en la manufactura de compuestos quimicos
inorganicos. El consumo mundial de esta sustancia es
de unos 150 millones de toneladas anuales. El cloruro
de sodio se utiliza sobre todo en la produccion de otros
compuestos quimicos inorgénicos, como cloro gaseo-
sc, hidroxido de sodio, sodio metaliceo, hidrégeno ga-
seoso y carbonato de sodio. También se emplea para
fundir hielo y nieve en autopistas y caminos. Sin em-
bargo, como el cloruro de sodio es dartino para la vida
vegetal y promueve la corrosién de los automoviles,
emplearlo para este fin se considera un riesgo para el

ambiente.
Industrias de procesado
Mina subterranea de sal de roca. de carnes, alimentos
enlatados, ablandamiento
de agua, pulpa de papel.
textiles y tenido, hule
y petroleo.
Proceso clorodlcali
(Cl,, NaOH, Na, H,)
50%
Na,CO
0% 12%
e - days 0 Deshielo

é da'hsgiut'upisus 4%
e BT

Produccién Sal de mesa
de otros

reactivos

Alimentos para animales

Usos del cloruro de sodio.

Obtencion de cloruro de sodio por evaporacion solar.

(O*) y son muy estables; en cambio, no se conocen compuestos que contengan el ion
O". De nuevo, 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 ion O™,

2.7  El enlace covalente

Aunque el concepto de molécula se remonta al siglo XVIi, no fue sino a principios del
siglo XX que los quimicos empezaron a comprender cémo y por qué se forman [as mo-

337
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m léculas. El primer avance importante en este sentido surgié con la proposicién de Gilbert
Lewis de que la formacién de un enlace quimico implica que los dtomos compartan

Enlace covalente frente al enlace i6nico . e, ., L. ey,
electrones. Lewis describié la formacién 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
aquellos que sélo contienen enlaces covalentes. Para simplificar, el par de electrones
compartidos se representa a menudo como una sola linea. Asf, 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 nicleos de ambos 4tomos. Esta atraccién mantiene
unidos a los dos 4tomos en la molécula de H, y es la responsable de la formacién de
enlaces covalentes en otras moléculas.
Esta discusién se aplica solo a los En los enlaces covalentes entre atomos polielectrénicos sélo participan los electro-
elementos representativos. Recuerde que 105 de valencia. Considere por ejemplo la molécula de fldor, F,. La configuracién elec-
en estos elementos, el nimero de L. 2m 25 . .
trénica del F es 15°2572p°. Los electrones 1s son de baja energia y pasan la mayor parte
del tiempo cerca del nicleo, por lo que no participan en la formacién del enlace. En
consecuencia, cada 4tomo de F tiene siete electrones de valencia (los electrones 2s y 2p).
De acuerdo con la figura 9.1, sélo hay un electr6n no apareado en el F, de modo que la
formacién de la molécula de F, se representa como sigue:

electrones de valencia es igual al numero

de grupo (grupos 1A-7A).

‘F- + F: — :F:F: o :F—F:

Observe que para formar F, s6lo participan dos electrones de valencia. Los demads, elec-
trones no enlazantes, se llaman pares libres, es decir, pares de electrones de valencia que
no participan en la formacion del enlace covalente. Asi, cada dtomo de F en la molécula
de F, tiene tres pares libres de electrones:

pares libres —> ! F—F ! «—— pares libres

Las estructuras con las que se representan los compuestos covalentes, como H, y F,,
se conocen como estructuras de Lewis. Una estructura de Lewis es la representacion de
un enlace covalente, donde el par de electrones compartidos se indica con lineas o como
pares de puntos entre dos dtomos, y los pares libres no compartidos se indican como
pares de puntos en los dtomos individuales. En una estructura de Lewis s6lo se muestran
los electrones de valencia.

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

H:0:H o H—O—H
En este caso, el dtomo de O tiene dos pares libres, mientras el 4tomo de hidrégeno carece
de pares libres porque usé su unico electrén para formar un enlace covalente.

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

CEEED

8¢~ 8e” 2e 8e 2



I
La formacién de estas moléculas ilustra la regla del octeto, propuesta por Lewis: un
dtomo diferente det-hidrégeno tiende a formar enlaces hasta que se rodea de ocho elec-
trones de valencia, es decir, se forma un enlace covalente cuando no hay suficientes
electrones para que cada dtomo individual complete su octeto. Al compartir electrones
en un enlace covalente, cada 4tomo completa su octeto. Para el hidrégeno, el requisito es
que obtenga la configuracién electrénica del helio o un total de dos electrones.

Laregla del octeto funciona principalmente para los elementos del segundo periodo
de la tabla peri6dica. Estos elementos sélo tienen subniveles 2s y 2p, en los que puede
haber un total de ocho electrones. Cuando un atomo de uno de estos elementos forma un
compuesto covalente, obtiene la configuracién electrénica de gas noble (Ne) compar-
tiendo electrones con otros dtomos del mismo compuesto. Mas adelante se analizardn
varias excepciones importantes a la regla del octeto que dardn mayor informacién acerca
de la naturaleza del enlace quimico.

Los dtomos pueden formar distintos tipos de enlaces covalentes. En un enlace sen-
cillo, dos dtomos se unen por medio de un par de electrones. En muchos compuestos se
forman enlaces miiltiples, es decir, cuando dos dtomos comparten dos o mds pares de
electrones. Si dos dtomos comparten dos pares de electrones, €l enlace covalente se
denomina enlace doble. Estos enlaces se encuentran en moléculas tales como diéxido de
carbono (CO,) y etileno (C,H,):

By H H H\ /H

ERD « s (FE) o e

o . H H H H
8¢ 8¢  8e

8e” 8e~

Un triple enlace surge cuando dos dtomos comparten tres pares de electrones, como en
la molécula de nitrégeno (N,):

ﬂ@» o N=

8e” 8¢~

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

itomos de carbono:
HH o H—C=C—H
8¢

8e”

Advierta que en el etileno y el acetileno todos los electrones de valencia son enlazantes;
no hay pares libres en los 4tomos de carbono. De hecho, a excepcién del monéxido de
carbono, las moléculas estables de carbono no tienen pares libres en estos dtomos.

Los enlaces miiltiples son m4s cortos que los enlaces covalentes sencillos. La longi-
tud de enlace se define como la distancia entre el niicleo de dos dtomos unidos por un
enlace covalente en una molécula (figura 9.3). En la tabla 9.2 se muestran algunas longi-
tudes de enlace determinadas en forma experimental. Para un par dado de tomos, como
carbono y nitrégeno, los enlaces triples son mds cortos que los dobles, que a su vez, son
mas cortos que los enlaces sencillos. Ademas, los enlaces miltiples mds cortos son mds
estables que los enlaces sencillos, como se verd después.

Comparacion de las propiedades de los compuestos
covalentes y los compuestos idnicos

Los compuestos iénicos y covalentes exhiben marcadas diferencias en sus propiedades
fisicas generales debido a que sus enlaces son de distinta naturaleza. En los compuestos
covalentes existen dos tipos de fuerzas de atraccién. Una de ellas es la que mantiene
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74 pm 161 pm
H, HI

FIGURA 9.3 [ongitudes de enlace
de las moléculas de H, y HI.

En breve se veran las reglas para escribir

en forma adecuada las estructuras de

Lewis. Aqui solo se pretende familiarizar

con el lenguaje relacionado con estas

estructuras.

Tabla 9.2 Longitudes
de enlace promedio de
algunos enlaces sencillos,
dobles y triples mas

comunes

Longitud

Tipo de enlace
de enlace (pm)
C—H 107
c—0 143
=0 121
Cc—C 154
C=C 133
=C 120
C—N 143
C=N 138
=N 116
N—O 136
N=0 122
O—H 96
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Si las fuerzas intermoleculares que

mantienen unidas a las moléculas son

dahil

, es relati te facil separarlas
y formar liquidos (a partir de sélidos) y

gases (a partir de liquidos).

El fluoruro de hidrégeno es un liquido
fumante claro que ebulle a 19.8° C. Este
compuesto se utiliza para fabricar
refrigerantes y en la produccion de acido
fluorhidrico.

Tabla 9.3 Comparacion de algunas propiedades comunes
de un compuesto iénico y un compuesto covalente

Propiedad NacCl ccCla
Aspecto Sélido blanco Liquido incoloro
Punto de fusién (°C) 801 -23
Calor molar de fusién* (ki/mol) ' 30.2 2.5
Punto de ebullicién (°C) 1413 76.5
Calor molar de vaporizacion* (kJ/mol) 600 30
Densidad {g/cm?) 2.17 1.59
Solubilidad en agua Alta Muy baja
Conductividad eléctrica

Sélido Pobre Pobre

Liquido Buena Pobre

* El calor molar de fusién y el calor molar de vaporizacion son cantidades de calor necesarias para fundir 1 mol de sélido y vaporizar 1 mol
de liquido, respectivamente.

unidos a los 4tomos de una molécula. Una medida cuantitativa de esta atraccion es la
energia de enlace, que se estudiard en la seccién 9.10. La otra fuerza de atraccién opera
entre las moléculas y se llama fuerza intermolecular. Como las fuerzas intermoleculares
suelen ser mas débiles que las fuerzas que mantienen unidos a los d4tomos de una mo-
1écula, las moléculas de un compuesto covalente se unen con menos fuerza. En conse-
cuencia, los compuestos covalentes casi siempre son gases, liquidos o sélidos de bajo
punto de fusién. Por otro lado, las fuerzas electrostiticas que mantienen unidos a los
iones en un compuesto idénico por lo comtiin son muy fuertes, de modo que los compues-
tos idnicos son sélidos a temperatura ambiente y tienen puntos de fusién elevados. Mu-
chos compuestos i6nicos son solubles en agua, y sus disoluciones acuosas conducen la
electricidad debido a que estos compuestos son electrélitos fuertes. La mayoria de los
compuestos covalentes son insolubles en agua, o si se llegan a disolver, sus disoluciones
acuosas por lo general no conducen electricidad porque estos compuestos son no
electrélitos. Los compuestos iénicos fundidos conducen electricidad porque contienen
cationes y aniones que se mueven libremente; los compuestos covalentes liquidos o fun-
didos no conducen electricidad porque no hay iones presentes. En la tabla 9.3 se compa-
ran algunas propiedades generales de un compuesto iénico comiin, el cloruro de sodio,
con las de un compuesto covalente, el tetracloruro de carbono (CCl,).

9.5 Electronegatividad

Un enlace covalente, como se indicé antes, es el enlace que forman dos dtomos que
comparten un par de electrones. En una molécula como el H,, donde los dos dtomos son
idénticos, cabe esperar que los electrones se compartan en forma equitativa, es decir, que
los electrones pasen el mismo tiempo alrededor de cada atomo. Sin embargo, en el enla-
ce covalente 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 por-
que los electrones pasan mds tiempo en la vecindad de un dtomo que del otro. La eviden-
cia experimental indica que en la molécula de HF, los electrones pasan mas tiempo cerca
del dtomo de fldor (F). Este reparto desigual de electrones es comparable a una transfe-


andresfe
Rectangle
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rencia parcial de electrones o un desplazamiento de la densidad electrénica del H al F,
como suele representarse (figura 9.4). Como consecuencia del “reparto desigual” del par
de clectrones de enlace, alrededor del 4tomo de flior hay una densidad electrénica hasta
cierto punto mayor, y en forma correspondiente, una menor densidad electrénica cerca e " .
del hidrégeno. A menudo se piensa en el enlace de HF y otros enlaces polares como un y
punto intermedio entre un enlace covalente (no polar), donde los electrones se compar-
ten en forma equitativa, y un enlace iénico, donde la transferencia de electron(es) es casi
completa. FIGURA 9.4 Distribucion de
Una propiedad util para distinguir el enlace covalente no polar del enlace covalente  densidad electronica en la molécula de
polar es la electronegatividad, es decir, la capacidad de un dtomo para atraer hacia si  HF. Esta distribucion sigue fos cambios
los electrones de un enlace quimico. Los elementos con electronegatividad alta tienen 0 105 colores def arco iris. La region
mds tendencia para atraer electrones que los elementos con electronegatividad baja. Como g)as_ rica en elecHEHEEEs roa. o T
e ) o i eficiente en electrones es azul.
es de esperarse, la electronegatividad se relaciona con la afinidad electrénica y la energia
de ionizacién. Asf, un dtomo como el fldor, que tiene la mayor afinidad electrénica (tien-
de a tomar electrones facilmente) y una energia de ionizacién alta (no pierde electrones
con facilidad), tiene electronegatividad alta. Por el contrario, el sodio tiene baja afinidad
electronica, baja energia de ionizacién y baja electronegatividad.
La electronegatividad es un concepto relativo, en el sentido de que la electronega-
tividad de un elemento s6lo se puede medir respecto de la de otros elementos. Linus
Pauling® desarroll6 un método para calcular las electronegatividades relativas de la ma-
yorfa de los elementos. Estos valores se muestran en Ja figura 9.5. Un analisis cuidadoso
de esta tabla indica las tendencias y relaciones entre los valores de electronegatividad de
distintos elementos. Por lo general, la electronegatividad aumenta de 1zquierda a dere-
cha a través de un periodo de la tabla periddica, y coincide con la disminucién del cardc-
ter metélico de los elementos. En cada grupo, la electronegatividad disminuye al aumen-
tar el nimero atdmico y el cardcter metdlico. Observe que los metales de transicién no
siguen esta tendencia. Los elementos mds electronegativos —halégenos, oxigeno, nitré-

[

e

Aumento de electronegatividad

L R T e
1A SA
H
2.1 2A 3A 4A SA 6A TA
Li  Be ¢l vl ol E
10 15 208 25 8 30§ 354 40
Na Mg Al Si P S Cl
! 0.9 1.2 3B 4B 3B 6B 7B ——8B— 1B 7B 1.5 1.8 2.1 2.5 3.0
g K Ca Sc Ti \% Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br
] 0.8 1.0 {3 2 [.6 i.6 15 1.8 1.9 1.9 1.9 1.6 1.6 1.8 2.0 2.4 2.8
@
3 Rb Sr Y Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd In Sn Sb Te I
‘g 0.8 1.0 L2 14 1.6 1.8 1.9 22 2.2 27 1.9 kT )i 1.8 1.9 2.4 55
L]
5 Cs Ba LaLlu Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At
< 0.7 0.9 1.0-1.2 s 15 17 1.9 2 22 Pk 2.4 1.9 1.8 I.9 1.9 2.0 22
Fr Ra
0.7 0.9

FIGURA 9.5 Electronegatividad de los elementos comunes.

’ Linus Carl Panling (1901-1994). Quimico estadounidense considerado por muchos como ¢l cientifico
que mas ha influido en el siglo XX. Sus investigaciones abarcaron la quimica, la fisica y la biologia motecular.
Pauling recibid ¢l Premio Nobel de Quimica en 1954 por su trabajo sobre la estructura de las proteinas y el
Premio Nobel de la Paz en 1962. Es la tnica persona que ha recibido dos premios Nobel sin compartirlos con
alguien mas.
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¥
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Cl
% 3 Br
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Nuimero atémico

FIGURA 9.6 Variacion de fa
electronegatividad con el nimero
atémico. Los halégenos tienen las
electronegatividades mas atas, geno y azufre— se ubican en el angulo superior derecho de la tabla periédica, y los
mientras que los metales alcalinos elementos menos electronegativos (los metales alcalinos y alcalinotérreos) se agrupan
tienen las electronegatividades mds h X L . g R L y g, p
bajas. en el dngulo inferior izquierdo. Estas tendencias son facilmente aparentes en un gréfico,

como se ilustra en la figura 9.6.
Los dtomos de los elementos con grandes diferencias de electronegatividad tienden
a formar enlaces i6nicos (como los que existen en el NaCl y CaQ) entre si, porque el
atomo del elemento menos electronegativo cede su(s) electrén(es) al 4tomo del elemen-
to mds electronegativo. Un enlace i6nico por lo general une a un dtomo de un elemento
metdlico con un dtomo de un elemento no metdlico. Los dtomos de elementos con
electronegatividades parecidas tienden a formar entre ellos enlaces covalentes polares
porque el desplazamiento de la densidad electrénica suele ser pequefio. En la mayoria de
los enlaces covalentes participan dtomos de elementos no metdlicos. Sélo los dtomos del
mismo elemento, con igual electronegatividad, se unen por medio de un enlace covalente
puro. Estas tendencias y caracteristicas son de esperarse, por lo que se sabe de la energia
de ionizacién y afinidad electrénica.
Un enlace iénico se forma, por lo general, Aunque no hay una distincién tajante entre un enlace polar y un enlace i6nico, la
entre un atomo de un elemento metalicoc  gjgniente regla ayuda a distinguirlos. El enlace iénico se forma cuando la diferencia
y un dtomo de un elemento no metdlico. (o eloctronegatividad entre dos dtomos enlazados es de 2.0 o maés. Esta regla se apli-
ca para la mayorfa pero no para todos los compuestos i6nicos. A veces, los quimicos
emplean el término de cardcter idnico porcentual para describir la naturaleza de un
enlace. Un enlace i6nico puro tendria un caracter iénico de 100%, aunque no se conoce
dicho enlace, en tanto que un enlace covalente puro o no polar tiene 0% de caricter
i6nico.

Los conceptos de electronegatividad y afinidad electrénica estan relacionados pero
son diferentes. Ambas propiedades indican la tendencia de un dtomo para atraer elec-
trones. Sin embargo, la afinidad electrénica se refiere a la atraccién de un dtomo aisla-
do por un electrén adicional, mientras que la electronegatividad es una medida de la
habilidad de un 4tomo (enlazado con otro 4tomo) para atraer los electrones compartidos.
Ademads, la afinidad electrénica es una cantidad susceptible de medirse en forma expe-
rimental, mientras que la electronegatividad es un valor estimado que no se puede
medir.

El siguiente ejemplo muestra cémo el conocimiento de la electronegatividad ayuda
a determinar si un enlace quimico es covalente o iénico.

En cambio, los enlaces covalentes unen a

dos atomos de elementos no metalicos.
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1A BA
Bﬁ 3A 4A 54 BA 7A
Ejemplo 9.2 C(lasifique los siguientes enlaces como iénicos, covalentes polares o L] fed

covalentes puros: a) el enlace en HCl, b) el enlace en KF y ¢) el enlace CC en H;CCH;,.

[

Razonamiento y solucién a) Al examinar la figura 9.5 se encuentra que la diferencia

de electronegatividad entre Hy Cl es 0.9, la cual es apreciable pero no suficiente (por Los elementos mas electronegativos
la regla de la diferencia igual a 2.0) para clasificar al HCI como un compuesto idnico. son los no metales (rojo), los
Por consiguiente, el enlace entre H y Cl es covalente polar. elementos menos electronegativos son

b) La diferencia de electronegatividad entre K y F es 3.2, muy superior a 2.0, el valor de los metales alc.‘?ﬁnos Y g/ca/inqtérreos
(verde). El berilio, el primer miembro

referencia, por tanto, el enlace entre-K y F es i6nico. del grupo 2A, casi siempre forma
¢) Los dos &tomos de C son idénticos en todos aspectos: estan enlazados entre si y cada compuestos covalentes.

uno se halla unido a tres atomos de H. En consecuencia el enlace que los une es

covalente puro.

Problemas similares: 9.35, 9.36.

Ejercicio De los enlaces siguientes, ;cul es covalente?, ;cual es covalente polar? y
icuél es idnico? a) el enlace en CsCl, b) el enlace en HS, ¢) el enlace NN en H,NNH,.

Electronegatividad y numero de oxidacion

En el capitulo 4 se introdujeron las reglas para asignar nimeros de oxidacion a los ele-
mentos que estdn formando compuestos. El concepto de electronegatividad se basa en
estas reglas. En esencia, el nimero de oxidacién se refiere al nimero de cargas que
tendria un 4tomo si los electrones fueran transferidos por completo al atomo mads
electronegativo de los dtomos que forman una molécula.

Examine la molécula de NH;, donde el 4tomo de N forma tres enlaces sencillos con
los atomos de H. Como el N es mds electronegativo que el H, la densidad electrénica se
desplazard desde H hacia N. Si la transferencia de carga fuera completa, cada H donarfa
un electrén al N, que tendria una carga total de —3, mientras que cada H tendria una carga
de +1. Asi, en la molécula de NH,, al N se le asigna un nimero de oxidacién de -3 y al H
un nimero de oxidacién de +1.

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

H—0—0—H

Un enlace entre 4tomos idénticos no contribuye al niimero de oxidacién de esos dtomos
porque el par de electrones del enlace estd igualmente compartido. Como el H tiene un
ndmero de oxidacién de +1, cada d4tomo de O tiene un ndmero de oxidacién de —1.

Ahora queda claro por qué el flior siempre tiene un nimero de oxidacién de —1: es
el elemento més electronegativo conocido y siempre forma un enlace sencillo en sus
compuestos. Por tanto, siempre llevard una carga de —1 suponiendo una transferencia
completa del electrdn.

9.6 Escritura de las estructuras de Lewis

Aunque la regla del octeto y las estructuras de Lewis no dan una visién completa del
enlace covalente, son de gran utilidad para representar los enlaces en muchos compues-
tos y explicar las propiedades y reacciones de las moléculas. Por esta razon, es conve-
niente practicar la escritura de las estructuras de Lewis de los compuestos. Los pasos
bésicos son los siguientes:
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@ 1. Escriba la estructura fundamental del compuesto mediante simbolos quimicos para
mostrar qué atomos estdn unidos entre s{. Para compuestos sencillos, esto es relati-
vamente facil. Para compuestos complejos, es preciso tener mas informacion o ha-
cer predicciones razonables. En general, el d&tomo menos electronegativo ocupa la
posicidn central. El hidrégeno y el fltor suelen ocupar las posiciones terminales en
las estructuras de Lewis.

2. Cuente el nimero total de electrones de valencia presentes y, si fuera necesario,
consulte la figura 9.1. En los aniones poliatémicos, sume e} niimero total de cargas
negativas. (Por ejemplo, en el ion CO’ se afiaden dos electrones porque la carga 2—
indica que hay dos electrones adicionales, ademas de los que aportan los dtomos
neutros.) En los cationes poliatémicos se resta el nimero de cargas positivas del
total. (Asi, para el NHj se resta un electrén porque la carga +1 indica la pérdida de
un electrén del grupo de los détomos neutros.)

3. Dibuje un enlace covalente sencillo entre el dtomo central y cada uno de los dtomos
que lo rodean. Complete los octetos de los dtomos enfazados al dtomo central. (Ten-
ga presente que la capa de valencia del atomo de hidrégeno se completa con solo
dos electrones.) Los electrones pertenecientes al &tomo central o a los dtomos que o
rodean deben quedar representados como pares libres si no participan en el enlace.
El nimero total de electrones empleados es el que se determiné en el paso 2.

4. Sino se cumple la regla del octeto para el atomo central, agregue dobles o triples
enlaces entre este atomo y los que lo rodean usando los pares libres de estos tltimos.

Los ejemplos siguientes muestran el procedimiento de cuatro pasos para escribir las
estructuras de Lewis de un compuesto y de un ion.

§ o je 1 Escriba la estructura de Lewis del trifluoruro de nitrégeno (NF;), donde
N L los tres atomos de F estan enlazados al &tomo de N.

e f ) Se sigue el procedimiento anterior para escribir la estruc-

) tura de Lewis.
EI NF. es un gas inerte incoloro

e inodoro. Paso 1: El &tomo de N es menos electronegativo que el F, asi que la estructura basica del
NF; es:
FNF
F

Paso 2. Las configuraciones electrénicas de las capas externas del Ny F son 25°2p® y 2s°2p°,
respectivamente. Asi es que hay 5 + (3 X 7) = 26 electrones de valencia para el
NF;.

Paso 3: Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el N y cada F y se completan los
octetos para los 4tomos de F. Los dos electrones que restan se colocan en el N:

FoNF
FoN-F
o b

Dado que esta estructura satisface la regla del octeto para todos los atomos, no es nece-
sario el paso 4. Para confirmar, se cuentan los electrones de valencia en el NF; {(en los
enlaces quimicos y en los pares libres). El resultado es 26, el mismo numero de electrones
de valencia en los tres atomos de F y en un atomo de N.

Escriba la estructura de Lewis para el disulfuro de carbono (CS,).



9.6 ESCRIT

Escriba la estructura de Lewis para el acido nitrico (HNO;), donde los tres

atomos de O estédn enlazados al &tomo central de N y el atomo de H que se ioniza se

enlaza con uno de los atomos de O.

estructura de Lewis.

Paso 1:

Paso 2:

Paso 3:

Paso 4:

Se sigue el procedimiento antes indicado para escribir la

La estructura basica del HNO, es

ONOH

o}

Las configuraciones electronicas de las capas externas de N, O e H son: 25%22p° 2s72p°
y Ts’, respectivamente. De modo que hay 5 + (3 X 6) + 1, 0 24 electrones de
valencia que se deben tomar en cuenta en el HNO;.

Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el N y cada uno de los tres atomos
de O y entre uno de estos 4tomos y el atomo de H. En seguida se llena con los
electrones necesarios para satisfacer la regla del octeto para los atomos de O:

:d—N—dJH
S
:Q:

Al terminar este paso, debieron utilizarse los 24 electrones disponibles.
Se observa gue esta estructura satisface la regla del octeto para todos los ato-
mos de O pero no para el atomo N. Por tanto, se mueve un par libre de electro-

nes de uno de los atomos de O de los extremos para formar otro enlace con el N,
asi, la regla del octeto también se cumple para este atomo:

O=N—0—H
O=N—0
:Q:

Escriba la estructura de Lewis para el acido féormico (HCOOH).

Escriba la estructura de Lewis para el ion carbonato (CO%).

Se sigue el procedimiento antes indicado para escribir la

estructura de Lewis y observe que éste es un anioén con dos cargas positivas.

Paso 1:

Paso 2:

Paso 3:

La estructura basica del ion carbonato se deduce al reconocer que el C es menos
electronegativo que el O. Por tanto, es mas probable que ocupe la posicién cen-
tral, como sigue:

0O

0 CO

Las configuraciones electrénicas de las capas externas de Cy O son 25°2p° y 25°2p°,
respectivamente, y el ion en si tiene dos cargas negativas. Entonces, el niumero
total de electroneses 4 + (3 X 6) + 2, 0 24.

Se dibuja un enlace covalente sencillo entre el Cy cada O y se cumple con la
regla del octeto para los atomos de O:
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s
el R
:977C——Q:

Esta estructura muestra los 24 electrones.

Paso 4: Laregla del octeto se satisface para los &tomos de O, mas no para el 4&tomo de C.
Por tanto, se debe mover un par libre de uno de los atomos de O para formar
otro enlace con C. Asi, la regla del octeto también se satisface para el atomo
de C:

O—C——O

Por ultimo, se verifica que haya 24 electrones de valencia en la estructura de Lewis para
el ion carbonato:

Escriba la estructura de Lewis para el ion nitrito (NO3).

9.7 Carga formal y estructura de Lewis

Cuando se compara el nimero de electrones de un dtomo aislado con los electrones
asoctados al mismo dtomo en una estructura de Lewis, s posible determinar la distribu-
cidn electrénica en la molécula y dibujar la estructura de Lewis mds probable. El proce-
dimiento para contar los electrones es como sigue: en un dtomo aislado, el nimero de
electrones asociados es simplemente el nimero de electrones de valencia. (Como siem-
pre, no es necesario considerar los electrones internos.) En una molécula, los electrones
asociados a un dtomo son sus pares libres més los electrones del par o los pares de enlace
entre ese 4tomo y otro dtomo o 4tomos. Sin embargo, como los electrones se comparten
en un enlace, los electrones del par enlazante se deben dividir equitativamente entre los
atomos que forman el enlace. La diferencia entre los electrones de valencia de un dtomo
aislado y el nimero de electrones asignados a ese dtomo en una estructura de Lewis es
la carga formal del dtomo. Se puede calcular la carga formal de un dtomo en una molé-
cula por medio de la ecuacién:

carga formal de niimero total de nimero total nimero total
un atomo en una = electrones de valencia — de electrones — — | de electrones 9.3)
estructura de Lewis  en el dtomo libre no enlazados de enlace

El concepto de carga formal se muestra con la molécula de ozono (O,). Siguiendo
los pasos que se usaron en los ejemplos 9.3 y 9.4, se dibuja la estructura basica del Oy y
en seguida se agregan enlaces y electrones para satisfacer la regla del octeto para los dos
atomos de los extremos:

0—0—0:

Se observa que aunque se utilizaron todos los electrones disponibles, la regla del octeto
no se cumplid para el dtomo central. Para resolver esto, se convierte un par libre de uno
de los dtomos terminales en un segundo enlace entre ese dtomo y el dtomo central, como
sigue:

Ozono liquido por debajo de su punto
de ebullicion (-117.3°C). El ozono es

un gas toxico de color azul palido y o
con olor picante. 0=0—0:
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Con la ecuacion (9.3) se calculan las cargas formales de los dtomos de O del modo
siguiente:

Atomo de O central. En la estructura de Lewis previa, el 4tomo central tiene seis
electrones de valencia, un par libre (o dos electrones no enlazantes) y tres enlaces (o
seis electrones de enlace). Al sustituir en la ecuacién (9.3) se escribe:

carga formal = 6 — 2 — §(6) = +1

Atomo de oxigeno terminal en 0=0. Este 4tomo tiene seis electrones de valencia,
dos pares libres (o cuatro electrones no enlazantes) y dos enlaces (o cuatro electro-
nes enlazantes). Entonces, se calcula la carga formal

carga formal =6 — 4 — (4) =0

Atomo de O terminal del enlace 0—O0. Este 4tomo tiene seis electrones de valencia,
tres pares libres (o seis electrones no enlazantes) y un enlace (o dos electrones de
enlace). Por tanto, su carga formal es

carga formal = 6 — 6 — §(2) = —1

A continuacio6n se escribe la estructura de Lewis para el ozono con sus cargas formales:

0=6-0:-

Para una sola carga positiva o negativa se omite el ndmero 1.

Las siguientes reglas son dtiles para escribir las cargas formales:

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

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

No olvide que las cargas formales no representan la separacion de carga real dentro

de las moléculas. En la molécula de O,, por ejemplo, no hay evidencias de que el dtomo
central tenga una carga neta de +1, o que uno de los 4tomos terminales tenga una carga
de —1. Seiialar las cargas de los 4tomos en la estructura de Lewis es s6lo un recurso para
seguir la pista de los electrones de valencia en una molécula.

Ejemplo 9.6 Escriba las cargas formales en el ion carbonato.

Razonamiento y solucién La estructura de Lewis del ion carbonato se desarrollé en
el ejemplo 9.5:

:0: 2-
U |
Q—C—O ::|

Las cargas formales de los &tomos se caiculan como sigue:
Atomo de C: cargaformal =4 -0 — }(8) =0
Atomo de O en C=0: carga formal = 6 -4 — (4) = 0
Atomo de O en C—O: carga formal = 6 -6 — §(2) = —1

&
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Problema similar: 9.44.

CH,0

Problema similar: 9.45.

De este modo, la férmula de Lewis para el COZ con sus cargas formales es

:(l?:
,:é_c_b::,

Advierta que la suma de cargas formales es -2, igual que la carga del ion carbonato.

Ejercicio Escriba las cargas formales para el ion nitrito (NO3).

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

e Para moléculas neutras, es preferible la estructura de Lewis que no tenga cargas
formales en vez de aquella en la que haya cargas formales.

» Las estructuras de Lewis con cargas formales grandes (+2, +3 y/0 -2, -3 o m4s) son
menos probables que las que tienen cargas formales pequefias.

« Cuando existen varias estructuras de Lewis con la misma distribucion de cargas
formales, la estructura mas razonable es la que lleve las cargas formales negativas
en los Atomos mas electronegativos.

El siguiente ejemplo muestra la utilidad de las cargas formales para facilitar la elec-
cién de la estructura de Lewis correcta para una molécula.

Ejemplo 9.7 El formaldehido (CH,0) es un liquido de olor desagradable, que tradicio-
nalmente se ha utifizado para preservar animales de laboratorio. Dibuje la estructura de
Lewis mas probable para este compuesto.

Razonamiento y solucién Las dos posibles estructuras basicas son

H
HCOH co

a) b)

Las estructuras de Lewis para cada una de estas posibilidades son:

H

H—C=0—H =0
/ ..
H

a) b)

Aunque ambas estructuras satisfacen la regla del octeto, la estructura b) es la mas proba-
ble porque no tiene cargas formales.

Comentario Sugiera otras dos razones por las cuales la estructura a) es la menos pro-
bable. ‘
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Ejercicio Dibuje la estructura de Lewis mas adecuada para una molécula que contie-
ne un atomo de N, un dtomo de Cy un dtomao de H. =

9.8 El concepto de resonancia

Al dibujar la estructura de Lewis del ozono (O,) se satisface la regla del octeto para el
atomo central porque se coloca un enlace doble entre este 4tomo y uno de los dos 4tomos
de O externos. De hecho, el doble enlace se puede colocar en cualquier extremo de la
molécula, como se muestra en estas estructuras de Lewis equivalentes:

.. ce e .. PR
0=6—0:"  ":0—0=0

Sin embargo, ninguna de estas dos estructuras explica las longitudes de enlace conoci-
das en el O,.

Se sabe que los enlaces dobles son més cortos que los enlaces sencillos, y se espera-
ria que el enlace O—O en el O, fuera mayor que el enlace O=—0. No obstante, los
resultados experimentales indican que los dos enlaces oxigeno-oxigeno tienen la misma
longitud (128 pm). Para resolver esta discrepancia se escriben ambas estructuras de Lewis
para representar la molécula de ozono:

.. et .. .. et e
0=0—0:" «— 7:0—-0=0

Cada una de estas estructuras se conoce como estructura de resonancia. Una estructura
de resonancia es entonces una de dos o mds estructuras de Lewis para una sola molécu-
la que no se puede representar exactamente con una sola estructura de Lewis. La doble
flecha sefiala que las estructuras mostradas son estructuras de resonancia.

El término resonancia ya sugiere que se utilizan dos o mds estructuras de Lewis
para representar una molécula particular. Como el viajero medieval europeo que regre-
s6 de Africa y describi6 al rinoceronte como una cruza entre un grifén y un unicornio
(dos animales familiares pero imaginarios), en forma similar se describe al ozono, una
molécula real en términos de dos estructuras familiares pero que no existen.

El error més frecuente sobre el concepto de resonancia es creer que una molécula
como el ozono cambia rdpido de una a otra estructura. Recuerde que ninguna de las
estructuras de resonancia representa realmente a la molécula, ésta tiene su propia estruc-
tura estable tnica. La “resonancia” es una invencién humana, disefiada para indicar las
limitaciones de estos sencillos modelos de enlace. Siguiendo con la analogia recién des-
crita, un rinoceronte es una criatura distinta, jno una oscilacién entre un grifén y un
unicornio miticos!

El ion carbonato proporciona otro ejemplo de resonancia:

: (”) : : (|) T : (|) o
T10—C—0:" > 0=C—0:" e ":0—C=0
De acuerdo con la evidencia experimental, todos los enlaces carbono-oxigeno en el CO%
son equivalentes. Por 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 ejem-
plo conocido es 1la molécula de benceno (CHy):
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-1896) propusc por vez primere
tura hexagonal del S1 una de estas estructuras de resonancia pudiera corresponder a la estructura real del
benceno, habria dos longitudes de enlace diferentes entre los d&tomos de C adyacentes:
una serfa caracteristica de un enlace sencillo y la otra tendria la longitud de un enlace
doble. De hecho, la distancia entre todos los d&tomos de C adyacentes en el benceno es de
140 pm, un valor que estd entre la longitud de un enlace C—C (154 pm) y de un enlace
C=C (133 pm).

Una forma mas simple de dibujar la estructura de la molécula de benceno y de otros
compuestos que contienen el “anillo benceno” es exponer solo el esqueleto y no los
atomos de carbono e hidrogeno. Con esta convencidn, las estructuras de resonancia gue-
daran representadas por

Observe que se han omitido Jos dtomos de C en los viriices del hexdgono y todos los
atomos de H, aunque se sobreentiende que existen. Solo se muestran los enlaces entre
los atomos de C.

Es importante recordar esta regla al dibujar estructuras de resonancia: las posiciones
de los electrones, pero no las de los dtomos, se pueden redistribuir en estructuras de
resonancia distintas. En otras palabras, los mismos dtomos deben estar enlazados entre sf
en todas las estructuras de resonancia de una especie dada.

El siguiente ejemplo ilustra el procedimiento para dibujar estructuras de resonancia
de una molécula.

. Ejemplo 9.8 Dibuje las estructuras de resonancia (con sus cargas formales) para el ion
| nitrato NO3, que tiene la siguiente distribucion basica:
|

0

O N O

. . Razonamiento y solucion Dado que el nitrégeno tiene cinco electrones de valencia,

cada oxigeno cuenta con seis electrones de valencia y hay una carga neta negativa, el
NO- numero total de electrones de valencia es 5 + (3 X 6) + 1 = 24. Todas las estructuras de
resonancia siguientes son equivalentes:

O :6:
l sl [

:d: o
54 O;N—O 0T %= O-N-——O T oe— :C:)v*N——A_C:)

Ejercicio Dibuje las estructuras de resonancia para el ion nitrito NO;

Por tltimo, cabe hacer notar que aunque es més exacto mostrar todas las estructuras
de resonancia de un ion o de un compuesto, para simplificar suele utilizarse una sola
estructura de Lewis.



9.9 EXC

9.9 Excepciones a la regla del octeto

Como se menciond antes, laregla del octeto se aplica principalmente a los elementos del
segundo periodo. Las excepciones a la regla del octeto caen en tres categorias que se
distinguen por un octeto incompleto, un ndmero impar de electrones o mas de ocho
electrones de valencia alrededor del atomo central.

El octeto incompleto

En algunos compuestos el nimero de electrones que rodean al dtomo central de una
molécula estable es inferior a ocho. Considere, por ejemplo, el berilio, un elemento del
Grupo 2A (y del segundo periodo). La configuracion electronica del berilio es 157257
tiene dos electrones de valencia en el orbital 2s. En fase gaseosa, el hidruro de berilio
(BeH,) existe como moléculas discretas. La estructura de Lewis del BeH, es

H—Be—H

Como se observa, solo cuatro electrones rodean al atomo de Be y no hay forma de satis-
facer la regla del octeto para el berilio en esta molécula.

Los elementos del grupo 3A, en particular boro y aluminio, también tienden a for-
mar compuestos en los que sus dtomos se rodean de menos de ocho electrones. Tome al
boro como ejemplo. En virtud de que su configuracién electrénica es 1s%25%2p’, tiene en
total tres electrones de valencia. El boro reacciona con los haiégenos y forma un tipo de
compuestos que tienen la férmula general BX;, donde X es un dtomo de haldgeno. Asf,
en el trifluoruro de boro sélo seis electrones rodean al dtomo de boro:

:.I%:

|
CF

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

F: ZI|73+ I
= 2 oo
:E: I—

El hecho de que la longitud de enlace B—F en el BF; (130.9 pm) sea mds corta que la de
un enlace sencillo (137.3 pm) favorece a las estructuras de resonancia, aun cuando cada
una tenga la carga formal negativa sobre el dtomo de B y la carga formal positiva en el
atomo de F.

Aunque el trifluoruro de boro es estable, reacciona rdpidamente con amoniaco. Esta
reaccion se representa mejor con estructuras de Lewis en donde el boro tiene sélo seis
electrones de valencia alrededor:

:if: T [— ﬁ[
:}%—E|;+:N H—)r:F:—B—N|'—H
:E.: 1—[ :_E: H

Al parecer, las propiedades del BF; se explican mejor por las cuatro estructuras de reso-
nancia.
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/A. ;. rl.:. |{ It i
del grupo 24,
todo compuestos covalentes. £ BeH,
es uno de €llos.

¢
® ©

El trifluoruro de boro es un gas
incoloro con olor picante
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El enlace B—N en el compuesto anterior es diferente de los enlaces covalentes
presentados hasta ahora porque el atomo de N aporta los dos clectrones. Este tipo de
enlace se donomina enlace covalente coordinado (también conocido como enlace dati-
vo), y se define como un enlace covalente en ¢l que uno de los dtomos cede los dos
electrones. Aunque las propiedades de un enlace covalente coordinado son parecidas a
las de un enlace covalente normal (dado que todos los electrones son iguales, sin impor-
tar su origen), la distincion es ttil para hacer un seguimiento de los electrones de valencia
y asignar cargas formales.

Algunas moléculas contienien un nimero impar de electrones. Entre ellas se encuentra el
6xido nitrico (NO) y el diéxido de nitrégeno (NO,):

H6 6o

Puesto que se requiere un nimero par de electrones para completar ocho, la regla del
octeto no puede cumplirse para todos Jos dtomos en cualquiera de estas moléculas.

Los dtomos de los elementos del segundo periodo no tienen mds de ocho clectrones de
' valencia alrededor del dtomo central, pero los dtomos de los elementos del tercer periodo
EEEEEE _ |  delatabla periédica en adelante forman algunos compuestos en los que hay mas de ocho
HHAAH T ! electrones alrededor del dtomo central. Ademds de los orbitales 3s y 3p, los elementos
EEEEEEEE L I deltercer periodo también tienen orbitales 3d que pueden formar enlaces. Estos orbitales
Amarillo: los elementos de la sequnda  permiten que un atomo forme un octefo expandido. Entre los compuestos que poseen
hilera no pueden tener un octeto este tipo de octeto se encuentra el hexafluoruro de azufre, un compuesto muy estable. La
expandido. Azul: los efermentos defa configuracidn electrénica del azufre es [Nel3s23p*. En el SF,, cada uno de [os seis clec-
tercera hilera y los que les siquen trones de valencia del azufre forma un enlace covalente con un dtomo de fldor, de tal
pueden tener un octeto expandido P .
forma que hay doce electrones alrededor del 4tomo central de azufre:

Verde. gases nobles suelen tener
solo un octeto expandido. -
: F:
Fo é F
PO
R

En el siguiente capftulo se verd que estos doce electrones, o seis pares de enlace, se aco-
modan en seis orbitales provenientes de un orbital 3s, tres 3p y dos de los cinco orbitales
3d. El azufre también forma muchos compuestos en los que se cumple la regla del octeto.
Por ejemplo, en el dicloruro de azufre, el S estd rodeado por sélo ocho electrones:

Cr—s—c:

Los siguientes ejemplos se refieren a compuestos que no siguen la regla del octeto.

» 9.9 Dibuje la estructura de Lewis para el triyoduro de aluminio (All).

solucion  La configuracion electronica de la capa externa del Al es

‘ 3s? 3p EI atomo de Al forma tres enlaces covalentes con los atomos de | como sigue:

g 4
|

El All, tiene tendencia a dimerizar 0 =
formar dos unidades como Al |- eV i
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El oxido nitrico (NO), el éxido de nitrégeno mas senci-
flo, es una molécula con numero impar de electrones y
por tanto es paramagnética. El NO es un gas incoloro
(punto de ebullicion: -152°C) que se prepara en el la-
boratorio al hacer reaccionar nitrito de sodio (NaNO,)
con un agente reductor, como Fe?*, en un medio acido.

NO,(ac) + Fe?"(ac) + 2H (ac) —
NO(g) + Fe**(ac) + H,0()

Las fuentes ambientales de 6xido nitrico incluyen
la ignicion de combustibles fésiles que contienen com-
puestos de nitrégeno, y la reaccion entre nitrégeno y
oxigeno en los motores de automoviles a temperatu-
ras altas.

N,(g) + O,(g) — 2NO(g)

El sistema de alumbrado también contribuye a la con-
centracion atmosférica de NO. En contacto con el aire,
el 6xido nitrico forma rapidamente el gas diéxido de
nitrégeno de color café:

2NO(g) + O,(g) —— 2NO,(g)

El dioxido de nitrégeno es uno de los componentes
principales del esmog.

Hace unos 15 afos, los cientificos que estudiaban
la relajacion muscular descubrieron que nuestro cuer-
po produce oxido nitrico para utilizarlo como neu-
rotransmisor. (Un neurotransmisor es una pequena mo-
lécula que facilita la comunicacién entre las células.)
Desde entonces, el NO se ha detectado en por lo me-
nos una docena de tipos de células de varias partes del
cuerpo. Las células del cerebro, higado, pancreas, tracto
gastrointestinal y los vasos sanguineos pueden sinteti-
zar éxido nitrico. Esta molécula también funciona como
toxina celular para matar bacterias nocivas. Pero eso
no es todo. En 1996 se descubrié que el NO se une a la
hemoglobina, la proteina que transporta oxigeno en
la sangre. Sin duda, el NO ayuda a regular la presion
sanguinea.

El oxido nitrico es un
gas incoloro producido
en la reaccion de fe”
con una disolucion
acida de nitrito de
sodio. £ gas se
burbujea en agua y al
exponerse al aire
reacciona de inmediato
con oxigeno formando
gas NO, de color café

El descubrimiento de la funcién biologica del oxi-
do nitrico ha ayudado a dilucidar el mecanismo de ac-
cién de la nitroglicerina (C3H;N,04) como farmaco. Las
tabletas de nitroglicerina comunmente se prescriben a
pacientes cardiacos para aliviar el dolor (angina de
pecho) causado por una breve interrupcion del flujo
sanguineo al corazén. Se supone ahora gue la nitrogli-
cerina produce éxido nitrico, que relaja los musculos y
permite que las arterias se dilaten.

La teoria de que el NO evolucioné como una mo-
lécula que actua como mensajero es muy razonable.
Por ser una molécula pequefa, se propaga con rapidez
a través de las células. La molécula de NO es estable,
pero en ciertas circunstancias es muy reactiva, lo cual
explica su funcién protectora. El éxido nitrico tiene alta
afinidad por el hierro, un componente de la enzima
que participa en la relajacion muscular. Esta enzima se
activa tras la union de NO con el hierro. No obstante
que los efectores biolégicos de la célula son moléculas
particularmente grandes, los efectos tan acentuados
de una de las moléculas mas pequefas que se conocen
no tienen precedente.

A pesar de que la regla del octeto se satisface para los atomos de |, solo

hay seis electrones de valencia alrededor del atomo de Al. Esta molécula es un ejemplo

de octeto incompleto.

-icio Dibuje la estructura de Lewis para el BeF,.
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Ejemplo 9.10 Dibuje la estructura de Lewis para el pentafluoruro de fosforo (PFs),
donde los cinco atomos de F estan enlazados directamente al atomo de P.

_ 3 Razonamiento y solucion  Las configuraciones electrénicas de la capa externadel Py
‘ Py F son 3s%3p® y 25°2p°, respectivamente, de modo que el numero total de electrones de
_ valencia es 5 + (5 X 7), o 40. El fésforo es, igual que el azufre, un elemento del tercer

periodo y en consecuencia puede tener un octeto expandido. La estructura de Lewis del

PF; es:
o F
e
F—P__.
El PF; e5 un compuesto gaseoso 15
reactivo. L
Comentario Aunque la regla del octeto se cumple para los &tomos de F, hay 10 elec-
Problema similar: 9.62 trones de valencia alrededor del &tomo de P, lo que da lugar a un octeto expandido.

Ejercicio Dibuje la estructura de Lewis para el pentafluoruro de arsénico (AsFs).

. Ejemplo 9,11 Dibuje una estructura de Lewis para el ion sulfato (SO?), donde los
cuatro dtomos de O estén enlazados al &tomo central de S.

Razonamiento y solucion  Recuerde que el S es un elemento del tercer periodo.

Paso 1: La estructura basica del SO% es:

O0S O

O

SO3 Paso 2: Tanto ef O como el S son elementos del grupo 6A, de modo que cada uno tiene
seis electrones de valencia. Incluyendo las dos cargas negativas, en el SO} debe
haber un total de 6 + (4 X 6) + 2, o 32 electrones de valencia.

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



El S tiene un octeto expandido en esta estructura, y se considera la mas acéptable por-
que tiene menos cargas formales. Sin embargo, los detailados célculos tebricos dermues-
tran que la estructura maés probable es la que satisface |a regla del octeto, aunque estén
mds separadas las cargas formales. Para los elementos-del tercer periodo en adelante, la
regla general dicta que una estructura de resonancia que sigue la regla del octeto sea
preferible en lugar de una que tenga octeto expandido aunque Heve menos cargas for-
males.

Ejercicie Dibuje la estructura de Lewis del acido sulfdrico (H,50,).

9.10 Energia de enlace

Una medida de la establilidad de una molécula es su energia de enlace, que es el cambio
de entalpia necesario para romper un enlace especifico de un mol de moléculas gaseo-
sas. (Las energias de enlace en sélidos y liquidos se modifican por influencia de las
moléculas vecinas.) Por ejemplo, la energia de enlace determinada en forma experimen-
tal para la molécula de hidrégeno es

Hy(g) — H(g) + H(g) AH° = 436.4 k]

Esta ecuacioén indica que para romper los enlaces covalentes de 1 mol de moléculas de
H, gaseoso se necesitan 436.4 kI de energia. Para las moléculas de cloro que son menos
estables,

Cl(g) — Cl(g) + Ci(g) AH® = 242.7K]J

Las energias de enlace también se pueden medir directamente para moléculas
diatémicas que contienen elementos diferentes, como el HCI,

HCl(g) — H(g) + Cl(g) AH® = 431.9k]

asi como para moléculas que contienen dobles y triples enlaces:

0,(g) — O(g) + O(g) © = 498.7kJ
N,(g) —> N(g) + N(g) AH® = 941.4k]J

La medicién de la fuerza de enlaces covalentes en moléculas poliatémicas es mas com-
plicada. Por ejemplo, en el caso del agua, las mediciones muestran que la energia nece-
saria para romper el primer enlace O—H es diferente de la que se requiere para romper
el segundo enlace O—H:

H,0(g) — H(g) + OH(g) AH° = 502 k]
OH(g) — H(g) + O(g) AH® = 427 k]

En ambos casos se rompe el enlace O—H, pero el primer paso es mas endotérmico que el
segundo. La diferencia entre los dos valores de AH® indica que el segundo enlace O—H
experimenta en si mismo un cambio debido a una modificacién en el ambiente quimico.

Ahora se entiende por qué cambia la energia de enlace de la misma unién O—H en
dos moléculas diferentes, como el metanol (CH,OH) y el agua (H,0): su ambiente qui-
mico es distinto. Asi, para mol€culas poliatémicas se puede hablar sélo de la energia de
enlace promedio de un enlace particular. Por ejemplo, es posible medir la energia
de enlace O—H en 10 diferentes moléculas poliatdmicas y obtener la energia de enlace
promedio dividiendo la suma de las energias de enlace entre 10. La tabla 9.4 enumera las
energias de enlace promedio de varias moléculas diatémicas y poliatémicas. Como se
recordard, los enlaces triples son mds fuertes que los enlaces dobles, que a su vez, son
mas fuertes que los enlaces sencillos.
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Problema similar: 9.83.

La estructura de Lewis para el O, es 0—0
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Energias de enlace de algunas moléculas diatomicas*
y energias de enlace promedio en moléculas poliatomicas
Energia de enlace Energia de enlace
Enlace (kJ/mol) Enlace (kj/mol)
C—5 255
H—N 393 C=S 477
H—O 460 N—N 193
H—=5 368 N=N 418
H—P 326
N—O 176
N—P 209
0—0 142
C—H 414 O—P 502
—C 347 O==5 469
C=C 620 p—P 197
=C 812 p=P 489
C—N 276 S—S 268
C=N 615 S=S 352
=N 891 ;
-0 351
=0’ 745
C—P 263

El andlisis comparativo de los cambios termoquimicos que se presentan en distintas
reacciones (capitulo 6) revela que hay mucha variacion en los valores de las entalpias de
dichas reacciones. Por ejemplo, la combustién del hidrogeno gaseoso en oxigeno gaseo-
S0 es muy exotérmica:

Hyg) + 50:(g) — H,O) AR = —285.8 kJ

Por otro lado, la formacién de glucosa (CH,Oy) a partir de agua y diéxido de carbono,
que se [leva a cabo en Ja fotosintesis es muy endotérmica,

6COs(g) + 6H,0()) —— CH,04(s) + 60.(2) AH® =2 801 kJ

Para explicar estas variaciones es preciso examinar la estabilidad de las moléculas indi-
viduales de reactivos y productos. Después de todo, la mayoria de las reacciones quimi-
cas conducen a la formacién y ruptura de enlaces. En consecuencia, al conocer las ener-
gias de enlace y, por tanto, la estabilidad de las moléculas, se obtiene informacién de la
naturaleza termoquimica de las reacciones que experimentan las moléculas.

En muchos casos es posible predecir la entalpia de reaccidn aproximada para mu-
chas reacciones con las energias de enlace promedio. Dado que la ruptura de enlaces
quimicos siempre demanda energia, en tanto que para formarlos siempre se libera ener-
gfa, la entalpia de una reaccion se puede estimar al contar el nimero total de enlaces que
se rompen y se forman en la reaccion registrando los correspondientes cambios de ener-
gia. La entalpfa de reaccion en la fase gaseosa estd dada por
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FIGURA 9.7 Cambios d

eniace en a) una reac

Atomos Atomos o . o
y b) una reaccion exotermica.

YBE (productos) 2.BE (reactivos)
& Moléculas a Moléculas
= - { = o v
= de producto = de reactivo
K3 S8

%BE (reactivos) - 2BE (productos)
Moléculas Moléculas
de reactivo de producto
a) b)
AH® = >BE(reactivos) — 2BE(productos)

energia total proporcionada — energia total liberada (9.4)

donde BE representa la energia de enlace promedio y  es el simbolo de adicién. La
ecuacion (9.4), tal como estd escrita, toma en cuenta la convencidn de signos para AH®.
De modo que si la energia total proporcionada es mayor que la energia total liberada,
AH® es positiva y la reaccion es endotérmica. Por el contrario, si se libera més energia de
la que se absorbe, AH® es negativa y lareaccion es exotérmica (figura 9.7). St los reactivos
y productos son moléculas diatomicas, la ecuacion (9.4) debe dar resultados exactos
porque la energia de disociacion del enlace para moléculas diatdmicas se conoce con
exactitud. St algunos o todos los reactivos y productos son moléculas poliatémicas, la
ecuacion (9.4) dara resultados aproximados porque en los célculos se emplean energias
de enlace promedio.

Para moléculas diatémicas. la ecuacion (9.4) equivale a la ecuacion (6.8), de tal
forma que los resultados obtenidos con estas dos ecuactones deberan ser parecidos, como
se muestra en el ejemplo 9.12.

Con la ecuacion (9.4) calcule la entalpia de reaccion del siguiente pro-
ceso:

H,(g) + Cly(g) — 2HCKg)

Compare el resultado obtenido con el que se obtendria al usar la ecuacion (6.8).

miento y solucién Recuerde que la ruptura de enlaces es un proceso de ab-

sorcion de energia (endotérmico) y la formacion de enlaces es un proceso de liberacién
de energia (exotérmico). Por tanto, el cambio global de energia es la diferencia entre
estos dos procesos opuestos, descritos por la ecuacion (9.4). El primer paso es contar el
numero de enlaces que se rompen y el nimero de enlaces que se forman. Este calculo se
simplifica con la siguiente tabla:

Tipo de enlaces Numero de enlaces Energia de enlace Cambio de energia
que se rompen que se rompen (kJimol) (k)
H—H (H,) 1 436.4 436.4

Cl—CI(Cl) 1 242.7 2427
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Tipo de j‘eblaces, : k ‘_Nﬂmera de enfaces Energia de enlace Cambio de energia
formados - <. - formados (ksimol) (k)
H—Clcy -~ 2t 4319 , 863.8

; En segurda se obttiene ia energla total proporcionaday la energfa total liberada:

ene ‘fa totai proporcnonada = 4364 1) +242.7k) = 679 1kJ
energva tota! fiberada = 863.8 kJ

Con laecuauén (94)setlene LR

afmm asasm—-—mu k)

Dema ‘éfa‘féttémativataénbién se puede usar ia ecuacién (6.8) y los datos del apéndice 3
‘para calcular la entalpia de reaccion:
AH° = 2AHYHCI) — [AH3(H,) + AH3CLL)]
= (2 mol)(~92.3 k¥/mol) ~ 0 — 0
_=-1846k)

Comentario En virtud que Jos.reactivos y productos son moléculas diatémicas, se
Problema similar: 9.102. espera que los resu}tados obtemdas €on las ecuaciones (9.4) y (6.8) sean muy parecidos.
E}uﬁdﬂt Determine Ja entalpia de la reaccidn
Hz(g) + Fy(g) —> 2HF(g)

Utilice las ecuamones a) (9 4} y by (6 8)

En el ejemplo siguiente se aplica la ecuacién (9.4) para calcular la entalpia de una
reaccién donde participa una molécula poliatémica.

Ejemplo 9.13- Calcule el cambio de entalpfa para la combustion del gas hidrégeno:
2H,(g) + Ox(g) —> 2H,0(g)

Raznnamiento y soluciﬂn Stgunendo el e;emplo 9.12, se construye la siguiente tabla:

Tipo de eniaces Numero de enlaces ‘ Energfa de enface Cambio de energia
queserompen Ty quese rompen - " (kifmol). : (3]
HeH (Hy) PRI S ~ 436.4 872.8
0=01{Q) .+ = o ot 498.7 498.7
Tpodeenlaces : : Nﬁrﬁera de eniaces ' Energia de enface Cambio de energia
formadas'™ 0 formades T fdimal) Y
o-H(H,o) Sl SHSTR 460 ' " 1840

A contlnuamén se obtsene la energ[a tota! proporcionada y la energia total liberada:

energia tutal pmporcmnada = 8728Kk) + 498.74J= 1372 kJ
energta total liberada =1 840 k)

Se utmza fa ecuacrén (9 &) y se escrlbe
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AH° =1372 k) — 1840 k) = —468 k)

Este resultado es sélo uh estimado del valor real porgue la-energia del enlace O—H es
una cantidad promedio. En forma alternativa, se puede usar la-ecuacion (6.8} y los datos
del apéndice 3 para calcularla entalpia de reaccion:

AH° = 28HAH,0) — [2AHRH,) + AHYO,)]
7 = {2 mol)(-241.8 Kiimol) -0 - 0
- -a836kl
Comentario El valor estimado a partir de las energias de enlace promedio es muy
cercano al valor real calculado con los datos de AHS. Por Eo‘genera‘l, la ecuacién (9.4) es

mas util para reacciones que son muy endotérmicas o muy exotérmicas, es decir, para
AH° > 100 kJ o para AH® < —100 kJ. Problema similar: 9.70.

Ejercicio Para la reaccién
Hx(g) + CHy(g) — C,Hq(9)

a) Estime la entalpia de reaccion a partir de los valores de energia de enlace de la tabla
9.4. R

b) Calcule la entalpia de reaccion, mediante las enfaipfas estandar de formacién. (AH3
para H,, GH, y GH; son 0, 52.3 ki/mol y -84.7 ki/mol, respectivamente.)

Ecuaciones clave carga formal de nimero total de elec-  ndmero total niimero total
*  un atomo en una = trones de valencia — de electrones — = | de electrones | (9.3)
estructura de Lewis  en un 4tomo libre no enlazantes de enlace
*  AH° = 3BE(reactivos) — 2 BE(productos) 9.4) Ciélculo del cambio de

entalpia de una reaccién
a partir de las energfas
de enlace.

—_—

Resumen de hechos Los simbolos de puntos de Lewis representan el nimero de electrones de valencia que posee
y conceptos un 4tomo de un elemento dado. Estos simbolos se usan principalmente para los elementos
representativos.

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

3. Un enlace i6nico es el producto de las fuerzas electrostaticas de atraccion entre iones positi-
vos y negativos. Un compuesto iénico se compone de una red grande de iones donde estin
balanceadas las cargas negativas y las positivas. En la estructura de un compuesto i6nico
s6lido es maxima la fuerza de atraccidn neta entre los iones.

4. Laenergiareticular es una medida de la estabilidad de un sélido i6nico. Se calcula por medio
del ciclo de Born-Haber, que se basa en la ley de Hess.

5. En un enlace covalente, dos dtomos comparten dos electrones (un par). En los enlaces
covalentes multiples, dos 4tomos comparten dos o tres pares de electrones. Algunos 4tomos
unidos por enlaces covalentes también tienen pares libres, es decir, pares de electrones de
valencia que no participan en los enlaces. La distribucién de los electrones de enlace y los
pares libres alrededor de los 4tomos de una molécula se representa por medio de la estructura
de Lewis.
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6. Laregladel octeto predice que los 4tomos forman suficientes enlaces covalentes para rodear-
se de ocho electrones cada uno. Cuando un 4tomo unido por enlaces covalentes cede dos
electrones al enlace, la estructura de Lewis puede incluir la carga formal de cada dtomo como
un recurso para seguir el rastro de los electrones de valencia. Existen excepciones para la
regla del octeto, en particular para los compuestos covalentes de berilio, para los elementos
del grupo 3A y para los elementos del tercer periodo y subsecuentes de la tabla periédica.

7. Laelectronegatividad es una medida de la capacidad de un 4tomo para atraer electrones en un
enlace quimico.

8. Para algunas moléculas o iones poliatémicos existen dos o mas estructuras de Lewis con la
misma estructura bdsica que satisfacen la regla del octeto y son quimicamente aceptables. El
conjunto de todas esas estructuras de resonancia representa con mas exactitud a la molécula
o al ion que una sola estructura de Lewis.

9. La fuerza de un enlace covalente se mide en funcién de su energia de enlace. La entalpia de
las reacciones se calcula con las energias de enlace.

Carga formal, p. 346
Ciclo de Born-Haber, p. 333

Enlace covalente, p. 338
Enlace covalente coordinado,

Enlace mdltiple, p. 339
Enlace sencillo, p. 339

Ley de Coulomb, p. 333
Longitud de enlace, p. 339

Compuesto covalente, p. 352 Enlace triple, p. 339 Par libre, p. 338
p- 338 Enlace covalente polar, Estructura de Lewis, Regla del octeto, p. 339
Electronegatividad, p. 341 p. 340 p. 338 Resonancia, p. 349
Energia de enlace, p. 355 Enlace doble, p. 339 Estructura de resonancia, Simbolo de puntos
Energia reticular, p. 333 Enlace iénico, p. 330 p- 349 de Lewis, p. 330
Preguntas
y problemas
Simbolos de puntos de Lewis » 9.8 Dé el nombre de cinco metales y cinco no metales que pue-

dan formar compuestos iénicos con facilidad. Escriba las

Preguntas de repaso férmulas y los nombres de los compuestos que se forma-

9.1 ;Qué es unsimbolo de puntos de Lewis? ;A qué elementos rfan al combinar estos metales y no metales.
se aplica principalmente? 9.9 Nombre un compuesto iénico que sélo contenga elementos
9.2 Utilice el segundo miembro de los grupos 1A al 7B de la no metélicos.
tabla periédica para mostrar que el nimero de electrones 9.10 Nombre un compuesto iénico que contenga un catién y un
de valencia de un dtomo de un elemento corresponde al anién poliatémicos (consulte la tabla 2.3).
nimero de grupo al que pertenece. 9.11 Explique por qué los iones con carga mayor que 3 rara vez
9.3 Sin tomar en cuenta la figura 9.1, escriba los simbolos de se encuentran en los compuestos iénicos.
puntos de Lewis para los dtomos de los siguientes elemen- 9.12 Eltérmino “masa molar” se introdujo en el capitulo 3. ; Qué
tos: a) Be, b) K, ¢) Ca, d) Ga, e) O, f) Br, g) N, ventaja tiene emplear este término cuando se estudian los
1L i)As, ) E compuestos iénicos?
9.4 Escriba los simbolos de puntos de Lewis para los siguien- 9.13 ,En cudl de los siguientes estados el NaCl podria conducir
tes iones: a) Li*, b) CI, ¢) S7, d) Sr**, ) N*. electricidad? a) sélido, b) fundido, ¢) disuelto en agua. Ex-
9.5 Escriba los simbolos de puntos de Lewis para los siguien- plique sus respuestas.
tes iones y atomos: @) I, b)) I', ¢) S, d) S*, e) P, ) P*, 9.14 El berilio forma un compuesto con cloro que tiene la f6r-
g) Na, 1) Na*, i) Mg, j) Mg™, k) Al, l) AI**, m) Pb, n) Pb*. mula empirica BeCl,. ;Cémo se podria determinar si el
compuesto es iénico o no? (El compuesto no es soluble en
El enlace iénico agua.)
Preguntas de repaso Problemas
9.6 Explique qué es un enlace iénico. 9.15 Entre un catién A* y un anién B~ se forma un enlace iénico.
9.7 Explique c6mo la energfa de ionizacién y la afinidad elec- (COémo se alteraria la energia del enlace iénico [véase ecua-

trénica determinan que los elementos se combinen entre si
para formar compuestos iénicos.

¢ién (9.2)] con los siguientes cambios?: a) duplicar el radio
de AY, b) triplicar la carga de A*, c¢) duplicar las cargas de



9.16

9.17

9.18

9.19

9.20

A*y B, d) disminuir el radio de A* y B™ a la mitad de sus
valores originales.
D¢ las férmulas empiricas y nombres de los compuestos
formados a partir de los siguientes pares de iones: a) Rb*y
I, b) Cs* y SOF, ¢) Sr** y N>, d) APy 8.
Con los simbolos de puntos de Lewis muestre la transfe-
rencia de electrones entre los siguientes atomos para for-
mar cationes y aniones: @) NayF, b)) Ky S,¢)Bay O,y d)
AlyN.
Escriba los simbolos de puntos de Lewis de los reactivos y
productos de las siguientes reacciones. (Primero balancee
las ecuaciones.)

a) Sr+ Se —— SrSe

b) Ca + H,— CaH,

¢) Li+N,—>Li,N

d) Al +S——ALS,
Para cada uno de los siguientes pares de elementos, esta-
blezca si el compuesto binario que forman es i6nico o
covalente. Escriba la férmula empirica y el nombre del com-
puesto: a) 1y CL, b)) Mgy F.
Para cada uno de los siguientes pares de elementos, esta-
blezca si el compuesto binario que forman es idnico o
covalente. Escriba la férmula empirica y el nombre de cada
compuesto: @) By F, b) Ky Br.

Energia reticular de los compuestos i6énicos

Preguntas de repaso

9.21

9.22

9.23

9.24

{Qué es la energia reticular y cémo influye en la estabili-
dad de los compuestos i6nicos?

Explique c6mo se puede determinar la energia reticular del
compuesto i6nico KCI por medio del ciclo de Born-Haber.
(En qué ley se basa este procedimiento?

Para cada uno de los siguientes pares de compuestos iénicos
indique cudl compuesto tiene la energia reticular mds alta:
a) KCl o MgO, b) LiF o LiBr, ¢) Mg;N, o NaCl. Explique
su respuesta.

Compare la estabilidad (en el estado sélido) de los siguien-
tes pares de compuestos: a) LiF y LiF, (que contiene el ion

.Li**), b) Cs,0 y CsO (que contiene el ion O7), ¢) CaBr, y

CaBr, (que contiene el ion Ca**),

Problemas

9.25

9.26

Utilice el ciclo de Born-Haber descrito en la seccién 9.3
para el LiF para calcular la energia reticular de NaCl. [El
calor de sublimacién del Na es 108 kJ/mol y AHS (NaCl) =
—411 kJ/mol. La energia necesaria para disociar 3 mol de
Cl, en atomos de Cl es de 121.4 kJ.]

Calcule la energia reticular del cloruro de calcio dado
que el calor de sublimacién del Ca es 121 kJ/mol y AH?
(CaCl,) = —795 kJ/mol. (Para mas datos, véanse tablas 8.2
y 8.3.)

El enlace covalente

Preguntas de repaso

9.27

(Cuadl es la contribucién de Lewis para entender el enlace
covalente?

9.28

9.29

92.30

9.31

9.32

UNTREF VIRTUAL | 33

PREGUNTAS Y PROBLEMAS 361

Utilice un ejemplo para ilustrar cada uno de los términos
siguientes: pares libres, estructura de Lewis, regla del octe-
to, longitud de enlace.

(Qué diferencia existe entre un simbolo 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,

Seiiale los enlaces sencillo, doble y triple en una molécula
y dé un ejemplo de cada uno. Para los mismos 4tomos enla-
zados, ;c6mo varia la longitud de enlace de un enlace sen-
cillo a uno triple?

Compare las propiedades de los compuestos i6nicos y los
compuestos covalentes.

Electronegatividad y tipo de enlace

Preguntas de repaso

9,33

9.34

Defina la electronegatividad y explique la diferencia entre
ésta y la afinidad electrénica. Describa cémo cambia la
electronegatividad de los elementos de acuerdo con su po-
sicién en la tabla periddica.

{Qué es un enlace covalente polar? Nombre dos compues-
tos que tengan uno o mds enlaces covalentes polares.

Problemas

9.35

9.36

9.37

9.38

9.39

9.40

Organice los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
racter i6nico: enlace litio-flior en el LiF, enlace potasio-
oxigeno en el K,O, enlace nitrégeno-nitrégeno en el N,,
enlace azufre-oxigeno en el SO,, enlace cloro-fldor en el
CIF,.

Organice los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
rcter i6nico: carbono-hidrégeno, flior-hidrégeno, bromo-
hidrégeno, sodio-cloro, potasio-flior, litio-cloro.

Cuatro dtomos se designan arbitrariamente como D, E,Fy
G. Sus electronegatividades son: D=3.8, E=3.3,F=28y
G =1.3. Silos dtomos de estos elementos forman las molé-
culas DE, DG, EG y DF, jc6mo se podrian ordenar estas
moléculas de acuerdo con el aumento del cardcter de su
enlace covalente?

Enumere los siguientes enlaces en orden creciente de ca-
racter 16nico: cesio-fldor, cloro-cloro, bromo-cloro, silicio-
carbono.

Clasifique los siguientes enlaces como i6nico, covalente
polar o covalente, y justifique sus respuestas: a) enlace CC
en H,CCH,, b) enlace KI en KI, ¢) enlace NB en H;NBCl,,
y d) enlace CF en CF,.

Clasifique los siguientes enlaces como i6nico, covalente
polar o covalente y justifique sus respuestas: @) enlace SiSi
en CL,SiSiCl,, b) enlace SiCl en Cl1,SiSiCl;, ¢) enlace CaF
en CaF,, d) enlace NH en NH,.

Estructura de Lewis y la regla del octeto

Preguntas de repaso

9.41

Sintetice las caracteristicas esenciales de la regla del octeto
de Lewis. Esta regla se aplica sobre todo a los elementos
del segundo periodo. Explique su respuesta.
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9.42 Dé una explicacion del concepto de carga formal. Las car-
gas formales representan una separacion real de cargas?

Problemas

9.43 Escriba las estructuras de Lewis para las moléculas siguien-
tes: a) ICl, b) PH,, ¢) P, (cada P esta enlazado a otros tres
atomos de P), d) H,S, ¢) N,H,, /) HCIO,, g) COBr, (el C
estd enlazado a los 4tomos de O y Br).

9.44 Escriba las estructuras de Lewis para los siguientes iones:
a) 07, b) C5, ¢) NO*, d) NH;,. Indique las cargas formales.

9.45 Las siguientes estructuras de Lewis son incorrectas. Identi-
fique el error en cada una y dé una estructura de Lewis
correcta para la molécula. (Las posiciones relativas de los
4tomos son correctas.)

@) H—C=N n oM

b) H=C=C=H . CE

o) :(i—Sn——:(é 0.

D F.\B,/.F.: 8) ~F-\N/F
'IL: ZILZ

€) H—6=:F::

9.46 La estructura basica del dcido acético, que se muestra en
seguida, es correcta, pero algunos enlaces son incorrectos.
a) Identifique estos enlaces y explique por qué son inco-
rrectos. b) Escriba la estructura de Lewis correcta para el
acido acético.

H:0:
H=$—Q—Q——H
H

El concepto de resonancia

Preguntas de repaso

9.47 Defina longitud de enlace, resonancia y estructura de reso-
nancia. ;Cudles son las reglas para escribir las estructuras
de resonancia?

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

Problemas

9.49 Escriba las estructuras de Lewis de las siguientes especies,
incluidas todas las formas de resonancia, y muestre las car-
gas formales: a) HCO3, b) CH,NO;. Las posiciones relati-
vas de los dtomos son como sigue:
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9.50 Dibuje tres estructuras de resonancia para el ion clorato,
ClOg, y senale las cargas formales.

9.51 Escriba tres estructuras de resonancia para el dcido
hidrazoico, HN,. La distribucién atémica es HNNN. Indi-
que las cargas formales.

9.52 Dibuje dos estructuras de resonancia para el diazome-tano,
CH,N,. Sefiale las cargas formales. La estructura bésica de
la molécula es

H
H

9.53 Dibuje tres estructuras de resonancia adecuadas para el ion
OCN y seiiale las cargas formales.

9.54 Dibuje tres estructuras de resonancia para la molécula de
N,O donde los dtomos estan ordenados como NNO. Indi-
que las cargas formales.

Excepciones a la regla del octeto

Preguntas de repaso

9.55 ;Por qué laregla del octeto no funciona para muchos com-
puestos que contienen elementos del tercer periodo o sub-
secuentes en la tabla periédica?

9.56 D¢ tres ejemplos de compuestos que no satisfagan la re-
gla del octeto. Escriba una estructura de Lewis para cada
uno.

9.57 Dado que el fliior tiene siete electrones de valencia (25°2p°),
en principio se podrian formar siete enlaces covalentes
alrededor del atomo. Dicho compuesto pudiera ser FH, o
FCl,. Estos compuestos nunca se han preparado, ;por qué
razén?

9.58 ,;Qué es un enlace covalente coordinado? ;Es diferente de
un enlace covalente normal?

Problemas

9.59 La molécula de All, tiene un octeto incompleto alrededor
del Al. Dibuje tres estructuras de resonancia de la molécula
que satisfagan la regla del octeto para los dtomos de Al y de
I. Indique las cargas formales.

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

9.61 De los gases nobles, se sabe que s6lo Kr, Xe y Rn forman
algunos compuestos con O y/o F. Escriba las estructuras
de Lewis para las moléculas siguientes: a) XeF,, b) XeF,,
¢) XeF,, d) XeOF,, ¢) XeO,F,. En cada caso, el dtomo cen-
tral es el Xe.

9.62 Escriba una estructura de Lewis para el SbCl;. ;Esta molé-
cula obedece la regla del octeto?

9.63 Escriba las estructuras de Lewis para SeF, y SeF;. ;Se sa-
tisface la regla del octeto para el Se?



9.64 Escriba las estructuras de Lewis para los compuestos de la
reaccién

AICL + CI” — AICI;

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

Energia de enlace

Preguntas de repaso

9.65 ;Qué es la energia de enlace? Las energias de enlace de las
moléculas poliatémicas son valores promedio, en tanto que
las de las moléculas diatémicas pueden determinarse con
exactitud. ;jPor qué?

9.66 Explique por qué la energia de enlace de una molécula sue-
le definirse en funcién de una reaccién en fase gaseosa.
¢ Por qué los procesos en los que se rompen enlaces siem-
pre son endotérmicos y en los que se forman enlaces siem-
pre son exotérmicos?

Problemas

9.67 Con los siguientes datos, calcule 1a energia de enlace pro-
medio para el enlace N—H:

NH;,(g) — NH,(g) + H(g) AH® = 435k]
NH,(g) — NH(g) + H(g) AH® = 381Kk]
NH(g) — H(g) + H(g) AH® = 360 k]

9.68 Para la reaccién

O(g) + 0,(g) —> O4(®) AH° = —107.2KkJ
Calcule la energia de enlace promedio en el O;.

9.69 La energia de enlace del F,(g) es 156.9 kJ/mol. Calcule el
valor de AH$ para el F(g).

9.70 Para la reaccién

2C,Hq(g) + 70,(g) — 4CO,(g) + 6H,0(g)

a) Haga una prediccion de la entalpia de reaccién a partir
de las energias de enlace promedio de la tabla 9.4.

b) Calcule la entalpia de reaccién a partir de las entalpias
estandar de formacion (véase apéndice 3) de las molé-
culas de reactivos y productos, y compare los resulta-
dos con la respuesta del inciso a).

Problemas adicionales

9.71 Clasifique las siguientes sustancias como compuestos
i6nicos o como compuestos covalentes que contienen mo-
1éculas discretas: CH,, KF, CO, SiCl,, BaCl,.

9.72 ;Cudles de los compuestos siguientes son i6nicos? ;Cudles
son covalentes? RbCl, PF, BrF,;, KO,,CL,.

9.73 Relacione cada uno de los siguientes cambios de energia
con uno de los procesos siguientes: energia de ionizacion,

9.74

9.75

9.76

977

9.78

9.79

9.80

9.81

9.82

9.83

9.84

9.85
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afinidad electrénica, energia de enlace y entalpia estdndar
de formacidn.

a) Fig)+ e —F (g)

b) Fy(g) — 2F(g)

c) Na(g)——> Na*(g) + e

d) Na(s) + 5 F(g) — NaF(s)
Las férmulas de los fluoruros de los elementos del tercer
periodo son NaF, MgF,, AlF,, SiF,, PFs, SF,y CIF;. Clasi-
fique estos compuestos como covalentes 0 como iénicos.
Utilice los valores de energia de ionizacion (véase tabla
8.2) y afinidad electrénica (véase tabla 8.3) para calcular el
cambio de energia, en kJ, para las siguientes reacciones:
a) Li(g) + I(g) —> Li*(g) + 17°(g)

b) Na(g) + F(g) —> Na*(g) + F (g)

¢) K(g) + Clig) —> K*(g) + Cl (g)
Describa algunas caracteristicas de un compuesto i6nico,
como KF, que pudieran distinguirlo de un compuesto
covalente, como el benceno (C Hg).
Escriba las estructuras de Lewis para BrF;, CIF; e IF;. Iden-
tifique en cudles de estos compuestos no se cumple la regla
del octeto.
Escriba tres estructuras de resonancia razonables para el
ion azida N3, donde los 4tomos estdn ordenados como NNN.
Muestre las cargas formales.
El grupo amida es fundamental para determinar la estruc-
tura de las proteinas:

Dibuje otra estructura de resonancia para este grupo. Mues-
tre las cargas formales.

Dé un ejemplo de un ion o molécula que contenga Al y que,
a) satisfaga la regla del octeto, b) tenga un octeto expandi-
do, y ¢) tenga un octeto incompleto.

Dibuje cuatro estructuras de resonancia razonables para
el ion PO,F*. El 4tomo central de P estd enlazado a los
tres dtomos de O y al dtomo de F. Muestre las cargas for-
males.

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

Dibuje estructuras de resonancia razonables para los siguien-
tes iones que contienen azufre: @) HSO;, b) POZ, ¢) HSO;,
d) SO?. (Sugerencia: véase comentario de la pagina 354.)
Los siguientes enunciados ¢son falsos o verdaderos? a) Las
cargas formales representan la separacién real de cargas.
b) El valor de AHY,, 4, puede ser estimado a partir de las
energias de enlace de reactivos y de productos. ¢) Todos
los elementos del segundo periodo siguen la regla del octe-
to en sus compuestos. d) Las estructuras de resonancia de
una molécula se pueden separar unas de otras.

Una regla para dibujar las estructuras de Lewis mds proba-
bles es suponer que el dtomo central invariablemente es
menos electronegativo que los dtomos que lo rodean. Ex-
plique a qué se debe esto.
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Con la siguiente informacion y, dado que la energia de en-
lace promedio C—H es 414 kJ/mol, calcule la entalpia es-
tandar de formacion del metano (CH,).

C(s) —> C(g)
2H,(g) —> 4H(g)

AH;accién =716 kJ
AH cion = 872.8KJ

Desde el punto de vista energético, explique cuél de las
siguientes reacciones sucederd con mas facilidad.

a) Cl(g) + CH,(g) —> CH;Ci(g) + H(g)

b) Cl(g) + CH,(g) —> CHy(g) + HCl(g)

(Sugerencia: consulte tabla 9.4 y suponga que la energia de
enlace promedio C—Cl es 338 kI/mol.)

(Cudl de las siguientes moléculas tiene el enlace nitroge-
no-nitrégeno mas corto? N,H,, N,O, N,, N,O,. Explique su
respuesta.

La mayor parte de los dcidos orgdnicos se representan como
RCGOOH, donde COOH es el grupo carboxilo y R es el res-
to de la molécula. (Por ejemplo, R es CH; en el dcido acé-
tico, CH,;COOH.) a) Dibuje una estructura de Lewis para
el grupo carboxilo. b) Tras la ionizacién, el grupo carboxilo
se convierte en el grupo carboxilato, COO™. Dibuje las es-
tructuras de resonancia para el grupo carboxilato.

(Cudles de las especies siguientes son isoelectrénicas? NHj,
C(H,, CO, CH,, N,, B;N,H;,.

Las siguientes especies se han detectado en el espacio
interestelar: a) CH, b) OH, ¢) C,, d) HNC, ¢) HCO. Dibuje
estructuras de Lewis para estas especies e indique si son
diamagnéticas o paramagnéticas.

El ion amiduro NHj es una base de Bragnsted. Represente la
reaccion entre este ion y el agua.

Dibuje estructuras de Lewis para las siguientes moléculas
orgénicas: a) tetrafluoroetileno (C,F,), b) propano (C;Hy),
¢) butadieno (CH,CHCHCH,), d) propino (CH,CCH), )
acido benzoico (CH;COOH). (Para dibujar la estructura
del C;H;COOH, sustituya un atomo de H en el benceno
con un grupo COOH.)

El ion triyoduro (I5) en el que los dtomos de I estdn arregla-
dos en linea recta es estable, pero el correspondiente ion F;
no existe. Explique por qué.

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

Fy(g) —>F7(g) + F (g)

(Cudl es la disociacién preferente para el F,, desde el punto
de vista energético?

El isocianato de metilo (CH;NCO) es una materia prima
para fabricar pesticidas. En diciembre de 1984, el agua que
se filtré en un tanque de una planta quimica en el que se
almacenaba esta sustancia produjo una nube téxica que maté
a miles de personas en Bopal, India. Dibuje las estructuras
de Lewis para el CH;NCO y muestre las cargas formales.
Se cree que las moléculas de nitrato de cloro (CIONO,)
promueven la destruccién de la capa de ozono de la estra-
tosfera sobre la Antdrtida. Dibuje una estructura de Lewis
razonable para esta molécula.
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A continuacién se muestran algunas estructuras de reso-
nancia para la molécula de CO,. Explique por qué algunas
de ellas probablemente no son relevantes para describir los
enlaces en esta molécula.

. .. + o
a) 0=C=0 ¢) 10=C O:
+ - 2+ Lo
b) SOEC—Qf d) :Q—C—Q:

Para cada una de las siguientes moléculas orgéanicas dibuje
una estructura de Lewis donde los 4&tomos de carbono estén
enlazados entre si por enlaces sencillos: a) C,Hg, b) C;H,,
¢) CH,,. Para b) y ¢), muestre sélo las estructuras en las
que cada dtomo de C esté enlazado a no mas de dos dtomos
de carbono.

Dibuje estructuras de Lewis para los siguientes compues-
tos de clorofluorocarbonos (CFC), los cuales son parcial-
mente responsables de la disminucién del ozono en la es-
tratosfera: a) CFCl,, b) CF,Cl,, ¢) CHF,Cl, d) CF,CHF,.
Dibuje las estructuras de Lewis de las siguientes moléculas
organicas: C,H;F, C;H,, C,H,. En cada una existe un enla-
ce C=C, y los demds atomos de carbono estdn unidos por
enlaces C—C.

Calcule el valor de AH® de la reaccién:

Hy(g) + L(g) —> 2HI(g)

utilizando a) la ecuacién (9.4) y b) la ecuacién (6.8). El
AHY para el I,(g) es 61.0 kJ/mol.

Dibuje estructuras de Lewis para las siguientes moléculas
organicas: a) metanol (CH;OH); b) etanol (CH,CH,OH);
¢) tetraetilo de plomo [Pb(CH,CH,),], el cual se usa en la
“gasolina con plomo”, d) metilamina (CH;NH,), usado en
el bronceado; ¢) gas mostaza (CICH,CH,SCH,CH,Cl),
un gas venenoso utilizado en la Primera Guerra Mun-
dial; f) urea [(NH,),CO], un fertilizante, y g) glicina
(NH,CH,COOH), un aminoéacido.

Escriba las estructuras de Lewis para las siguientes cuatro
especies isoelectrénicas; a) CO, b) NO*, ¢) CN, d) N,.
Muestre las cargas formales.

El oxigeno forma tres tipos de compuestos iénicos en los
que los aniones son 6xido (0*), peroxido (0%) y superéxido
(03). Dibuje las estructuras de Lewis de estos iones.
Indique qué tan correcto es el enunciado “todos los com-
puestos que contienen un atomo de gas noble violan la re-
gla del octeto”.

Escriba tres estructuras de resonancia para a) el ion cianato
(NCO") y b) el ion isocianato (CNO"). En cada caso, orga-
nice las estructuras de resonancia en orden creciente de
importancia.

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

Fy(g) — 2F(g) AHS, on = 1569 KI
F (g —> F(g) + e~ AH,on = 333 kJ
Fy(g) — Fy(g) + ¢ AHS, isn = 290 kJ
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b) Explique la diferencia entre las energias de enlace de F,
y F;.

El concepto de resonancia en ocasiones se describe por la
analogia de una mula, que es una cruza entre un caballo y
una burra. Compare esta analogia con la utilizada en este
capitulo, sobre la descripcién de un rinoceronte como la
cruza entre un grifén y un unicornio. ;Cudl serfa la descrip-
cién mds apropiada y por qué razén?

(Cudles son las otras dos razones para elegir la opcién b)
en el ejemplo 9.77

En el recuadro La Quimica en accién de la pagina 353 so-
bre el 6xido nitrico, se dice que éste es una de las aproxi-
madamente diez moléculas estables mds pequefias que se
conocen. Con lo que se ha aprendido hasta ahora, escriba
todas las moléculas diatémicas que conozca, némbrelas y
dibuje sus estructuras de Lewis.

La distancia del enlace N—O en el 6xido nitrico es de 115
pm, lo cual es intermedio entre un enlace triple (106 pm) y
uno doble (120 pm). a) Dibuje dos estructuras de resonan-
cia para el NO y explique su importancia relativa. b) ;Es
posible dibujar una estructura de resonancia que tenga un
enlace triple entre los dtomos?

Aunque el diéxido de nitrégeno (NO,) es un compuesto
estable, hay la tendencia para que dos de estas moléculas se
combinen y formen el tetréxido de dinitrégeno (N,O,).
Explique la razén de esto y dibuje cuatro estructuras de
resonancia para N,O, que muestren las cargas formales.
Otra posible estructura bésica para el ion CO;” (carbona-
to), ademas de la que se mostré en el ejemplo 9.5,es O CO
0. ;Por qué no se utiliza esta estructura para representar el
ion CO3™?

Dibuje una estructura de Lewis para el pentdxido de
dinitrégeno (N,O;) donde cada atomo de N esté enlazado a
tres 4tomos de O.

En la fase gaseosa, el cloruro de aluminio existe como
dimero (una unidad de dos) con la férmula AL,Cl,. Su es-
tructura bdsica estd dada por:

Cl Cl Cl
N /N /
Al Al

N /N
Cl Cl Cl

Complete la estructura de Lewis y seifiale los enlaces
covalentes coordinados en la molécula.

El radical hidroxilo (OH) desempefia una funcién im-
portante en la quimica de la atmésfera. Es muy reactivo y
tiende a combinarse con un dtomo de H de otros
compuestos, con lo que éstos se degradan. Por ello,
en ocasiones al OH se le conoce como un radical “de-
tergente”, ya que ayuda a limpiar la atmésfera. a) Escri-
ba la estructura de Lewis para este radical. b) Revi-
se la tabla 9.4 para explicar por qué el radical tiene ma-
yor afinidad por los dtomos de H. ¢) Obtenga un valor
aproximado del cambio de entalpia para la siguiente reac-
cién:

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

Los experimentos muestran que se necesitan 1 656 kJ/mol
para romper todos los enlaces del metano (CH,) y
4 006 kJ/mol para romper todos los enlaces en el propano
(C;Hy). Con estos datos, calcule la energia promedio del
enlace C—C.

Dibuje tres estructuras de resonancia del diéxido de azufre
(SO,). Indique cudles son las estructuras mas probables.
(Sugerencia: véase ejemplo 9.11.)

El cloruro de vinilo (C,H,Cl) se distingue del etileno (C,H,)
en que uno de los dtomos de H estd sustituido por un 4tomo
de Cl. El cloruro de vinilo se utiliza para preparar policloru-
ro de vinilo, un polimero importante para fabricar tube-
rias. @) Dibuje la estructura de Lewis del cloruro de vinilo.
b) La unidad repetida en el policloruro de vinilo es
—CH,—CHCI—. Dibuje una parte de la molécula que se-
fale tres de estas unidades repetidas. ¢) Calcule el cambio
de entalpfa cuando 1.0 X 10° kg de cloruro de vinilo for-
man policloruro de vinilo.

En 1988, un grupo de cientificos que trabajaban con un
tipo especial de microscopio electrénico lograron medir
la fuerza necesaria para romper un sofo enlace quimico. Si
se necesitaron 2.0 X 10 N para romper un enlace
C—Si, calcule la energia de enlace en kJ/mol. Suponga que
la distancia del enlace aumentd en 2 A (2 X 107 m) antes
de romperse.

El quimico americano Robert S. Mulliken propuso una de-
finicién distinta para la electronegatividad (EN) de un ele-
mento, dada por

IE + EA
EN=—"7-—7—"-

donde IE es la primera energia de ionizacion y EA es
la afinidad electrénica del elemento. A partir de esta
ecuacién determine los valores de electronegatividad para
O, F y Cl. Compare las electronegatividades de estos ele-
mentos en la escala de Mulliken y en la escala de Pauling.
(Para convertir estos valores a la escala de Pauling, divida
cada valor de EN entre 230 kJ/mol.)

Respuestas a los ejercicios

9.1 -Ba-
[Xel6s* 1s'

+2-H-—>Ba¥ 2H:”
[Xe] [He]

(0 BaH,)

9.2 a) I6nico, b) covalente polar, ¢) covalente.

: (”) :
94 HeC— O—H
95[0—N—0:] 9.6 0=N—0: "
97H—C=N:
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9.8 0=N—0:" > ~:0—N=0

9.9 : F—Be—F : 910 :F:

0
.11 H—0—S—0—H
9.12 a) —543.1 ki, b) —543.2 kl.
9.13a) —119kJ, b) —137.0KkJ.
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