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2.1

Las fuerzas de atraccién que unen a los atomos en los compuestos, senlagesquimicosEn los
temas 2 y 3 estudiaremos los enlaces que se forman entre un limitado nimero de atomos en
molécula. Al acercarse dos atomos, sus electrones se redistribuyen minimizando el potencial en la n
situacidn: los atomos se enlazan si la energia alcanzada es inferior a la que tenian por separado. Lc
modelos extremos de redistribucidén de electrones 6nieby el covalente pero la mayoria de enlaces
se describen mejor considerando una mezcla de ambos.

La formacion de pares idnicos
El enlaceidnico se estabiliza por la atraccion entre las cargas opuestas de cationes y alngues.
enlace es puramente i6nico. En tmenpuestos idénicog@quellos formados por enlacgsncipalmente
i6nicos) cada ion tiende a rodearse del mayor niamero posible de iones de carga contraria, resultandc
en condiciones normales, son sdélidos con cationes y aniones alternandose entridianegsional.
Estos solidos seran tratados en el tema 4. Aqui estudiaremos el enlace ionico rpaganémicosun
modelo simple, aunque ficticio, formado por atraccion entre un cation y un anién.

La formacién de un enlace ionico es favorable si la energia necesaria para ionizar los atomo
compensada por la energia liberada por las atracciones electrostaticas entre cationy anion (figura 2.
gue es mas facil cuando reaccionan atomosajas energias de ionizacion con atomos altas

afinidades electrénicas.

+ _ Figura 2.1.Balance energético para la formacién de un mol de
K'(9 +Cl(9 pares iénicos de ¥CI7(g). La entalpia del proceso directo (flecha
rellena) es igual a la suma de las entalpias de los prddesas
69 kJ/mol O (flechas huegia\s). . . .

O Formacién de iones gaseosos a partir de los atomos gaseosos
K(g) + CI( g) O Formacién de los pares idnicos a partir de los iones
La entalpidd se calcula a partir de las entalpias de ionizadiét)(
0| —443kdimoly ge afinidad electrénica\Hg »). La energial ha sido estimada
mediante la ecuacién derivada de la ley de Coulomb:

—374 kJ/mol z,, z = Cargasionicas (cation, anion)

£= 1 Nazeze e=unidadeementa decarga= 1,602 10 C
Tdng,  d d = distanciaentrecatiény anién
£=8,85410"2C? mt J?t
tomando una distancia entre catién y anién de 3,14 A, igual a la
O AH,(K)+ AHga(Cl) = 418 + (—349) = 69 kJ/mol suma de los radios ionicos dé KCI.

Y K*CI(g)

Carga ionica.¢Por qué el potasio forma cationes monopositivomi€ntras que el magnesio los forma
dipositivos Mg*? La formacion de un dicatién@¥frente a un monocatién Msupone invertir energia
en arrancar un segundo electron, pero también una mayor atraccion electrostatica con el anién. Fo
K2* supone arrancar un electrén de una configuracién de gas noble y es demasiado desfavorable (f
2.2). En el caso del magnesio, la formacion del dication es favorable ya que la atragoion
electrostatica compensa la energia invertida en arrancar el segundo electron(figura 2.3).
Habitualmente, los elementos de los grupos principales adquieren una carga idnica correspondi
a una configuracion de gas noble (o de pseudogas noble). Esta regla no es de aplicacion general,
todo en el caso de los metales de transicion que pueden perder un nimero variable de dlectrones
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K2*(g) + 2CI7(g)

—4x 443 = Figura 2.2.Balance energético para la formacién de un mol de
~1772 kd/mol  pares i6nicos de & (CH),(g).

O La ionizacién del potasio requiere ahora 3070 kJ/mol
suplementarios (segunda energia de ionizacion del potasio). Esta
energia es muy elevada porgue supone arrancar un electrén de
una configuracion de gas noble.

+1018 kJ/mol O La energia de atraccion electrostatica paré0K), es cuatro

veces superior que pard &I~, pues el cation tiene doble carga y

K(g) + 2CI(g) atrae a dos aniones (para simplificar se ha supuesto que la

distancia cation—anion es igual en ambos casos).

O AHj1(K)+ AHp(K)+ 2 x AHEA(CH) = Como resultado, la formacion dé’aCI—)z(g) es desfavorable.

418 + 3070+ 2 x (—349) = 3488 kJ/mol

2790 kJ/molj| O

K2*(CIM)(9)

Mg?*(g) + 2CI(g)

1488 kJ/mol|| O
Mg*(g) + ClI(g)

387 kd/mol|| O —4x565 =
Mg(g) + C|( g) O -565 kJ/mol Mg(g) + 2C|( g) 0 —2260 kJ/mol
178 kd/molf Mg*CI~(g)

—772 kJ/mol
0 AH ;3 (Mg)+ AHEA(CI) = oty
736 +(—349) = 387 kJ/mol Y Mg“"(ClI7)2(9)

0 AHj1(M@)+ AHp(Mg)+ 2 x AHEA(CI) =
736 + 1450+ 2 x (—349) = 1488 kJ/mol

Figura 2.3.Balance energético para la formacién de un mol de pares iénicos de" @) tdyy (b) M92+(CI‘)2(g). La
formacioén de esta segunda especie es mas favorable ya que la segunda entalpia de ionizacién del magnesio (1450 kJ/m
compensada por el aumento en la energia de atraccion electrastatica

2.2 El enlace covalente: el enlace del par de electrones

Compartimiento de electrone&l modelo idnico no puede explicar la formacion de muchos enlaces. Pc
ejemplo, no justifica la estabilidad de los enlaces de elementos centrados en la tabla igiddica
2.4), ni la existencia de compuestos formados no por particulas iénicas sino por particuiéess
llamadasmoléculasEl compartimiento de electrones es un modelo alternativo a la formacion de iones.

P*(g) + CI(g)

711 kd/mol|| O O || =420 kJ/mol
P*CI(g) Figura 2.4.La estabilidad de un enlace P-CI no puede ser
justificada mediante un modelo iénico. El alto potencial de
+291 kJ/mol ionizacion del fosforo (1060 kJ/mol) no es compensado por la
P(g) + CI(g) atraccion entre iones, resultando en un proceso de formacion

endotérmico (+291 kJ/mol).

O AH,(P)+ AHgA(CI) = 1060+ (—349) = 711 kJ/mol

Teoria deLewis. En 1916, Lewis propuso que la formacion deemtacecovalentese produce por
compartimiento deloselectrones. ElI descubrimiento posterior del principio de Pauli justifica que los
electrones se compartan por pares. Dos atomos pueden formar unsenfdeecompartiendo un sélo
par de electrones, o enlagesltiples(doblg triple, etc.), compartiendo dos o mas pares. El niumero de
pares electrénicos compartidos se llasnden o multiplicidad de enlacéd.as estructuras de Lewis son
representaciones en las que se indica, mediante puntos y guiones, la distribucion de los electron
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valencia en pares solitarios y pares de enlace entre los atomos que constituyen un compuesto.
Mas informacién en la pagina Web http://www?2.alcala.es/edejesus/ampliaciones/inicio.htm

Regla delocteto. “Cuando los &tomos reaccionan, tienden a conseguir una esfera extevnhode

electrones.” Esta es una regla empirica que encuentra su justificacion en la tendencia a la ocupacié

tienen los orbitaleasy np (4 orbitales, 8 electrones). Sin embargo, no es una regla universal, existien
varios tipos de excepciones a la regla del octeto:

+ Compuestos de octeto expandidomo el PG| donde el fosforo se supone rodeado de 10 electrones
Se observan octetos expandidos para elementos del 3° periodo y siguientes, lo que se suele jus
por la existencia en la capa de valencia de también orbidlasnque este argumento es dudoso.

« Compuestos con octetlacompleto como el B donde el boro se supone rodeado dseétrones.
Aun asi, las propiedades del Bienen influenciadas por su tendencia a completar el octeto.

* Moléculas con numero impar de electrones (radicalesino el NO. Los radicales de los grupos prin-
cipales son raramente estables debido a la tendencia a aparear los electrones y obtener el octe
ejemplo, enlazandose entre si. Sin embargo, existen algunas excepciones como el NO.

» Metales deransicién para los que tenemos disponibles 9 orbitales,ngntresnpy cinco f—1)d.
Podria pensarse en una elevada tendencia de los metales de transiciébn a completar 18 electrones
los orbitalesd, que pertenecen a una capa anterior, SOon menos reactivos quyeplggienen menor
tendencia a ser ocupados. Aunque para estos elementos existe la regla de los 18 electrones, su ¢
miento es muy limitado y el nimero de electrones es muy variable entre 8 y 18, incluyendo nime
impares ya que, por la misma razon, los radicales estables en compuestos de transiciéade son
raros. Dadas las diferencias existentes entre grupos principales y de transicién, en el estudio del e
guimico, dejaremos un tanto de lado los compuestos de estos ultimos.

Cargaformal. La cargaformal de un atomo en una molécula se asigha asumiendo que cada atomo

compensada su carga nuclear poo de los electrones de cada uno depargs de enlacéeacuerdo

con un igual compartimiento) y por ldsselectrones de cada uno de gasessolitarios (que solo le

pertenecen a él). La experiencia indica que las estructuras de Lewis mas estables son normalmente:

* las que poseen cargas formales mas pequefias, y
« colocan las cargas negativas preferentemente sobre los atomos mas electronegativos.
De acuerdo a este criterio, la estructura de Lewis mas adecuada para el trifluoruro de boro es la A:

Cargas formales F F\
nulas para todos— B—F E?:(E
los atomos / /
F F

(A) (5)
El criterio de las cargas formales, junto a la regla del octeto, permite estimar cual o cuales son

estructuras de Lewis mas razonables para una molécula determinada. En ocasiones, como es el ca

BF5, cada criterio predice, para una misma molécula, una estructura diferente. No siempre es facil sel

cudl es la mas adecuada, aunque algunas ideas se dan a continuacion.

Como escribir una estructura de LewiSe pueden seguir los siguientes pasos:

1 Cuenta el numero total de electrones de valencia, considerando la carga iénica.

2 Escribe el esqueleto de la estructura, uniendo los elementos por enlaces simples. Por supues
necesario conocer con anterioridad la forma en la que estan unidos los atomos.

Opcidn A (regla del octeto).

3 Anade a los enlaces simples el numero de enlaces multiples necesario para poder cumplir la regl
octeto. EI numero total de enlaces necesarios es igual a (niUmero de &t8r(@s82) — namero de
electrones)/2. S6lo suelen darse enlaces multiples cuando al menos uno de los dos atomos es cal
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2.3

de grupo (fundamentalmente C, Ny O), o es azufre.
4 Completa el octeto alrededor de cada a&tomo colocando el nimero de paresiddasasio.
Finalmente, comprueba que el nimero de electrones colocados es el calculado en el punto 1.
Opcién B (criterio de las cargas formales).
3 Une cada atomo terminal con el central con el nimero de enlaces adecuado para que su carga f
sea la mas adecuada. Ten en cuenta que los atomos terminales siempre cumplen la regla del octet
4 Completa el atomo central con el nimero de electrones adecuado.
Algunas ideas para elegir en cada caso el criterio mas adecuado:
* Los elementos del 2° periodo no sobrepasan el octeto.
» Para C,Ny O como &tomos centrales, intentar hacer cumplir siempre la regla del octeto.
» Para los elementos del 3° periodo y siguientes como atomos centrales, aplicar preferentemente la
de las cargas formales.
Resonancia.A veces las propiedades de una molécula se interpretan mejor supoqiendol
distribucion electronica es intermedia entre varias estructuras de Lewis. El caso mas evidente es cu
tenemos dos estructuras idénticas en energia:
{io=-5:}

{:g):—i\l‘z o: } —
Los experimentos muestran que la estructura real es una media de las dos estructuras de Lewis (a:
ejemplo, los dos enlaces N-O son idénticos). A esta media se lerdaoreanciay a la estructura
resultante de la media se le llahibrido de resonanciaLas estructuras de resonancia soélo se diferen-
cian en la asignacion de la posicion de los pares electronioosaen las posiciones de los atomos.

El hibrido de resonancia tiene una energia menor que cada una de las formas re&steantes.
diferencia de energia recibe el nombreedergia de resonancia
Resonancia entre formas de diferente energisn el caso de resonancia descrito anteriormente, las do:
estructuras propuestas son de idéntica energia y ambas participan por igual en la descripcion del hik
A veces, interesa describir una molécula como un hibrido de resonancia de estructuras diferentes:

[fo-3-6:} {:5-5-0:} {ro-¢-g)

La primera estructura cumple con el criterio de las cargas formales, mientras que la segureta y
cumplen la regla del octeto. La estructura real serd una mezcla de las sefialadas y se parecera m:
estructura de menor energia (gueriori no sabemos cual es). Eso se expresa diciendo que la estructu
de mas baja energia tiene mas peso en la descripcion del hibrido de resonancia.

El enlace covalenteoordinada A veces, en la formacion (real o conceptual) de un enlace, el pa
electronico es aportado enteramente por uno de los atomos. Tal enlaceasmordinado Hay que
sefalar que el origen de los electrones de enlace no implica por si mismo nada sobre el caréacte
enlace formado.

Parametros de los enlaces covalentes

Se llamarparametros de enlace aquellas propiedades caracteristicas de los enlaces que dependen de
atomos especificos que se enlazan pero que varian poco de compuesto a compuesto.

Longitud de enlacelLa longitud de un enlaceovalente puede ser estimada aproximadamente mediant
la suma de los radios covalente$C) = 0,77 A;r (H) = 0,37 AO d(C-H) = 1,14 A. Este valor de dis-
tancia C—H es practicamente independiente del compuesto considerado. Sin embargo, la longitud c
enlace disminuye al aumentar el orden de enlace, lo que se utiliza como criterio para estima
multiplicidad del enlace (tabla 2.1).
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Tabla 2.1. Longitudes medias de enlaces simples y muiltiples en &ngstréms (1A%
H-H 074 F-F 128 CI-Cl 2,00 Br-Br 228 I 2,66
H-F 092 H-Cl 127 H-Br 142 H-l 161 O-H 094 N-H 098 C-H 1,10
O-0 132 N-N 140 CC 154 N-O 136 C-O 143 C-N 147
cC=C 1,34 N=O 115 C=0O 122 C=N 1,27
C=C 121 N=O 1,08 C=O0 1,13 C=N 1,15
Entalpia de enlacela entalpia de enlac@\Hp) es la puesta en juego en el proceso de ruptura de enlace
en el estado gaseoso. Asi, la entalpia de enlace para el hidrégeno es la correspormimsdsacal
H,(g) - 2H(g). La entalpia de un enlace aumenta al aumentar la multiplicidad del enlace (tabla 2.2).

Tabla 2.2. Entalpias medias de enlace en kilojulios por mol
H-H 436 F-F 158 CI-Cl 242 Br-Br 193 - 151

H-F 565 H-CI 431 H-Br 366 H-I 299 O-H 463 N-H 388 C-H 412
O0-0 157 N-N 163 C-C 348 N-O 200 Cc-O 360 C-N 305

0=0 496 N=N 409 C=C 612 N=O 600 C=0 743 C=N 615
N=N 944 c=C 837 C=0 1070 C=N 891

El caracter idnico de los enlaces covalentes y el caracter covalente de los enlaces ionicos

La mayor parte de los enlaces no son ni puramente idnicos ni puramente covalentes. La ionicidad d

enlace covalente lo relacionamos con el concepteldetronegatividad mientras que etaracter

covalente de un enlace ionico nos lleva al conceppm@eizacion

Electronegatividad.Los enlaces de moléculas homodiatomicas comeadn covalentes puros. En una

molécula heterodiatobmica como el HF, el par de enlace esta més localizado sobre el flGor, producie

unacarga parcial positiva sobre el hidrégeno, y una negativa sobre el flior. Un enlace de este tipo

llamapolar, ya que presenta un momento dipolar eléctrico. La capacidad de cada &tomo de atraet

electrones del enlace covalente determina la distribucion de cargas y seldatranegatividad A

continuacion se describen algunos de los métodos desarrollados para cuantificar la electronegatividac

Escala de PaulingEsta escala se basa en analizar el caracter idnico de un enlace covalente en térm

de resonancia y en suponer que la entalpia de resonancia ionica (figura 2.5) es una medida ¢

participacion ionica en el enlace y, por tanto, de la diferencia de electronegatividad entre los atomos.
:_i_:.— H -=—— :_i.—_':_H+

H(g) + F@) Figura 2.5. Entalpia de resonancia i6nica.
0 Formacién de un enlace covalente puro HF a partir de los atomos gaseoso:

258 kJ/mol|| O Esta entalpia no puede obtenerse experimentalmente y se estima suponienc
gue es la media geométrica de las entalpias de enlace de sus atomos:

AHE(F-H, estimad) = , /AHE(H-H)xAHE(F—F) = ,/153x436 = 258 k¥mol

0 Formacion de un enlace "real" a partir de los &tomos gaseosos. Esta es |
307 kJ/mol | I entalpia de enlace obtenida experimentalmente.

\ HF(g) Moléculareal [ La diferencia entre ambas energias se debe a la participacion de la estructul
F—H - FH* idnica en el enlace real, por lo que se ll@an&lpia de resonancia ionica

H—F 0| 565 kJ/mol
cov. pura |

Pauling definié su escala de forma que la diferencia de electronegatividad se obtiene segun la ecuaci

Xe— Xy = 1—10 AH (resonanciaiodnica enkJmol) = 1—10 /307 =19
fijando arbitrariamentgy = 2,1, por lo que = 4,0 (figura 2.6).
Los enlaces con una diferencia de electronegatividad menor de 1 se pueden cawidenses,
mientras que los enlaces con una diferencia mayor de 2 se pueden considerar iénicos (figura 2.7).
Escala de Allred—RochowOtra medida de la electronegatividad puede ser la fuerza ejercida por la car
nuclear efectiva en la periferia del &tomo. Suponiendo el atomo como una esfera de tenfaéza
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i <10 1 2,0-2,4
21| 2 11,014 B 2,529 13 14 15 16 17

Li [Be 1 1,5-19 B 3,0-4,0

1,015 Figura 2.6.Valores de
Na | Mg electronegatividad de los

10/12/3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
K|Ca|Sc| Ti|V|Cr Mn|Fe|Co| Ni|Cu|Zn

elementos, salvo gases nobles, en la
escala de Pauling, ordenados segun
la tabla periddica. La
electronegatividad aumenta al ir
hacia la derecha en un periodo y

09/10/13/14)15/16/16/1,7/1,7/18/1,8/1,6
Rb| Sr|Y | Zr Nb|Mo| Tc|Ru |Rh|Pd | Ag | Cd

09/110112113/15/1611,7(18 1818 [16/1,6
Cs/Ba|La| Hf [Ta| W |Re|Os | Ir | Pt | Au|Hg

0811011111314/ 15/1,7{19/19/18[19]1,7

Fr|Ra | Ac . .
0811011 hacia arriba en un grupo.
100%— . e .
Figura 2.7. Gréfica que relaciona el
80% caracter ionico de un enlace con la
I . . . .
3 diferencia de electronegatividad de
5 60%4= Enlaces ionicos los dos &tomos enlazados, segun una
s 1 férmula propuesta por Pauling. El
?é caracter idnico crece con la
\© [oy . . L
8 40% diferencia de electronegatividad.
Enlaces Incluso en CsF (con la diferencia de
20908 lectronegatividad mas grande), el
covalente electronegatividad mas grande), e
enlace es solo 95% i6nico.
00/ | | |

1 2 3
Diferencia de electromatividad

gue el atomo ejerce sobre la densidad electrénica de otro atomo que se coloque en su vecind
proporcional &*/r?, dondeZ* es la carga nuclear efectiva sobre el orbital de valencia. Este es el orige
de la definicion de electronegatividad de Allred—Rochow:

*
Xor= 0'359(rezn7,&)2 +0,744

Los coeficientes 0,359y 0,744 se introducen para que los valores obtenidos sean comparables con |
Pauling. Con la escala de Allred—Rochow se gana conocimiento sobre la variacién de la electronege
dad a través de la tabla periddica, pues ya conocemos comoZtayiamle elemento a elemento.

Factores que afectan a la electronegatividdd@s escalas de Paulingy de Allred—Rochow asignan un
anico valor de electronegatividad a cada atomo. Sin embargo, la capacidad de un atcatragrara
electrones estéa influenciada por el ambiente que le rodea. Factores importantes son la carga del ato
hibridacion de los orbitales atomicos que participan en un enlace dado, otros sustituyentes, etc.
escalas de Mulliken y de Jaffé permiten asignar varios valores de electronegatividad a un mismo aton
Escala de Mulliken.El compartimiento no igualitario de electrones entre atomos en un enlace de u
molécula hace que uno gane densidad electronica (convirtiéendose en parte en un anion) y el otro la p
(convirtiéndose en parte en un cation). Valores altos de la afinidad electrénica y de la energia
ionizacion de un atomo significan que el atomo gana un electrén con facilidad y lo pierde con dificult:
lo que sugiere que es muy electronegativo. Mulliken propuso como definicion de electronegatividad

_I,+EA, |, = Energiadeionizacionen el estado de valencia
M= EA, = Afinidad electrénicaen el estado de valencia

Porestado de valencipuede entenderse el estado del atomo libre o el que se supone que tiene en
molécula dada (figura 2.8). En ocasiones se emplea una ecuacion ligeramente modificada, que d
valores de electronegatividad de Mulliken en unidades de Pauling:

X =033 0,207 I,y EA,, eneV

La electronegatividad de un atomo se incrementa con el casdlekorbital hibrido que participa en el
enlace (figura 2.9).
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Figura 2.8.La energia de ionizacion experimental del berilio se relaciona con
la configuracion electrénicas2del &tomo libre en su estado de menor energia

é % A E=C (I9. El atomo libre se puede excitar pasando un electron del sigePay
- Lo 1 medir la energia de ionizacién en este estktgolil estado de valencia del
\5_’ |p\ :IS ! |Sp:(|s+|p)/2 b - .. z .
o o ! erilio en el BeCJ es distinto al del atomo libre y se supone que corresponde
2 - 2p ! a situar los electrones de valencia en dos hibsgdsa energia de ionizacion
H | ! ; ; 239 en el estado de valencig {) es la media dg;el . EI mejor valor de
l electronegatividad para el berilio en el Be€3 el calculado a partir de la
—‘—%—E‘ energia de ionizacién y afinidad electrénica en el estado de vasgncia
p——— p——— p=———= ©
. . . P Zsp2 2
Energia media de los orbitales " TN T 2p—-—ow 2
syp del &tomo de carbono w
2s
Ejemplo H3;C—CH; H,C=CH, HC=CH
Hibridacion del orbital 3
del C unido al H sp sg’ sp

Orden ascendente de electrone-
gatividad del atomo de carbono

Electronegatividad de Mulliken 2,48 2,75 3,29

T

Figura 2.9.Hibridacioén y electronegatividad. El carbono participa en cada enlace C—H de etano, eteno o etino con un
hibridosp3, sp? o sp, respectivamente. En ese orden, los hibridos del carbono disminuyen su energia y aumentan su
electronegatividad, tal como reflejan los valores de Mulliken. La electronegatividad del hidrégeno es 2,2, por lo que la
polaridad del enlace C—H es mucho mas elevada en etino que en etano. Experimentalmente se observa que el hidréger
etino es acido, pero no el del etano.

Escala de Jaffé Relaciona la electronegatividad con la carga parcial que soporta el atdefoala
como la pendiente de la curva de la energia total del &tomo frente a su carga (figura 2.10). La curv
energia es aproximadamente cuadratica
E= ag+ b?
dondeg es la carga py b son parametros que varian con el atomo considerado. La electronegatividad
Jaffé, definida como la pendiente de la curva anterior, es
X;= dE/dg=a + 2bq
El parametr@a mide laelectronegatividad inhereneneutradel atomo x; = a, siq = 0) y se simboliza
Xwm- El parametrd es una medida de turezadel atomo (figura 2.11), y se simboligaDe forma que
Xi=Xwt2nd  E=xyat+tnd

257 T
X<0u x>0 +
B < (tendencia a atraer'
20 electrones) Figura 2.10.La energia total del atomo de cloro en funcion de
— su carga. Se toma arbitrariamente como nula la energia de un
? 15— atomo neutro. En valores positivos de carga, la energia es alta.
@ Al disminuir la carga, la energia desciende progresivamente
S 10— | hasta alcanzar un minimo cerca de —1. A partir de este punto,
e aumenta. Este es el comportamiento esperado para un atomo
g electronegativo.
E 57 Jaffé ha propuesto que la pendiente de la curva es una
| X medida de la electronegatividad. En valores positivos de carga,
0 c/'M v la electronegatividad es alta. Al disminuir la carga, desciende
. $EA hasta llegar a un punto en que se hace nula: el cloro se ha
g7 saturado electrénicamente. A partir de ese punto, la
-5 electronegatividad se hace negativa, indicando que la especie
‘ ‘ ‘ es electropositiva, tiende a dar electrones, no a atraerlos
-1 0 1

Cama (Q)
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F: 27 =17,36 V¢
2] xv = 12,18V,

Figura 2.11.Curvas de energia total para el flior y el cloro. El
fldor tiene un valor alto dr, lo que se refleja en lo curvado de su
gréfica. El resultado es que, aunque el flior es un atomo muy
electronegativo, se “satura” rapidamente (agota pronto su capacidad
de atraer electrones, aprox. a —0,7). Por contra, el cloro, menos
electronegativo que el flior, se satura con mas dificultad (a mas de
-0,8). Obsérvese que, como resultado, el Toesfnenos
electronegativo (mas electropositivo) que el ion Cl

Este hecho se relaciona con el pequefio tamafio del flGor. Los
atomos pequefios poseen una capacidad limitada para donar o
absorber densidad electronica. Su densidad electrénica es muy
compacta y se deforma con dificultad, es decir, son durgs El
parametron es grande para los atomdsros como el fllor y

Cl: 2n =11,30 V/
XM= 9,38V

Energia total (en eV)
-

4
I pequefio para lddandos Por ello se le denomimaureza
-5 e — ‘ ‘ ‘ | Los atomos mas duros son los atomos pequefios sitaantas
-1,2 -10 0,8 -06 -04 -02 0 0,2 delfldor. Los atomos mas ligeros de un grupo generalmente
Camma (q) duros y los mas pesados blandos.

Tabla 2.3. Electronegatividades de los elementos de los bloques sy p*

X3 X3
Xp Xar O xv  xvm 210 Xp Xar O xv xm 21
Elem. (en unidades de Pauling) (enV) (enV/e) Elem. (en unidades de Pauling) (enV) (enVl/e)
H 220 220 s 221 7,17 12,85 Ar 3,20
Li 0,98 0,97 s 0,84 3,10 4,57 K 082 091 s 0,77 290 2,88
Be 1,57 1,47 sp 1,40 4,78 7,59 Ca 1,00 1,04 sp 0,99 330 4,74
B 2,04 201 spP 1,81 599 8,90 Ga 1,81 182 s 1,82 6,02 748
s 193 6,33 991 Ge 2,01 202 sp 250 8,07 6,82
C 255 250 p 1,75 5,80 10,93 As 2,18 2,20 sp 1,59 5,34 8,03
sp 2,48 7,98 13,27 sp 258 8,30 8,99
s 2,75 8,79 13,67 Se 255 248 p 2,18 7,10 9,16
sp 3,29 10,39 14,08 s 3,07 9,76 11,05
N 3,04 3,07 p 228 7,39 13,10 Br 296 2,74 p 262 840 9,40
sp 3,68 11,54 14,78 Kr 29 2,94
s 4,13 12,87 15,46 Rb 0,82 0,8 s 0,50 2,09 4,18
sp 5,07 15,68 16,46 Sr 0,95 0,99 sp 0,85 3,14 441
O 344 350 p 3,04 9,65 15,27 In 1,78 149 s 157 528 6,79
sp® 4,93 15,25 18,28 Sn 1,96 1,72 spP 244 7,90 5,01
s 5,54 17,07 19,16 Sb 205 182 p 1,46 496 7,57
F 398 4,10 p 3,90 12,18 17,36 spP® 2,64 848 9,37
Ne 4,84 Te 210 201 p 208 6,81 8,46
Na 0,93 101 s 0,74 280 4,67 sp 3,04 966 10,91
Mg 1,31 1,23 sp 1,17 4,09 6,02 I 266 221 p 252 8,10 9,15
Al 1,61 147 s 1,64 547 6,72 Xe 2,60 2,40
Si 1,90 1,74 spp 225 7,30 9,04 Cs 0,79 0,86
P 219 2,06 p 1,84 6,08 9,31 Ba 0,89 0,97
spP 2,79 8,90 11,33 Tl 204 144
S 258 244 p 228 7,39 10,01 Pb 2,33 1,55
sp 3,21 10,14 10,73 Bi 2,02 1,67
Cl 3,16 283 p 295 9,38 11,30

* Datos extraidos de J. E. Huheey “Quimica Inorganica. Principios de estructura y reactividad” Ed. Harla, 1981.

Tanto la electronegatividad neuga como la durezg estan relacionadas con la energia de ionizacion y
afinidad, es decir, con la energia deddsitales frontera
I=E41—-Eg=Xxu+*n EA=Eg-E_1=-(xu*+ 1)
Sumando y restando ambas expresiones se obtiene que
F+EA=(Xy + 1) = (X + 1) =2y I—EA= 1=y +tn+(=Xu+tmM=2n
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La electronegatividad neutras igual al(+ EA/2, lo que equivale a la energia media de HOMO y
LUMO (figura 2.12) (y también a la electronegatividad de Mulliken)diluezaes igual al(—EA)/2, lo
gue equivale a la mitad de la diferencia de energia entre HOMO y LUMO (figura 2.12).

A A E=O

[ Figura 2.12.Interpretacion de la electronegatividad neutra y de
la dureza en términos de niveles de energia derthisles
| LUMO frontera(HOMO y LUMO).
¢ Electronegatividad absoluta x,, = 1/,(I + EA)
- Dureza n=4-EA
HOM C Los atomos son blandos cuando stisitales fronteraestan
préximos.
HOMO = orbital ocupado de mas alta energia.
LUMO = orbital vacio de mas baja energia.

Energia
N
S

Electronegatividad de grupod.os sustituyentes que Tabla 2.4. Electronegatividades de algunos grupos

posee un atomo afectan aedectronegatidad.Asi, Grupo  (en unifj(MPaunng) (é(nMV) (eﬁ"v,e)
el carbono no presenta la misma capacidadtoeer CH, 2,28 7.45 4,64
electrones en el grupo GHjue en el Ck Muchos cH,cH, 2.29 7.52 3.78
métodos como el de Mulliken—Jaffé son aplicables cF, 3,55 10,50 5,32
calculo de electronegatividades deyrupos. Los ccl, 2,83 10,12 4,33
valores calculados para algunos grupos se dan elCBr, 2,59 9,87 3,96
tabla 2.4. Cl, 2,51 9,43 3,77

Calculo de cargas parcialeta carga parcial que soporta un atomo en una molécula puede ser estima
experimentalmente con técnicas como la medida de momentos dipolares o calculada tedricaments
métodos cuanticos. Alternativamente, Sanderson ha propuesto un método grosero perpasanple
calcular cargas parciales por igualacion de las electronegatividades de Jaffé de los atomos de la molé
Polarizaciéon. Reglas de FajandJn método alternativo al seguido hasta ahora para estudiar las situacis
nes intermedias idnico—covalentes es partir de un enlace idnico y considerar como puede adquirir ¢
covalencia. Los cationes pueden defornpatgrizar) la distribucion de carga de un ani@trayéndola
hacia si. Si la deformacion es muy grande, obtenemos un enlace covalente (figura 2.13). Los aniones
polarizables o blandoson distorsionados facilmente por cationes pualgrizantes produciendo enlaces

de un elevado grado de covalencia. Las siguientes reglas cualitativas conocidesgtasndeFajans
permiten interpretar el grado de covalencia de un enlace ionico:

* Los aniones grandes y de alta carga son blandos, es decir, muy polarizables.

* Los cationes pequefos y de alta carga polarizan més que los grandes y de baja carga.

* Los cationes de metales de transicién son mas polarizantes que los de los grupos principales.

) \)
A
\\,,/ Figura 2.13.Efectos de la polarizacién.
b) — (a) Par idnico idealizado sin polarizar.
‘/:F\I/ _ ‘ (b) Par i6nico polarizado. Obsérvese que ambos, cation y anién, se
\»»/\ /’ polarizan mutuamente. Sin embargo, la polarizasignificativa
T para el grado de covalencia es la del anién por el cation.
c) /f\/ﬂ‘\\ (c) Polarizacion sufigi,ente para formar un enlace. El catién ha
(+] = deformado tanto al anién que se ha formado un enlace covalente.

/ , . . ; ) S .
\\w/ Las lineas punteadas simbolizan iones hipotéticos no polarizados.



44 | Enlace quimico y estructura de la materia Licenciatura en Quimica

Bibliografia
Atkins, pags. 277-317; Whitten, pags. 145-175, 447-449; Butler, pags. 68—71, 107-114; Shriver, p;
38-42, 123-130; Sharpe, pags. 139-152, 174-176.

Seminarios

iones

2.1 Da la formula de:
a) los cationes formados por K, Ca y Sc.
b) los aniones formados por Sy Cl.
¢) los compuestos iGnicos que contienen un catién de a) y un anion de b).
2.2 Escribe la formula de los haluros (aniones de los halégenos) con cation del g@nupas que anion y
cation sean isoelectrénicos (mismo numero de electrones).
2.3 Indica cuales de las siguientes férmulas no representa un compuesto idnico estable y por qué:
a) BaCl,b) KF, c) SrS, d) C#D,, e) NaBy, f) Li,S, g) AlF,.

estructuras de Lewis, regla del octeto, carga formal, resonancia
2.4 El nitrégeno forma el trifluoruro Ni- mientras que N§no existe. Del fosforo se conocen ambos, YPF
PF;.
a) Escribe las estructuras de Lewis de\ N, y PF..
b) Da explicaciones al hecho de que e] &a estable pero no el NF
c) A la luz de dichas explicaciones, ¢ cuales de las siguientes moléculas es de esperexisiaa Pio
OF,, OF,, OF;, SF, SF,, SFK,. Escribe, en cada caso, la estructura de Lewis acompariada de It
comentarios oportunos.
2.5 ¢ Cuales de los siguientes elementos podrian tener octetos expandidos?
a)C,b)P,c)0O,d)F, e) Cl, f) B, g) Se, h) Sn.
2.6 Define: octeto expandido, octeto incompleto, carga formal, par de enlace, par solitario.
2.7 ¢ Qué significa el concepto de resonancia?
2.8 Una de las estructuras de Lewis posibles para el acido hidrazH — N=N=N:
a) Dibuja otras dos estructuras de resonancia para esta molécula.

b) ¢E< N’ N\\ N—H otra forma de resonancia para el &cido hidrazoico?

2.9 Selecciona de cada par de estructuras de Lewis, la que posiblemente haga una contribucién doming
un hibrido de resonancia.

a) :F~O—F:0 :F=0=F: d) :N=N=0:0 :N=N-0O:

b):b:C:Ci:O::C:)—Czo; ey 3— Y 3
o . o

Q) :0=5-0:0 :0=5-0: © 4:0P=0'y 07 0-P-Q
10 0

2.10 a) Dibuja las tres estructuras resonantes posibles para el ion cianato, NCOase a lasargas
formales, decide cual es la estructura que tiene una distribucion de carga mas razonable.
b) El anion fulminato, CNQ se diferencia del anterior en que el nitrégeno esta en el centro y en que
muy inestable (el fulminato de mercurio se utiliza como detonante). Da una explicacion, en base a
cargas formales, para esta inestabilidad.

2.11 Escribe estructuras de Lewis para las siguientes moléculas. En el caso que proceda, muestr
estructuras resonantes.
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a) BrF, b) §, ¢) Cl,, d) B, e) BeC}, f) CS,, g) SQ h) ICl;, i) BF;, j) CBry, k) SiH,, ) NCl,,
m) Sek, n) PF;, o) SE, p) XeQ,, q) SG, r) Sk, s) CIQ, t) IF;, u) OF, v) H,Te, w) N,F,, x) POBL,

2.12 Escribe estructuras de Lewis para los siguientes oxoacidos. En el caso que proceda, muestr
estructuras resonantes.
a) HCIQ,, b) H,S0O,, ¢) H;PO,.

2.13 Escribe estructuras de Lewis para los siguientes iones. En el caso que proceda, messatlaas
resonantes.
a) CN, b) BF,, ¢) CH;, d) PH*, e) CIO, f) SO,2-, g) PQ3, h) HSQy, i) CQ2, ) O,

2.14 Escribe las estructuras de Lewis para las siguientes sustancias organicas:
a) CHCIF, (un clorofluorocarbono), b)HCOOH (acido férmico), c) EC—CN (acetonitrilo),
d) H;C—OH (metanol), e) HCCHCI (cloruro de vinilo).

2.15 Escribe estructuras de Lewis para los siguientes sales.
a) NaClO, b) Ba(NQ),, c) Ca(NQ),.

orden de enlace, energia de enlace, longitud de enlace

2.16 Define: orden de enlace, entalpia de enlace.

2.17 Escribe la estructura de Lewis dgl Es de esperar que la energia de enlace,delaSmayor o menor
que la del GP2.

2.18 ¢ En qué molécula es el enlace N—-N mas largo y en cual mas debil?

a) HbNNH,, b) N,, ¢) NNO.

2.19 Considera los enlaces carbono—oxigeno en el formaldehid®(H, en el monoxido de carbono (CO).
¢ En qué molécula es el enlace carbono—oxigeno mas largo? ¢ En cuél es mas débil?

2.20 Consideralos enlacesnitrogeno—oxigeno en NO y en NG~ ¢En qué ion es eénlace
nitrdgeno—oxigeno mas corto?

2.21 Compara las longitudes de los enlaces carbono—oxigeno en el anion formiato, H@O el anion
carbonato, Cg¥~. ¢En qué ion es el enlace carbono—oxigeno mas corto?

2.22 Cuando en disolucién se disocia el acido acético, se produce el ion acetato. Leslaies
carbono—oxigeno de este ion tienen la misma longitud. Escribe las estructuras resonantes del ion ac
que expliquen este hecho.

2.23 En la molécula ONN@hay dos distancias de enlace nitrogeno—oxigeno claramente diferentes, una n
corta (1,14 A) y la otra més larga (1,22 A). ¢ Podrias decir a qué enlace o enlaces N-O correspon
distancia mas corta?

electronegatividad y polarizacion

2.24 ¢ Para cuales de las siguientes moléculas sera mas grande la diferencia entre la epalada de
experimental y la energia de enlace estimada haciendo la media geométrica de las energias de enl:
sus atomos constituyentes?: I1Br, BrF, HBE, GIO.

2.25 Las electronegatividades de Mulliken para e (por ejemplo en BF) y el B sg (por ejemplo en
BF3) son 1,81y 1,93, respectivamente. Relaciona este resultado con la energia de los orbitales atomi

2.26 Teniendo en cuenta el valor de electronegatividad de cada a&tomo, indica cual es el enlace mas pol
cada par y qué sentido tiene la polaridad:

a) C—-N o N-O; b) P-S 0 S-CI; ¢) Sn—l o C-I.

2.27 Ordena los siguientes enlaces de menor a mayor polaridad, sefialando en cada caso el égimo qu
cargado mas negativamente: P-O, P-P, P-C, P—N.

2.28 La molécula de debajo es la acroleina, el material de partida para algunos plasticos.
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o
H-—C=C—C=0:
¢, Cual es el enlace mas polar en la molécula?
2.29 ¢ Cudl de los siguientes iones presenta un mayor poder polarizante?
a) C#* o Agt; b) K* o Be&*; c) T+ o Li*.
2.30 Ordena los siguientes cationes en orden creciente de poder polarizamtiggK Al3+, Cs.
2.31 Ordena los siguientes aniones en orden creciente de polarizabitid&8t, N3-, 02—,
2.32 Elige el compuesto de cada pareja que tenga mayor caracter ionico:
a) CaO o MgO, b) CaO o CaS, c) MgO o Mgs, d) CaS o MgS.
2.33 Clasifica los siguientes compuestos como principalmente idnicos o significativamente covalentes:
a) AgF, b) Agl, c) AIC], d) AlF;, e) BeCl, f) CaCl, g) FeC}, h) FgO,;.
2.34 Sefala el estado de oxidacion y la carga formal de los atomos del HCI. ¢ Con qué medéoale
iGnico o covalente, se corresponde cada uno? ¢Y la carga parcial?

Problemas
entalpias de enlace
2.1 Estima la cantidad de calor que hay que suministrar, a 298 K, para disociar en estado gaseos
moléculas a) 5O, b) NH; y ¢) CH, en atomos, conociendo las siguientes entalpias de enldichaa
temperatura:
AHg(O-H) = 463 kJ mot, AH(N-H) = 388 kJ mof, AH(C—H) = 412 kJ mot-
2.2 Estima la entalpia de la reaccion(@) + 3F(g) — 2CIF5(g), a partir de las entalpias de enlace:
AHE(CI-CI) = 242 kJ mott, AHg(F-F) = 158 kJ mot, AH(CI-F) = 485 kJ mof.
2.3 Estima las entalpias de formacion de cada molécula en fase gaseosa, a partir de las entalpias de enl:
a) HCI, b) NH,OH.
AHg(H-H) = 436 kJ moil, AHE(CI-CI) = 242 kJ motl, AH(O=0) = 496 kJ mot, AHz(N=N) = 944 kJ
mol-1, AHg(H-CI) = 431 kJ motl, AHg(N-H) = 388 kJ motl, AHL(O-H) = 463 kJ moll,
AHg(N-O) = 200 kJ motl,
2.4 Estima las entalpias de combustion de cada uno de los siguientes compuestos gaseosos:
a) acetileno, b) octano, c) metanol.
AHE(0=0) = 496 kJ mot!, AHg(C-H) = 412 kJ mot, AH(C-C) = 348 kJ mol, AH(C=C) =837 kJ
mol-1, AHg(C-0) = 360 kJ motl, AH(C=0) = 743 kJ motl, AH(O-H) = 463 kJ motL.
escalas de electronegatividad
2.5 Calcula la diferencia de electronegatividad entre el cloro y el hidrégeno en la escala de Pauling, a p
de la entalpia de enlace del H§}I(431 kJ mot?), del CL(g) (242 kJ motl) y del H,(g) (436 kJ moft).
2.6 Calcula las cargas parciales de H y Cl en la molécula de cloruro de hidrégeno, por el métodc
Sanderson de igualacion de electronegatividades.

Soluciones a los seminarios
2.1 a) K, Ca¢*, Sé*, b) &, CI; c) KCl, CaS, etc.
2.2 NaF, KCI, RbBr, Csl.
2.3 Ca,0, NaBy, y AlF, porque tienen cationes aCa* y Al4*. Para obtener estos cationes se precisa arrancar un electrén d
una estructura electrénica de gas noble.

2.4 a) ‘F* Fr b) En ambos casos hay 10 electrones en torno al N 6 P. EI N pertenece al
‘F-N-E: F-P-& .'\ p° " periodo, por lo que sélo puede alojar 8 electrones en su cageaheia
° I‘: I I‘: " FI‘:F (orbitales 2 y 2p). Usar losorbitales 3 es energéticamente muy

desfavorable. El P dispone de los orbitateg 3p pero también de losd3
c) No es de esperar que existan, @OF; ya que el oxigeno es del 2° periodo.
2.5 P, Cl, Sey Sn, ya que son del 3° periodo o superior.
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2.6 Ver teoria.
2.7 Ver teoria.

28 a)H-N-N=N:  H-N=N=N: H-N=N-N:
O ® ® O ® ®

b) No. Seria otra molécula diferente. Las estructuras resonantes deben tener la misma distribucién de los atomosy sélo p
diferenciarse en la distribucion de los pares electrénicos.

2.9 a)porlaregladel octeto :F—O— F: d) carga formal —1 sobre el atomo: N EGI\%* O:
Lot mas electronegativo S
b) cargas formalescero :O=C=0: 00 |3-
ee it es e) carga formal —1 sobre el &tomp=,. | .
c) cargas formales cero  : Q=S=0: mas electronegativo. - P=0;
.o | *
oS
2.10 a) [ N= C- .C').T [o',{]: C= 'C‘IT [.’N, ~ GT La primera estructura tiene la distribucion mas razonable. L
: @ (e Tee tercera es poco importante en la descripcion de la molécula.
b)[: e N- D] o] AN - La primera estructura tiene la distribucion mas razonable.
['C* N- } - CONC O:} [C ® O:} La segunda y tercera son poco importantes en la
© ®0 descrpcion de la molécula.
211 @iF- Bt bIS=S: 9ig-GE dip=R eCFBe (3 DS &S gO-5-0
‘Bre H ..,:'F':..',O'
LA L X NGt ". . X | 0 ‘_ oo X oo .F\ \/ .'
hicl=1=Clt DIF-B-F' DB -C-Br WH-Si-H DICI-N-CIt m) % ge
e K) . . o oo o0 | ) o0 : /. ~ F..
el F B H Jelf Fipet
cuFoe.
o0 oo ... o0 oo oo. oo L oo oo e o0 ..F\‘/F: L] e L]
n):ol:oi ‘Pi oFo. 0):0F070 07 oE‘ p)ooo >(He:'o‘ q)ooo:S: QQ r) .J::/S\\ 'é. S):O CI: O:
IR :0:
%o ot : Br :
O.F\OO/F: ee o0 oo oo ee oo oo oo .o | e
) 3>17:  WIF-O0-F! VH-TeeH WIF-N=N-F: X):Br — P=
.Fo‘ .F' oo oo oo oo . L | oo
RIAhe :Br:
H
:(H): :(?:
2122 Q-Cl-O-H b) H-Q-S-O-H ©) H-Q-P- O-H
A A AN A S
:0: .0: :0:
2.13 o -
°F: H I H +
oo 1 e ! 1 oo ee |—
Al:c=N:]" b)|:E-B-Fi| o|H-Ci| d|H-P-H| 0 ;-8
| |
‘R H H
[ o ] 00 |¥
e .. Hay otras 5 e .. Hay otras 3
9)|:Q- ?“ Q| estructuras resonanted)| - Q- ﬁ_ o3 estructuras resonantes
0 de la misma energia. oK de la misma energia.
: ) ) [5-6]
:O: L) o0
h)| «o 1 ., g?ésgri: ?jtéulgtura )| :0-C-0O: 2=~ Hay otras 2 Hay otra estructura
:0-S- O- misma eneraia et estructuras resonantes  resonante de la
| ! gla. 0! de la misma energia. misma energia.
2.14 H H H
oo | e .o \ |
a ICI-C-F: b H-C-Q-H )0 H-C-C=N! d H-C-O-H € H-C=C-H
| | | | !
‘F: OX H H H :CI
2.15 e e O=N-"0:|  Hayotras 2 .. e+« ... Hayotraestructura
a) N& {ZCI - O:} b) Ba?* 2 ** 1 | estructuras resonantesc) Ca& 2{ O=N-0Q:| resonante de la
ot -O. de la misma energia. misma energia.

2.16 Ver teoria



48 | Enlace quimico y estructura de la materia Licenciatura en Quimica

2.17 Ver estructuras de Lewis en seminait7 b) y c). Es mayor la energia de enlace grie@lace doble) que en Jknlace
sencillo).
2.18 Mas largo y debil en JiNH, (enlace sencillo).

H H .
roo OE(NN) =1 ‘N=N: OE(NN) =3 ‘N=N-O: ~— :N:%ZOZ OE(NN) =2—3

H-N-N-H °5  °
2.19 Mas corto y mas fuerte en el CO (mayor orden de enlace).
+0: OE(CO) =2 :c=0: OE(CO)=3
H-C-H
2.20 Enel NGO
v @ Ly S CI I R CI
8-N-9|" oEMO)=2 G- N-1& 1o NG 10 N-10 OE(NO) =
01O © :0: O O :q
<O e
2.21 En el anion formiato.
Hoc-Qil __[H-c-Q| {IZZ@: 2 _[8-cgl 2 [i0-c-g| =
0 © Jo} :0: O © 0 © © :o:
. Yo Q0 0 . Q0
OE(CO) = 114, OE(CO) = 114
2.22 . .
HeO [ H 00 T
H-C-C-Qf |~ |H-C-C=Q
Ho O H
2.23 oo
oo oo .(?.@.o ee oo ‘(H)‘ ..@ OE:Z’ 1,14A\ Q ; OE: 1’5; 1’22A
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2.24 En HBr ya que es la molécula en la que hay mayor diferencia de electronegatividad entre sus atomos (ver discusion so

escala de Pauling en teoria).
2.25 El hibrido sp tiene menor caractery, por tanto, mayor energia que el hibrig. Por ello, el B cuando participa con un
hl'bridosp3 en un enlace es menos electronegativo que cuando participa con unéﬁ%rido

2.26 a) C&—N‘L (Ax = 0,5) es semejante en polaridad %—ND‘l (Ax =0,5); b) Fé*—S& (Ax = 0,4) es semejante en polaridad a

s%_c- (Ax=0,5); c) SA*-1% (Ax = 0,7) es mas polar que-l (Ax = 0).

2.27 P—-P < P-C < P-N < P — O (ver valores de electronegatividades).

2.28 EI C=0.

2.29 a) C# b) Be*; ¢) Ti.

2.30 El poder polarizante de un catién aumenta al aumentar su carga iénica, y, a igual carga, al disminuir su famafig? Al
K* > Cs.

2.31 La polarizabilidad de un anién aumenta al aumenta al aumentar su carga idnica, y, a igual carga, al aumentar Sutamario

N3-> O > F.
2.32 a) CaO (Ca es menos electronegativo que Mg), b) CaO (O es mas electronegativo que S), c) MgO, d) CaS.
2.33 Principalmente ionicos (diferencia de electronegatividades mayor de 2): AgFCAIEL,.
Significativamente covalentes (diferencia de electronegatividades menor de 2): AglB&IC), FeCl,, Fe,O,.
2.34 Estados de oxidacion: | para H, -1 para Cl. Serian sus cargas parciales si el enlace fuera 100% i6nico.
Carga formal: 0 para H, 0 para Cl. Serian sus cargas parciales si el enlace fuera 100% covalente.

Las cargas parciales son las cargas que tiene realmente cada atomo y estaran entre 0 y +1 para el hidrégeno, y entre

para el cloro.

Soluciones a los problemas

2.1 a)AH =926 kJ mot; b) AH = 1164 kJ mot;
c) AH = 1648 kJ mot.

2.2 AH =-2194 kJ mot.

2.3 a)AH,= -92 kJ mot, b) AH, = —65 kJ motl.

2.4 a)AH = -997 kJ mot!, b) AH = —4170 kJ mot,
¢) AH = -535 kJ molL.

2.5 Xo—Xu=1,0.

2.6 8,=—0=0,09.



