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Modelos quimicos del atomo
1 y sus enlaces

El modelo de Bohr y la tabla periédica

Probablemente haya sido desafortunado el he-
cho de que la fisica y la quimica estuvieran
siempre separadas. Ahora, con la teoria cudn-
tica y la mecdnica ondulatoria y sus explica-
ciones sobre las interacciones atomicas, no hay
realmente nada que las separe.

JoHN C. SLATER (1939)

LiNuUs PAULING (1901- ). Galardonado
con ¢l premio Nobel de quimica
en 1954. (© 1974 por Joseph Nordmann.)
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4.0 INTRODUCCION

Por motivos de diversa indole, la historia de la ciencia reporta con demasiada
frecuencia varios debates entre el punto de vista de los fisicos y el de los
quimicos. Esto es una desgracia, pues ha conducido, desafortunadamente, a
retardar la comprension global de los fenomenos del mundo que nos rodea.
Tal vez los fisicos, al tener poca idea de quimica, menosprecian el trabajo de
éstos, o viceversa. Lo cierto es que cada ciencia analiza de cada «hecho» lo que
es propio dentro de su universo de discurso. Pero la comprension global
del «hecho» solo se alcanza al sintetizar lo aportado por cada disciplina cien-
tifica.

Dentro del tema que aqui nos interesa, el de la estructura atomica, tanto
fisicos como quimicos desarrollaron sendas teorias. Niels Bohr, en 1913, pre-
senta su primer modelo de atomo polielectronico, para lo cual se apoya en sus
conocimientos de quimica. Por otra parte, un fisico y un quimico, Kossel y
Lewis, en 1916, proponen modelos atdmicos basados, sobre todo el ultimo, en
una amplia experiencia quimica, aunque negando varios postulados esenciales
de la fisica. Estos trabajos, asi como la generalizacién hecha por Langmuir, se
incluyen en la seccién 4.2, donde puede palparse el antagonismo surgido entre
fisicos y quimicos. Es nuevamente Bohr quien, tomando en cuenta tanto las
ideas de los quimicos como las obtenidas del analisis de los espectros atémicos,
plantea por vez primera su principio de construccion progresiva (Sec. 4.3), con el
cual encuentra exitosamente la relacion entre la estructura electrénica de los
idtomos y sus propiedades periddicas. Para 1923, Lewis acepta que el dtomo
estd mejor descrito por un modelo que contempla tanto sus propiedades qui-
micas como sus manifestaciones espectrales, dandose por terminada la discre-
pancia.

Posteriormente, seria un quimico con grandes conocimientos de fisica,
Linus Pauling, quien unificaria los diferentes tipos de enlaces quimicos con
la introduccidon de la electronegatividad, parametro periodico de gran utilidad
(Sec. 4.4).

Asi, con la fusion del trabajo de fisicos y quimicos, habria de nacer un
modelo del atomo que, hasta la fecha, sigue siendo util para predecir gran
parte del comportamiento quimico de las sustancias. Como ejemplo de ello,
hemos reservado la ultima seccion de este capitulo (4.5) para describir la forma
en que esto es posible. En ese punto, s¢ analizan diversos enfoques mas
modernos que intentan explicar la naturaleza del enlace covalente y electrova-
lente, y que no hacen uso de la mecénica cudntica para ello. A pesar del éxito
de estos modelos simples, vale la pena dar una llamada de atencion al quimico
para que no se detenga aqui, pues es de sobra conocido que soélo con la
aplicacién de la mecdnica cuantica a problemas de interés quimico se logra
comprender globalmente el comportamiento periddico y la naturaleza del enla-
ce quimico.
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41 EL MODELO INICIAL DE BOHR
PARA ATOMOS CON MAS DE UN ELECTRON

Después de su primer articulo, pero ain en 1913, Bohr publicé otros dos
extensos trabajos: el primero sobre atomos polielectronicos y el segundo sobre
moléculas. Nos interesa destacar aqui algunas de las ideas plasmadas en el
primero, pues aparecen algunos aspectos quimicos de la teoria de Bohr.

Curiosamente, Bohr siguié los lineamientos del modelo de Thomson en
cuanto a agrupar los electrones en anillos concéntricos (véase Sec. 2.10.2). La
diferencia, nuevamente, es que la teoria clasica predice que dicho atomo es
inestable. Entonces, Bohr vuelve a suponer la invalidez de la electrodinamica
clasica y propone que, en el estado fundamental, cada uno de los electrones
tiene una cantidad de movimiento angular igual a h (el equivalente a n = 1
para el hidrégeno).

A diferencia de Thomson, Bohr cuenta con una ventaja. Todo hacia supo-
ner, en esas fechas, que el numero de electrones en los atomos era idéntico al
ordinal que corresponde a cada elemento al enlistarlos de acuerdo a su masa
atomica. Es decir, Bohr supone que He (el segundo elemento mds pesado,
después del H) tiene dos electrones, Z = 2; para el Li, Z = 3; para el Be,
Z = 4,y asi sucesivamente. Como veremos, ésta era una importantisima informa-
cion que Thomson no aprovecho.

Bohr tratd con cierto detalle a los 4tomos mas ligeros. Sobre ellos obtuvo:

1) Helio

— La configuracién mas estable se tiene cuando los dos electrones giran en
la misma oOrbita.

— Ambos electrones se encuentran mas fuertemente ligados al nucleo que
aquél del hidrogeno. Predice un potencial de ionizacion (He — He™ +
+e7) de 27 eV, siendo el valor actualmente aceptado de 24.6 eV. De
ello, puede decirse que el helio es un pésimo donador de electrones.

— La energia del He™ resulta ser mayor que la del He neutro; asi, el
proceso He + e~ — He™ resulta ser endotérmico, por lo cual el helio no
tendria afinidad por otros electrones.

— De las dos consideraciones anteriores, un anillo con dos electrones es
muy estable y ello explica la nula reactividad del helio.

— La primera excitacién del helio se lograria con luz de frecuencia v = 6.6 x
x 1015 s71 (10% de error respecto al dato experimental conocido en-
tonces).

2) Litio
— Como resultado de sus calculos, es mas estable el litio con tres electrones
en una sola drbita (3), que con dos electrones en una y el otro en una

segunda 6rbita mas externa (2, 1). Sin embargo, aqui Bohr abandona sus
resultados numéricos y se guia por su conocimiento quimico.
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— En la configuracion (2, 1)1, el electrén mds externo estaria menos enlaza-
do al nucleo que aquél del hidrogeno. Con ello explica Bohr «la tenden-
cia aparente de los dtomos de litio a tener una carga positiva en las
combinaciones quimicas con otros elementos».

De ahi en adelante, los argumentos quimicos inductivos desempefian un
papel preponderante frente a sus principios de teoria cudntica.

3) Berilio a carbén

— Las configuraciones propuestas son:
Be (2, 2)
B (2,3
C (2, 4)
todas ellas basadas en las valencias quimicas mostradas por estos ele-
mentos: dos, tres y cuatro, respectivamente.

Como podemos observar, Bohr no pudo construir un modelo atémico
cuantitativo para atomos polielectronicos. No pueden obtenerse de sus propo-
siciones las series espectrales del helio ni de ningdn otro elemento. Mas bien,
basado en su conocimiento quimico sobre la periodicidad y la valencia, usa la
idea de Thomson para agrupar los electrones en anillos ¢ intenta asignar de
esta forma unas configuraciones electronicas congruentes con todo ello. Sus
resultados (debiéramos decir estimaciones) los hemos colocado en la tabla 4.1.

H ()
F 441 Cl 8.4,4,1)

e (2) Ne (8,2) Ar (8,8,2)

i 21 Na (8,2, 1) K (8,82 1)
Be 2,2 Mg (8,2,2) Ca (8,8,2,2)
B (2,3 Al (8,2,3) Sc (8,8,2,3)
C (2,4 Si (8,2,4) Ti (88,2 4)
N 4 3) P (84,3 V. (8,8,4,3)
0 (42,2 S (8,4,2,2) Cr (8.8.4,2,2)

Tabla 4.1 Numero de electrones en diferentes anillos, segin Bohr?.

Notese como fuerza Bohr, en N, O y F, para que el nimero de electrones en
la 4rbita mads externa coincida con la valencia del elemento. En el nedn, los
ocho electrones interiores estan claramente tomados de la regularidad del
sistema periodico, asi como para que resten dos electrones, los que darian una
estabilidad semejante a la del helio.

Los restantes elementos tienen las mismas configuraciones que los similares
quimicamente a ellos, salvo la inclusion de una o dos capas internas con ocho
electrones cada una.

! Dos electrones en la primera orbita y uno en la segunda.
2 En su articulo, Bohr no usa los simbolos de los elementos, sino simplemente coloca sus

numeros atomicos.
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A pesar de que Bohr se equivocé y de que su modelo para atomos
polielectronicos no tiene la fuerza predictiva de aquél para el hidrogeno, hay
que reconocer que realizo un muy buen intento para explicar las propiedades
periédicas de los elementos. Sus contribuciones més relevantes pueden resumir-
s¢ como sigue:

a) En los atomos, las propiedades quimicas estdn determinadas por los electrones
mas alejados del niicleo (electrones de valencia) y no por los mds internos
(electrones del corazon del dtomo o, simplemente, electrones del core’).

b) Para elementos de la misma familia quimica, los electrones de valencia serin
los mismos y la tendencia a ceder electrones serd mayor conforme aumente el
nimero de anillos en el dtomo, pues los electrones externos estaran ligados mas
débilmente al niicleo.

¢) Los elementos del grupo del hierro (metales de transicién), como muestran
similares propiedades quimicas, deberdn diferir solamente en el arreglo de sus
electrones de core.

d) La emision radiactiva f§ de electrones debe atribuirse a fenémenos nucleares. Es
decir, los electrones § son expulsados por el micleo y no corresponden a los
electrones que orbitan en los anillos.

La solucién definitiva al enigma acerca de la constitucion de los dtomos
polielectrénicos habria de llegar mas de una década después, con el adveni-
miento de la mecanica cuantica. Mientras tanto, continuaremos nuestro relato,
pues varios hechos hubieron de descubrirse hasta ese entonces, muchos de ellos
por las contribuciones de algunos quimicos notables.

Antes de pasar a la siguiente seccion, cabe anotar aqui algo sobre el destino
de Bohr después de la postulacién de su modelo. En 1916 fue nombrado
profesor de fisica tedrica de la Universidad de Copenhague y, poco después, la
Academia Danesa de Ciencias le construy6 su propio instituto para estudios
atomicos. En él coincidieron en miltiples ocasiones grandes cientificos de la
época, de los que ya hablaremos, como Heisenberg, Dirac, Pauli, Ehrenfest,
Gamow, Born, Jordan y otros. Es curioso, pero los fondos de la Academia
Danesa provenian principalmente de la Cerveceria Carlsberg, asi que ésta fue
en realidad la que apoyo el trabajo subsecuente de Bohr, quien, en los afios
de 1930, vivio inclusive en una mansion situada en la propia cerveceria. Un
ejemplo a seguir por las empresas, ;0 no?

Como muestra de la calidad de la investigacion y de la tradicion cientifica
que generé en Dinamarca el Instituto Niels Bohr, valga mencionar que su
propio hijo, Aagé Bohr (1922-), quien fuera director del Instituto a la muerte de
su padre, también obtuvo el premio Nobel de fisica, en 1975, por sus estudios
sobre la estructura del nucleo atomico.

3 En adelante adoptaremos este término del inglés, debido a su empleo comin y a su raiz
latina.
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42 LOS PRIMEROS MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO

A partir de las propiedades quimicas de las sustancias, la evidencia de la
existencia del electrén y el nucleo, las teorias atémicas de Thomson y Bohr, asi
como su propia intuicion, en 1916 se elaboraron dos modelos similares para el
atomo: uno de ellos por el fisico alemdn Walther Kossel (1888-1956) y el otro
por el quimico norteamericano Gilbert Newton Lewis (1875-1946). Antes de
describir dichos modelos analizaremos un poco los antecedentes que los ro-
dearon.

A diferencia del modelo de Bohr, el cual es un modelo que podriamos
llamar «a primeros principios»*, los modelos quimicos infieren la estructura de
los atomos desde su comportamiento quimico. Es decir, el modelo se construye
para que satisfaga, de la mejor manera posible, las propiedades que el atomo
presenta cuando se encuentra combinado con otros atomos. La suposicion de
partida es que las caracteristicas de los atomos aislados pueden deducirse de la
manera en la que forman compuestos. Por ello, gran parte del analisis de
Kossel, Lewis y Langmuir, quien posteriormente generalizo las ideas de los dos
primeros, se fundamenta en la naturaleza del enlace quimico.

4,2.1 Antecedentes

A partir del descubrimiento del electron, en 1897, las ideas electroquimicas del
enlace vuelven a tomar auge (véase Sec. 1.1.2).

El mismo J. J. Thomson, después de proponer su modelo atémico
(Sec. 2.10.2), sugiere que el enlace quimico tiene lugar cuando las esferas correspon-
dientes a dos atomos se interpenetran, situandose sus electrones simétricamente
en la region comun. Asi, desde 1907, se propone por primera vez que la
«comparticion de electrones» por dos atomos es responsable de la formacion
de la unidn entre ellos. Sir Willam Ramsay, quien descubrid varios de los
gases nobles, habria de apoyar esta idea en 1908: «Ellos (los electrones) sirven
como “lazo de unién” entre dtomo y dtomo.»

Johannes Stark (1874-1957) considerd que los electrones de valencia atraian
simultaneamente las partes positivas de dos diferentes dtomos.

Figura 4.1 Modelo de Stark del enlace car-
bono-hidrogeno. Tanto el electron corres-
pondiente al carbono, como el del hidrégeno,
enviaban lineas de fuerza a ambos nucleos,
sirviendo como agentes enlazantes.

4 En el modelo de Bohr no se hace ninguna suposicion adicional, salvo la existencia del nucleo,
el electron y la fuerza coulombiana, asi como de la condicién de cuantizacion.
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Stark consideraba a aquellos electrones situados entre dos dtomos como el
equivalente al enlace quimico. Asi, con su modelo de «itomo-dindmico», pro-
puso las estructuras de varias moléculas.

Figura 4.2 Modelo de Stark para la molécula del
amoniaco, donde considera al nitrégeno con tres
electrones de valencia y al hidrogeno con uno.

En noviembre de 1913, Niels Bohr publico un tercer articulo donde propo-
nia la estructura electrénica para sistemas moleculares. Alli presentd estructu-
ras tentativas para H,, O,, H,0O, CH, y C,H,. La unica discutida en detalle
fue la del hidrégeno, que suponia constituida por dos ntcleos positivos, unidos
por un anillo de dos electrones.

m .
VAR {3
A VERVARN
) g ¥ v
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Figura 43 Modelos de Bohr para el hidrogeno, el oxigeno y el agua.

En todos los casos, €l enlace quimico estaba representado por un anillo de
electrones que se movia en un plano perpendicular al eje internuclear. Para el
hidrégeno, Bohr demostrd su gran estabilidad y calculé su calor de formacion
en 264 kJ/mol (el valor real es de unos 430 kJ/mol).

Otro elemento importante, aprovechado para la construccién de modelos atémicos, fue
la extrafia carencia de reactividad mostrada por los gases nobles.
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z AZ VA

He 2 p He 21%)=2

Ne 10 3 Ne 2(1°+2%)=10

Ar 18 18 Ar (17 + 22 +2%) =18

Kr 36 18 Kr 212422+ 22 +3%) =36

Xe 54 32 Xe 2012 +2%+22+3%24+3Y) =54

Rn 86 Rn 2012 + 22 + 22 4+ 32 + 32 + 4%) = 86
Tabla 42 Numeros atomicos Tabla 4.3 Relacion matematica encontrada por
para los gases nobles. Notese la Rydberg para los nimeros atomicos de los gases
regularidad de sus incrementos. nobles.

Esto sugeria que la configuracion electronica en esta familia debia ser muy
‘estable. En 1914, Rydberg propuso que existian 32 elementos entre el cesio
(sucesor del xenon) y el nitén (hoy radén). Previamente se habia supuesto un
mayor niimero, probablemente de 36 elementos, para este periodo®. En ese
caso, el namero atomico del radén seria de 86, que lo llevé a encontrar una
relacion simple de los nimeros atémicos para los gases nobles (véanse Ta-
blas 4.2 y 4.3).

Extrafio a Rydberg el hecho de que en su relacion solo apareciera una vez
el cuadrado de la unidad, siendo que dos y tres al cuadrado se repetian
posteriormente. Debido a ello y a lo reciente del descubrimiento de esta familia,
Rydberg sugiri6 que deberia existir otro gas noble antes del helio. De ser
cierto, existirian dos elementos entre hidrogeno y helio, con numeros atéomicos
2y 3, para que el helio tuviera entonces 2(1% + 1%) = 4 protones, satisfaciéndo-
se rigurosamente la relacion de «los grupos cuadraticos». El trabajo de Mose-
ley vendria pronto a echar por tierra esta hipotesis. Sin embargo, no falto en
aquella época quien asegurara haber encontrado los supuestos elementos fal-
tantes al analizar los espectros estelares. jInclusive fueron «bautizados» como
nebulio y coronio!

Esta regularidad en los numeros atomicos de la tabla 4.2 habria de ser
determinante en el desarrollo inmediato del modelo quimico del atomo. De
alguna manera, los dos electrones del helio conformaban una estructura esta-
bie. La subsecuente adicion de otros ocho volvia a generar estabilidad en el
nedn, etc. Como todos estos gases eran parte de una misma familia, no habia
duda de que existian periodos con ocho elementos, otros con 18 y, al menos,
otro mas con 32.

422 Ideas de Kossel del enlace idnico

Como se mencion6 al inicio de la seccion 4.2, W. Kossel sugirio un modelo
de atomo que diera cuenta de la formacién de enlaces quimicos.

5 Los experimentos de Moseley, en ese mismo aflo, dieron la razéon a Rydberg.
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Algunos puntos importantes en el trabajo de Kossel son:

«Cada elemento sucesivo contiene un electrén y una particula positiva mds que
su predecesor. El hecho de que la valencia cambie periddicamente es una
prueba de que, al pasar de un elemento de menor a otro de mayor peso
atémico, la configuracion electrénica no cambia uniformemente... En lugar de
ello, cada cierto tramo se alcanzan configuraciones para las cuales el nimero
de electrones de valencia se repite: configuraciones asociadas con elementos
inertes quimicamente se encuentran regularmente: éstas son las de los gases
nobles... Concebimos la propiedad de la valencia como un aspecto esencial del
comportamiento de los electrones externos de un dtomo.»

Al igual que Bohr, Kossel concebia a los electrones de un dtomo localiza-
dos en anillos concéntricos, rotando en orbitas alrededor del nucleo. Pero, a
diferencia de Bohr, Kossel pensaba que tanto¢l neén como el argdn si'tenian
ocho electrones en la orbita mas externa, como se muestra en la figura 4.4.

Su modelo era sélo aplicable a los primeros 23 elementos.

Figura 44 El modelo de Kossel para el nedn.

Kossel razoné que, dada la estabilidad de los gases nobles y que éstos estaban
flanqueados en la tabla periédica por los halégenos (con un electrén menos) y los
metales alcalinos (con uno mas), la transferencia de un electrén del metal alcalino al
halégeno conducia a ambos a adquirir el mismo nimero de electrones que un gas
noble, lo cual les daria estabilidad. Con ello, el halégeno adquiriria una carga
negativa neta y el metal una positiva. La atraccién electrostitica entre ambos iones
seria responsable de la formacion del enlace quimico (véase Fig. 4.5).

PROBLEMA 4.1 Con un diagrama similar al de la figura 4.5, explique la formacioén del
MgCl,.

Con posterioridad, Langmuir denominaria «electrovalencia» al enlace forma-
do por la transferencia de electrones, como fue sugerido por Kossel.

Para moléculas formadas por atomos iguales, Kossel no sugiere la transfe-
rencia de electrones, pues ambos atomos presentan la misma afinidad por ellos.
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~7N\

Na
Figura 4.5 Formacion del cloruro de sodio a partir de sus atomos.

Debido a ello, acepta como valido el trabajo de Bohr y postula también la
presencia de anillos perpendiculares al eje del enlace. Para H,, O, y N, sugiere
anillos con dos, cuatro y seis electrones, respectivamente.

Conviene hacer notar aqui que, en el modelo de Kossel, los electrones son
entes dinamicos. Inmediatamente, veremos que los modelos propuestos por los
quimicos no tienen esta caracteristica.

Ejemplo 4.1 Mediante su modelo iénico, Kossel fue de los primeros que intent6
explicar el comportamiento de los acidos y las bases (segun el modelo de Arrhenius).
(En qué consisten sus sugerencias?

Solucién Para la agrupacion de atomos E—O—H se muestra, en la figura 4.6, el
esquema de Kossel. Los iones E*" y O ™2 se presentan en forma de esferas, cuyos radios
corresponden a los de los iones.

H+

Figura 4.6 Modelo de Kossel para el
enlace E—O—H en un alcali o un oxi-
acido.

i

Fl radio del ion del hidrégeno (un protdn) se considera infinitamente pequefio en
comparacion con el de los otros dos iones. Se supone, por tanto, que la distancia del proton
al centro del anién O~2 es igual al radio de este ultimo.

Kossel propone que, en disolucion acuosa, se desprenderian iones H* o OH™,
dependiendo de la fuerza relativa de los enlaces E—O y O—H. Asi, cuando el E—O sea el
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mas fuerte, se romperia el enlace O—H durante la disolucion, desprendiéndose un protén,
con lo cual el compuesto actuaria como acido. En caso contrario, si el mas fuerte es el
enlace O--H, entonces la disociacion ocurriria en el E—O, desprendiéndose OH™, como
es de esperarse para una base. En el caso de que los dos enlaces sean aproximada-
mente equivalentes, el compuesto serfa un anfétero, pudiendo presentar ambos comporta-
mientos.

De acuerdo con la figura 4.6, el enlace E—O serd tanto mas fuerte cuanto mayor sea la
carga y cuanto menor sea el radio del ion E*", lo que se desprende directamente de la ley de
Coulomb. Estas mismas propiedades dan lugar a un debilitamiento relativo del enlace O—H
y a que el proton sea repelido con mayor fuerza por el ion positivo del elemento E.
Por esta razén, al aumentar ¢l nimero de oxidacion y disminuir el radio idnico de
E*" el compuesto tiende a comportarse como acido. En caso inverso, tenemos una
base.

PROBLEMA 4.2 Con lo indicado en el ejemplo 4.1, identifique cudl de los siguientes
compuestos es basico y cual acido. Justifique su respuesta.

a) Ca(OH),.
b) B(OH),.
¢) K(OH).
d) P(OH),.

[Sugerencia: Utilice como medida aproximada del radio los valores del volumen ato-
mico de la grafica de Lothar Meyer (Fig. 1.8)].

423 Modelo de Lewis sobre el atomo y la formacion de moléculas

G. N. Lewis, también en 1916, sugirid otra opciéon para que los atomos ad-
quirieran, al combinarse, la estructura electronica estable de los gases nobles.
En lugar de la transferencia propuesta por Kossel, Lewis propuso que ello era
factible al compartir un par o mas electrones entre dos atomos. Langmuir
sugeriria el nombre de covalencia para este tipo de enlace.

Lewis supuso que los electrones en los atomos estdn normalmente en
posiciones estaticas, por lo cual tuvo que negar la validez de la ley de Cou-
lomb. Varias evidencias quimicas apoyaban esta hipotesis, asi como los resulta-
dos de las primeras estructuras cristalinas determinadas con rayos X, donde los
atomos mostraban arreglos en poliedros regulares o estructuras altamente
simétricas.

Los electrones estaban arreglados en capas. La primera contenia dos elec-
trones, mientras que el resto tenderia a retener ocho, a excepcion de la ultima
(capa de valencia), la cual contendria entre uno y ocho electrones.

La teoria de Lewis de la valencia, ademas de basarse en la nula reactividad
de los gases nobles, tiene como antecedente la ley de Abegg de la valencia y la
contravalencia, quien, en 1904, indica que la diferencia entre el nimero de
valencias positivas y negativas o «numeros polares»® de un elemento era

¢ Actualmente, estado de oxidacion.
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G. N. LEwIs. (Edgar Fahs Smith Collection,
University of Pennsylvania.)

frecuentemente de ocho y nunca mas de ocho. Es decir, si un atomo puede
ceder n electrones, entonces debe poder aceptar 8 — n, lo que es consistente
con el hecho de que en su capa de valencia puede albergar hasta ocho electrones.

Segun se indica en la figura 4.7, ¢l modelo atéomico de Lewis consideraba a
los electrones de valencia colocados en los vértices de un cubo, por lo que el
mismo llamé a su desarrollo como la teoria cubica del dtomo.

Figura 4.7 Arreglo de los electrones de valencia, segiin Lewis, para los atomos del litio
al neon.
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Para explicar una gran variedad de reacciones quimicas, Lewis hace uso de
los siguientes postulados, y emplea todos ellos en su modelo cubico del dtomo.

1) En cada dtomo existe una parte esencial que permanece inalterada en todos los
cambios quimicos, llamada kernel” (en adelante usaremos el término core con el
mismo sentido). En esta porcion del 4tomo se encuentran el nicleo y los electro-
nes mds internos (electrones de core), los que no alcanzan a neutralizar la carga
del primero. Por ello, el core tiene una carga neta positiva que corresponde al
nimero de la familia a la que el elemento pertenece en la tabla peri6dica.

2) Adicionalmente al core, el 4tomo posee una capa externa, la cual, en el caso de
un Atomo neutro, contiene la cantidad de electrones® necesarios para neutralizar
la carga positiva del core. Sin embargo, durante un cambio quimico, los electro-
nes en esta capa pueden variar entre cero y ocho.

3) En una combinacién quimica, el dtomo tiende a poseer un nimero par de
electrones en la capa externa (de valencia) y, particularmente, ocho de ellos, los
cuales se arreglan simétricamente en los vértices de un cubo.

4) Dos capas de valencia de diferentes 4tomos son mutuamente interpenetrables.

5) Los electrones pueden moverse con cierta facilidad de una posicién a otra en la
capa de valencia. No obstante, existen ciertas restricciones para este movimiento,
determinadas por la naturaleza del d4tomo mismo, asi como por la de aquellos
otros combinados con él.

6) Las fuerzas eléctricas entre las particulas que estin muy cerca (como en el
4atomo) no obedecen la ley de Coulomb.

PROBLEMA 4.3 Establezca las similitudes y diferencias entre los modelos atomicos de
Bohr y Lewis.

En su simbologia, Lewis diferenciaba un elemento de su core positivo. Por
ejemplo, Li representaba al core de un atomo de litio, o sea, el equivalente al
ion Li*. Por ello, en la figura 4.7 se representan los cores con letra negrita.

Como los atomos estaban constituidos por el core y los electrones de
valencia (E), los atomos adquiririan la representacion:

Li = LiE
Be = BeE, O - OE
B=BE; [ _ pp
C=CE, 7
N = NE,

La formula NE; correspondia, por ejemplo, al ion N2

Ejemplo 4.2 Escriba las especies LiF, K,CO;, C,H, y SO; ? empleando la notacién de
Lewis.

7 Del alemdn «corazén».
8 Estos electrones son responsables del comportamiento quimico del dtomo y se denominan

electrones de valencia.
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Solucién  Lewis colocaba en sus formulas los cores de los dtomos involucrados segui-
dos del numero total de electrones de valencia.
Asi, tenemos:
LiF = LiFEg4 C,H, = CH,E,,
K,CO; = K,CO,E,, SO, *=S0,E;,

PROBLEMA 4.4 Identifique al menos tres moléculas con un numero impar de elec-
trones.

Respuesta  NOE,,, NO,E,,, CIO,E,,.

PROBLEMA 4.5 La gran mayoria de los compuestos quimicos presenta un nimero par
de electrones de valencia. jTendra ello algun significado particular respecto a su reacti-
vidad o estabilidad?

PROBLEMA 4.6 Indique el nombre de las especies a las que corresponden las siguientes

formulas de Lewis:
a) Ca. b) CIE,. ¢) B,H(E,,. d) NH,E,. e¢) NaNO;E,,.

Ejemplo 4.3 Segin el modelo del dtomo cubico, ;cudles serian las estructuras de las
siguientes especies quimicas?
a) H,O0. b) CCl,. c) O,
Solucion
a) En agua, dnicamente el oxigeno ocuparia un cubo, ya que el hidrogeno puede
tener, como méximo, dos electrones en su capa de valencia. Asi, tendriamos:

o Electron de valencia del H.

e Electrones de valencia del O.

/
—H
b) La comparticiéon de un electrén de cada cloro con uno del carbono permite a

ambos alcanzar una estructura de gas noble.

o Electrones de valencia del cloro.

e Electrones de valencia del carbono.

Sin embargo, esta estructura no satisface la naturaleza tetraédrica del atomo de
carbono (véase Sec. 1.1.4).
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¢) Aqui se formaria un doble enlace, al compartirse una cara de los cubos de cada

atomo de oxigeno:

PROBLEMA 4.7 ;Cudl seria la estructura de las siguientes moléculas?
a) BF;. b) CO.,. ¢) NHi.

Ejemplo 44 ;Cémo explicaba Lewis el hecho propuesto por Le Bel y Van’t Hoff de
que el carbono es tetraédrico, a partir del cual explicaban su estereoisomeria?

Solucion Una cita textual de Lewis indica:
«..cuando consideramos unicamente fenomenos quimicos, asi como su mejor inter-
pretacion en términos de la estructura atémica, debemos asumir un arreglo diferente
del grupo de los ocho electrones, al menos en el caso de sustancias no polares,
cuyas moléculas generalmente estdin compuestas de dtomos de volumen pequefio.»

El arreglo propuesto por Lewis se muestra en la figura 4.8 y corresponde a los
electrones de unién entre €l carbono y sus cuatro sustituyentes. Segun Lewis, «los

electrones se unen, quizd, por fuerzas magnéticas».

".)/-C
)
1
-0-0-1
1/
{
C
pd Figura 48 Lewis abandona la estructura cubica del &tomo para
ddy N los compuestos del carbono, proponiendo cuatro pares de electrones
s en un arreglo tetraédrico.

PROBLEMA 4.8 ;Puede explicar, mediante el modelo cubico, la formacién de un triple
enlace? ;Y la rotacién independiente de cada enlace quimico?®.

Finalmente, a Lewis debemos los conocidos diagramas o estructuras de
puntos, donde dos de ellos ubicados entre dos dtomos nos indican un enlace
sencillo. Asimismo, si el par electronico estd mas cerca de un dtomo que de

otro implica que la molécula es polar.
Ejemplo 4.5 Represente, empleando los diagramas de punto, las moléculas siguientes

a) Acido clorhidrico.

b) Br,.
¢) Acetona.
d) Urea.

9 Vale la pena aclarar que el mismo Lewis aceptd que su teoria no era completa, ya que no

explicaba muchos fenomenos.
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Solucion _
a) H:Cl: o bien H—CIl|, donde una raya sustituye a cada par de puntos. Los
puntos cerca del dtomo de cloro implican que la molécula es polar.

b) :Br:Br: o |Br—BI]

H H
H H | |
¢) H:C:.C:C:H o H—C—C—-C—H
H.6:H Lol
H (O]l H
[O]
.O. H

d) H:N:C:N:H o H-N—CN_-H
H H

donde las lineas que unen a los dtomos o las que se colocan sobre ellos tienen
un sentido diferente al que le dio originalmente Couper, ya que ahora implican
la presencia de un par de electrones.

Como hemos podido observar en esta seccion, los modelos quimicos del
atomo tomaron como base la no reactividad aparente de los gases nobles'® y
el gran camulo de evidencias experimentales, no importando que con ello se
postulara la no validez de la repulsion coulombiana o la aparicion de ciertas
fuerzas magnéticas de atraccion entre los electrones. Lo cierto es que el modelo
funcionaba para predecir la existencia de nuevos compuestos, su estabilidad y
reactividad, por lo que habria de ser seguido por los quimicos de la época. Los
fisicos, por su parte, no podian aceptar esos principios y continuaron investi-
gando la naturaleza del atomo por otras vias.

Por lo pronto, en la siguiente seccién presentaremos la contribucion al
modelo quimico de 1. Langmuir, quien generalizo y extendié el trabajo de
Kossel y Lewis. Con él se amplia aun mas el divorcio entre los fisicos, los
quimicos y sus modelos del atomo.

424 La contribucién de Langmuir

«El problema de la estructura de los dtomos ha sido estudiado principalmente
por los fisicos, quienes consideran de manera muy pobre las propiedades
quimicas, las que en ultima instancia deben ser explicadas por una teoria de la
estructura atémica. La gran cantidad de conocimiento que sobre las propiedades
quimicas se tiene y las relaciones como las que resume la tabla periddica deben
emplearse como un mejor fundamento para la teoria de la estructura atomica
que los relativamente escasos datos experimentales obtenidos tinicamente con
ideas fisicas.»

10 Dyrante muchos afios se dio por un hecho que no podrian formarse moléculas con atomos

de gases nobles, en parte por la demostracion de la regla del octeto para muchas moléculas.
Finalmente, en 1962, Bartlett sintetizo los primeros compuestos de xenén.
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IRVING LANGMUIR (1881-1957).
( Cortesia de General Electric,
Centro de Investigacién y Desarrollo.)

Con este parrafo, Irving Langmuir (1881-1957)'!, en 1919, inicia uno de los
articulos mds importantes en el campo de la quimica: The Arrangement of
Electrons in Atoms and Molecules, y da una clara idea de los diferentes puntos
de vista con los que quimicos y fisicos abordaron la teoria atomica.

El modelo atéomico de Langmuir considera que los electrones ocupan
pequefias celdas dentro de capas esféricas concéntricas (Fig. 4.9), dentro de

Eje ecuatorial

Figura 49 Simil bidimensional del modelo atémico de Langmuir.

1} Galardonado con el premio Nobel de quimica en 1932.
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Figura4.10 Disposicion de los 36 electrones
del kripton, segan Langmuir. (Nuevamente,
esta figura es s6lo una representacion bidi-
mensional.)

las cuales podrian rotar, oscilar o estar fijos en alguna posicion particular.
Las capas son de igual grosor, por lo que sus radios estan en la relacion
1:2:3:4 y sus areas como 1:22:3%:4%, o sea, 1:4:9:16. Nétese que el duplo de
estos numeros (2, 8, 18, 32) corresponde exactamente a la periodicidad en el
numero atomico de los gases nobles (véase Tabla 4.2).

Para obtener capas completamente llenas para los gases nobles que fueran
congruentes con su nimero atomico, Langmuir indica que, salvo las celdas de
la primera capa, todas las demds pueden albergar dos electrones. De esta
manera explica los nimeros 2, 8, 8, 18, 18, 32 para la estructura de capa de los
gases nobles. Cuando la segunda capa se llena por primera vez (neon), se
llama Ila, y cuando vuelve a agregarse un electron adicional en cada celda
(argon), 1Ib. Asi, el kripton llenaria la I1la y el xendn la IIIb (véase Fig. 4.10).

Para otros atomos diferentes a los de gases nobles, se indican tres postula-
dos adicionales:

a) PRIMER POSTULADO
Dos electrones en la misma celda no se repelen ni se atraen con fuerzas intensas.
Langmuir trata de justificar esto mediante argumentos parecidos a los de Lewis:
«Esto probablemente se deba a la existencia de una atraccion magnética que
actiia en sentido contrario a la repulsion electrostdtica.
Los electrones en la capa mas externa tienden a estar lo mds separados que sea
posible.

b) SEGUNDO POSTULADO

Cuando el mimero de electrones en la capa externa sea pequefio, el arreglo de éstos
estd determinado por la atracciéon magnética de los electrones mas internos. Pero
cuando el nimero de electrones se incrementa, especialmente cuando la capa esta
cerca de llenarse, la repulsion electrostitica de los electrones internos, asi como los de
la misma capa, se vuelve dominante.

¢) TERCER POSTULADO

Las propiedades de los 4tomos estin determinadas, bisicamente, por el mimero y
arreglo de los electrones de la capa exterior y por la facilidad con la que el 4tomo es
capaz de alcanzar formas mas estables, ya sea tomando o cediendo electrones.
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CAPA N E=0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1 H He

Ha 2 He Li Be B C N

116 10 Ne Na Mg Al Si P
A"

Illa 18 Ar K Ca Sc Ti Cr Mn Fe Co Ni
11 12 13 14 15 16 17 18

ill« 28 Nip[Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr

I11b 36 Kr Rb Sr Y Zr Cb Mo 4 Ru Rh Pﬂ
11 12 13 14 15 16 17 18

b 46 Pdp[Ag Cd In_ Sn  Sb Te I Xe

IVa 54 Xe Cs Ba La Ce Pr_Nd e Sa_Fu Gdl

Figura 4.11 Clasificacion de los elementos de acuerdo con el arreglo de electrones, segun
Langmuir.

Langmuir disefi¢ una tabla periédica donde muestra como los electrones
van ocupando las diferentes capas de su modelo (véase Fig. 4.11).

En la tabla de Langmuir tienen cabida, en forma natural, los elementos de
transicion.

Ejemplo 4.6 Segun la teoria de Langmuir, jcomo estan distribuidos en el espacio los
cuatro electrones de valencia del carbono?

De acuerdo con su primer postulado, los cuatro electrones de valencia del carbono
tenderian a estar lo mas separados posible, lo cual ocurre en un arreglo tetraédrico, seglin
se indica en la figura 4.12.

Plano
ecuatorial

(a) (b)
Figura 4.12 (a) Las ocho celdas de la capa 11 en el carbono. (b) En esta capa pueden
arreglarse cuatro electrones por encima y cuatro por debajo del plano ecuatorial. En el
carbono solo existen los electrones marcados como puntos s6lidos, los cuales estan situados
en los vértices de un tetraedro.
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PROBLEMA 4.9 Empleando la tabla de Langmuir, indique el nimero de electrones de
la tltima capa para los siguientes dtomos: a) boro; b) cromo; ¢) yodo; d) wolframio.

Respuesta  a) tres electrones en la capa Ila; ¢) 17 electrones en la capa IIIb.

PROBLEMA 4.10 Indique si la estructura electrénica del hierro, segun Langmuir, consis-
tiria de dos electrones internos y el resto colocado en los vértices de tres cubos
concéntricos.

Ejemplo 4.7 ;Coémo empleé Langmuir el segundo de sus postulados para explicar la
estructura electronica de los metales de transicion?

Solucién 'V, Cr, Mn y Fe: Para estos elementos, solo 5, 6, 7 y 8 de las 18 celdas de la
capa Ifla estan ocupadas, respectivamente. Segun el segundo postulado, la atraccién de
estos electrones de valencia con aquellos del core se iria debilitando frente a la repulsién
coulombiana. Por ello, Langmuir predice para ellos un delicado equilibrio de fuerzas
que conlleva a que tengan propiedades similares. Entre ellas, podriamos citar su valen-
cia comun de 3 y la facilidad para que al absorber luz visible (la que provocaria que
un electron salte a una celda vacia dentro de la misma capa) se formen compuestos
coloridos.

Ni: Aqui tendriamos 10 electrones en la capa 1lla. Segiin Langmuir, ocho de ellos
serian atraidos por los ocho electrones de las capas Ila y 1Ib, quedando otros dos mas
factibles de ser cedidos. Ello explicaria el estado de oxidacién de dos en el niquel.

Electrones
11 ficilmente
cedibles

En forma similar, Langmuir da explicacion a otras propiedades, como las magnéticas,
las diferentes solubilidades de los compuestos, etc.

A partir del modelo atomico descrito, Langmuir incluye postulados adicio-
nales para predecir la actividad quimica, la estructura y las propiedades de los
compuestos. Para ello, vuelve a emplear la idea de Lewis de compartir un par (o
mds) de electrones entre dos atomos, a lo que denominé enlace covalente.
Como ya veremos, su propia teoria predice la formacién de otro tipo de unién,
producto de la atraccion electrostatica entre cargas, al que llamé enlace electro-
valente. De esta forma, Langmuir engloba las teorias de Lewis y Kossel,
generalizandolas, al hacer un modelo aplicable a atomos de toda la tabla
periddica.



MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 225

Para los electrones externos, o de valencia, de un atomo en un compuesto
quimico, propone los siguientes cuatro postulados adicionales:

1) Los arreglos estables y simétricos de electrones corresponden a los gases inertes
y estdn caracterizados por fuertes campos de fuerza interna (atraccién) y débiles
campos de fuerza externa (repulsién). A menor niimero atémico, mas débil es el
campo externo.

2) El arreglo mis estable de electrones es el par en el dtomo de helio.

3) El siguiente arreglo mds estable de electrones es el octeto, el cual corresponde a
un grupo de ocho electrones, como el que se encuentra en la segunda capa del
atomo de neén. Cualquier otro stomo con niimero atémico menor de 20 y que
tenga mas de tres electrones en la capa externa, tenderd a ganar el nimero
adecuado de electrones suficientes para compartir su octeto.

4) Dos octetos pueden tener uno, dos y en ocasiones tres pares de electrones en
comiin. Un octeto puede compartir uno, dos, tres o cuatro pares de electrones con
uno, dos, tres o cuatro octetos. No se pueden compartir mds de dos octetos.

Desde estas consideraciones, Langmuir elabora su teoria del octeto de
valencia. Los dtomos en un compuesto tenderan a arreglarse de tal forma que
todos ellos adquieran una configuracion estable, la que para dtomos con Z > 5
corresponde al octeto. Asi, con el numero total de electrones de valencia se
construirdn tantos octetos como sea posible. Para un sistema con dos dtomos
(A y B), ello es posible de tres diferentes formas, segun el cuarto postulado,
como lo muestra la figura 4.13.

AB AB AR
() (b} (©
Figura 4.13 Arreglos posibles para dos octetos.
En el caso (a) es necesario que el nimero total de electrones de valencia

sea 14 (dos electrones menos que los dos octetos aislados), 12 en el caso (b) (cuatro
menos que en dos octetos) y 10 en el (c). De aqui es claro que si

¢ = numero total de electrones de valencia,

entonces el numero de electrones compartidos entre los dos octetos sea de
8(2) — e, y el niimero, p, de enlaces covalentes entre A y B seria

p =1/2[8(2) — €]

La ecuacion anterior puede generalizarse para un nimero, n, arbitrario de
octetos

p=1/2[8n — €] 4-1)
Segin Langmuir, la ecuacion (4-1) da la informacion definitiva de la manera

en la cual se pueden arreglar los octetos en una molécula.
Para mostrar c6mo esto es posible, presentaremos algunos ejemplos.
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Ejemplo 48 Determine la estructura de las moléculas siguientes:
a) Cl,0. b) CO,. ¢) H,O. d) N,O,. e) N,O,.

Solucion
a) Para Cl,O tenemos

n =3 (nimero de octetos) y
e = 20 (siete electrones de valencia de cada cloro y seis para el oxigeno).
Aplicando (4-1),

p=1/2[83) - 20] =2

se formarian dos enlaces sencillos. Una estructura acorde seria:

o [C—o—Cl

b) En este caso, n = 3, pero e = 16, de donde
p=1/2[8(3) — 16] = 4

Puede proponerse entonces la existencia de dos dobles enlaces C = O. Emplean-
do estructuras cubicas, obtenemos

Langmuir predice una estructura donde los pares compartidos se encuentran
mas cerca entre Si:




c)

d)
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La existencia de hidrégeno en el H,O lieva a que sélo deba considerarse un
octeto, el correspondiente al oxigeno. De ello resulta:

p=1/2[8(1) — 8] = 0

y, por tanto, existen cero pares compartidos entre octetos. Sin embargo, el
hidrégeno adquiere la configuracion de helio, que, segun los postulados, es Ia
mas estable. Colocando a los electrones compartidos cerca entre si, obtenemos

N,O,. Ahora tenemos n =5y e= 5(2) + 6(3) = 28. Entonces,
p=1/2[8(5) — 28] =6

Varias son las estructuras posibles con seis enlaces; entre ellas tenemos a las
siguientes:

(a) O=N—O—N=0

(b) O—N=0O=N—0

() O=N—N=0

|

o

Segiin los conceptos cldsicos de valencia (N trivalente y O divalente), es viable
{inicamente la primera opcion. Sin embargo, conociendo la facilidad con la que
esta molécula se rompe en NO, y NO, Langmuir propone la estructura (<)
como mas adecuada. Adicionalmente, sugiere que las especies (a) y (c) pueden
encontrarse en equilibrio'2, Para aclarar esta idea presentamos la figura 4.14.

O=N—0—-N=0 (a)
(6) O
x> <
N\'N Intermediario

«~0"

O=N—N=0 (©
| Figura 4.14 Equilibrio entre dos posibles
0 estructuras del N,Oj;.

12 A este fendémeno se le conoce como tautomerismo. Las estructuras (a) y (c) corresponden a
dos tautomeros.
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Puede observarse que, al irse acercando los dtomos de nitrégeno, empieza
a formarse un enlace quimico entre ellos, lo que debilita una de las ligaduras
N—O en el intermediario, alcanzandose la estructura (c).

En la figura 4.15 presentamos los diagramas de octeto propuestos por
Langmuir para (a) y (c). Alli hemos diferenciado a los electrones que intervienen
en el equilibrio, representindolos por medio de circulos huecos.

o (@
-::7"“'- “maa
¢ J
: : N "' ‘
10 ' !N i
i o---f-=2 ; i 0
P L i ST
o ©
s et
,l
0 ' N S/
I s Weanty Ve N s
3 - \‘\ 4
“~ “'I
Al s\~o
~, . . y .
) A Figura 4.15 Diagramas ctbicos

para el N,Os;, segiin Langmuir.

Notese que en la estructura (a) se tienen dos electrones en la parte superior
y cuatro en la inferior, mientras que en la (c) dos de los electrones inferiores se
han trasladado hacia arriba.
Debido a este equilibrio, que involucra una transferencia electronica, Lang-
muir intenta explicar el intenso color azul de este compuesto 3.
e) N,O,. En este caso, n=9, e =52+ 67) =52 y

p = 1/2[89) — 52] = 10

Dos de las posibilidades donde los nitrégenos se presentan trivalentes y los
oxigenos divalentes son:

O0=N—0—-0—0—0—0—-N=0

T o7
N—O-N
l |
0—0—0

13 El color, segiin este modelo —y siguiendo las ideas de Lewis—, se debe al paso de electrones
de una celda a otra, como resultado de la absorcién de luz del espectro visible.
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Puesto que las cadenas de varios dtomos de oxigeno no son frecuentes en
quimica, puede adelantarse que dichas estructuras serian inestables (a la fecha
no se ha encontrado ningin o6xido de nitrégeno con esta formula).

PROBLEMA 4.11 Prediga la existencia de las siguientes moléculas y considere cudl seria
su estructura: a) PCly; b) N,O; ¢) Os; d) C3H,; e} HiPO,.

Respuesta d) Posible solo en un anillo. e) H—O—PH,)—O es una posibilidad, pero
existe otra mds consistente con las valencias de los dtomos.

Ejemplo 49 ;Como explica la teoria del octeto la existencia de moléculas como el
pentacloruro de fosforo, PCls?

Solucion Considerando cinco electrones de valencia para el fosforo y siete para cada
cloro, e = 40, y como n = 6, obtenemos p =4. Es obvio que con cuatro enlaces
covalentes no puede construirse esta molécula de seis dtomos. En todo caso, cuatro de
los cloros podrian unirse al fosforo de esta manera, pero el quinto cloro no podria
unirse al {osforo mediante un enlace covalente. Proponiendo un enlace iénico para este
ultimo, tendriamos: PCly - Cl~ unidos electrostaticamente.

Langmuir encontré otro tipo de explicacion. Esta consiste en que el fosforo dona sus
cinco electrones de valencia, uno a cada cloro, convirtiéndolos en cloruros. EI compues-
to se mantendria unido debido Unicamente a fuerzas electrostaticas.

Cl-

Figura 4.16 Estructura del pentacloruro de fosforo de
Ci- acuerdo con la teoria de Langmuir.

Ejemplo 4.10 ;Puede emplearse la teoria del octeto en los compuestos de coordinacion
estudiados por Werner?

Solucién La teoria es practicable directamente a los compuestos donde el metal estd
rodeado de cuatro ligantes.

Para dar un ejemplo consideremos los compuestos de platino con amoniaco, en los
que Werner se basd para proponer su teoria de valencia primaria y secundaria.

a) PyNH,),Cl,.

A efectos de contar el nimero total de electrones disponibles, el platino sélo
contribuiria con dos electrones, por poseer una estructura similar a la del niquel (véase
Ejemplo 4.7). Asi, e = 48 y el numero de octetos es n = 7. Mediante el uso de (4-1)
obtenemos p = 4, lo cual indica que las cuatro moléculas de amoniaco pueden unirse
covalentemente al platino, pero los cloros solo podrian mantenerse unidos por un
enlace ionico (véase Fig. 4.17).

Esta estructura es consistente con la informacién obtenida por Werner para la
conductividad eléctrica de la disolucion acuosa de este compuesto.

b) Pt(NH,);Cl,.
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NH,

Cl- ...h Pt 3 Cl-

& %

NH, NH, Figura 4.17 Estructura del complejo
[Pt(NH,),]Cl,.

Como ahora tenemos un amoniaco menos que en el caso anterior, n = 6 y ¢ = 40,
de donde p = 4. Tres de los cuatro enlaces serian formados por amoniacos y el cuarto
por uno de los cloros. El cloro restante solo podria estar unido al resto mediante una
atraccion electrostatica, como se muestra en la figura 4.18.

NH3\ NH, |’

-
—""
1 ar-

\~.P
NH,M \%Cl Figura 4.18 Estructura del complejo

[PY(NH,),CI]CL

En vista de que ambos atomos de cloro se mantienen unidos al platino debido a dos
enlaces de caracter diferente, se acostumbra no escribir la formula de este compuesto
como se enuncié al principio, sino como se escribié en el pie de la figura.

Este segundo compuesto conduce menos eficientemente la corriente eléctrica en
disolucion que aquél en (a), debido a que la disociacién de (a) produce tres iones,
mientras que la de (b) sélo dos.

PrOBLEMA 4.12 ;Cuadl de los siguientes compuestos conduciria la electricidad al disol-
versc en agua?

a) PYNH,),Cl,, n=35

b) K[Pt(NH;)ClL], n=75

c¢) K,[PtClL], n=2>5

Como es patente, después de poner atencion a los ultimos ejemplos y
problemas, la teoria del octeto de valencia de Langmuir es una generalizacion
a los trabajos de Kossel y Lewis sustentada en gran cantidad de informacién
quimica. Al final de su trabajo de 1919, Langmuir enfatiza que la congruencia
de sus propuestas con los resultados experimentales apoya la validez funda-
mental de sus postulados, haciendo notar que éstos no son totalmente reconci-
liables con la teoria de Bohr sobre el atomo, aunque admite que los estados
estacionarios de Bohr tienen cierta similitud con su postulado de estructura
celular de los atomos.

Para finalizar esta seccién, consideraremos una ultima aplicacion de la
teoria de Langmuir al entendimiento del comportamiento quimico de las
moléculas, la que emplea el concepto de isosterismo. Se dice que dos compues-
tos son isostéricos cuando posean el mismo numero de atomos y el mismo
numero total de electrones arreglados en forma similar.

Por ejemplo, N,O y CO, son dos moléculas isostéricas, pues estan consti-
tuidos de tres atomos y 16 electrones de valencia arreglados formando dos
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dobles enlaces. Segin Langmuir, este tipo de compuestos tienen propiedades
fisicas similares, lo que se hace evidente en la tabla 4.4.

PROPIEDAD N,O CO,
Presion critica (atm) 75 77
Temperatura critica (°C) 354 319
Viscosidad (poises) 148 x 107 148 x 107°
Peso especifico a —20°C 0.996 1.031
Peso especifico a 10°C 0.856 0.856
Solubilidad en agua a 0°C 1.305 1.780
Solubilidad en alcohol a 15°C 3.25 3.13

Tabla 4.4 Algunas propiedades fisicas de N,O y CO,.

Estas dos moléculas no son solo isostéricas, sino también isoelectronicas
(el mismo niimero de electrones totales, incluyendo los del core). Lo mismo
sucede con los radicales cianato, isocianato y fulminato:
—0=C=N, —N=C=0 y —O=N=C, respectivamente.

PROBLEMA 4.13  Verifique si el principio del isosterismo se cumple para los siguientes
pares de especies:
a) CH,, NH;
b) SF,, PClg

¢) BF,, PF,
d) NOj, CO;

4.3 EL PRINCIPIO DE CONSTRUCCION PROGRESIVA

En lo que va del capitulo hemos analizado tanto el modelo inicial de Bohr
para atomos polielectronicos como los modelos del atomo basados en el
comportamiento quimico de las sustancias. La naturaleza de ambos modelos
ha sido atinadamente descrita por G. N. Lewis en el siguiente parrafo:

«La idea de estructura electrénica y, de hecho, todas las ideas estructurales que
son usadas por el quimico, fueron obtenidas por un método que puede llamarse
analitico, en el sentido que, a partir de una gran cantidad de material experi-
mental, el quimico intenté deducir un cuerpo de leyes simples que fueran
consistentes con los fenémenos conocidos. El fisico-matemdtico, por otra parte,
postula leyes que gobiernan el comportamiento de las particulas e intenta
entonces sintetizar un dtomo o molécula. Cuando tiene éxito, el fisico posee un
arma de poder extraordinario que le permite responder interrogantes en und
forma cuantitativa, las cuales en el mejor de los casos podrian ser resueltas
cualitativamente por el primer método.

Sin embargo, una inexactitud en uno solo de los postulados Sfundamentales
puede invalidar por completo la sintesis, mientras que los resultados del método
analitico nunca pueden estar equivocados por mucho, siendo que se Jundamen-
tan en numerosos hechos experimentales.»
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Los espectroscopistas también habian de desempefiar un papel importante
en la elucidacion de la estructura electronica de dtomos y moléculas. Fue muy
grande el adelanto alcanzado en la interpretacion espectral en los afios que van
de 1895 a 1920.

Este tercer ingrediente, junto con la teoria de Bohr para el hidrégeno y las
aportaciones de los quimicos, condujo al mismo Bohr a proponer su principio
de construccion. Ello significo un avance notable hacia el entendimiento de la
relacidn estructura electronica-propiedades periddicas.

4.3.1 Los espectros de los metales alcalinos

Vale la pena recordar que el éxito del modelo de Bohr para el atomo de
hidrégeno se debid a que, en buena medida, a partir de él pudo alcanzarse la
expresion empirica de Balmer para las lineas espectroscopicas en el visible.

Para los 4tomos con mas de un electron no fue simple alcanzar ecuaciones
como las de Balmer. Los espectros eran demasiado complicados. Sin embargo,
los espectroscopistas buscaban afanosamente ecuaciones empiricas que pudie-
ran dar luz sobre la naturaleza de las transiciones electronicas.

Desde el siglo pasado se sabia que los elementos que presentaban los
espectros mds sencillos eran los metales alcalinos. Fue Rydberg quien encontrd
que el espectro era analizable si se separaban las lineas en varios grupos o
series. Por una parte, existian en los espectros lineas muy intensas, que llamoé
lineas principales. Ademas, las otras lineas menos intensas podian separarse en
dos series: la serie exacta (con lineas a A muy definidas) y la serie difusa (lineas
mds anchas, que tenian una estructura fina compleja). Con posterioridad se
descubrio otro tipo de serie en el infrarrojo, que fue llamada fundamental (o de
Bergmann). Por comodidad, las series eran llamadas como s, p, d, f, sus
iniciales en inglés!*.

Rydberg grafico v para las series s, p y d del litio, contra un niimero ente-
ro n, hallando resultados como el de la figura 4.19.

De la figura, es evidente que las lineas en cada serie deben aceptar una
relacion que emplee nimeros enteros. Rydberg sugirié, primero, que estas
curvas eran hipérbolas, y propuso

V, = Vg — n=2234 ..,
n+u

donde C y u son constantes, pero obtuvo mejores resultados para la expresion

- R
Vp =V — n=2234...,0o (4-2)
(n + p)
siendo R la constante de Rydberg y p un parametro menor que la unidad, que
variaba de serie a serie (véase Tabla 4.5).

14 5 proviene de sharp: exacta, precisa.



MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 233
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Figura 4.19 Numero de onda para la serie s del litio graficado contra un nimero entero.
Solo se muestran las primeras 15 lineas y el limite, v°,, de la serie.

PROBLEMA 4.14 Demuestre que para las series del hidrégeno se obtiene una expresion
idéntica a (4-2), pero con u = 0.

SERIE
s P d
Vo (cm™Y) 28 601.6 43 487.7 28 598.5
I 0.5951 0.9596 0.9974
Ninicial 2 1 2

Tabla 4.5 Valores de Rydberg para v, y u en las series s, p y d del litio.

PROBLEMA 4.15 Emplee los datos de la tabla 4.5 y la férmula (4-2) de Rydberg para
elaborar el espectro completo s, p y d del litio desde 44 000 hasta 12000 cm™'. Use un
color diferente para las lineas de cada serie.

Después de la llegada del modelo de Bohr, se intent6 dar una explicacion a
ecuaciones empiricas como la (4-2), pero ello no resulto facil. Sin embargo, las
orbitas elipticas de Sommerfeld arrojaron cierta luz sobre lo que podria ocu-
rrir. Las diferentes series deberian aparecer por existir transiciones electronicas
desde orbitas con diferentes valores de k. Las lineas s provendrian de transicio-
nes desde Orbitas con k = 1 (las mdas excéntricas y penetrantes), las p desde
aquéllas con k = 2 (menos excéntricas y por ello menos penetrantes), y asi
sucesivamente. Por ello se ha generado la notaciéon de la tabla 4.6.

Valor de k 1 2 3 4
Orbita tipo s p d f

Tabla 4.6 Notacion de las Orbitas de Sommerfeld.
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Los metales alcalinos tienen un electron mas que los gases nobles, el que
ocuparia una nueva Orbita.

En cierto sentido, estos elementos se comportan, entonces, como si fueran
dtomos con un solo electron, pues la estructura de sus electrones de core es
sumamente estable. Dicho electron podria excitarse hacia una capa superior, y
al volver a disminuir su energia emitiria radiacion. Por ejemplo, para el litio, el
electron ocuparia el nivel n = 2 con k = 1, el que llamamos 2, y podriamos
denominar 2s ahora. Al excitdrsele, alcanzaria una orbita con n = 2 y algin
valor de k. En el proceso de retornar a su estado original, de baja energia, este
electron emitiria uno o mas fotones.

Adicionalmente, se descubrio otro hecho, llamado regla de seleccion, que
indicaba que la transicion electronica podria ocurrir sélo si k aumentaba o
disminuia en una unidad. Entonces, el electrén podria alcanzar el nivel 2, (o
2s) siempre que partiera del 2, (0 2p), 3, (0 3p), 4, (o 4p), etc. Estas transiciones
darian lugar a la serie p del espectro.

Ahora bien, si el estado final del electron fuera el 2, (2p), podria haber
partido de orbitas con k = 1;3, (3s), 4, (4s), 5, (5s), etc., generando la serie s, o
bien, con k = 3; 3; (3d), 4; (4d), etc., produciendo la serie d.

Como se analiza en el siguiente ejemplo, las energias de las 6rbitas pueden
obtenerse a partir de datos espectroscdpicos.

Ejemplo 4.11 De acuerdo con (4-2), los nimeros de onda de la serie p del litio vienen
dados (usando R,) por

109 737.3
(n + 0.9596)?

VP = 434877 — =123,..

Sabiendo que n = 1 corresponde a la transicién 2p — 2s,

n=2a3p—->2s yengeneral na(n+ )p-2s

a) Obtenga la energia que separa a cada nivel p del 2s.
b) Encuentre la energia del nivel 25 y de todos los p.

Solucion
a) Ya que la energia del fotéon emitido
E; = hv = hev
corresponde a la diferencia energética —(Epn, — Eqnicia) del dtomo, tenemos que

—(E3y — Euy 1)) = hevf
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Para obtener v, y de ésta (E4 ), — E2) = AE, sc dan valores a nen la si-

guiente tabulacion:

n ¥ (cm™1) AE (al)

1 14910.7 0296 = E,, — Ey,
2 30959.6 0615 = E;, — E,
3 36 488.5 0.725 = E,, — Es,
4 390264 0.775= Es, — E;
5 40 398.0 0.802 = E,, — Es,
0 434877 0864 = E,, — E,,

b) Puede decirse que el nivel oop esta tan alejado del nicleo que un electron en
esta «drbita» no siente la atraccion del nucleo y. por tanto, E,, = 0. Del
ultimo resultado de la tabla obtenemos entonces que

E,, = —0864al

y de las otras igualdades, usando este valor como dato, encontramos
E,, = —0.568a)
E;, = —0249a)
E,, = —0.13%a)
E;, = —0.089al
E,, = —0.062al
PROBLEMA 4.16 Conociendo, del ejemplo anterior, que E,, = —0.568 al:

a) Obtenga las energias de las orbitas 3s a 6s, sabiendo que las lineas de la serie s,

con numeros de onda

v = 28 601.6 —

109 737.3

corresponden a las transiciones (n + 1)s — 2p.
b) Encuentre las energias de las orbitas 3d a 6d sabiendo ahora que para la serie d

109 737.3

70 = 28 598.5 —

son los nimeros de onda de las transiciones (n 4+ 1)d — 2p.

Respuesta
a) E,; = —0324a] E, =
b) E;; = —0243al E. =

—0.169 aJ
—0.136al)

(n + 0.9974)%

PR =234 ...
105951

E;, = —0.103 aJ
E,, = —0.087al

n=2734,..

E., = —0.070al
Eoy = —0061 a)

De los resultados obtenidos en el ejemplo 4.11 y el problema 4.16, podemos
trazar la figura 4.20, donde se presenta un diagrama de niveles energéticos para
el electréon de valencia del litio y las posibles transiciones, siguiendo la regla de
seleccion mencionada. En la figura se han incluido las transiciones de orbita f a
la 3d, correspondientes a la serie f. Se han omitido las lineas de orbitas p a 3d
o de orbitas d a 4 f debido a que, a pesar de satisfacer la regla de seleccion, son
practicamente imperceptibles en el espectro debido a su bajisima intensidad.
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k=1 k=2 k=3 k=4
0 s d d s Hidrégeno
E (a)) |65 , H gp_[ : grl H g; H ne
~0.1 55 P d ! n=S5
N\ 2 Yl w4
—-02 _45-—\\ /// Serie f
3p 3d n=13
"0.3 I 33
—04 1 Serie d
-05 Serie s / 5
n=
~06 - 2
~0.7 1
—08 | Serie p
2s
-09 -{

Figura 4.20 Esbozo de un diagrama energético que muestra las posibles transiciones en
las que el electron de valencia del Li puede verse involucrado, produciendo las series
espectrales de este elemento. A la derecha, se muestran las energias de Bohr para el atomo
de hidrégeno (E, = —2.18/n? al).

De este diagrama energético son notables varios hechos:

a) Para un mismo valor de n, las drbitas con la menor energia son aquellas tipo s,
siguiéndoles las p, etc. Este hecho admite una explicacion. Recordemos que las
orbitas mds penetrantes son aquéllas con k =1, las s. Ello implica que el
electrén 25 del litio se puede acercar mucho al nicleo, que contiene tres protones,
penetrando inclusive mas all4 de la érbita mas interna, con los dos electrones del
core. Por el contrario, el electrén 2p gira en una érbita circular y no penetra
nunca el core. Por ello resulta que la mayor penetrabilidad trae apareada la
menor energia, pues el electrén mds penetrante sufre una mayor atraccién
efectiva del nicleo atomico. —

b) Para n grande, la energia corresponde casi exclusivamente u.! mismo valor
que en el hidrégeno. El electrén de valencia se encuentra tan alejado, que detecta
la atraccién de una sola carga positiva. Es como si el nicleo con tres cargas y
los dos electrones del core formasen una sola entidad con una carga neta
de +1 y eso fuera todo lo que el electron de valencia pudiera «reconocer» a
distancia.

¢) Debido a lo anterior, las series s y d tienen un limite comin, como ya podia
detectarse en la tabla 4.5. Ademds, como la orbita 3d es circular y, por tanto,
alejada del micleo y no penetrante, tiene una energia parecida a la del hidrégeno
con n = 3. De aqui que las lineas de la serie f (fundamental) sean prdcticamente
iguales a las de Paschen para el dtomo de hidrogeno. Por ello se les dio ese
nombre de lineas fundamentales, pues parecian ocurrir en todo dtomo.
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PROBLEMA 4.17 Para el sodio (con 10 electrones de core y un electron de valencia de
tipo 3s), la energia de ionizacion del electron 3s es de 0.8233 aJ. Las longitudes de onda
que ¢l sodio emite cuando su electron de valencia sufre las transiciones indicadas son:

Serie p A (A) Serie s A (A)
3p > 3s 5897.6 45 — 3p 113847
4p — 3s 3303.9 55— 3p 61559
5p — 3s 2853.8 65 — 3p 5150.2
6p — 3s 2681.2 7s — 3p 47492
Serie d i (A) Serie f A (A)
3d - 3p 8197.0 4f-3d 18 464.6
4d - 3p 5689.7 5f—3d 12 682.7
5d - 3p 4984.1

6d — 3p 4669.8

a) Construya un diagrama que muestre los estados atomicos y las transiciones.
b) Compare el resultado en a) con el obtenido en el texto para el litio.

4.3.2 El principio de construccion de Bohr

Como podemos ver, los espectros de los metales alcalinos sugieren la estructu-
ra real de todo un conjunto de niveles energéticos disponibles para el electrén
de valencia de estos atomos. Cada nivel corresponderia a una de las drbitas
elipticas de Sommerfeld.

En el litio, los electrones de core ocuparian la 6rbita con menor energia,

la 1, (0 1,) y el siguiente nivel, el 2s, seria ocupado por el electréon de valencia.
Asi, la configuracion electrénica del litio seria:
Li: 15225
Para el sodio, con ocho electrones mas en el core, tendriamos:
Na: 1s%(2s2p)®3s!

no pudiendo decidir cémo repartir los ocho electrones entre los niveles 2s y 2p.
Bohr sugirio, en 1921, que estos ocho eiectrones se repartirian por igual, o
sea,

Na: 1s22s*2p*3s' (Bohr)

La idea de Bohr era que los niumeros «madgicos» 2, 8, 8, 18, 18, 32 de atomos de
los gases nobles (véase Tabla 4.2) podian obtenerse como sumas repetidas de pares:

2=2
4+4=8
6+6+6=18

8+8+8+8=32

De aqui que haya propuesto esa ocupacion en el sodio.
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8,2-*Py;y -*Py;)
.{-l
i

7664.94 7699.01

Call

3933.66 3968.46

Sc 111

2699.81 273483

Tilv Figura 421 Primer doblete de la serie principal en

K,Ca"*,Sc**, Ti** y V4", Puede observarse que aun-

que se presenta a diferente longitud de onda en cada

especie, en todos aparece, y con un desdoblamiento

Vi de unos@A (Tomada de H. E. White, Introduction to
atomic spectra, © 1934. McGraw-Hill International
Book Company, Nueva York.)

2068.22 2103.79

Vv

1715.82

1679.36

En breve veremos que la apreciacion de Bohr era incorrecta. Sin embargo,
su idea general era plausible, y consistia en suponer que cada uno de los
electrones de un atomo neutro (Z, igual al namero de protones) ocuparia uno
de los estados cudnticos disponibles con la menor energia. La configuracion
electronica del atomo con Z electrones en la tabla periddica se obtendria
afiadiendo un electron adicional a la del atomo con Z — 1 electrones. Esta
hipotesis constituye el llamado principio de construccion progresiva o principio
de aufbau®.

Los resultados espectroscopicos apoyaban al principio de construccion,
pues era conocido ampliamente que el espectro del ion He™ era similar al del
hidrogeno o el del Be™ al del litio, y el del Ca™ al del potasio. En la figura 4.21
damos un ejemplo de este hecho.

En general, el ion unipositivo con Z protores tiene un espectro con los
mismos patrones de lineas que el atomo neutro con Z — 1 protones. Dado que
ambas especies poseen Z — 1 electrones, ello indica que un cierto atomo tiene
a Z — 1 de sus electrones con la misma configuracion que el precedente y
difiere de éste solo por su electron adicional o electron diferencial.

En 1924, E. C. Stoner corrigié a Bohr en las ocupaciones de cada 6rbita
atomica, proponiendo las que se incluyen en la tabla 4.7.

Podemos aplicar, entonces, el principio de construccién a los dtomos mads
ligeros.

!5 Palabra del aleméan con el mismo significado.
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CAPA
n=1 n=2 n=3 n=4

Nimero maximo K L M N
de electrones

Is 2s | 2p 3s 3p 3d 4s 4p | 4d | 4f
Segun Bohr

2
(incorrecta) 4 4 6 6 6 8 8 8 8
Segun Stoner
(correcta) 2 2 6 2 6 10 2 6 10 14

Total 2 8 18 32

Tabla 4.7 Maximo nimero de electrones en cada subcapa, segin Bohr y Stoner.

Ejemplo 4.12 Emplee el principio de construccion para los atomos del helio al neén.

Soluciéon El helio tendria a sus dos electrones en la capa 1s. Habiendo saturado el nivel
con n =1, el tercer electron del litio empezaria a ocupar la subcapa 2s:

Z =2 He:1s?
Z =3 Li: 1s%2s!
En el berilio, el cuarto electron acabaria de llenar el nivel 2s:
Z =4 Be: 157252
Para el siguiente dtomo (boro), el electron diferencial ocuparia la subcapa 2p:
Z =5 B: 1s225s%2p'
En adelante, hacia el nedn, se seguiria ocupando la subcapa 2p, la que puede
albergar hasta seis electrones:

Z=6 C: 1522522p?
Z=7 N: 1522522p°
Z=3 O: 1522522p*
Z=9 F: 15225%2p®
Z=10 Ne: 1522s22p°

Conocidas las ocupaciones propuest2s por Stoner, muy pronto fue evidente
en qué orden progresivo serian ocupadas las subcapas por los electrones. La
regla es como sigue:

a) Se ocupan primeramente las subcapas con menor suma de n + k.
b) Para subcapas con igual n + k, primero se ocupa aquélla con menor n.

PROBLEMA 4.18 Indique cudles son las primeras nueve subcapas que serian ocupadas
con electrones.

Respuesta 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s.
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s s BETRY

Figura 422 Diagrama nemotécnico para el orden en el que deben ser lienadas las sub-
capas. Como puede verse, para valores de k, por arriba de cuatro se usan las letras g,
h, i, etc., en orden alfabético. Un diagrama como éste fue propuesto, desde 1956, por el

mexicano Jaime Keller (1936- ).

En la figura 4.22 se presenta un diagrama (en cuyas diagonales se tienen
subcapas con la misma suma n + k) que puede construirse facilmente para
recordar el orden progresivo de ocupacion de los niveles.

Ejemplo 4.13 A partir de sus numeros atémicos, indique las subcapas ocupadas en los

gases nobles.

Solucion Siguiendo el orden de la figura 4.21, podemos obtener para los gases nobles

los siguientes niveles ocupados:

He Ne Ar Kr Xe Rn
rls 2s2p | 3s3p | 4s3d4p | 5s4d5p | 6s4fSd6p
Numero de electrones
en cada nivel 2 |12 62 6 10 6|2 10 62 14 10 6
Nimero atémico 2 10 18 36 54 86
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Es comun colocar como superindice de la subcapa al nimero de electrones que la
ocupan. Asi, tendriamos las siguientes configuraciones electrénicas para los gases nobles:

2He: 1s?

'ONe: 1s22522p°

'BAr: 15%2522p®3s523p°

30Kr: 1522522p°3523p°4s?3d'°4p®

S4Xe: 15%2s22p°3s?3p®4s?3d104p®55%4d" °5p°

86Rn: 1s225%2p®3523p®4523d'°4p°®5524d'°5p°6s24 £ 1454 °6p®

PrROBLEMA 4.19 Siguiendo el principio de construccién, obtenga la configuracion de
los elementos del sodio al argon.

Respuesta  Representemos por [Ne] = 15?25?2p® a los electrones de core.
Na: [Ne]3s!
12Mg: [Ne]3s?
13Al: [Ne]3s?3p!
145 [Ne]3s?3p?
I5p: [Ne]3s?3p®
16g: [Ne]3s23p*
17Cl: [Ne]3s23p°
'8Ar: [Ne]3s?3p®

PROBLEMA 4.20 Encuentre las configuraciones electronicas de los metales alcalinoté-
rreos (Be, Mg, Ca, Sr, Ba) a partir del principio de construcciéon y sus nimeros atémicos
4, 12, 20, 38 y 56). ;Da ello una explicacién a la similitud de sus propiedades quimicas?

Respuesta En todos los casos el ultimo nivel ocupado es un ns?.

PROBLEMA 4.21 ;Por qué razén los metales del escandio al cinc tienen propiedades
parecidas?

Ejemplo 4.14 Construya la configuracién electrénica de los elementos de las tierras
raras (Z = 57 a 70) siguiendo el principio de construccion. Dé con ello una explicacion
de sus similares propiedades.

Solucién Identificamos, antes que nada, al xenén (Z = 54) como el gas noble preceden-
te a estos elementos. Siguiendo el resultado del ejemplo 13, el xenén tiene una configu-
racion

Xe: 15225?2p®3523p©ds?3d!°4p°®55s24d'05p®

Para Z = 57, es necesario afadir tres electrones al Xe. Las subcapas inmediatamente
disponibles son la 6s (en la que pueden ponerse hasta dos electrones) y la 4f (que
acepta hasta 14). Es claro, entonces, que estos elementos van llenando la capa 4 f, como
se observa en la tabla 4.8 de resultados:

Podria decirse que la similitud entre las propiedades quimicas de estos eclementos es
un reflejo de que todos van llenando la misma subcapa. Pero ello no basta, pues, por
gjemplo, B, C, N, O, F y Ne van llenando la 2p y no poseen un comportamiento
quimico comun. Lo que sucede es que la subcapa 4, por tener un nimero cudntico
principal n = 4, esta mas cerca del nucleo que la 6s. En la férmula (3-94) de la sec-
cién 3.4.1 presentamos las distancias promedio al nucleo para cada Orbita eliptica de
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VA ELEMENTO SIMBOLO CONFIGURACION
57  Lantano La [Xe]6s%4 1
58  Cerio Ce [Xel6s%4 f2
59  Praseodimio Pr [Xel6s24 £
60  Neodimio Nd [Xel6s24 14
61  Prometio Pm [Xel6s%4 1
62  Samario Sm [Xel6s%4 6
63  Europio Eu [Xel6s%4f7
64  Gadolinio Gd [Xel6s4 18
65  Terbio Tb [Xel6s4 f°
66  Disprosio Dy [XeJ6s24 f10
67 Holmio Ho [Xel6s%4 £ 1!
68  Erbio Er [Xel6s%4 £12
69 Tulio Tm [Xel6s24 13
70 Iterbio Yb [Xel6s24f14

Tabla 4.8 Configuraciones (segun el principio de construccion) de las
tierras raras. [ Xe] representa el arreglo de los 54 electrones mas in-
ternos.

Sommerfeld en el hidrégeno. La orbita 45 (n = 4, k = 4) es circular, con radio r = 16a,,
mientras que la 6s (n = 6, k = 1) tiene {r) = 53.5a,. Asi, después de llenar la subcapa
6s, muy externa, los siguientes electrones (4f) se acomodan junto con aquellos de las
capas interiores. Ya que las propiedades quimicas de los elementos dependen de los
electrones mas externos, todos los atomos de las tierras raras tienen eso en comun: dos
electrones de valencia en la subcapa 6s. En cierto sentido, puede decirse que los
electrones 4f pertenecen al core del atomo.

De todos los problemas y ejemplos de esta seccion resulta evidente que el
principio de construccion es un principio tedrico que permite conectar la
estructura electronica de los atomos con sus propiedades periédicas.

Es importante destacar el hecho que yace detrds de esta conexién: Las propiedades
quimicas de los elementos dependen esencialmente del arreglo de los electrones en sus
atomos.

En la figura 4.23 presentamos una tabla periodica de la-£poca que se
asemeja a la hoy conocida con el nombre de «tabla ceitan.

Con la propuesta del principio de construccion habian de disiparse las dis-
crepancias existentes entre fisicos y quimicos. Al respecto, escribe Lewis en 1923:

«( Bohr) asigna a cada electrén una 6rbita separada y visualiza a éstas como
arregladas en capas alrededor del centro atémico.

Me parece que con este paso Bohr ha eliminado el elemento esencial de
conflicto entre el fisico y el quimico»
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) 1 7
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Second 3 4 5 6 7 8 9 10

- Li Be 8 ¢ N 0 F N
Period g, S, Py 35, Sy 5p, Py, 'S:
Third i 12 13 14 15 16 17 18
Poried N Mg Al si P S cl

Sva 'Sg Py Py ‘S R Py 'Sy

= 19 [20]21 {2223 |24 |25 26 [27 |28 {29 |30 | 3132 (333435 36
Fourth 1 K Icar v Co |Ni [Co Se
Sn|'Se | v | *; |*Fya{ Sy |°Swe|®Da |*Fan |3Fs |Sua ! 'Sy [Pyl ’Py |4Ssa| Py |Pwe 'Sa
Fifth 37 (3839 {4041 |42 [43]44145|46(47148[49[50 51 52|53 54
Period |RP|SF|.Y |Zr|Cb Pol 1
Sp|'Se | Dwe|*Fa [ D] 'Sy |*Csn | %Fs [Fanl'S, |2S7|'Se |Pr %R 145w |2 [Pw] 'S,
. 55 | 56|57 |72 |73 174 |75 (76 [77 (718 [79 |80 |81 [827|83 |84 [85 86
Sixth Cs | Ba Pt Po
Period 15‘/1 ‘Sn 105/1 =;_-1 Fan EDo 65’/1 5‘_-5 insh 'Sn ’Sﬁ o 1pV! ’Pp =N 3, 19* 150
Seventh | 87 | 88 gi 90 [ot [92
Period S | 'S
1A [MA|MA[IVA] VA |VIA|VI i 18 (B |B{IVB(VB |VIB|VIIB
6l 162 | 63164 |65 66|67 [68 [69 [70 [ 7

60
Pr | Nd | II Sm | Eu |Gd [ Tb | D Ho | Er | T Yb | Li
He | K | BLe | Lwn| e | SHye | 9Dn |oHme | e |*Lavs | "L | *Kma |He | Doe

Figura 4.23 Tabla periddica tomada del libro Introduction to Atomic Spectra, de H. E.
White, publicado por McGraw-Hill en 1934. Como puede observarse, las lineas entre
el tercer y el cuarto periodos conectan, por una parte, aquellos elementos que presentan
la misma estructura electronica en la capa de valencia (grupo A) y, por la otra, con los
elementos del llamado grupo B. Vale la pena hacer notar ciertos simbolos diferentes a los
actuales (numeros atémicos 43, 87 y 61), la ausencia del astatinio y de los elementos
transuranidos.

Hemos visto en esta seccion qué evidencias quimicas y datos espectroscopi-
cos aclaran un poco el conocimiento de la estructura atomica. Gracias a ello,
es explicable el comportamiento periodico de los elementos quimicos y los
espectros mas sencillos.

Desde luego, entre otros, hay que destacar las contribuciones de Bohr.

Einstein conoci6é personalmente a Bohr en 1920. Desde entonces hasta su
muerte mantendria una estrecha, aunque polémica, relacion con él. Transcribire-
mos la opinién que Einstein expresd, en 1949, sobre las aportaciones de Bohr
de 1913 a 1923:

«El que la inseguridad y las bases contradictorias (de la vieja teoria cudntica)
fueran suficientes para que un hombre, con el tacto e instinto inicos de Bohr,
pudiera descubrir las leyes princinales de las lineas espectrales y las capas
electronicas de los atomos, asi como su significado para la quimica, me parece
a mi como un milagro.»

Sin embargo, debe quedar claro que el modelo de Bohr-Sommerfeld sélo es
cuantitativo para un solo dtomo: el hidrégeno. A partir de la teoria cuantica no
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podia predecirse, digamos, el potencial de ionizacidén del helio o las lineas del
espectro del litio. Se suponia que los electrones debian girar en Orbitas simila-
res a las del hidrégeno, pero no podian realizarse calculos para predecir sus
propiedades.

Por otra parte, aunque el principio de construccién fue sumamente til,
como su nombre lo indica debid aceptarse como tal, como un principio que no
tenia ninguna explicacion o derivacién previa. Sin embargo, el avance de los
estudios empiricos de los espectros demostré que dicho principio era violado
en la realidad por varios atomos. La dltima palabra sobre estructura atomica
no habia sido dicha adn.

Los espectros atémicos mas complejos se siguieron estudiando. Por ejem-
plo, Paschen habia podido analizar el espectro del nedn, encontrando 130
diferentes series de lineas, en 1920. Estos estudios condujeron al descubrimiento
de nuevos hechos en 1925: el espin electronico y el principio de exclusion, que
seran tema del siguiente capitulo. Por lo pronto, en las siguientes secciones de
éste retomaremos el punto de vista de los quimicos y, a la luz del principio de
construccion, presentaremos el concepto de electronegatividad de Pauling y
algunos modelos simples de los enlaces quimicos.

44 LA ESCALA DE ELECTRONEGATIVIDAD DE PAULING

Esta seccion y la que le sigue pretenden redondear algo de la labor realizada
por los quimicos para comprender el origen y la naturaleza de los enlaces entre
los atomos que conforman una molécula. Para empezar, se analiza la escala de
electronegatividad de Pauling, que permitié unificar los conceptos de enlace
covalente y electrovalente.

Vale la pena mencionar que en lo que resta del capitulo nos alejaremos un
poco del relato cronologico. Lo que aqui se trata no fue propuesto inmediata-
mente después del principio de construccion, sino varios afios después. Sin
embargo, estas ideas son sumamente empleadas aun en la actualidad; y para
desarrollarlas, no se requiere del conocimiento de la mecdnica cudntica, al que
entraremos a partir del capitulo sexto.

44.1 Momento dipolar y caricter ionico

Ya que la materia esta compuesta de cargas eléctricas, conviene que profundi-
cemos un poco en su cemportamiento cuando se les hace interactuar con un
campo eléctrico.

Para iniciar nuestro estudio, consideremos un arreglo peculiar de cargas
conocido como dipolo eléctrico. Este consiste en dos cargas de igual magnitud
y signos opuestos, +q y —g, separadas por una distancia d (véase Fig. 4.24).
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— d }—>

i — i
—-q s +4  Figura 424 Dipolo eléctrico y vector momento dipolar.

El momento dipolar eléctrico, 1, se define como un vector que se dirige de
la carga negativa a la positiva, con magnitud igual a

p=qd (4-3)

Por supuesto, cuando la carga se expresa en coulombios y la distancia en
metros, el momento dipolar se obtiene en unidades del sistema internacional, o
sea, C-m.

Ejemplo 4.15 Investigue qué es un debye (1 D), unidad de uso frecuente para el mo-
mento dipolar eléctrico.

Solucion Cuando ¢ se expresa en unidades electrostaticas, ues (véase Ej. 2.2) y la
distancia d en centimetros, el momento dipolar u se obtiene en ues-cm. Un debye se
define como

ID=1 x10""®ues-cm

y es una unidad util para medir x4 en moléculas polares, los que resultan del orden de
magnitud de los debyes. Esta unidad lleva el nombre del fisico Peter Debye (1884-1966),
laureado con el premio Nobel de quimica en 1936 por su contribucién al conocimiento de
la estructura molecular, a través de la investigacion de sus momentos dipolares.

PROBLEMA 422 Convierta 1 D a C-m (unidades de SI).
Respuesta 1D = 3336 x 1073° C-m.

PROBLEMA 4.23 Calcule el momento dipolar producido por un electrén y un protén
que se encuentran a 1 A de distancia.

PETER DEBYE (1884-1966).
{ Tomada de «Chemical and Engineering News»,
19 de abril de 1954.)
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Respuesta  p = 4.8D.

PROBLEMA 424 ;Cudl seria el momento dipolar del HCI suponiendo que éste se
presenta como H*Cl~? (se ha transferido un electrén del hidrogeno al cloro). La dis-
tancia entre los nucleos es de 1.28 A.

Respuesta  p = 6.15D.

El ultimo problema sugiere la conexion entre este concepto de electricidad y
la estructura molecular real. En una diatomica del tipo A-B resulta ldgico
suponer que uno de los atomos tiene mayor afinidad por los electrones del
enlace. Debido a ello, en uno de los atomos existira un déficit de carga
electronica y en el otro el exceso correspondiente. Este modelo del enlace A-B
se presenta en la figura 4.25.

57 5"

A———B
Figura 4.25 Si el atomo B tiene mayor capacidad que A para extraer a los electrones del
enlace, existira un exceso de carga negativa en B(67) y un defecto en A (y por ende una

carga positiva 6* = —§~. Tenemos entonces un dipolo eléctrico formado por las cargas
6% y 8~ separadas una distancia d,p.

Es claro que en una diatomica heteronuclear se presenta un momento
dipolar de magnitud
K= ddg (4-4)

Los momentos dipolares de moléculas pueden determinarse experimentalmente,
lo mismo que sus distancias internucleares dag. De aqui que los desplazamien-
tos de carga, 6, de un dtomo a otro puedan conocerse, a partir de (4-4),

U
5= (4-5)
dAB

Ejemplo 4.16 El momento dipolar experimental en el acido clorhidrico es de 1.03 D.
a) ;Qué cantidad de carga se ha desplazado hacia el cloro?
b) (A qué fraccion de la carga del electron corresponde?

Solucion

a) Como la distancia dyq = 128 A y transformando

JRSESEEN

b (3.336 x 1073°C-m

u=103D=103D D ):3,436><1()‘30C.m

podemos aplicar (4-5) para obtener

3436 x 107°°C-m

. = 2684 x 1072°C
128 x 10 °m




MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 247

b) El cociente dfe resulta
dle = 2.684 x 1072°C/1.6022 x 107'° C = 0.1676

Es decir, apenas un 17 %, de electron ha sido transferido del hidrogeno al cloro. Este
mismo dato pudo haberse calculado directamente por el cociente entre el momento
dipolar suponiendo la transferencia de un electrén (Problema 4.24) y el u experimental.

ey 103D

= = 0.1675
un 615D

A este cociente se le conoce como cardcter idnico del enlace, pues hemos visto que
representa la fraccion de electrén que se desplaza hacia el dtomo mas electroafin.
Si un enlace es totalmente idnico, entonces pe,, = pmr.

Del problema anterior, vemos que es conveniente definir el caracter idnico
de un enlace AB como:

cr =t (4-6)
edAB
pues, de (4-4), resulta que
CI = /e

o sea, la fraccion de electrén transferida.

PROBLEMA 4.25 Calcule el caracter i6nico de HF, HBr y HI, si sus distancias de en-
lacen son 0.92, 143 y 1.62 A y sus momentos dipolares experimentales 1.98, 0.79 y 0.28 D,
respectivamente. (Cuidado con las unidades. Use el SI para sustituir en las formulas.)

Respuesta
HF: 045
HCI: 0.17 (incluido por comparacion)
HBr: 0.12
HI: 0.05

De todo lo anterior, es claro que tenemos en el momento dipolar a un cuantificador
de la naturaleza i6nica de un enlace quimico.

Por ejemplo, en el CO el momento dipolar eléctrico vale apenas 0.4 x
x 1073°% C.m (0.12 D), por lo que podemos suponer que este enlace es
practicamente covalente o no polar.

Para moléculas poliatomicas puede obtenerse el momento dipolar total
sumando 10§ vecisres del momento dipolar de cada enlace. En el agua, por
ejemplo, donde el angulo H—O—H es de 105°, ¢l momento dipolar se obtiene
de la suma vectorial de la figura 4.26.

La presencia de enlaces polares en una molécula poliatomica no garantiza
que tenga un momento dipolar, pues la polaridad de un enlace puede cancelar
la de otro (véase Fig. 4.27). Este punto se discute mas adelante, en la sec-
cién 5.2.2.
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+3
®
/ H
-25 (O] . Il = 62 x 1073° C-m
H2 .
+5 9

Figura 426 El momento dipolar en una triatomica se obtiene sumando los momentos
dipolares de cada uno de los enlaces.

PROBLEMA 4.26 Indique para qué molécula se espera tener un momente dipolar
diferente de cero.

a) H,S (molécula angular).

b) NH; (molécula piramidal).

¢) BeH, (molécula lineal).

d) CCl, (molécula tetraedral con el carbono en el centro).

e¢) SF, (molécula octaedral con el azufre en su centro).

-6 +26 -6

e H

-0 ~d

p=p =0
Figura 4.27 (a) Los momentos dipolares de los enlaces se cancelan exactamente en el CO,.

(b) En el BF,, la suma de los p de los enlaces es cero, pues la resultante de u, y uj es
idéntica, aunque de sentido contrario, a u;.

4.4.2 Polarizabilidad

En la seccién anterior tratamos el caso de los llamados momentos dipolares
permanentes, que se presentan en ausencia de cualquier otra interaccion. Existe
otro tipo de momentos dipolares, llamados inducidos, que aparecen cuando
actua un campo eléctrico externo, E, sobre un atomo o molécula.

En los 4tomos existen conjuntamente cargas eléctricas con signos opuestos.
Sin embargo;<i Teatro de masa de los electrones en movimiento coincide con
el nicleo y, por tanto, el momento dipolar eléctrico promedio del dtomo vale
cero (los centros de la carga positiva y negativa coinciden, d = 0). Algo similar
ocurre en moléculas muy simétricas debido a la cancelacién de sus momentos
dipolares de enlace. Sin embargo, al aplicar un campo eléctrico externo, el
movimiento electrénico se distorsiona y su centro de carga se desplaza a una
distancia d del nucleo, induciéndose un momento dipolar (véase Fig. 4.28).
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(a)

Figura 4.28 (a) Atomo de helio (segiun Bohr) en ausencia de interacciones. (b) Ante un
campo eléctrico, el nucleo siente una fuerza en la direccién del campo y los electrones
en contra. Con esto, los centros de carga positiva y negativa ya no coinciden, creandose
un momento dipolar inducido.

El momento dipolar inducido es proporcional al campo eléctrico aplicado, E,
lo que acostumbra a escribirse como

Hind = a&oE 47

o se conoce como la polarizabilidad de la especie quimica, y ¢,, llamada
permitividad eléctrica en el vacio, esta relacionada intimamente a la constante «,
de proporcionalidad de la ley de Coulomb:

1

" 4nx

(4-8)

€9

£, = 1/(4 x 3.1416 x 8.98755 x 10° Jm/C?) = 8.8542 x 107 '2C?*/Jm (4-9)
o =1/

Pero ya que J = V-C, C/J = V™!, asi que las unidades de ¢, pueden expresar-
se como C/V-m. La unidad C/V recibe en el sistema internacional el nombre
de faradio y el simbolo F; asi que

6o = 8.8543 x 10712 Fm™!

Fjemplo 4.17
a) (Cuiles son las unidades de la polarizabilidad?

b) (Cual es su significado fisico?

Solucion
a) Despejando de (4-7) a «, tenemos

Hind
o =
ﬁoE

En el siété‘ma internacional, p;,q tiene unidades de C - m, &, de C/V -my E de N/C,
o bien V/m, de donde

C-m

= = m?
(C/Vm)(V/m)

(o]

Vemos que « tiene unidades de volumen.
b) « es un parametro caracteristico de cada atomo.
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Para un mismo campo aplicado, puede verse de (4-7) que el dtomo con mayor «
sufrird un mayor momento dipolar inducido. Ello implica una mayor separacion de
cargas eléctricas. « mide la mayor o menor facilidad para polarizar (separar electrones y
nicleo) un atomo. Sus unidades (volumen) provienen del siguiente andlisis: Cuando una
muestra de un cierto elemento se coloque en un campo eléctrico, se inducira en todos
sus 4tomos un momento dipolar eléctrico pi,g Si tenemos N atomos por unidad de
volumen, Npjnq representa el momento dipolar total de la muestra por unidad de
volumen, u. De (4-7),

B = Nping = NagoE

vemos que (Na) es adimensional y representa la susceptibilidad eléctrica del elemento.
Cuanto mas susceptible de polarizarse es un material, se induce en €l un mayor
momento dipolar por unidad de volumen.

En la tabla 4.8 presentamos unas polarizabilidades experimentales para los
atomos de los gases nobles.

ATOMO a (A3) MOLECULA a (A3)
He 0.2051 HCl 2.6
Ne 0.395 HBr 3.6
Ar 1.64 HI 54
Kr 248
Xe 4.04 Tabla 4.9 Polarizabilidades de
las moléculas de acido clorhidri-

Tabla 4.8 Polarizabilidades, en
A3, para los gases nobles.

co, bromhidrico e iodhidrico.

Alli vemos que cuanto mayor es el gas noble, mas susceptible es de
polarizar. Asi, aunque todos estos atomos son muy pocos reactivos, las
orbitas electronicas del xendén son mas facilmente deformables que los de
cualquier otro atomo. Ello implica que al crecer el 4tomo, aunque la estructura
electronica de valencia se conserve constante, mas facil serd polarizarlo. Algo
similar podriamos decir para los halégenos viendo la polarizabilidad de sus
hidruros en la tabla 4.9.

De los datos de polarizabilidad de la tabla 4.10 para varias especies isoelec-
tronicas, podemos obtener nuevas conclusiones.

ESPECIE a (83 ESPECIE a (%)
H- BENES: F- 1.56
He 0.156 Ne 0.351
Lit 0.028 Na* 0.14
Be*? 0.00765 Mg*? 0.0695
B*+3 0.00289 Al*3 0.0393
c** 0.00132

Tabla 4.10 Polarizabilidades calculadas para atomos ¢ iones.
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a) La polarizabilidad de dos electrones 1s o del conjunto 15s°2s*2p° decrece notable-
mente al ir aumentando la carga nuclear.

b) En general, es mds facilmente polarizable un core de neén que uno de helio.

¢) Salvo para los iones negativos, las polarizabilidades de las demds especies son
pequeiias, o sea, son dificilmente susceptibles de polarizar.

Podriamos citar dos datos adicionales:
a; > 22A% ;g ~ TA?

Concluimos que el electrén 2s de litio y los del berilio son facilmente polariza-
bles.

PROBLEMA 4.27 Busque en la bibliografia datos de polarizabilidad para otros atomos.
(Existe periodicidad para esta variable?

Podemos concluir que la polarizabilidad es un factor a tomar en cuenta,
pues al formarse un enlace quimico resulta apropiado pensar que el dtomo mas
polarizable sea ¢l que adquiera una carga neta positiva, debido a la facilidad
con la que puede inducirse en él un momento eléctrico por la presencia de otro
atomo.

4.4.3 Calores de disociacion y electronegatividad

De lo plasmado en las dos secciones previas, es claro que al formarse una
molécula a partir de sus atomos, algunos de ellos tendran mayor tendencia a
atraer hacia si los electrones involucrados en los enlaces.

En 1932, Linus C. Pauling propuso la primera escala de electronegatividad, o tendencia
de los 4tomos a polarizar hacia si los electrones de los otros atomos con los que se
encuentran unidos en una molécula.

Linus PAULING (1901- ).
Galardonado con el premio Nobel de quimica
en 1954. (© 1974 por Joseph Nordmann.)
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El origen del trabajo de Pauling es el célculo de la energia de enlace para
moléculas heteronucleares, del tipo A-B. Estas moléculas pueden representarse
como un compromiso entre las estructuras de la figura 4.29.

A B +—>r A B~ ¢— A~ B*
I I I
“ J
"
Covalente I6nicas

Figura 429 La estructura de una diatomica tendra cierta influencia de cada una de estas
especies hipotéticas.

Pauling propuso que el valor de la energia de enlace para esta molécula se
puede calcular empleando

Dap=1/2Daa + Dpp) + A 4-9)

donde Da.a y Dgp son las energias de enlace para las moléculas covalentes
A-A 'y B-B, respectivamente; A es la llamada energia de resonancia iénica. Si las
estructuras II y IIT tienen poca importancia en la descripcion de esta molécula,
A tendra un valor cercano a cero y la energia de disociacién se calcula
empleando, unicamente, el promedio aritmético de los valores Da.a ¥y Dp.p. En
la tabla 4.11 se muestran algunos resultados de estos cdlculos.

H-H F-F Cl1-Cl Br-Br I-1

Energia de enlace 436.0 1531 242.7 1929 151.0

Energia de enlace H-X — 563.2 431.8 366.1 298.7

/2Dy + Dx.x) 2947 | 3394 | 3145 | 2935

A (obtenida por diferencia) — 268.5 924 51.6 52

F-Cl Br-Cl I-Cl I-Br

Energia de enlace X-X’ 253.6 218.8 210.5 177.8 —
1/2(Dx.x + Dx.x) ) 197.9 217.8 196.9 172.0 —
A (obtenida por diferencia) 55.7 1.0 13.6 5.8 —

Tabla 4.11 Energia de resonancia iénica obtenida a partir de la energia de enlace
de diferentes moléculas (kJ/mol). ( Tomada de The Nature of the Chemical Bond, de
L. Pauling.)
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H-H Li-Li | Na-Na [ K-K Rb-Rb | Cs-Cs

Energia de enlace 4360 | 1109 75.3 55.2 519 44.8
Li-H Na-H K-H Rb-H Cs-H

Energia de enlace 2448 | 201.7| 1824 | 1674 | 1753

1/2Dp.m + Dyen) 2735 | 2557 245.6 | 2440 | 2400

A (obtenida por diferencia) —287 1—54 | —632}-76.6 | —65.1

(Dmm — D)2 2199 | 181.2| 1551 | 1504 | 139.8

A’ (obtenida por diferencia) 24.9 20.5 27.3 17.0 35.5

Tabla 4.12 Energia de enlace y de resonancia ionica para los hidruros alcalinos
(kJ/mol).

PROBLEMA 4.28 A partir de los valores de las energias de enlace para las siguientes
moléculas, calcule la magnitud de la energia de resonancia idnica.

a) I-F: 277.8 kJ/mol.

b) Br-F: 249.4 kJ/mol.

Respuesta a) 125.8 kJ/mol. b) 76.4 kJ/mol.

Como podemos ver en la tabla 4.11, los valores de A para HF, HCI, HBr y
HI siguen la misma secuencia que habiamos encontrado previamente para el
porcentaje de caracter i6nico (Problema 4.25); podemos suponer, en principio,
que ambas cantidades estan relacionadas.

Sin embargo, como aparece en la tabla 4.12, si empleamos la ecuacion (4-9)
para calcular A en hidruros alcalinos, el valor de ésta es negativo, lo cual no
tiene sentido, ya que la presencia de estructuras ionicas tiende a proporcionar
una estabilidad adicional, como se discutira en la seccion 5.5.2, y no a desesta-
bilizar a las moléculas como sugieren los valores negativos de A. Por esta
razén, se emplea en estos casos la media geométrica, y no la aritmética, para
determinar la magnitud de la energia del enlace covalente'®. Entonces, se

prefiere la ecuacion (4-10):
Dag = (Daa-Dpp'? + A (4-10)

=
~

PROBLEMA 429 Calcule los valores de energia de resonancia ionica empleando la
media geométrica para las moléculas de la tabla 4.11 y comparelos con los valores de A
alli obtenidos.

e No obstante, hay ocasiones que ni aun asi se resuelve el problema, lo cual puede deberse a
errores experimentales en la determinacion de las energias de enlace, o bien a un error de principio
en las consideraciones iniciales.
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Respuesta  Algunos resultados son
HF (304.8), HCl (106.5), FCl (60.8), BrCl (2.4)

La media geométrica es siempre menor que la aritmética. Por tanto, los valores de A’
son mayores que los de A.

PROBLEMA 4.30 Demuestre que la media geométrica de dos cantidades (xy)'/? es siem-

. s y .
pre menor que su media aritmética . (Sugerencia: Parta del hecho de que (x — )*

es siempre positivo.)

Pauling propone que los valores de A, o de A’, deben estar relacionados
con una caracteristica particular de los dtomos que forman el enlace. Si esto es
cierto, debe cumplirse una expresion del tipo

Apg = Apc + Acp (4-11)

Basta revisar la tabla (4.11) o la (4.12) para observar que esta relacion no es
estrictamente cierta. Sin embargo, los valores de la raiz cuadrada de A, o de A/,
si se comportan de acuerdo con

ANE ~ AKE + AL 4-12)
Ejemplo 4.18 Someta a prueba la validez de las ecuaciones (4-11) y (4-12) para el HF
y HCL

Solucién Emplearemos tanto los valores de A como los de A’
Para HF emplearemos como atomo C al cloro:

Ayr = Aga + Acr 0 (AR (Ape)'? + (AcP)'?
268.5 F (924 + 557 = 148.1) 16.39 ~ (9.61 + 746 = 17.07)
Ahr =~ Ak + Ace ;AW = (Age)'*+ (Aap)'?
304.8 # (106.5 + 60.8 = 167.3) ; 17.46 ~ (10.32 + 7.80 = 18.12)
Para HCI el atomo C sera el bromo:
AHCI = AHBr + Apicl s (AHCI)I/Z ~ (AHBT)I/Z + (Agrcol/z
924 F (51.6 + 1.0 = 52.6) ; 9.61 ~ (7.18 + 1.0 = 8.18)
Aua = Ay, + A : (Bue)'? = (Aupd)'? + (A’
106.5 # (76.1 + 2.4 = 78.5) 10.32 ~ (8.72 + 1.55 = 10.27)

Como vemos, la ecuacion (4-12) se cumplié con mayor aproximacion que la (4-11), ya
sea para A 0 A'.

B

~

Ahora bien, la magnitud (Axp)'/? debe relacionarse con una caracteristica
particular de cada uno de los dtomos que forman un enlace. Es aqui donde
Pauling emplea el término electronegatividad (), al cual define como el poder
de un dtomo en una molécula para atraer electrones hacia él mismo. Propone que
los valores de y deben satisfacer

(Aap)'’? = k(xa — xp donde xa > xa 4-13)



MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 255

donde k puede ser igual a (96.49)"/% si se usa A, o (125.5)"/% si se usa A’
ky=982 6 ky=112

El valor de k = (96.49)!/% corresponde a la conversion de eV a kJ/mol y el de
k = (125.5)1/2 es arbitrario, y tiene como funcién que los resultados de Ay
obtenidos empleando A’ no se alejen demasiado de los calculos usando A.
Como vemos, Pauling propone que (xa — yp)* corresponde exactamente a la
energia de resonancia ionica expresada en eV.

PROBLEMA 4.31 Empleando los valores de la tabla (4-12), asi como los resultados del
problema 4.29, calcule los valores de Ay para ¢l HF, HBr, HI, CIF y IBr utilizando
ka = 982y k- = 11.2. Compare entre si los resultados obtenidos.

Respuesta HF (1.67, 1.56), HBr (0.73, 0.78), HI (0.23, 0.58), CIF (0.76, 0.70) y IBr
(0.25, 0.24). No hay diferencias notables, salvo en el caso del HIL.

Una vez hecho esto, se fija un valor arbitrario de electronegatividad para
un elemento (en primer lugar, Pauling empled para este fin al H, pero poste-
riormente prefirio al F) y con él pueden calcularse los demas a partir de
las Ay.

Ejemplo 4.19 Empleando yg = 4, calcule yy y o
Mediante (4-13), tenemos que

(Aup)'"? = (125.5)"2(x¢ — xu)
Despejando xy:
xu = xr — (Aug/125.5)'*
An =24
y para el Cl:
xa = xr — (Aci/125.5)"?
xa=33

Aqui hay que hacer notar dos hechos. Primero, el uso exclusivo de A, y
segundo, la diferencia que hay entre los valores encontrados y los comunmente
aceptados para H (2.1) y Cl (3.0).

Se emplea A’, ya que con ésta se puede trabajar con una menor dispersion
en los resultados y el hecho citado respecto a la obtencion de energia de
resonancia generalmente positiva.

El que Se-tengan otros valores se debe a que Pauling escogi6, después de
realizar muchos célculos, aquéllos que permitieran correlacionar una mayor
cantidad de datos experimentales. Asi, por ejemplo, para el berilio, y toma el
valor de 1.5 cuando los resultados de cuatro calculos similares al anterior dan
1.44, 147, 144 y 1.47 (el promedio esta mas cerca de 1.5 que de 1.4).

PROBLEMA 4.32 Evalie con qué grado de aproximacién se cumple la ecuacion (4-13)
con los valores de y calculados en el ejemplo anterior para et HCI y con los reportados
por Pauling.
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2.1

25
Si
1.8

Ge
1.8

35

25

Se
2.4

F
4.0

Cl
30

Br
2.8

1
25

Tabla 4.13 Valores de Pauling para la electronegatividad de
algunos elementos.

PROBLEMA 4.33 Calcule el valor de y; a partir de los valores de yy, a1 v xF

Respuesta  y1 =3 (F), 1 =291 (Cl), y; = 298 (H).

En la tabla 4.13 se reportan los valores de electronegatividad calculados por
Pauling, y en la 4.14 aparecen los mas aceptados actualmente.
De esta manera, puede calcularse el valor de la energia de enlace para una

molécula A-B, combinando las férmulas (4-10) y (4-12), para obtener

donde y, y xp se obtienen de la tabla 4.14.

Dpp = [Daa-Dppl'’? + 125.5(xa — xn)?

4-14)

H
2.1
Li

1.0
Na
0.9
K
0.8
Rb
0.8
Cs
0.7
Fr
0.7

Be
1.5
Mg
1.2
Ca
1.0
Sr

1.0
Ba
09
Ra
09

Sc
13
Y
1.2
La-Lu
1.1-1.2
Ac
1.1

Ti
1.5

VvV Cr
1.6 1.6

Zr_Nb Mo

1.4
Hf
1.3
Th
1.3

1o 1.8
Ta W
1.5 1.7
Pa U
1.5 1.7

Mn
1.5
Tc
1.9
Re
19

Np-No

1.3

Fe
1.8
Ru
22
Os
22

Co
18
Rh
22
Ir
22

Ni
1.8
Pd
2.2
Pt
22

Cu
19

1.9

Au
24

Zn
1.6

Cd
1.7

1.9

B C N O F

Al
1.5
Ga
1.6
In
1.7
TI
1.8

25
Si
1.8
Ge
1.8
Sn
1.8
Pb
1.8

30

2.1
As
20
Sb
19
Bi
1.9

35

25
Se
24
Te
2.1
Po
20

4.0

Cl
30

Br
28

25

At
22

Tabla 4.14 Tabla completa de los valores de la electronegatividad para todos los
elementos. No todos los aqui reportados se obtuvieron por el método empleado por
Pauling.
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PROBLEMA 4.34 La energia de enlace para la union sencilla C—C es de 347.7 kJ/mol.
Utilizando este valor, asi como los de las tablas 4.11 y 4.13, calcule:

a) DC-H' b) DC-F' C) DC-C]'
y comparelos con los valores experimentales (413.4, 441.0 y 328.4 kJ/mol, respectivamente).

Respuesta
a) 400.6. b) S513.1. c) 3219.

Una de las aplicaciones inmediatas del concepto de electronegatividad consiste
en identificar lo idnico que es un enlace. Como ya discutimos, el valor A esta
relacionado con la contribucion relativa de las estructuras ionicas. Siguiendo
estas ideas, Pauling propone la siguiente ecuacion para calcular el porcentaje de
cardcter ionico:

PCIp = (1 — e~ %20a=10"100 (4-15)

la cual fue corregida posteriormente por Hannay y Smyth, empleando para cllo
nuevos datos experimentales, quienes propusieron

PClys = 16(xa — x8) + 3.5(xa — 1)’ (4-16)
Ejemplo 420 Grafique las ecuaciones (4-15) y (4-16), identificando los valores de Ay
para los cuales PCI = 50 9%,.

Solucién Aplicando las féormulas y tabulando los valores se obtiene:

Ay PCI, PCl s
0 0 0
3 22 5.12
6 8.6 10.86
9 18.33 17.24

1.2 30.23 24.24

1.5 43.02 31.88

1.8 55.51 40.14

2.1 66.80 49.04

24 7631 58.56

2.7 83.84 68.72

3.0 89.46 79.50

Una grafica de ambos porcentajes de caracter idnico resulta como la de la
figura %20,

Estos valores del PCI nos llevan a la conclusion de que si la diferencia de
electronegatividad entre dos atomos es mayor de 2.1, podemos considerar que
el enlace formado entre ambos es basicamente idnico (electrovalente), y para
valores menores a éste, el enlace es covalente. Por supuesto, esta tajante
division es artificial, pues dos enlaces con 49 9, y 51 9 de caracter iénico serian
muy similares.

PROBLEMA 4.35 Empleando las ecuaciones (4-6) y (4-16), verifique, a partir de los
valores de electronegatividad, los momentos dipolares de HF, HCI, HBr y HI, y
comparelos con los experimentales (véase Problema 4.25).
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PCI

Pauling
80

60 I

4 L H& S

20

0 L i 1 1
1 2 3 (xa— e

Figura 4.30 Porcentajes de caracter ionico segun Pauling, Hannay y Smyth en funciéon
de la diferencia de electronegatividades, Ay.

Concluimos que el valor de la diferencia de electronegatividad para un par
de atomos nos permite decidir, en principio, qué tipo de enlace se manifiesta
entre ellos y saber de antemano cuales seran algunas de las propiedades de los
compuestos que formen.

Algo mas sobre las ideas mas modernas de electronegatividad se incluye en
la seccion 9.3.

45 MODELOS SIMPLES PARA LOS ENLACES QUIMICOS

Para intentar comprender las propiedades y el comportamiento de la materia,
el quimico acostumbra emplear modelos. Un modelo no es mas que una
construccion (conceptual, palpable o matematica), mediante la que pretende
simularse algin ente o fendémeno real. El éxito de un modelo depende de la
correspondencia entre las manifestaciones del sistema real que intenta represen-
tar y los resultados emanados del modelo mismo.

En lo refer:nte al enlace quimico, se acostumbra emplear términos como «enlace
covalente» y «enlace electrovalente o i6nico», y asi los hemos venido empleando, de
hecho. Sin embargo, debe quedar muy claro que, aunque de suma utilidad, dichas
expresiones se refieren tnicamente a modelos de situaciones extremas que, a final de
cuentas, se refieren a un fenémeno concreto: el enlace quimico.

Con objeto de sistematizar su estudio, el quimico ha recurrido a estos
conceptos y elaborado modelos tedricos sobre ellos. Gracias a ello, ha podido
interpretar por qué cierto tipo de compuestos tienen tal o cual propiedad que
no se manifiesta en otros tan marcadamente. Sin embargo, como no existe
ninguna frontera evidente que permita separar los compuestos ionicos de los
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covalentes, en muchos casos el empleo de uno de los dos modelos resulta
francamente insuficiente, una pérdida de tiempo.

Por supuesto, se han propuesto modelos intermedios, que toman en cuenta
ambos puntos de vista. Obviamente, éstos resultan aplicables a sistemas reales
de tipo también «intermedio» entre los dos extremos.

Una vez aclarado lo anterior, en esta seccion presentamos los modelos mas
simples, tanto del enlace covalente como del i6nico. Respecto al primero, vale
la pena mencionar que sélo puede ser entendido solidamente empleando argu-
mentos de mecanica cudntica. Como en este libro pretenden incluirse sélo los
fundamentos cuanticos de la quimica, no cubriremos estos aspectos mecanico-
cuanticos del enlace, aunque si los correspondientes a estructura atomica y
periodicidad. Sin embargo, en la segunda secciéon se discute el modelo de
resonancia, el cual nacio de la teoria llamada de union-valencia, inscrita dentro
de la mecanica cuantica aplicada a moléculas. Por otra parte, el enlace iénico
puro puede tratarse cldsicamente mediante un simple modelo electrostatico,
que se desarrolla en la tercera seccion.

4.5.1 El enlace covalente via estructuras de Lewis

El modelo del atomo cubico de Lewis, unido a la teoria del octeto de Lang-
muir, han sido, y siguen siendo, ampliamente utilizados en la descripcion
electronica de las moléculas. Seguramente, gran parte de su éxito estriba en que
estas ideas simples son capaces de dar explicaciones razonables a multitud de
evidencias experimentales de tipo quimico, sobre todo en lo que respecta a los
compuestos del carbon. Para éste, la regla del octeto es fielmente satisfecha en
la inmensa mayoria de las moléculas donde participa. Debido a esto, una
buena proporcion de la quimica organica puede abordarse con el uso exclusivo
de este modelo.

Independientemente de que este tema comenzoé a tratarse en la seccidén 4.2,
presentamos aqui una generalizacion acerca de la construccion de las llamadas
estructuras de Lewis!?, asi como algunas de las limitaciones de este mismo
modelo, las que solo pueden salvarse mediante el modelo quimico-cuantico del
enlace.

Para no insistir en lo ya expuesto con anterioridad respecto a la regla del

- ocicto, desarrollamos en adelante una serie de ejemplos y problemas, destacan-
do algunos aspectos de interés.

Ejemplo 421 ;Cuil seria la estructura de Lewis para la molécula POCI;?

Solucion En esta molécula tenemos cinco octetos y un total de 32 electrones de
valencia, por lo que aplicando la regla del octeto (4-1) obtenemos cuatro enlaces:

p=1/28-5-32) =4

17 Por lo ampliamente difundido que se encuentra, emplearemos aqui el término estructura de
Lewis, aunque seria mas apropiado decir «la representacion de Lewis para la molécula...».
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La estructura de Lewis seria entonces la siguiente:

.. ICll
Cl _
0 P: Cl: = |0—P—C|
:Cl: |
ICl}

Lo notable en este ejemplo es que la estructura obtenida implica, como se verd
inmediatamente, que el fosforo posee una carga neta positiva y el oxigeno una negativa.
Para mostrar este hecho, consideremos como identificables a los electrones de cada
especie atomica: . 0o .
xPx 0o -Ck

Si cada uno de los enlaces que se va a formar fuera covalente, estaria involucrado en €l
un electréon de cada atomo. Con esta consideracion, obtenemos la estructura

:Cl: |(|:”
0% P+ Cl: = |0=P—C]|
o X . ° |
L Il

Vemos que ni el fosforo ni el oxigeno cumplen con la regla del octeto, ya que el primero
tiene nueve electrones en su capa de valencia, y el segundo, siete. Obviamente, el
problema se remedia si el fosforo transfiere uno de sus electrones al oxigeno. La
estructura que resulta al realizar la transferencia es

g Cl
:Cl: | ] |

50z PICL = |O «~P—C}
:Cl: 1

IClI

Se ha indicado con una flecha el hecho de que ahora el enlace fosforo-oxigeno estd
constituido por dos electrones que originalmente pertenecian al primero. Este tipo de
enlace donde una especie atomica aporta el par electrénico a compartir recibi6 el
nombre de covalencia coordinada'® y fue utilizado por G. N. Lewis, en 1923, para
postular su teoria de 4cidos y bases.

Podemos finalizar el ejemplo haciendo notar, en la estructura de Lewis, la transfe-
rencia electronica propuesta, con la cual el oxigeno se carga negativamente y el fosforo

positi!amente:
T T |Cl|
| o
102-PE-Cl|
I
(8]

Con lo anterior ha quedado ejemplificado el concepto de carga formal, que
no es mas que el numero de electrones en exceso (o defecto) que adquiere un
atomo en una estructura de Lewis. Su cilculo es sumamente simple. Sin

8 La donacién electronica supuesta en un enlace covalente coordinado no debe entenderse
literalmente. En la realidad. estos enlaces no son estrictamente covalentes ni de tipo electrostatico.
Simplemente, podemos decir que se trata de una interaccién entre un atomo con cierta carga
positiva y otro con caracter de donador de electrones.
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embargo, debe interpretarse con cuidado. Como su nombre indica, es una mera
formalidad que nace al satisfacerse la regla del octeto:

nimero de electrones nimero de electrones
Carga formal = —

de valencia en la estructura de Lewis

Ya que el nimero de electrones de valencia del dtomo coincide con su grupo
en la tabla periddica, denominaremos g a esta variable.

El nimero de electrones correspondientes a un atomo dado en una estruc-
tura puede calcularse sumando, por una parte, los electrones no enlazados, e,
y por otra, un electron por cada enlace sencillo en el que intervenga el atomo
en cuestiéon, o ndmero de valencias, v. Con ello, podemos escribir

CF =g — (e, +0) 4-17)

Ejemplo 4.22 Calcule la carga formal para cada atomo en el cation NH{.

Solucion La estructura de Lewis se obtiene en este caso como

H +
[H:N:H}
H

Para el nitrogeno, que estd en la quinta familia, g = 5. Como esta unido hacia cuatro
hidrégenos, v = 4, y no tiene electrones no enlazados, e, = 0. Asi, empleando (4-17),

CFy=5-(4+4+0=+1
Para los hidrogenos, g =1, v=11y ¢, =0, por lo que
CFu=1-(1+0=0
Lo que indica que la carga del cati6n residiria en el nitrogeno, debido a la coordinacion

de un par electrénico a un protoén:

H
1
H—-N&H

I
H

PROBLEMA 4.35 Verifique para el POCI;, empleando (4-17), las cargas formales para
fosforo y oxigeno.

LT

Ejemplo 4.23 Escriba las estructuras de Lewis para las siguientes moléculas: a) COF,;
b) CH,N, (diazo metano); c) XeF,.

Solucién
a) La regla del octeto {4-1) conduce a la existencia de cuatro pares de electrones
enlazantes, por lo que debe existir un enlace doble C=0:
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b)

¢)

ESTRUCTURA ATOMICA

Las cargas formales resultan:

CFe=4—-(44+0)=0
CFp=T-(1+46=0
CFo=6—-(2+4=0

Aqui la regla del octeto predice dos enlaces dobles:

H . .. H
CN..N ~

j CoNeN = o C=N=N

Las cargas formales resultan diferentes de cero para los nitrégenos:

CFc=4—-(44+0)=0
CFN(central) =5- (4 + 0) = 41
CFN(lerminal) =5 (2 + 4) = —1
Para cinco octetos y treinta y seis electrones totales de valencia (considerando

que el xenoén tiene ocho y no cero), obtenemos un resultado absurdo para el
numero de pares de enlace:

8(5) — 36
Yy =

p= 2

Este tipo de respuesta se obtiene cuando se desea aplicar la regla del octeto a
los compuestos de los gases nobles, que se conocen desde 1962. Para explicar su
estructura se supone que el xenén comparte un electrén con cada flior, forman-
dose en este caso cuatro enlaces'®:

Fo.. 'F: |Fl_ /IFI
L Xe = |_ N 7e/\|7
FUE E/TOF
Es claro que el xendn tiene mas de ocho electrones en su entorno. Este

fenémeno recibe el nombre de expansion del octeto y es necesario echar mano
de €l para muchas moléculas.

~PROBLEMA 4.36 Escriba la estructura del PCl; y el SFg como otros ejemplos de
expansion del octeto.

PROBLEMA 4.37 Escriba las estructuras de Lewis para las moléculas siguientes:

a)
b)
¢)
d)
e)

CH,N; (metilazida).
(CH,),SO (dimetilsulfoxido).
C,H,NO (6xido de piridina).
S0,Cl,.

XeO,F,.

19 Ep adelante, cada par de electrones (sean de enlace o no) se representardn por una linea.



MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 263

PROBLEMA 4.38 Diagrame las estructuras de Lewis y calcule las cargas formales para
los iones siguientes:
a) CHj. b) CH,OH;. c¢) NOj. d) ICl;.

Ademas de la violacion a la regla del octeto al ser necesario considerar su expan-
sion, en otros dtomos con pocos electrones de valencia es frecuente que no se
complete un octeto. Tal es el caso del BeH,:

H—Be—H

Cuando se intenta describir una molécula como el diborano, B,Hg, también se
presentan problemas. El considerar una estructura como la del etano:

H H
.
H—B—B—H
|
H H

implica involucrar 14 electrones en los enlaces, siendo que dos boros y seis
hidrogenos sélo aportan 12. Una estructura con el nimero apropiado de

electrones:
H H
I |
H—B B—H
I |
H H

no explicaria la existencia de un dimero.

Este tipo de compuestos se conocen como «deficientes de electrones» y no
aceptan interpretacion consistente mediante este modelo.

En el modelo de Lewis se postula que los electrones tienden a aparearse, sin
dar ninguna explicacién para ello. Hoy sabemos que dicha tendencia no tiene
una explicacion clasica satisfactoria, sino que estd relacionada con la interac-
cion llamada de intercambio. Es mds, para algunas moléculas, como la de O,,
Lewis predice una estructura donde todos los electrones estan apareados:

S ()

siendo que existe evidencia experimental por la cual la molécula de O, presen-
ta dos electrones no apareados.

Citaremos, finaimente, otra limitacién del modelo de Lewis. Para el caso,
por ejemplo, del SO,, la estructura que se postula es

0=5—-0|

lo que implica la existencia de dos tipos diferentes de enlace azufre-oxigeno. Es
presumible que la distancia y la energia de un enlace sean diferentes a las del
otro. Sin embargo, hoy sabemos que ambos enlaces son totalmente equivalen-
tes. En la siguiente seccion veremos como esta insuficiencia del modelo de
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Lewis es superada en trabajos posteriores, con los que se gana generalidad sin
sacrificar sencillez.

452 El modelo de resonancia®®

Hemos visto que, en ciertos casos, la aplicacion del modelo de Lewis a
moléculas con enlaces multiples o a iones trae como consecuencia una descrip-
cién parcial de las mismas.

Consideremos, por ejemplo, al ion COj; 2, al cual representamos como 1 en
la figura 4.31.

o] o) o)
] | |
PN s AN
/4 N - NN P Ny
@ 9, TN e 9
5 -
I II I

Figura 431 Formas resonantes del CO; 2.

Sin embargo, como vemos en la figura, II y III corresponden también a
estructuras que identificamos con este ion. Asi, al escoger unicamente I, II o III
para describir al COj; 2, estamos dando una representacién parcial del mismo.

Es aqui donde se emplea el concepto de resonancia, que se ha introducido
en la quimica para describir la deslocalizacion de los electrones en una molécu-
la o ion. Asi, en el ejemplo que estamos dando, la representacion adecuada
seria aquélla en la que se consideraran, a la vez, las tres estructuras resonantes,
con lo que obtendriamos un hibrido de resonancia, que, en este caso, lo
identificaremos con el de la figura 4.32.

-2/3

o

T~ C
-213Q v " o-23

Figura 432 Hibrido de resonancia para el ién carbonato. Los
enlaces C—O no serian simples ni dobles, sino tendrian un orden
v de 1 1/3 enlaces (2 2/3 electrones).

20 La idea de resonancia fue introducida en mecédnica cuantica por Heisenberg en 1926. Sin
embargo, no es sino hasta principios de los afios 1930 cuando este concepto alcanza su maxima
expresion con los trabajos de Slater y Pauling, que desarrollaron la tesis de unién valencia para el
enlace quimico. No obstante, el mismo Pauling ha afirmado que desde finales del siglo pasado
diferentes investigadores (Thiele, Lowry, Ingold) han manejado esta idea basados tnicamente en
intuicién quimica. Por esto, él sugiere que este concepto puede y debe considerarse como una parte
de la teoria de la estructura quimica y no como una rama de la mecanica cudntica.
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Hay que hacer notar que esta estructura no corresponde a la descripcion de
este ion segun el modelo de Lewis, ya que aqui hay cargas fraccionarias y
enlaces formados también por fracciones de electrones?’.

De hecho, la naturaleza de un hibrido sélo puede comprenderse cabalmente
con el empleo de la mecdnica cuantica. Sin embargo, I, II y III si son
estructuras correctas desde el punto de vista de Lewis, por lo que podemos
representar a este ion empledndolas unicamente a ellas en conjunto. Asi,
decimos que el CO3 2 es un hibrido de resonancia que consta de tres estructu-
ras contribuyentes, las cuales, repetimos, por si solas son incapaces de describir
correctamente al ion carbonato. Se ha comparado un hibrido de resonancia
con una mula: la mula tiene caracteristicas de burro y de caballo, pero no es lo
uno ni lo otro.

PROBLEMA 4.39 Para la estructura 1V:
a) (Por qué la carga sobre los atomos de oxigeno es de 2/3?
b) (Cual seria el nimero de electrones que se encontrarian en cada enlace CO?
¢) (Cémo seria la longitud de este enlace con respecto a la longitud del CO, y a la
del C—O en el metanol?

Ejemplo 4.22 ;El empleo de la palabra resonancia indica que vibrando o resonando se
puede pasar de una estructura a otra?

Solucion Desafortunadamente, la palabra resonancia tiene un sentido muy claro en
fisica y se asocia con la vibracion de los cuerpos. Sin embargo, su uso en quimica no
tiene que ver con esta idea fisica. Las estructuras contribuyentes al hibrido de resonancia
no se convierten la una en la otra a través de «vibraciones». Mas bien son descripciones
parciales de un todo, el cual no podemos conocer si no «fusionamos» la totalidad de
sus componentes.

En el ejemplo del CO7, todas las estructuras contribuyentes son equivalen-
tes, asi que el hibrido de resonancia es un promedio entre las tres. Pero esta
situacién no es la mas comun. Asi, para el N,O tenemos las estructuras de la
figura 4.33.

(=) (+1) (=1 (+1)
M N=N=0 ay N=N-0
(+1) _(—I) _ o
) [N=N-—0 V) N—N=0
(=2 (+1) (+1)
N— N = N = N
1y IN— N=0| V1) l\ /I
[0]

Figura 4.33 Estructuras resonantes del N,;O.

2l La raya punteada indica que dos electrones estan deslocalizados (en este caso) entre tres
enlaces.
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Como puede observarse, las seis estructuras contribuyentes son totalmente
diferentes entre si, y en este caso el hibrido de resonancia debe obtenerse por
un promedio ponderado, ya que alguna o algunas de estas estructuras repre-
sentan, mas adecuadamente que el resto, las caracteristicas de la molécula.

PRrROBLEMA 440 (En cudl de las estructuras contribuyentes (I a VI) para el N,O no se
cumple la regla del octeto?

Cuando nos enfrentamos a un problema como éste, conviene saber qué
condiciones debe cumplir una estructura resonante para que satisfaga dichas
caracteristicas. Estas son:

a) Las posiciones relativas de todos los dtomos en todas las estructuras deben ser
priacticamente las mismas.

Esta condicién nos da la diferencia fundamental entre resonancia y tauto-
meria. Asi, la acetona se presenta en dos formas interconvertibles llamadas
cetonica y endlica:

0] OH
I |
CH3_C_CH3 CH3“'C:CH2

ceténica enodlica

las cuales difieren en la posicién del atomo de hidrégeno. No estamos, enton-
ces, hablando de resonancia, sino de tautomeria (en principio las diferentes
formas tautoméricas pueden separarse, ya que corresponden a dos arreglos
diferentes de la misma molécula que existen en equilibrio quimico y, por tanto,
con propiedades fisicoquimicas diferentes).

PROBLEMA 441 ;Se podran separar por métodos fisicos y quimicos las estructuras
resonantes? Justifique su respuesta.

———

- —

Con esta condicion podemos eliminar a VI como una estructura contribu-
yente?? adecuada para el hibrido de resonancia.

b) Todas las estructuras resonantes deben tener el mismo nimero de electrones

desapareados.
¢) Las cargas formales en dtomos vecinos no deben ser iguales, y cargas desiguales

no deben estar muy separadas.

22 Empleamos los términos de estructura contribuyente y estructura resonante como sinénimos.
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El origen de esta condicion es evidente; por esto, podemos pensar que la
contribucion de la estructura IIT al hibrido de resonancia es pequefia.

d) Las estructuras contribuyentes en las que la carga formal positiva se encuentre
en dtomos poco electronegativos y la carga formal negativa en Atomos muy
electronegativos seran mas impertantes que aquélias en las que esta situacién
sea a la inversa. Generalmente se preferirdn aquellas estructuras que tengan las
cargas formales iguales o lo mds cercano a cero.

Por ejemplo, cuando la acetona pierde un protdén se tienen las siguientes
estructuras resonantes:

fe] loltfl)

I |
CH,—C—CHY" « CH;— C—CH,

siendo la mas importante de ellas la segunda.
En el caso del N,O, la contribucion de IV seria pequeiia (véase Fig. 4.33).

e) A mayor nimero de enlaces covalentes, mayor es la importancia de la estructura
contribuyente.

Asi, la siguiente estructura para el BF; es importante, no obstante que
F+)
B¢

/N
F F

___se tenga una carga positiva sobre el F, puesto que se gana un enlace covalente.

En una situacién como ésta, hay que aplicar con cautela las condiciones de que
estamos hablando, ya que habria que considerar cudl de ellas es mas importan-
te para representar adecuadamente a la molécula. Para saber esto de manera
definitiva, tenemos que acudir a algunos parametros experimentales (longitud
de enlace, angulo de enlace, momento dipolar) contra los cuales se comparan
las diferentes estructuras, y es aqui donde se elimina o se acepta alguna de ellas
que esté en duda.

Volviendo al N,O, con esta ultima condicién, IV y V serian poco impor-
tantes, por lo que tenemos que tnicamente I y II cumplen adecuadamente con
todas las restricciones que se han impuesto a las formas resonantes para que su
hibrido represente lo mas fielmente posible a una molécula.
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PROBLEMA 442 ;Cudles de las siguientes cinco estructuras resonantes son mas impor-
tantes para la representaciéon del didxido de carbono? Justifique su respuesta basandose
en las condiciones anteriores.

_ () (1) _ _ —
0—C—O0|” |0=C 0|~ 0—C—=0
U] I (1
(-) (+) (-) (+)y
I0—C=0| |I0—C=0
Iv) V)

Respuesta 111 es la mas importante. La decision entre 1-V y II-IV es dificil, ya que, por
un lado tenemos un enlace de mas, y por el otro, un oxigeno con carga positiva.

Ejemplo 4.23
a) (Cual de las siguientes estructuras resonantes es la mas adecuada en la representa-
cion del CO?
b) Si el momento dipolar de esta molécula es de 0.112 D (dirigido hacia el
carbono), reconsidere la respuesta anterior.
Las estructuras propuestas son

(+) (—) (=) ()

IC—0| o |C=0 « |C=0]

(I (II (110)

y de ellas I y III parecen ser las mas adecuadas (condicion e)). Aunque III no
va de acuerdo con d), el valor tan pequefio del momento dipolar, asi como su
direccidn, nos indican que III serd mas importante que I.

PROBLEMA 4.43 El momento dipolar del CS es de 1.97 D y tiene la misma direccion
que el del CO. a) ;Cudles serian las estructuras resonantes que contribuyen en mayor
grado al hibrido de resonancia? b) {Qué podria decirse sobre la separacion de cargas en
esta molécula con respecto a la anterior (CO)?

Ejemplo 424 ;Cémo explica el modelo de resonancia la molécula de B,Hg?

Solucion Ya discutimos anteriormente que el diborano es una especie considerada
«deficiente de electrones» (en el sentido cldsico de Lewis, de que se requieren dos
¢lectrones adicionales para formar un enlace covalente). Ante esta situacion, el modelo
_dc-icsanancia emplea para describir esta molécula una gran cantidad de estructuras
resonantes, algunas de ellas ionicas.

H H H H _H H
N4 / N /oS
B B B
/ VRN N ~
H H H H H H
(A) (B)
H(+)

H H H H H H* H H
AN / N/ e /
B — B B — B -)B_— B
AR N VAR NEERAN /N N
H H H H H H H H H

© (D) (E)
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Cuando se considera que todas las estructuras resonantes tienen la misma importan-
cia en la descripciéon de la molécula, se encuentran distancias B—B y B—H alejadas de
las experimentales, lo que se resuelve apropiadamente al suponer que la estructura A
tiene un peso tres veces mayor al resto.

En este punto conviene aclarar que una de las mayores dificultades que uno
enfrenta cuando se trabaja con estructuras resonantes, consiste en saber cuan-
tas se tienen para que, una vez conocidas, y aplicando las cinco condiciones
que ya hemos comentado, se les considere a todas o se elimine algunas en la
representacion del hibrido de resonancia.

Para calcular algunas de las estructuras contribuyentes mds importantes, se
cuenta con dos férmulas de muy fécil aplicacion, siempre y cuando los dtomos
que forman la molécula cumplan la regla del octeto:

v = (). niimero de electrones de valencia) — carga (4-18)
p=6n+2—v (4-19)

donde » nos indica el nimero total de electrones de valencia que se tienen en la
molécula, p corresponde al numero de electrones que se empleardn en la
formacién de enlaces multiple y n el nimero de dtomos?3.

Ejemplo 4.25 ;Cudles son las estructuras resonantes del N,0?

Solucién No obstante que ya conocemos la solucién a este problema, queremos aplicar
en esta molécula las formulas (4-18) y (4-19) para mostrar su uso:

v=(5+5+6—0=16
p=63)+2-16=4

El valor de p = 4 significa que se cuenta hasta con cuatro electrones para formar
enlaces miltiples, uno triple o dos dobles. Asi, tenemos

N=N—0 N=N=0 N—N=0

A continuacion se colocan electrones hasta que todos los atomos cumplan la regla del
octeto:

—-

IN=N—O| N—=N=0 IN—N=O0|
y finalmente se calcula la carga formal sobre cada dtomo:

+1 -1 - +1 -2 +1 +1

IN=N—O| N=N—-0 IN—N=O|
W) an (1)

—

23 Hay ocasiones en que deben hacerse consideraciones adicionales (véase Ejemplo 4.27 y el texto
que sigue a los Problemas 4.47 y 4.48).
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De las tres estructuras obtenidas, dos (I y II) son las que hacen una contribucion mayor
al hibrido de resonancia, y III, seguramente, es la que sigue en orden de importancia.
Vemos asi que el uso de estas féormulas nos elimina automaticamente tres de las
estructuras, y ya sablamos que practicamente no contribuian al hibrido de resonancia.

PROBLEMA 4.44 ;Por qué no puede considerarse para el N,O una (o varias) estructu-
ras lineales con el oxigeno unido a los dos atomos de nitrégeno?

Respuesta Tendriamos una carga formal de +2 sobre este atomo, lo cual, segin la
condicién (d), es poco probable.
Ejemplo 4.26 ;Cuales son las estructuras resonantes del NO; 1?
Soluciéon Empleando las formulas (4-18) y (4-19):
v=05+6+6)—(—1)=18
p=63)+2—-18=2
Por tanto, tenemos unicamente la posibilidad de tener un doble enlace:

(-1 B

O—=N—O["" : |0—N=0

PROBLEMA 4.45 Para el NOj ', considere la posibilidad de que un dtomo de oxigeno
esté en el centro de la molécula.
Ejemplo 4.27 ;Cudles son las estructuras resonantes para el SO,?
Solucion Tenemos que
v=6+6+6+6) =24
p=64)+2-24=2
Por tanto, hay un doble enlace. Asi,

(~1) — (—1)

01 10| 0|
g‘”’ é(ﬂ) é(+2)
RN P J \ / N -
('l)<C)/ O(—l) (—1) \()/ \ » /()/ \Q\

Sin embargo, en este caso el azufre es de los elementos que pueden tener mas de ocho
electrones en su capa de valencia. Por tanto, se pueden generar dobles enlaces adiciona-
les a partir de dos electrones de los oxigenos, con lo cual eliminamos la separacion de car-
gas (condicion (d)). Asi, tenemos a todos los dtomos con carga formal igual a cero:

10|
I

S
7\
o o

PROBLEMA 4.46 Represente tres estructuras resonantes para el ion 103!



MODELOS QUIMICOS DEL ATOMO Y SUS ENLACES 271

PROBLEMA 4.47 Empleando las férmulas (4-18) y (4-19) represente las estructuras
resonantes (no ciclicas) para las moléculas siguientes:

a) Nj ) 80;?
b) O; g) BF;
¢) NCO~ h) ClO;
d) COj3 i) CO,
e) S;Cl, i) 52052

Ejemplo 4.28 ;Cuales son las estructuras resonantes de las moléculas siguientes?
a) NO. b) NO,.

Solucion Aplicando (4-18) y (4-19) tenemos:
a) v=6+35=11;p=62)+2-11=3
En este caso podemos utilizar unicamente dos de los tres electrones para formar un
doble enlace, presentandose una unica estructura:
K0

b) v=06+6+5=17;p=63)+2-17=13.
La situacion es similar a la anterior. Sin embargo, ahora podemos tener dos
estructuras:

|I0—N=0 : O=N—0|

PROBLEMA 4.48 ;Por qué en el ejemplo anterior no se consideran como estructuras
resonantes aquellas en las que se localizara al electrén desapareado sobre el oxigeno?

Para aquellas moléculas o iones que contienen H, no puede aplicarse
directamente la ecuacién (4-19), sino una ligeramente modificada. Ello se debe
a que este atomo requiere Unicamente dos electrones, en lugar de ocho, en su
ultima Orbita. Asi, en estos casos tenemos

p=6x+2—0v (4-20)

donde x es el numero total de atomos excluyendo los hidrogenos.

Ejemplo 429 Determine las estructuras resonantes para el HNO;.

Solucion
v=(1+5+6+6+6)=24
p=64)+2—-24=2

Tenemos entonces un doble enlace y las siguientes estructuras:

A P AN
O O
(+1) / 7 (+n/0/ P (+1) 7
0O=N O—N O—N
s lH)\\ / \\ 4 \\
H O-n H Q-n H O

siendo las mas importantes las dos ultimas.
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PROBLEMA 449 ;Cudles son las estructuras resonantes de las siguientes especies?
a) HCN. b) H,PO,. ¢) H,PO;.

Cuando se sabe que la molécula o ion es ciclica, se realiza una pequefia
correccion en (4-19) y (4-20), a saber:

p=6n—v 4-21)

p=6x—v 4-22)

Ejemplo 4.30 ;Cudles son las estructuras resonantes para S N,?
Solucion

v=6x4+5x%x4)=44

p=68) — 44 =4

Tenemos la posibilidad de dos dobles ligaduras, que pueden colocarse de diversas
formas, siendo las mdas estables

1) (-1 -

IN—S—N| N_§ K|
| | 1 |
S| ISl ¢ms S
| | L
IN—S=N]| IN—§—N

(1) (+1) (-1)

Pero como sabemos que el azufre es un dtomo que puede tener mas de ocho electrones
en su capa de valencia, se presentan, también, las estructuras resonantes siguientes:

IN—=S—N| N_§ N
| | I I
I?I S| IS S|
| |
[N=8=N| N—S—N

en donde la carga formal sobre todos los atomos es cero. Experimentalmente se sabe
que la molécula no es plana y que las distancias S—S a través del anillo son relativa-
mente pequefias; por tanto, puede proponerse la siguiente estructura resonante, que
explicaria la situacion anteriormente citada a pesar de tener todos los dtomos con
cargas formales diferentes de cero.

(+1)
‘_I)IN_S—NI(_“
| |
+D[S S|+
| |
IN—S—N]
ChT o Fy T -y

Cilculos recientes, en los cuales se emplea la mecdnica cudntica, apoyan esta estructura.

PROBLEMA 4.50 Para el S,N,, con cuatro electrones para formar dobles ligaduras, se
pueden representar otras cinco estructuras resonantes (aparte de las ya mostradas).
Identifiquelas y observe por qué no son las mas estables.
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PROBLEMA 4.51 ;Cudles seran las estructuras resonantes de las siguientes moléculas?

a) Cg¢Hg (benceno).

b) B;N;Hg (boraceno).

¢) PyN;H,Oq (el anillo esta formado unicamente por N y P).

d) Sefl

e) C,H,S (tiofeno).
Ejemplo 4.31 ;Cudles son las estructuras resonantes de las especies siguientes?

a) C;Hzi (ion alilo).

b) CeHj (ion fenoxido).

¢) C;H,ON (N-metil acetamida).
Solucién En el caso de moléculas organicas, no siempre es posible la aplicacion directa
de las férmulas que hemos empleado hasta ahora, siendo una de las razones de ello la
gran cantidad de isomeros que pueden ser identificados con la misma férmula minima.

Se debe partir de un conocimiento de la especie con que se trabajara. Sin embargo,
para este tipo de moléculas, pueden generarse las estructuras resonantes considerando
Unicamente tres factores:

i) la existencia de enlaces multiples o pares de electrones solitarios;

ii) la presencia de un atomo con la capacidad de recibir un par de electrones;

iii) el receptor debe estar unido directamente a la especie donadora del par de

electrones.

A pesar de que el procedimiento es diferente, las estructuras resonantes deben
cumplir con las condiciones que comentamos anteriormente.

a) Ion alilo:

Cuando tenemos un catién es probable que uno de los 4tomos no cumpla con el
octeto de Lewis (como es el caso de C,), y por esta razon puede aceptar un par de
electrones del doble enlace, como puede observarse en el diagrama siguiente **:

H H H H
~ Ve N+ S
C1:C2 . Cc,—C,
s () : e . —H
H C,—H H C,
I ~H
H

b) Ion fenoxido:

2+ Es comun encontrar en libros de quimica orgénica el esquema siguiente:

H H H
~N e Ny S

c =\c> . c lc\ "
SN : -
H C —H H C

| ~H

H
La flecha™s indica que se ha transferido un par de electrones. Debe tenerse presente que esto es un
recurso para justificar de donde se obtienen las estructuras resonantes; no quiere decir que los
electrones «brinquen» de un lugar a otro de la molécula o ion.



274 ESTRUCTURA ATOMICA

Este caso es un ejemplo del siguiente, mas general:

(=)

()
A—B=C : A—B—C

A7)
Cror CFo v Oro - Oy
(&)

¢) N-metil acetamida CH3*C‘N<CH3

asi, tenemos

ol 0] o1’
I _cnu | CH ) CH
C . CHC—-NZ_ 7 ' CH—C=N""°
(+) H
PROBLEMA 4.52 Del ejemplo anterior, jcuiles de las estructuras resonantes son las
mas importantes?

Respuesta
a) Ambas estructuras.

2 o

le]
I CH
¢) CH—C-N_ "
; “H

En moléculas neutras, las estructuras resonantes con separacién de cargas juegan un
papel de relativa importancia en la explicacién de su reactividad. Sin embargo, su
contribucién es pequefia al hibrido de resonancia.
PROBLEMA 4.53 ;Cuales son las estructuras resonantes mas importantes de las especies
siguientes:

()
(+) .
a) CH,—CH—CH, VY @
H _
b) (CHs)z*ijé’*H 9) BrONHZ
() ) H
¢) CH,—C=N| |

(-)

J NO,
) ) i)
IOll*)
[ _ .
¢) CH,—CH, C—0 7

Como podemos ver con todo lo estudiado anteriormente, el modelo de
Lewis con el concepto de resonancia es capaz de dar muchisima informacién
sobre la estructura y el comportamiento de las moléculas. Ello hace que
comunmente se le utilice en la actualidad a pesar de que contemos con
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modelos mucho mas exactos (pero también mas complejos), capaces de expli-
car una mayor cantidad de hechos experimentales.

4.5.3. Estructura de los cristales iénicos

El enlace ionico es otro modelo donde se sobresimplifica la interaccion real
existente en ciertos compuestos mediante un simil electrostatico. Este modelo
resulta de utilidad para la representacion de los compuestos formados entre
atomos con una gran diferencia de electronegatividades.

Sea A el elemento de baja electronegatividad y B aquél de alta. El modelo
iénico sugiere que A pierde, totalmente, un electron (o mas de uno) y lo cede
a B. Con ello, se forman iones A* y B™, que son considerados en el modelo
como cargas puntuales. Finalmente, muchos de estos iones conforman un
arreglo geométrico tridimensional ordenado, llamado red cristalina.

Volvemos a recalcar que modelo y realidad son asuntos diferentes. Si bien
es cierto que existen buenas evidencias, tanto experimentales como resultantes
de la teoria, que sugieren que en estos compuestos realmente existen iones,
ninguna de ellas es totalmente conclusiva. Por ejemplo, al fundir un «cristal
i6nico» o disolverlo en algun agente polar, se encuentra una buena conduccion
eléctrica, lo cual es consistente con la presencia de iones, pero es algo aventura-
do suponer que ellos existen como tales en la fase solida. Igualmente, el uso de
la difraccién de rayos X sobre ciertos halogenuros de metales alcalinos, ha
sugerido que cada nucleo esta rodeado de un numero de electrones casi
consistente con la presencia de iones.

Concluimos entonces que lo desarrollado en esta seccion como modelo
ionico es eso: un modelo. No hay elementos decisivos para considerar la
presencia innegable de iones en los arreglos cristalinos de estos compuestos.
Sin embargo, los resultados del modelo sugieren que éste es una buena aproxi-
macién en muchos casos, pero nada mas.

Como ya mencionamos (Sec. 4.2), la primera proposicion de la teoria
ionica del enlace es atribuible a Kossel, quien explico la formacidn de enlaces elec-
trovalentes basandose en la atraccion electrostdtica de iones con carga opuesta.

El proceso de formacion de un cristal i6nico AB a partir de A y B en
estado elemental (y en fase gaseosa) consiste de tres pasos:

i) Ionizacion del itomo A
Ao At +e”
La energia involucrada en este proceso se conoce como energia o potencial
de ionizacion de A. Con el simbolo I4.

ii) Formacién del ion negativo
B+e - B”

Se conoce como afinidad electrénica de B, AEp, a la energia de la reaccién inversa:

B -B+e”
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iii) Formacién del cristal iénico
A* + B~ — sélido iénico AB
La energia de este proceso se denomina energia de red cristalina, U.
Respecto al primero y segundo pasos, el caso mas favorable para la forma-
cion de un enlace de este tipo, es aquél donde uno de los dtomos tiene bajo
potencial de ionizacién, por ejemplo, el cesio (I = 0.6232 aJ), y el otro, una

alta afinidad electronica, como el atomo de cloro (4E = +0.5784 alJ). La
energia neta para estos procesos es

Cs -Cs* +e” I =06232 a)
Cl+e -ClI™ ; —AE = —0.5784 aJ #®
Cs+Cl-Cs* +CI- AE = 0.0448 aJ

Aunque el valor obtenido es positivo (proceso endotérmico), es de esperarse
que la formacion de la red de iones (iii) sea exotérmica. Empezaremos por
presentar un ejemplo simplificado de esto.

Ejemplo 4.32 Suponga que el cloruro de cesio existe simplemente como pares i6nicos
Cs*—Cl~ separados por una distancia de 3.5 A. Calcule la energia necesaria para
formar una de estas «moléculas idnicas».

Al usar la ley de Coulomb, demostramos en los ejemplos 1.8 y 1.9 del primer
capitulo que la energia potencial de un arreglo de dos cargas colocadas a una distan-
cia r esta dada por la ecuacién (2-25). Cuando se aplica a este caso, obtenemos

V=kZ*Z e*r 4-23)
donde Z*e y Z~e son las cargas de catién y anion, de donde Z* y Z~ son, en nuestro
caso, los nimeros enteros +1 y —1. Sustituyendo los valores en (4-23) alcanzamos

J
V= 89876 x IOQC—II;(+1)(—1)(1.6022 x 1071°C)3/3.5 x 1071°m = —6.591 x 1071°]

V= —0.6591a) (4-29)

+ +

— o
Cs 35 x107"m  Cl
(Distancia de enlace entre los iones Cs* y Cl17)
Habiamos calculado la energia neta de los procesos atémicos (ionizacion

de Ay afinidad de B) como 0.0448 aJ. Sumando el resultado del ejemplo 4.32, la
energia de la reaccidon

+ —_
Cs+Cl—> Cs(_ 1sA _(;l
sera de
AE =1 — AE + V = 0.0448 — 0.6591 = —0.6143 al (4-25)

25 La energia de esta reaccion es el negativo de la afinidad electronica (véase la definicion en el
parrafo anterior).
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lo cual quiere decir que la energia del arreglo ionico es 0.6143 aJ (3.38 eV) mas
pequefia que la de los dtomos neutros, lo que implica que su formacion es
energéticamente favorable.

Ejemplo 4.33 El resultado de (4-25) representa la energia necesaria para formar un
arreglo de dos iones. Calcule la energia de formacion de un mol de ellos.
Solucién Basta multiplicar (4-25) por el nimero de Avogadro:
AE = (—0.6143 x 10718 J)(6.022 x 10%*°) = —370 kJ/mol
El proceso de formacion de un mol de estos pares iénicos a partir de un mol de dtomos

de cesio y cloro estd representado en la figura 4.34.

Ejemplo 4.34 Considere la «molécula triatémica» CI- —Ba** — ClI™ y calcule si este
arreglo es favorable respecto a los atomos neutros. La distancia de enlace que se va a
considerar es 3.15 A.

Solucion Para obtener ¢l Ba** son necesarias dos ionizaciones sucesivas, cuyas ener-
gias son:

Ba —le” —»Ba' ; I, =08347 al
Bat — le” - Ba*? ; I, =15%414a]
2.4288 aJ

Similarmente, para la formacién de los iones cloruro obtenemos:
2Cl + 2¢~ — 2CI~ ; —2A4E =2(—0.5784a)) = —1.1568 aJ
La energia neta de estos dos procesos es 24288 aJ — 1.1568 al = 1.272 al.

500 T
kJ/mol
400 + 1 mol Cs*
¥
300 + Energia de ionizaciéon de Cs
(375.4 kJ/mol)
200 +
100 +
1 mol Cs* + 1 mol Cl~ (separados)
ol + . ¥ "
“ 1 mol de Cs+ 27 kJ/mol 1 +
100 4 t +1 mol de Cl |
—100 1 | (separados) | Energia
! | couldmbica
=200 1 | Afinidad electrénica de Cl }(—397.0 kJ/mol)
| (43484 kJ/mol) i (~3700 ki/mol)
—300 + ] 1
s |
—400 + 1 mol CI™ + -
_so0 L

Figura 4.34 Cambios de energia que ocurren cuando una mol de atomos de cesio y una
mol de atomos de cloro se transforman en una mol de Cs* - ClI™.
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El arreglo ionico es

—_ 315 x107"m 4+ 315x107'°m

*—— >

Cl- Ba*?

N

|-

La energia potencial consta ahora de dos términos atractivos y uno repulsivo. Mediante
(4-23) el resuitado para los primeros es

oJm  (+2(=1)(1.6022 x 10710 C)?

Ve = 89876 x 10 cl X x 2= -29294al

315 x 107'%m
y para el repulsivo:
Jm (= D)(—1)(1.6022 x 1071° C)?
V"= 89876 x 10° — x — = 0.3662 aJ
C? 63 x 107 "°m
La energia potencial total es
V= —25632a)

El balance de energia total para la reaccién
Ba 4+ 2Cl > C1™—Ba*?—CI~
€s, por tanto,
AE =1, +1,—-24E + V=1272a) — 2.5632al = —1.2912 aJ
Con lo que se concluye que el arregio idnico es energéticamente favorable con respecto

a los atomos neutros.

Ejemplo 4.35 Como ya se mencioné anteriormente, ¢l modelo de Kossel considera el
enlace quimico como resultado de la interaccion de iones, los que poseen configuracion
de gas noble. Con lo discutido hasta este momento, ;cé6mo explicaria Kossel la forma-
cion del BF, a partir de BF, y F~?

Solucién  El modelo de Kossel para el BF, seria el siguiente:

Se considera al boro como B*? y al flior como F~.
La energia potencial electrostatica tendria varios términos, es decir,

V= Ver, + Vi, + Vi, + Vi, + Vg, + Vir,

Empleando la férmula (4-23) tenemos

k(+3)(— l)ez> (k(— n(— 1)e2>
V=3 +3
< Ro ﬁRO
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de donde
7.27ke?
= - R,
considerando el valor R, = 1.54 A:
V= —109al

lo cual nos indica que la formacion del BF, a partir de sus iones es un proceso factible.
Veamos qué sucede en el caso del BF3, el cual posee una geometria tetraédrica.
Denominaremos por R, (1.63 ,X.) a la distancia BT3F~. Asi, tenemos

12ke* | 3. /6ke*  833ke?
R, 2R, R,

= —125a)

Como podemos ver, la especie iénica BF; es mds estable que el BF;, lo cual nos
convence de que la reaccién entre este ultimo y el F~ esta favorecida energéticamente.

PROBLEMA 4.54 Seria favorable el arreglo i6nico para el cloruro de bario a una
distancia de enlace de 6.35 A? Argumente su respuesta.

Podemos concluir que el modelo iénico es aplicable a compuestos entre elementos
metdlicos muy reactivos (metales alcalinos y alcalino-térreos) y no metales también
muy reactivos (halégenos, por ejemplo), pues los requisitos para que este enlace sea
energéticamente favorable son:
a) Un elemento que pueda «perder» uno o dos electrones (raras veces, tres), sin
consumir con ello gran cantidad de energia, y
b) Un elemento que «acepte» uno o dos electrones (muy raras veces, tres) y
ceda gran cantidad de energia.

Esto restringe la aplicabilidad del modelo iénico a los compuestos de los
metales de primera, segunda y parte de la tercera familias (y algunos transicio-
nales) con los no-metales de la sexta y séptima familias y el nitrogeno.

En realidad, los compuestos a los que mejor se ajusta el modelo i6nico son
solidos con arreglos cristalinos bien definidos, por lo que existird una multiple
interacciéon entre todos los iones que constituyen la red cristalina. Debido a
ello, la energia potencial eléctrica no debe calcularse como en los ejemplos 4.32
a 4.34, donde se consideraron «moléculas idnicas». En lo que sigue discutire-
mos cémo debe calcularse dicha energia potencial; pero antes de entrar de
lleno en ello, conviene tratar otros ejemplos mas simples donde se calcule la
energia potencial eléctrica para un arreglo con mds iones.

Ejemplo 436 Compare las energias coulombicas de las reacciones siguientes:
a) 2Cs* 4+ 2C1° = 2{Cs* 5351577 Cl7]
b) 2CS+ + 2C1~ —>CS+ 35x10-19 Ci- 35x10°1° CS+ 35%10 10 Cl™




280 ESTRUCTURA ATOMICA

El caso a) se refiere a la energia de atraccion entre dos parejas de iones (dos formulas
unidad). La expresién para V seria
(kZ*Z™e?)
V=N——— (4-26)
r
donde N es el nimero de férmulas unidad Cs*—Cl~, en nuestro caso N = 2:

2ke?

= T
r

En la segunda reaccion, la energia coulombica sera la interaccion electrostatica entre las

cuatro cargas. Para simplificar el desarrollo que sigue numeraremos a los iones de la

siguiente forma:

+ - + -
1 2 3 4

La energia electrostatica sera la suma de aquéllas de atraccidén o repulsién entre todos
los iones presentes, para lo cual debemos tener cuidado de no contar dos veces cada
interaccion, o sea,

Vi=Vio+ Vis+ Via+ Vas + Vo + Vg 4-27)
Sustituyendo la ecuacién (4-23) en (4-27) para cada uno de los términos, se tiene
kz*Z &* kZ*Z'e*? kZYZ & kZYZ & kZTZ ' kZ'Z €
= + + + + +

b r 2r 3r r 2r r

Ahora podemos simplificar esta ultima relaciéon, usando Z* =1y Z~ = —1:

V_kel< R, 1)_ ke2<7)
Py 2 3 2 TP \3

Como el enunciado del ejemplo nos pide comparar ambas energias, calculemos la
relacion entre ellas:

V,  —73ke*|r
V,  —2kelr
El valor de 7/6 indica que el arreglo de los iones en b) tiene una energia mds negativa

que el de dos formulas unidad. A este factor se le denomina constante de Madelung, A;
asi que, para este caso, A = 7/6 = 1.16666.

=7/6

Del ejemplo anterior, es claro que la energia potencial de cualquier arreglo
finito de iones, V,;, puede escribirse como
kZ*Z é?
Vyg=NA—"" (4-28)
r
donde A (constante de Madelung) depende de parametros geométricos de
la disposicion de los iones. Ya que el cociente entre esta energia (4-28) y la
correspondiente a N pares idnicos aislados (4-26) es precisamente 4, podemos
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interpretar a la constante de Madelung como el nimero de veces que un
arreglo i6nico dado es mas estable (o inestable) que N pares ionicos:

A <1 El arreglo es menos estable que N pares i6nicos.
A= 1 El arreglo es tan estable como N pares idnicos.
A>1 El arreglo es mis estable que N pares i6nicos.

PROBLEMA 4.55 Compare las energias de las reacciones siguientes:
a) 2Cs + 2Cl - 2(Cs*—Cl17)
b) 2Cs + 2Cl -» Cs*—Cl-—Cs*—C1"~

y demuestre que el segundo arreglo es energéticamente mads estable.

PROBLEMA 4.56 Demuestre que en el arreglo

Cs* Cl-
‘ 3.5 x 1071%m
Cl- Cs”*

la constante de Madelung es A = 1.2929.

PROBLEMA 4.57 a) Establezca cual de los siguientes arreglos (véase figura) con tres
férmulas unidad esta mas favorecido. b) Compare con los resultados previos para dos
formulas unidad del ejemplo 4.36 y del problema 4.56, para llegar a concluir que los
arreglos i6nicos més estables se daran mientras mas iones se encuentren y mas compac-
tos sean.

+ p—
-10
+ _ " _ n - ~ _O:* 35 x 107" m
\35%1071°m
+ p—

Respuesta Las constantes de Madelung son 4, = 1.2333 y A, = 1.3453, por lo que el
segundo arreglo sera el mas factible.

El calculo de A para un arreglo de un mol de iones no es nada simple.
Analicemos primero cémo estan dispuestos los iones en los compuestos de este
tipo, es decir, la estructura de la red cristalina.

La configuracién geométrica regular de las unidades que forman un sélido cristalino
se llama red cristalina. Una red es una disposicién regular tridimensional de puntos
equivalentes en el espacio.

En una red cristalina todos los dtomos, iones o moléculas que la forman
estan dispuestos en puntos equivalentes del espacio, y esto implica, por tanto,
ambientes quimicos iguales. Por ejemplo, un caso tipico a tratar es el cloruro
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de sodio. Cada ion sodio esta rodeado de seis iones cloro, y de igual forma
cada ion cloro tiene seis iones sodio como vecinos (Fig. 4.35).

-7 7 p
< £ I v
J )
AT 17 7 ’
J/ i 4 >
| )\ |
a f 11
_/‘F _/(f 4{{ /, o Sodio
J,Z' 3/ 4 ‘C/ < o Cloro
WAl f i
e &
] | | )
pal ' 2
% | e 178 <
S J X
7 a 1]
)V 4 ¥

Figura 435 Una porcion de la red
cristalina de NaCl y un cristal anico
del mismo. ( Tomada de Hecht, Phy-
sics in Perspective, © 1980. Addison-
Wesley Publishing Co.)
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Se dice que el cloruro de sodio cristaliza en un sistema cibico simple.

El ntimero de coordinacién se refiere al nimero de contraiones que rodean a un jon
dado en primera instancia. En la estructura de NaCl es seis.

Otro tipo de estructura se presenta en el cloruro de cesio, que cristaliza en
un arreglo cubico centrado en el cuerpo (Fig. 4.36). Los iones cesio o cloro ocupan
los ocho vértices del cubo.

/ Figura 4.36 Estructura cristalina del CsCl. La repeticion
periodica de esta celda conforma la red del CsCl

El nimero de coordinacion en ambos iones es ocho. Un ejemplo diferente
de cristalizacion puede observarse en el sulfuro de zinc (ZnS), el cual presenta
dos tipos de redes: la blenda de zinc [Fig. 4.37(a)] y la wurtzita [Fig. 4.37(b)]. En
este caso, cada ion tiene numero de coordinacion cuatro.

Figura 4.37 Estructura del sulfuro de zinc. (a) Blenda de zinc. (b) Wurtzita.

El fluoruro de calcio cristaliza con una estructura conocida como fluorita
(Fig. 4.38). Los numeros de coordinaciéon cambian en este caso. Cada cation
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Figura 4.38 Estructura de fluoruro de calcio y foto de un cristal. ( Tomada de Hecht,
Physics in Perspective, © 1980. Addison-Wesley Publishing Co.)

(Ca™?) esta rodeado de ocho iones fluoruro y cada flior tiene como vecinos a
cuatro iones calcio.

Finalmente, podemos pensar en la cristalizacion del 6xido de titanio. Esta
tiene una estructura conocida por el nombre de rutilo, donde el nimero de
coordinacion para el cation (Ti**) es de seis y para el anién (O 2) es tres.

La energia para formar un cristal completo con las estructuras minimas
mostradas en las figuras 4.35 a 4.39, de forma que contenga un mol de
féormulas unidad, se conoce como energia de red cristalina. Los primeros
cientificos que abordaron este problema fueron E. Madelung, A. Landé y M.
Born (1882-1970). El primero encontrd que la ecuacion (4-28) es perfectamente
aplicable en este caso. Aqui, el problema grave resulta el calculo de 4, la
constante de Madelung, en vista del enorme nimero de interacciones electros-
taticas presentes. Este cdlculo rebasa las intenciones de este texto, asi que s6lo
presentamos en la tabla 4.15 los resultados para los cristales idnicos mas
representativos.

Vale la pena reflexionar que un modelo electrostatico es el que conduce a la
expresion (4-28). En realidad, debemos recordar que un ion (positivo o negati-

Figura 4.39 Estructura del 6xido de titanio, TiO,.
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NUMERO DE A (CONSTANTE

ESTRUCTURA COORDINACION DE(MADSELUNG)
Cloruro de cesio 8:8 1.76267
Cloruro de sodio 6:6 1.74756
Blenda de zinc 4:4 1.63805
Wurtzita 4:4 1.64132
Fluorita 8:4 2.51939
Rutilo 6:3 2.3850

Tabla 4.15 Constantes de Madelung para algunos cristales ionicos.

vo) no es una carga puntual, sino que posee estructura. Si pensamos de nuevo
en el cloruro de cesio, cada ion tiene electrones que pertenecen al core; es decir,
el ion Cs™* tiene la configuracion del xendn y el ion Cl~ presenta la del argon.
Por tanto, no son solo cargas puntuales, sino que estos cores tienen estructura.
Esto nos hace pensar que debe considerarse también un término adicional para
la energia total, y éste se refiere a la repulsion de los electrones del core del
anion con aquéllos del cation.

La energia repulsiva core-core fue sugerida por Born y puede expresarse
como

E =

r

B
- (4-29)
;

B es una constante, r la distancia entre los iones y n es el llamado exponente de
Born. Experimentalmente, este exponente puede obtenerse a partir de datos de
compresibilidad, esto es, una medida de la resistencia exhibida por los iones
cuando se hace actuar una fuerza que tiende a aproximarlos.

Ahora, la energia de la red cristalina, U, puede expresarse como la suma de
la energia electrostatica (4-28) y energia de repulsion (4-29):

NkAZ*Z ¢* B
.

r r

U=Vy+E = (4-30)

Cuando se forma un solido i6nico esperamos que la energia total sea minima a
cierta distancia.

Ejemplo 4.37 Deduzca el valor de B en (4-30), minimizando la energia de la red
cristalina.

Soluciéon La solucién de este problema se da calculando la variacién de la energia con
la distancia, ¢ igualando a cero:

au

— =90

dr
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sustituyamos U por su valor:
A(NKAZ* Z~e*|r + Bfr")
dr

=0

Resolvamos el problema lentamente. Como 4,Z*,Z7, e y B son constantes, podemos
sacarlas fuera de la derivada, obteniendo
1
d\ -
r

()

NkAZ*Z e*——+ B =0
dr dr
Procediendo con la derivacion:
NkAZ*Z"¢* nB
- 2 ot =
Ahora es posible evaluar la constante B:
NkAZ*Z e*rm™! NkAZ*Z e _, .. NAKZ*Z e*r"1
B=- > =) = -

Sustituyamos en la ecuacién (4-30) el valor de B y habremos obtenido la expresion para
la energia de la red cristalina cuando es minima:

n+1

y o NkAZ 27 NkAZ*Z‘le""_NkAZ*Z"ez(l ’"71>

r nr' r

(4-31)

r n

NkAZ*Z™é? < 1)
U=———\1

La ecuacion (4-31) se conoce como de Born-Landé para la energia de la red

cristalina de un sélido i6nico. Para utilizarla se requiere sélo del conocimiento

de la estructura cristalina, de la que dependen A y r, y del exponente de Born.

Este ultimo depende del ion involucrado. Iones grandes tienen muchos electro-

nes de core y, por tanto, tienen mayor n. Después de muchos cdlculos, Pauling

propuso los valores de la tabla 4.16 para el exponente de Born, dependiendo
de la configuraciéon de los iones.

CONFIGURACION N
IONICA

He
Ne
Ar, Cu”
Kr, Ag*
Xe, Au”

—
N O N~

Tabla 4.16 Exponente de Born.
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Ejemplo 4.38 Calcule la energia de la red cristalina para el cloruro de cesio, sabiendo
que la distancia interiénica es de 3.5 x 107'° m.

Solucion La solucién es simple si se hace uso de la ecuacién (4-31). Sélo debemos
identificar los pardmetros adecuados.

Los halogenuros de todos los elementos de la primera familia, a excepcion del cesio,
cristalizan como el cloruro de sodio. Los cristales ionicos de halogenuros de cesio
cristalizan, todos ellos, como lo hace el fluroruro de cesio. Detectado esto, la constante
de Madelung adecuada es la de la tabla 4.15, A = 1.76267. Por otro lado, necesitamos
conocer ¢l exponente de Born apropiado, para lo cual debemos saber la configuraciéon
electrénica de los iones. Para este caso, Cs* = Xe y Cl™ = Ar; vemos que los valores
de n para Kr y Ar (Tabla 4.16) son 12 y 9, respectivamente. ;Cual de ellos debemos
utilizar? Lo que se recomienda es calcular un promedio aritmético de ambos, con lo que
se obtiene n = 12 + 9/2 = 10.5.

Ahora tomamos todos los datos y podemos sustituirlos en (4-31) para obtener

férmulas

U = 8.9876 x 10QJE x 6.023 x 10?3 ——— X
C? mol de férmula

176267 (formulas)~ (+ 1)(— 1)(1.6022 x 10~1° C)? <1 1 )
x _
3.5 x 1071%m 10.5
U = —6.331 x 10° J/mol = —633.1 kJ/mol

PROBLEMA 4.58 Calcule la energia de la red cristalina para el cloruro de sodio y
compérela con la del cloruro de cesio.

454 El ciclo de Born-Haber

En esta seccién continuaremos el estudio de los cristales idnicos. Una aplica-
ciéon importante del conocimiento de la energia de la red cristalina se alcanza
en el ciclo de Born-Haber, que indica la energia requerida para pasar del cristal
a los iones gaseosos, de éstos a los atomos gaseosos y de ahi a los elementos en
su estado natural y, para finalizar el ciclo, formar el cristal ionico. El proceso
puede ejemplificarse con el cloruro de potasio.

La entalpia de formacion del KCl es, por definicién, la involucrada en la
reaccion

K (s) +%Cl(g)—>KCl(s) ; AH,

Esta puede alcanzarse indirectamente en tres pasos:
i) Pasando de los estados estandar de los elementos a un sistema gaseoso
de sus atomos. Para el potasio, este proceso es la sublimacion:

K(s) > K(g ; AH,=89.99kJ/mol

Para el cloro es la disociacion:

1 1
3 Cl(g) - Cl(g) : 3 D¢, = 120.91 kJ/mol
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ii} Obteniendo los iones correspondientes a partir de los dtomos:
K@-K'(g+e ; I = 418.88 kJ/mol
Cl(g) +e” »Cl™(g) ; —AE = —34852kJ/mol
iii) Colocando los iones en la red cristalina, empleando para ello la ener-
gia U:
K"(g +Cl" (g »KCl(s) ; U

En la figura 4.40 se diagrama tanto el proceso directo como el que se realiza
por pasos.

K (s)

]

2

AH, D, I

Figura 4.40 Ciclo de Born-Haber para el KCI.

De acuerdo con la ley de Hess, no importa que se realice en uno o varios
pasos, debe tener €l mismo cambio de entalpia, es decir,

1
AH; = AH, +1+ D~ AE + U (4-32)

Si queremos conocer la energia de formacién del cloruro de potasio, debemos

obtener la energia de la red cristalina, U, la cual se calcula facilmente utilizan-

do (4-31). El resultado es U = —6.8736 x 10° J/mol, y se obtiene sustituyendo

el valor de la constante de Madelung para un arreglo 6:6, el exponente de

Born para ambos iones, de 9, y la distancia interiénica de 3.14 x 107'° m.
Ahora, si AH, resulta de (4-32), como

AH, = 89.99 k]/mol + 418.88 kJ/mol + 120.91 kJ/mol — 348.52 kJ/mol —
— 687.36 kJ/mol
AH; = —406.1 kJ/mol

El valor obtenido es negativo y nos indica que, en la formacion del sélido,
el sistema da energia a los alrededores; es decir, el arreglo cristalino frente a los
elementos en su estado estandar es energéticamente favorecido.

A partir del ciclo de Born-Haber puede calcularse cualquiera de los valores
de alguno de los pasos, si se conocen los datos de todos los demds.

Ejemplo 439 Calcule la energia de sublimacion del cesio.
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Solucion A lo largo de esta seccion hemos estado trabajando con el cloruro de cesio,
por lo que conocemos muchos datos:
U = —676 kJ/mol

Ic, = 375.3kJ/mol
(1/2)D¢y = 12091 kJ/mol
AEq = +348.52 kJ/mol
AH, = 445.1 kJ/mol (de una tabla de entalpia de formacion)

Despejando AH, de la ecuacion (4-32):

1
AH,=AH; 1D+ AE - U

Sustituyendo valores:
AH, = 445.1 kJjmol — 3753 kJ/mol — 120.91 kJ/mol +
+ 348.52 kJ/mol + 633.1 kJ/mol
AH = 4031 kJ/mol

PROBLEMA 4.59 Calcule la afinidad electronica del flior a partir de los siguientes
datos: en el fluoruro de litio. r = 1.96 x 107'Ym y AH, = —612.11 kl/mol; I; =
= 520.2 kJ/mol, D¢, = 76.567 kJ/mol y AH, = 155510 kJ/mol.

Respuesta AEr = +331.62 kJ/mol.

Una de las aportaciones mds importantes del ciclo de Born-Haber es que
nos ayuda a racionalizar la existencia de ciertos compuestos y la no existencia
de otros. Por ejemplo, pensemos que el cloruro de cesio cristaliza con una
relacién de dos cloros por cada cesio, de la siguiente forma: CsCl,. Esto quiere
decir que el cesio tiene un estado de oxidacion de +2. Vamos a suponer,
por tanto, que cristaliza como la fluorita, cuya constante de Madelung es
A = 2.51939. La energia de la red cristalina es entonces U = —1809.78 kJ/mol.
Si queremos conocer la energia de formacion de este sélido hipotético, debe-
mos utilizar el ciclo de Born-Haber, sabiendo que el cesio tiene un segundo
potencial de ionizacion. Es decir:

Cs(g) — le” - Cs* (g) I, = 373.43 kJ/mol
Cs*(g) — le” - Cs*?(g) I, = 225797 kJ/mol
Y el resultado final es
AH, = U+ AH,_+ D¢y, + I, + 1, — 2AEq

kJ kJ kJ kJ kJ
AH, = —1809.78 — + 79.31 — + 241822 — + 26314 — — 697.04 —
mol . mol mol mol mol

kJ
AH, = 445.6976 ——
mol

Del resultado podemos concluir que CsCl, no existe, pues la energia de
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estabilizacion de la red cristalina es insuficiente para compensar el enorme
valor del segundo potencial de ionizacion del cesio.

PROBLEMA 4.60 Calcular la energia de formacién del cristal i6nico hipotético MgCl,
asumiendo que cristaliza como KF y su distancia i6nica r = 2.18 x 107'° m. ;Seria
factible la existencia de este cristal?

Respuesta AH; = —2.1496 kJ/mol.

455 Enlaces ibnicos con caracter parcialmente covalente.
Reglas de Fajans

Pauling aborda el problema de tratar los compuestos «frontera», entre enlace
covalente y electrovalente (i6nico), empleando dentro del primero, como ya
vimos en las secciones 4.4.1 y 4.4.3, el porcentaje de caracter idnico de un
enlace covalente, relacion que es muy ttil en la prediccion de la polaridad de
los enlaces, y que puede conocerse facilmente de manera experimental (en
estructuras simples), por medio del valor de p.

PROBLEMA 461 ;Para qué par de dtomos en un enlace covalente se tendrd mayor
porcentaje de caracter ionico y cudl es el valor de éste segin Pauling y Hannay-Smyth?

Respuesta  Fluoruro de francio.
PClp =9576 ; PClys= 9091

Del resultado del problema anterior vemos que, a partir del modelo de
enlace covalente, nunca se llega a encontrar un compuesto en el que se haya
transferido totalmente un electrén, consideracion de la que arranca el modelo
16nico.

Kasimir Fajans, en 1923, estudio el mismo problema desde el otro extremo.
De una manera menos cuantitativa, pero no menos util, explica la covalencia
de un enlace i6nico basado en la polarizacién que sufren los iones de cargas
opuestas al interactuar entre si. En la secciéon 4.4.2 hemos esbozado el concepto
de polarizacion. Alli nos referimos, Gnicamente, al efecto de un campo ¢léctrico
homogéneo sobre un atomo o ion. En un enlace iénico existe un campo
eléctrico (que sale del catién y penetra en el anion) que tiende a deformar,
también, la distribucion electronica de los iones. Vimos, en la tabla 4.10, que
para una misma configuracion electrénica, un anién es mas polarizable que un
cation. :

En la figura 4.41 se representa ¢l efecto que sobre un anién tiene la
presencia de un cation. Ambos iones se han modelado como esferas que
simulan al conjunto de sus electrones de core.

En la figura 4.41(c), el electron que inicialmente habia sido transferido
resulta estar parcialmente compartido por ambos atomos. Podemos hablar
entonces del grado de covalencia de un enlace idnico, dependiendo de la
polarizacion experimentada por el anion, entre las figuras 4.41(a) y 441 ().
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@ (b) (©
Figura 4.41 Diferentes grados de polarizaciéon del anion por la presencia del catibn.
(a) Enlace idnico puro sin polarizacién. (b) Enlace iénico parcial (con polarizacion).
(c) Enlace convalente polar.

Una situacién mds cercana a la realidad implicaria también una polariza-
cién, por pequefia que ésta sea, del cation (véase Fig. 4.42).

Como vemos, el resultado de la polarizacion de los iones da lugar a cierto
grado de covalencia, lo que esta favorecido por el nimero de factores, los
cuales conforman lo que se conoce como

REGLAS DE FAJANS

El incremento en la polarizacién, y, por tanto, en la covalencia, es favorecido cuando:
a) el anion o el catién tienen carga elevada;
b) el cation es pequefio;
c) el anién es grande;
d) el catién no tiene una configuracién del tipo de gas noble.

(Cémo conocemos el grado de caracter covalente de un enlace idnico? Una
diferencia fundamental entre un enlace covalente y uno i6nico es su direcciona-
lidad.

~—’

—r -

Figura 4.42 Polarizacién mutua del catiéon y del anién (el diagrama exagera la del
catién).
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El enlace entre dos atomos de hidrégeno en el H, es muy fuerte, por lo que
son necesarios 436 kJ para romper un mol de enlaces H—H (véanse en la Ta-
bla 4.11 otras energias de disociacion de enlaces covalentes)?®. Sin embargo, este
tipo de enlace es unidireccional y existe entre cada par de atomos. La interac-
cién entre dos moléculas de H, es muy débil; por ello es que a condiciones
ambientales existe como un gas, que sélo es posible licuar o solidificar cerca del
cero absoluto. Esta es una caracteristica de los compuestos covalentes: existen
como moléculas muy estables, pero la influencia intermolecular es pequefia, de
forma que sus temperaturas de fusidn o vaporizacién son bajas.

Por otra parte, en un compuesto idnico existen enlaces multidireccionales.
Cada ion esta sujeto a multitud de fuerzas electrostdticas por la presencia de
los demas iones, dominando las atractivas provenientes de los contra-iones.
Romper un enlace i6nico implica vencer este efecto omnidireccional separando
a todos los iones entre si. Ello consume, también, buena cantidad de energia,
como se ejemplificé en las dos secciones anteriores, donde se obtuvieron
energias de red cristalina del orden de los 600 kJ/mol y energias de formacion
de alrededor de 400 kJ/mol. Por esto, resulta que las temperaturas de fusién o
vaporizacion resultan mucho mayores para estos compuestos que para los
covalentes. Algo similar puede decirse de los calores latentes de fusion o
vaporizacion.

Otro tipo de propiedades dependen también del caracter del enlace prevale-
ciente. Los compuestos ionicos son mas solubles en disolventes polares y
conducen la corriente eléctrica, como liquidos o en disolucion, por ejemplo.

Es por ello que ¢l grado de covalencia puede estimarse con la evaluacion de
éstas y otras propiedades fisicas.

En el siguiente ejemplo se compara una propiedad particular de varios
compuestos idnicos para estimar la covalencia parcial de su enlace. Cabe
aclarar que este tipo de analisis comparativo es delicado y depende de muchos
factores, siendo el geométrico muy importante. Por ejemplo, no pueden ex-
traerse conclusiones definitivas al observar las propiedades del NaCl o CsCl,
pues sus estructuras cristalinas son diferentes. Algo similar puede decirse de los’
arreglos en fase solida para el CO, y el SiO,. Se recomienda prudencia al
lector, pues lo que puede extraerse de un solo dato debe considerarse unica-
mente tentativo.

Como se emplearan a continuaciéon valores cuantitativos de los radios
ionicos, conviene hacer una aclaraciéon. El concepto del radio idnico pretende
estimar los alcances de catién y anidén cuando éstos se consideran como esferas
tangentes, para que la relacion

dar-p- = Tp+ + 1p-

sea satisfecha. La forma en la que se evaluan los radios idnicos se ampliara
en la seccion 9.2.2. Por ahora, basta que quede claro que un catiéon es mas

26 En los enlaces multiples, las energias de disociacion son ain mayores. Por ejemplo,
Dy, = 503 kJ, Dy, =955 kJ.
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pequefio cuantos mas protones que electrones posea, y que un anion es mas
grande conforme crezca su carga. Similarmente, es de esperarse que los radios
crezcan conforme se avanza en una familia de la tabla periodica. Una tabla
completa de radios i6nicos esta dada en la seccion 9.2.

Ejemplo 4.40 Verifique la validez de las reglas de Fajans empleando la temperatura de
fusién como parametro caracteristico del grado de covalencia de los enlaces ionicos.

Solucion
a) Efecto de la carga del cation sobre el cardcter covalente:

N
CATION RADIO D(EL) cation | PU DTEgSCEgR%%%ON
ANHIDRO (°C)
Na* 1.16 %00
Ca™? 1.14 77
Mg*? 0.86 12
AT 0.68 Sublima

Los cationes con mayor carga son los mas polarizantes.

b) Efecto del tamafio del catiéon sobre el caricter covalente:

PUNTOS DE FUSION
CATION RADIO D(E’; CATION DEL CLORURO
ANHIDRO (°C)
Bet? 0.59 405
Mg*? 0.86 712
Ca*? 1.14 772
Sr*? 1.32 872
Ba*2 1.49 960

Cuanto menor es el catién, mayor polarizacion se ejerce sobre el anion.

¢) Efecto del tamafio del anion sobre el cardcter covalente:

COMPUESTO RADIO le} ANION PUNTOS(IO)CI‘; FUSION
CaF, 1.19 1392
CaCl, 1.67 772
CaBr, 1.82 730
Cal, 2.06 575

El anién es mas polarizable cuanto mayor es.
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d) Efecto de la configuracién electrénica sobre el caracter covalente:

(n — 1)s*(n — 1)p°ns® (n — )d*ns®
Cation Radio del Pu(xiltlocclle fusion Cation Radio del Pu(riltlo (lie fusion
atié Y el cloruro atio 0 el cloruro
tion (A
cation (A) | hidro (°C) cation (A) | hidro (°C)
Na* 1.16 800 Cu” 091 422
K* 1.52 776 Ag?t 1.29 455
Rb* 1.66 715 Au” 1.51 170
(descompone)

Son mas polarizantes los cationes con configuracion de un gas noble.

PrROBLEMA 4.62 Explique los siguientes datos experimentales en términos del enlace
formado por los cloruros de los siguientes cationes:

CONDUCTIVIDAD EQUIVALENTE
CATION EN EL PUNTO Dg FUSION
Nat 133
Be*? 0.066
Mg*> 28.8
Cat? 519
Al*3 1.5 x 107°

Los efectos del tamafio y carga para los iones estan muy relacionados entre
si, lo cual dio lugar a que se estableciera la siguiente relacion empirica, donde
se define el potencial idnico:

carga del cation (q)

Potencial ionico (¢) = (4-33)

radio del cation (r¢-)
Asi, las reglas de Fajans pueden simplificarse considerando que cuando ¢ es
grande, la polarizacién también lo serd y los compuestos tendran apreciable
caracter covalente.

PROBLEMA 4.63 Calcule el valor de ¢ para todos los cationes empleados en el ejem-
plo 4.40 y evalue cuindo el solo empleo de éste es util para explicar los resultados ex-
perimentales obtenidos.

PROBLEMA 4.64 Los potenciales idnicos de algunos cationes son:

Cati6n Li* | Na* | K* | Be*? |Mg*?|[Ca*2 | B*? | Al*3 |Ga™?

066 | 339 [ 232 175 | 732 | 441 4.11

¢ 111 | 086
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Consultando un libro de datos, haga una grafica de ¢ contra el calor de fusién, la
solubilidad en agua o cualquier otra propiedad de algin halogenuro de varios de estos
cationes.

(Encuentra alguna relacion o tendencia entre ¢ y la propiedad escogida?

4.6 RESUMEN

El modelo de Bohr era inaplicable a dtomos con mas de un electrén. En los
afos que siguieron, la tabla periddica fue una guia imprescindible para buscar
las posibles configuraciones electronicas de los dtomos. La estabilidad de los
gases nobles y la regularidad de sus nimeros atomicos dieron la clave para que
surgieran los primeros modelos quimicos de Lewis, Kossel y Langmuir. Gra-
cias a estas contribuciones y a la interpretacion empirica de varios espectros, es
nuevamente Bohr quien aparece en escena, proponiendo su principio de cons-
truccidn progresiva.

En multiples aplicaciones, los modelos surgidos en esa época, complementa-
dos por el trabajo de Pauling sobre electronegatividad, nos permiten interpre-
tar, aunque sea parcialmente, la naturaleza del enlace quimico.

PROBLEMAS

1 ;Cémo se explicarian, con el modelo de Kossel, los hechos siguientes?:
a) La inexistencia de compuestos de He, Ne y Ar.
b) La molécula de XeF,.
¢) El anion Na~.

2 Lewis sugiere que el espectro del hidrogeno puede ser explicado de manera alterna-
tiva a la que lo hace Bohr, si se asume que el electron puede estar en diferentes
posiciones dentro del dtomo, en cada una de las cuales tiene diferentes posibilida-
des de vibracion. El paso de una posicion a otra de mayor a menor energia estaria
asociado a una linea caracteristica del espectro. ;Qué objeciones pueden hacerse a
esta idea?

3 Lewis propuso, en 1923, su teoria acido-base en los siguientes términos:

«Me parece que de la manera mds general podemos decir que una sustancia
basica es aquélla que tiene un par solitario de electrones, los cuales pueden ser
usados para completar el grupo estable de otro dtomo, y que una sustancia
dcida es aquélla que puede emplear el par solitario de otra molécula para
completar el grupo estable de uno de sus propios dtomos.»

(Es esta teoria consecuente con su modelo de atomo cubico? De acuerdo con esta
ultima, jqué especies serian acidas y cuales bases?

4 Desde los trabajos de Couper y Kekulé con el carbén, a éste se le atribuyé una
valencia maxima de 4, idea que posteriormente fue reforzada por Lewis y Sidgwick,
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que identificaron en este elemento la capacidad de formar precisamente cuatro enlaces
covalentes. Segun esto, ;como podria explicarse la existencia de los compuestos
organometalicos siguientes?:

a) AlL(CH;), (véase Purcell y Kotz).

b) CFes(CO),5 (idem).

¢) CRug(CO), (véase Wade).

Sugiera un experimento que verifique la validez del postulado 6 de Langmuir.

Aplicando la teoria del octeto, jcual seria la estructura de las siguientes especies?:

a) P,
b) H,P,O,.
¢) H,S8,0,.

Langmuir propuso una ecuacién analoga a la (4-1) para aquellas moléculas que
tenian numero de coordinacién 6 (disexteto) p = 1/2[12m + 8n — e], donde m es
el numero de disextetos en el compuesto. De acuerdo con ella, jcudl serd la
estructura de las moléculas siguiente?:

a) SF, (véase Purcell y Kotz).

b) Na;AlF, (véase Purcell y Kotz).

¢) K,PtClg (véase Wade).

Sugiera una explicacion comun para la siguiente secuencia de reacciones:

a) H,CCO luz ultravioleta CHZ + CO
b) HZCNN luz ultravioleta CHZ + 1w2
C) HNNN luz uitravioleta NH + N2
d) 0OCO luz ultravioleta O + CO

e) oCS luz_ultravioleta S + CO

Al igual que la regla de los ocho electrones es muy util para describir los compuestos
de los elementos representativos (basicamente aquellos que componen la quimica or-
ganica), hay otra regla, la de los 18 electrones, que tiene multiples aplicaciones en
la quimica organometélica. Investigue en qué consiste ésta.

Sidwick utiliza la siguiente serie de los valores del punto de fusion (°C) para los di-
ferentes fluoruros de los elementos del tercer periodo como una ilustracion del cambio
de enlace idnico o covalente:

NaF MgF, AlF; SiF, PF; SF¢
988 1266 1291 -90 —-94 —50

Sin embargo, afios antes Kossel habia demostrado que la anterior secuencia podia
explicarse perfectamente con su modelo. (Cual podria ser esta explicacion?

La primera energia de ionizacion del atomo de helio es de 3.93% aJ. A partir de
los siguientes datos espectroscopicos para el niimero de onda de la radiacién emitida
en la transicion de un estado excitado al basal (1s2), haga un diagrama de niveles de
energia para el helio.
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ESTADO o ESTADO .
EXCITADO vlem™) EXCITADO v(em™%)
152s 166 271.7 1s3d 186 099.2
1s2p 171 129.15 Lsds 190934.5
1s3s 184 859.1 1s4p 191 487.0
1s3p 186 203.6 1s4d 191 440.7

Empleando el principio de construccién, identifique:
a) Cinco especies isoelectronicas con el Xe.
b) La configuracion del gas noble que sigue del radén.
¢) A qué familia perteneceria el primer elemento que llenara la subcapa 5 g.

Supongamos, por un momento, que el principio de construccion progresivo es
incorrecto y que el verdadero orden en el que las orbitas deben llenarse es idéntico
al de las energias en el atomo hidréogeno: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p, 4d, 4, Ss, ...
a) Muestre que, en este caso, el cobre (Z = 29) y el prometio (Z = 61) debe-
rian tener propiedades quimicas similares a las del litio (Z = 3) y sodio
(Z =11).
b) Encuentre las configuraciones electrénicas de los gases nobles y muestre
que no se encuentra asi una total explicacion a su reactividad quimica
pequefia o ausente.

e, — 1I\M
La ecuaciéon de Debye relaciona la polarizacion molar Py = [( . 2)—} con la
& P

polarizabilidad « y el momento dipolar u de la siguiente manera:

(6,—1>M Noz+ Ny?
e +2)p 3 9gkT

donde ¢, es la permitividad relativa del medio (una cantidad adimensional), M
la masa molecular, p la densidad, N el numero de Avogadro, & la permitivi-
dad del vacio (8.854 x 107'2 kg 'm 3s*A?), k la constante de Boltzman
(1.38 x 10723 JK~Y) y T la temperatura (K). Calcule con ella:
a) La polarizabilidad del H, (a 373 K, ¢, = 1.000264 y u/p = 0.0306 m>*/mol).
b) La polarizabilidad del He (a 413.2 K, ¢ = 1.00000684).

Para una muestra de HCI, la grafica de P, contra 1/T es una linea recta con
pendiente igual a 6.52 x 107* m® mol™' K. Calcule el valor del y para esta
molécula.

Para una muestra de alcanfor (M = 1523 g/mol.) se tienen los siguientes valores
de &, a diferentes temperaturas:

t°C 0 40 80 120 160
. 126 108 95 8.1 7.1
P(g/em® 099 099 099 097 095

Grafique Py, contra 1/T para encontrar el y y la polarizabilidad de la molécula.
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Utilizando los siguientes datos, calcule la energia de enlace para las moléculas que
se dan a continuacion: Si-1, Sn-I1y B-1.

Respuesta
Energia de enlace kcal/mol a) Si-I (573 1+ 8
Si-Si Sn-Sn  B-B b) Sn-I (55 % 10)
422 342 79.1 ¢) B-1(90+5)

A partir de los siguientes datos, calcule la electronegatividad del Xe.

Energia de enlace (kcal/mol)

Xe-Xe 1.56
Xe-F 3.1
F-F 375

La longitud de enlace en el CO es de 1.13 A
a) (Cual serd su momento dipolar?
b) El valor experimental es de 3.6 x 10~3! Cm. Sugiera una explicacién a este
hecho.

(Cual es la razén por la que el NH; tiene un u = 1.470 y el NF; de g = 0.230 si las
diferencias de electronegatividad entre los atomos de los enlaces respectivos son casi

idénticas?

Se ha sugerido que en la mayoria de los casos la distancia de un enlace covalente
heteronuclear A—B es, aproximadamente, la media aritmética de las distancias que
corresponden a los enlaces homonucleares A—A y B—B. Empleando los datos de
Weast (véase biblbiografia al final del capitulo), verifique esta relacién para les
enlaces siguientes:

a) C—O d) C—H
b) Br—F ¢) As—Cl
c¢) B—F f) Si—N

La relacion Schomaker-Stevenson se utiliza para calcular la longitud de un enlace
covalente simple A—B entre dos atomos, empleando para ello los valores del radio
covalente y la electronegatividad de los mismos:

ras=ra+ rg— 00%xa — xp

Verifique la validez de esta ecuacion comparando los valores obtenidos con ella
cuando se comparan con los experimentales de Weast para los enlaces siguientes:

a) Cl—O d) C—H

b) Br—S e) As—Cl

¢) B—F f) Si—N
Escriba las estructuras de Lewis (si se puede) para las especies siguientes:

a) FNO, h) BH,CO

b) OF i) 17

¢) AL(CH),  j) I

d) CIF; k) [XeOe]™*

e) XeF, 1) S3?

5 03 m) P3N;Clg

g) NCSSiH, n) P,(CH,),

Proponga al menos seis de las ocho estructuras resonantes para el oxido de
piridina, identificando de todas ellas cual seria la mas importante. (Es la adicién del
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atomo de oxigeno a la piridina una reaccion acido-base o de 6xido-reduccion?
(Consulte el libro de Huheey: Inorganic Chemistry.)

25 Algunas de las distancias de enlace para el ion S;N,CI* se dan a continuacién (35):

Cl\

1580 —— S _1.61 A
N \N
e T——S—T5

Dibujando al menos cuatro estructuras resonantes para este ion, identifique una de
ellas que explique las distancias antes mencionadas.

26 Por orden de enlace se entiende el numero de pares de electrones que comparten
dos nucleos, asi para las moléculas H—O, O=0 y N=N el valor es, respectiva-
mente, 1, 2 y 3. Sin embargo, cuando se tienen hibridos de resonancia, generalmen-
te el valor del orden de enlace es un numero fraccionario (en el CO;, por ejemplo,
es de 1, ya que se tienen cuatro paeres de electrones formando tres enlaces).
Teniendo esto presente, ademas del hecho de que a mayor orden de enlace menor
distancia internuclear, justifique los siguientes datos experimentales (revise el pro-
blema 4.21).

a) Distancia de enlace BF en ¢l BF; =130 A.
b) Distancia de enlace SO en el SO, =143 A.
¢) Distancia de enlace NO en el NO, =119 A.
d) Distancia de enlace NO en el NH,OH = 1.46 A.

27 Resultados de difraccion electronica (4-1) indican que la distancia carbén-carbén en
el (CN), es, aproximadamente, 10 % menor que en el etano. ;Como podria expli-
carse este hecho?

28 A continuacion se muestran algunos ejemplos de moléculas que presentan tautome-
ria protonica:

Il | [ [ |
—C—C—H 2 —C=C :N—C—H 2 N=C— :N=C—-C—H 2 HN=C=C—

| | | |

imina enamina nitroso oxima nitrilo

I II m

—N —NH :O: :O—H

a) (Cudl de los dos tautémeros es mas estable? (Consuite a Hendrickson en la
bibliografia de este capitulo.)
b) (Podrian estos tautémeros tener estructuras resonantes? ;Cuales serian?

29 Cuando el acido metilbutanoico se calienta, su actividad 6ptica (Sec. 1.1.4) se pierde
poco a poco, obteniéndose finalmente una mezcla racémica. ;Como explicaria este

hecho?

30 Empleando el concepto de resonancia, explique lo siguiente:
a) Si tanto un acido organico como un alcohol poseen el mismo grupo OH,
(por qué el primero es muchisimo mds acido que el segundo?
b) (Cual es la razon por la que la anilina es una base mds débil que las
aminas alifaticas?
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Sefiale cudles son las estructuras resonantes para las especies siguientes:
a) Metil fenil sulfuro.
b) Nitro benceno.
c) Reactivo de Wittig.

La orientacién en las reacciones de sustitucion electrofilica (orto, meta, para) en
compuestos aromaticos se puede explicar empleando el modelo de resonancia. ;De
qué manera se hace esto?

Los ésteres de los acidos carboxilicos formados a partir de un alcohol saturado
ROH y de un acido saturado R'CO,H tienen un momento dipolo de 1.7-19 D,
resultando este valor independiente de la naturaleza de R y R’, asi como de la
temperatura (si ésta es menor de 190 °C). Si se pretende tener libre rotacion sobre
todos los enlaces sencillos, un éster puede encontrarse en cualesquiera de las
siguientes conformaciones:

0. O
yZah %
R—C < R'——C<
O—R O
i |
R 1I

asi como en todas las posibles intermediarias entre ambas. Es evidente que el valor
del momento dipolar en estas conformaciones es diferente, y va desde 1.53 Denl
hasta 3.53 D para II. (Cémo explicaria ¢l valor experimental de u? (Consulte Whel-
and, G., de la bibliografia.)

Arregle los siguientes enlaces en orden creciente de caracter ionico:

Li—H C—H P—H O—H
F—-H B—H S—H Si—H

Explique por qué la constante de Madelung no depende de las cargas de los iones
de un cristal.

Calcule la energia de la red cristalina del sulfuro de magnesio con las siguientes
energias:
AH fmgs) = —82.2 kealfmol
AH g = 36.5 keal/mol
I, + I, = 520.6 kcal/mol
AH disociacion = 133.2 kcal/mol
AE, + AE, = 72.4 kcal/mol

Transforme las unidades a kJ/mol.

Calcule la energia en funcion de ke?/r de un arreglo iénico hipotético que consta de
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seis iones potasio y seis iones cloruro ordenados como dos cubos adyacentes con
una cara comun.

Demuestre que para el arreglo del problema anterior la constante de Madelung es
negativa; dé el significado de ésta, asi como su valor.

Para el yoduro de plata (4 = 1.638, r = 2.8 A, n = 11), calcule el valor de la
energia de la red cristalina empleando la ecuacion de Born-Lande y comparelo con
el obtenido por medio del ciclo de Born-Haber (210 kcal/mol). Explique la razén
por la cual se tiene esta diferencia de valores.

Calcule el AH, para la reaccion
CH,;Cl(g) + NaF (s) - CH,F (g) + NaCl(s)

U(NaCl) =— 768 kJ/mol
U(NaF) = — 894 kJ/mol

CH,F(g) » CH;(g) + F() AH = +472kJ/mol
CH,Cl(g) » CH, (g) + Cl(g) AH = +338kJ/mol
F(gg +e—-F (g AH = —350kJ/mol
Clg) + e > Cl™ () AH = —348kJ/mol

Calcule la energia requerida para la formacion del solido hipotético Na“Na~ (s)
con estructura cristalina semejante al Nal, a partir de los siguientes datos:

AH {Na) = 51.6 kcal/mol
I = 118.5 kcal/mol

AE = 12.6 kcal/mol
U = —143.8 kcal/mol

La tendencia a la descomposicion de los carbonatos de los metales alcalinos segun
la reaccion

MCO, - MO + CO,

esta indicada por la temperatura a la que dicha reaccion se lleva a cabo; asi,
tenemos BeCO, (100 °C), MgCO, (400 °C), CaCO; (900 ‘C), SrCO, (1290 C),
BaCO, (1360 °C). Sugiera una posible explicacion para este hecho.

Describa la estructura del ion sulfato SO;? empleando:
a) El modelo de Kossel ¢) El modelo de Fajans
b) El modelo de Lewis d) Resonancia

y establezca una comparacion entre ellos.
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