[675]

El comportamiento periddico
de los elementos

LijMglca|Be|B [P | 2|s[F |l La tabla periédica es la estrella orientadora
Na| 7 | SrjAl|Si |As|Sb]|Se| ? | Br . ,
Kl (el (315 | BTe] 2 [ para la exploracion en el campo de la qui-
Y | zs | Fe| NilRu [Pt [ag| 7 | 7 ]2 | mica, la fisica, la mineralogia y la técnica.
Ce{ Ti |Co{CulRh| It [Pb[Sn{Au|W
7 | Sn[Mn|Zn|Pd |Os|Hg{Cd] W |Ta

1829 NIELS BOHR

IVa
Va Ma

b

1
104
b~z Il

1898 1928



676 ESTRUCTURA ATOMICA

9.0 INTRODUCCION

La periodicidad, encontrada por Mendeleief en 1869, va mas alld de la
apariencia similar de los elementos en cada familia y de su comportamiento
quimico semejante. Existen multitud de otras propiedades de los elementos y
sus compuestos que muestran un comportamiento peridédico. Unas son de
estricto caracter atomico, como la afinidad electrénica y la energia de ioniza-
cién, de las que nos ocupamos en la primera secciéon. Otras son atribuibles a
los atomos combinados.

Los quimicos han introducido el concepto de «tamafio idnico» para
analizar con €]l una multitud de fendémenos. En la segunda seccién presentamos
las diversas escalas de radio atémico generadas. Algunas se han obtenido
mediante la correlacion de un enorme numero de experimentos donde se
determina la distancia internuclear en compuestos. Otras, de cardcter mas
fundamental, han hecho uso de los resultados de la mecanica cudntica aplicada
al estudio de los atomos aislados.

En la tercera seccion abordamos un concepto fundamental para el quimico:
la electronegatividad. Con ella han intentado explicarse una gran cantidad de
hechos relacionados con la reactividad y estructura de las sustancias. Es
increible como el asignar un solo nimero a cada atomo ha permitido al
quimico ser predictivo de tal numero de manifestaciones de los dtomos, sus
enlaces, las estructuras de sus compuestos y varios aspectos de su comporta-
miento quimico. Desde luego, no toda explicacion usa una escala de electrone-
gatividad, por lo que se debe ser cauteloso en extrapolaciones peligrosas. Sin
embargo, no por ello debemos restarle la enorme importancia que ha tenido.

Finalmente, en la cuarta seccion, se discuten varios aspectos particulares de
la periodicidad, entre ellos las contracciones (lantanida, escandida y boranida),
varias propiedades termoquimicas y una discusion breve sobre los elementos de
alto numero atémico, incluso las de aquellos que alin no han sido sintetizados
artificialmente.

9.1 PROPIEDADES ELECTRONICAS

La regularidad de ciertas propiedades fisicas de los elementos se refleja en una
correspondiente regularidad de su comportamiento quimico. Aqui analizaremos
la periodicidad de dos importantes propiedades fisicas de naturaleza electréni-
ca: por una parte, la energia de ionizacion, que expresa la facilidad con la que
un elemento pierde electrones; por la otra, la afinidad electrénica, relacionada
con la aceptacion de electrones por los atomos neutros.

Debido a que, finalmente, el enlace quimico tiene un origen electrénico,
estas dos propiedades permiten hacer estimaciones preliminares sobre la
reactividad de las especies quimicas. De ahi su gran importancia.
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9.1.1 Energia de ionizacién

La energia de ionizacién es uno de los pardmetros mas importantes de un
atomo. La mayor o menor facilidad con la que un dtomo neutro puede perder
un electron es un factor que habla, aunque parcialmente, de su mucha o poca
reactividad frente a otras especies. De aqui su importancia para el quimico.

Para la energia de ionizacion emplearemos el simbolo I. Su definicién
formal seria la siguiente:

En el proceso
Alg) — A" +e” ; AE=1,

donde el electrén que sale es el menos ligado al d4tomo A, la energia desarrollada se
define como energia de ionizacién. En particular, primera energia de ionizacién, I,.

Asi, llamando E* a la energia total de ion unipositivo y E° a la del 4tomo
neutro en estado gaseoso, la primera energia de ionizacion puede expresarse
como

I, =E* — E° 9-1)

Este concepto es generalizable para sistemas moleculares, donde A repre-
sentaria una molécula neutra.

Ambas energias, E* y E°, se refieren a los estados basales del ion y el
atomo neutro.

Las energias de ionizacién son siempre positivas. Es decir, siempre es mas
estable la especie neutra que la catiénica. Hay que emplear energia para
eliminar un electron.

Cuando, una vez ionizado el primer electron, se extrae el segundo, la
energia de este proceso se conoce como segunda energia de ionizacion, I,.
O sea, para la reaccion

At — A%t o™

la energia necesaria es
12 = E2+ - E+

y asi sucesivamente se definen I5,1,,...,1I,.

Cuando el primer electron abandona el atomo desaparece el efecto pantalla
que ejercia sobre los demds electrones, de tal forma que los electrones
remanentes son atraidos con mayor fuerza por el nucleo. Debido a ello, las
sucesivas energias de ionizacion son crecientes. Es decir:

I <, <Il; <<,
donde n es el numero total de electrones de la especie atomica bajo considera-
cion.
Debe enfatizarse el hecho de que, por ejemplo, I, representa la energia para
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extraer el tercer electron una vez que se han eliminado otros dos. Asi, la energia
necesaria para quitar tres electrones no es I3, sino la suma I, + I, + I5.

En la tabla 9.1 se muestran los valores experimentales para las energias de
ionizacion. Se han dado en unidades de MJ/mol. En este capitulo, después de
haber usado unidades atomicas en los dos anteriores, se retoman las unidades
del sistema internacional. El factor de transformacion para unidades de energia
es el siguiente:

1 hartree = 2.624 MJ/mol 9-2)

Ejemplo 9.1 Ultilice los valores de la tabla 9.1 para calcular la energia desarrollada en
los siguientes procesos:

a) B2+ RN B3+ + e~

b) B(g) — B** + 3e”

Solucion
a) La reaccion es la tercera ionizacion del boro, por lo que la energia involu-
crada es

I, = 3.6598 MJ/mol

b) Aqui hay que sumar los tres primeros valores de energia de ionizacion, como se
demuestra en la siguiente «suma» de reacciones:

B —— B +e 1, = 0.8006 MJ/mol
Bt — B +e” I, = 24270 MJ/mol
B — B 4+ e I, = 3.6598 MJ/mol
B — B 4 3e” I, = 6.8874 MJ/mol

PROBLEMA 9.1 ;Cuiles son los procesos de ionizacion que pueden ocurrir al propor-
cionar a un mol de atomos de boro una energia de 3.7 MJ?

Respuesta Pueden ocurrir todos los procesos de ionizacién, ya que no se especifica en
el enunciado cuanta energia absorbe cada atomo. Asi, es posible la mono, di, ...,
pentaionizacién de los atomos, siempre que la energia total absorbida no exceda de
los 3.7 MJ adicionados.

PROBLEMA 9.2 ;Qué ionizaciones pueden ocurrir sobre un atomo de boro cuando se
le adicionan 1.4 hartrees?

Respuesta 1.4 hartrees resultan suficientes para provocar una primera ionizacion
(I, = 0.305 hartrees). Incluso es factible que en el atomo se ionicen los primeros dos
electrones (I, + I, = 1.23 hartrees).

La energia de ionizacion es uno de los pocos parametros fundamentales de
los dtomos que puede determinarse directamente. Sobre ello hemos discutido
en varias ocasiones a lo largo del texto. Baste con recordar los experimentos de
Franck y Hertz (Sec. 3.5.1) o las series espectroscopicas de los atomos hidro-
genoides (Sec. 3.3.1), o alcalinos (Sec. 4.3.1), donde el limite de la serie da
una medida de I,. Sin embargo, en los ultimos 25 afios se ha desarrollado una
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Muestra Detector

Tubo de
rayos X
o UV

Trayectoria de los
fotoelectrones en
el campo magnéti-
co del aparato

Figura 9.1 Esquema simplificado de un aparato ESCA.

nueva técnica, denominada ESCA?! (espectroscopia electronica para andlisis
quimico), que ha resultado de extrema utilidad en la determinacion de energias
de ionizacién de atomos y moléculas.

Ejemplo 9.2 ;En qué consiste la técnica ESCA, también conocida como PES?
(espectroscopia fotoelectronica)?

Solucion La espectroscopia fotoelectrénica es la aplicacion del efecto fotoeléctrico
(Sec. 2.9.1) al estudio de las estructuras electronicas de atomos y moléculas.

Sobre un 4tomo o molécula que posee un electron (entre otros) unido con su ener-
gia I, se hacen incidir fotones de alta energia. Si éstos son de rayos X, se habla de XPS, y si
pertenecen al ultravioleta, UPS, donde la X o la U indican el origen de la radiacion.

Siempre que la energia del foton, hv, sea mayor o igual que la energia de ioniza-
cion, I, del electrén, éste se emitira adquiriendo una energia cinética residual, E.. Por un
balance simple de energia?

hv=E +1

Asi, cuando la energia de la radiacion alcanza el valor I, se fotoemite el electron. Su
energia cinética residual le permite llegar al detector. Un espectro ESCA consiste
entonces en el nimero de cuentas por unidad de tiempo (numero de electrones que llegan
al detector en ese intervalo) contra la energia de la radiacion incidente. Se presentan
maximos a las energias donde se emiten gran cantidad de electrones, las que coinciden
con las energias de ionizacién de los electrones en los diferentes niveles atémicos o

moleculares.
Cada foton incidente ioniza un electrén de un dtomo neutro de la muestra. Es muy

poco probable una doble ionizacion. Asi, todos los maximos en el espectro correspon-
den a primeras ionizaciones, pero de electrones que ocupan diferentes orbitales en el
atomo. Para ejemplificar esto presentamos en la figura 9.2 el espectro fotoelectronico del
neodn.

El primer pico a la derecha corresponde a la ionizacion del electron menos en-
lazado del nedn: el electron de valencia. La energia a la que aparece ese pico es la
primera energia de ionizacion, I,. Es decir, I, corresponde a la ionizacion, pero del

! Siglas de Electron Spectroscopy for Chemical Analysis.
2 Siglas de Photoelectron Spectroscopy.
3 En el balance se ha despreciado la energia de retroceso del atomo cuando emite el electron.
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Cuentas/s

2s — 3
P32

2p1 —

ENWAN

4.69 2.08 MJ/mol
Figura 9.2 Espectro fotoelectronico del neon.

electron menos ligado del atomo. Como vemos en la figura 9.2, la técnica ESCA
permite ionizar no s6lo a un electrén de valencia, sino también a los del core.

Para que el espectro del neén quede bien entendido, escribimos a continuacion las
reacciones de ionizacién que ocurrieron en el experimento y dieron lugar a cada uno de
los cuatro picos presentes:

Energia
(MJ/mol)
Ne(g) — Ne*(1s) + e~ 83.65
Ne(g) — Ne™(2s) + e~ 4.69
Ne(g) — Ne*(2p,,,) + e~ 2.090
Ne(g) — Ne*(2py0) + e~ I, = 2081

Como es claro, todas corresponden a primeras ionizaciones, pero el ion de nedn que se
obtiene es diferente, en cada caso. Por ejemplo, el primero, que hemos llamado Ne*(1s),
tiene la configuracién electronica siguiente:

Ne +(15) e (15)1(23)2(2!71/2)2(2173/2)4

El fotoelectron emitido ocupaba el orbital 1s; por ello fue necesaria tanta energia para
eliminarlo.

Desde luego, en el espectro es visible que el acoplamiento espin-Orbita (véase
Sec. 7.5.3) ha desdoblado el nivel 2p del nedn unipositivo en sus componentes con j = 1/2
y j = 3/2. La separacion entre estos dos picos es apenas de 0.0094 MJ/mol. Para los otros
gases nobles, al aumentar el nimero atémico, aumenta también este acoplamiento L- S.
Su desdoblamiento experimental es de 0.017 (Ar), 0.064 (Kr) y 0.100 MJ/mol (Xe).

PROBLEMA 9.3 Escriba las otras tres configuraciones de los iones monopositivos del
Ne, asi como sus términos basales.

Respuesta  Términos:
a) Ne(ls): S b) Ne(2s): S
c) Ne(2P1/z)3 2Pl/z d) Ne(2p3/2): 2P3/2

Ejemplo 9.3 Distinga claramente la diferencia que existe entre la segunda energia de
ionizacién y el segundo pico de un espectro ESCA.
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Mientras I, y el primer pico (el de menos energia) de un espectro ESCA son la
misma cosa, pues ambos corresponden a la energia de ionizacion del electron menos
ligado al nucleo:

A — At +e”
(neutro) (con una vacante
en el orbital

menos ligado)

esto no sucede igual para I, y el segundo pico ESCA.
Este ultimo corresponde a la energia de primera ionizaciéon del segundo electron
menos ligado del atomo neutro:
A — A* +e”
(neutro) (con una vacante en

el segundo orbital
menos ligado)

Por otra parte, la segunda energia de ionizacion es la energia necesaria para eliminar
el electron menos ligado del ion unipositivo. Es decir, es un proceso donde se elimina
un segundo electron al dtomo:

At — A%t te”
(ya no contiene al (ha perdido
electron menos ligado un segundo
del atomo neutro) electron)

Como vemos, los estados inicial y final de ambos procesos nc son los mismos y no
tienen por qué coincidir sus diferencias energéticas. El siguiente diagrama resume lo
discutido:

——— —_——
E Y ' et
——e —_— —_—
L — —— —e e —_——
A A A*
neutro neutro
Primer pico Segundo pico Segunda
ESCA ESCA ionizacién

Ejemplo 9.4 ;Por qué un espectro ESCA es util para el andlisis quimico?

Solucion En el espectro ESCA de una molécula aparecen picos a las energias corres-
pondientes a ionizaciones moleculares. Los electrones de valencia de los dtomos que
componen una molécula son los responsables del enlace quimico y su distribucion en el
espacio es completamente diferente cuando el atomo esta aislado o formando parte de
una molécula. Sin embargo, los electrones internos de los dtomos casi permanecen
inalterados cuando el atomo forma parte de una molécula. Por ejemplo, el electrén 1s
del nitrégeno atoémico, o del nitrégeno de un grupo amino, o el de un grupo nitro tienen
distribuciones espaciales y energias casi idénticas, pero no iguales. De esta pequefia
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diferencia se vale la técnica ESCA. En realidad, la ionizacion de un electron 1s del
nitrogeno aislado no es exactamente igual de aquél del nitrégeno de una amina, o de un
grupo nitro, o de un ion nitrato. Como el entorno quimico de ese electron 1s varia,
también lo hace, aunque muy ligeramente, su energia de ionizacion. En la figura 9.3 se
tiene un ejemplo de lo que acaba de mencionarse. La energia de ionizacion del electron
Is de un —NH,;, un —NO, y un NOj varia entre 38.5 y 39.3 MJ/mol. Asi, cuando
se tome el espectro a una sustancia desconocida y aparezca un pico alrededor de los
389 MlJ/mol, se tiene, practicamente, la seguridad de la existencia de un NO,. Por esta
razén, el ESCA es de enorme utilidad para el analisis quimico.

NH, f
3500 \ N
: || -
g !
=
4]
8 2500 | ’ NO, ]
3 Il P o,
5 [t
E i [ [’ \‘i[ \ |
z ’ \ e
I
i N A
1500 b . / ‘\“.. J Figura 93 Espectro 'ESCA del electron
; 1s del nitrégeno en diferentes compues-

38 38.5 39 395 40 MJ/mol  tos.

Como hemos visto en el ejemplo 9.2, la espectroscopia fotoelectrénica
permite obtener la energia de ionizacioén de cada uno de los electrones de un
atomo. Debido a ello, se complementa con la quimica cuantica. Es decir, la
PES arroja una serie de datos experimentales que luego pueden ser interpreta-
dos mediante los cilculos que la quimica cudntica desarrolla.

Como se discutio en la seccion 8.3.4, en los métodos de campo autoconsis-
tente la aproximacion de Koopmans permite predecir energias de ionizacion
teoricamente. Basta calcular el 4&tomo en su estado basal y obtener las energias
orbitales, &;. La aproximacion de Koopmans indica que éstas, cambiadas de
signo, corresponden a las energias de primera ionizacion de los diversos
electrones en el atomo:

I =—4¢;, (Koopmans) 9-3)

Aunque no lo mencionamos en el capitulo anterior, la formula de Koopmans
es valida en tanto que los orbitales de atomo y cation sean los mismos, asi
como la energia de correlacion de ambos. Como estas condiciones no se dan
en la realidad, (9-3) no deja de ser una aproximacién, aunque Util en muchos
casos (véase Tabla 9.2).
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Na S Ar
Orbital Koop. Exp. Koop. Exp. Koop. Exp.
Is 102.5 103.6 236.1 238.9 305.3 309.0
2s 6.20 6.27 21.61 22.48 30.01 30.87
2p 3.50 3.67 16.58 16.26 23.90 23.73
3s 0.50 0.49 2.01 2.12 2.7 2.80
3p — — 0.99 1.00 1.40 1.52

Tabla 9.2 Comparacion entre las energias de ionizacion experimentales y las calculadas
a partir del teorema de Koopmans mediante un calculo Hartree-Fock.

Recientemente se han generado nuevas técnicas mecanocuanticas que reba-
san ampliamente en precision al teorema de Koopmans, aunque ninguna de
ellas tiene la sencillez de esta aproximacion.

En adelante, llevaremos a cabo el andlisis del comportamiento periddico de
las energias de ionizacion de los diferentes elementos. Nuevamente, cuando nos
refiramos a I, estaremos hablando de la ionizacién del electrén menos ligado
al atomo: el electron de valencia. Para facilitar el analisis, separaremos a los
elementos en dos grandes bloques: representativos y transicionales.

Elementos representativos

La figura 9.4 muestra los valores de I, e I, para los elementos representativos
hasta Z = 20. De su observacion es importante hacer notar:

(1) Ambas grificas presentan, basicamente, la misma forma, aunque la de I,
estd corrida un elemento a la derecha.

(2) Los mayores valores de I corresponden a elementos o iones cuya configu-
racion electronica es (1s)?, que son He y Li*.

(3) Siguen en importancia los de configuracion (15)*(2s)%(2p)® (Ne y Na*) y
después los de configuracién [Ne](3s)?(3p)° (Ar y K*).

De (2) y (3) es claro que los elementos o iones con configuracion
electronica de gas noble dificilmente perderdn un electron, por el alto valor
de energia de ionizacién. Por ello, los gases nobles casi no reaccionan
quimicamente y los metales alcalinos presentan un estado de oxidacion
de +1.

(4) Los valores mas pequeiios de I corresponden a elementos o iones con
configuracion [Ar](4s)! (K y Ca™), seguidos por los correspondientes a
[Nel(3s)! (Na y Mg*) y los de [He](2s)! (Li y Be*). De aqui la extrema
reactividad de los metales alcalinos, dada la relativa facilidad con la que
pierden su electrén s solitario.

(5) Las energias de ionizacion en una familia generalmente disminuyen al crecer
el numero atomico. Por ejemplo,

I, (He) > I, (Ne) > I, (Ar)
I, (Li) > I, (Na) > I, (K)
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(6) A lo largo de un periodo, la energia de ionizacion tiende a aumentar, aunque
existen irregularidades que analizaremos en el ejemplo 9.5.

PROBLEMA 9.4 Con los datos de la tabla 9.1, grafique I; contra Z, hasta Z = 20, y
compare con la figura 9.4. Observe si se cumplen los comentarios anteriores.

L4

1(MJ/mol) 4
1]
6

. /

N AT
1A

/\ ™ A
|Vl N~

o]

<

l 1 I I l I I | ! 1 ’ L
FINalAl!' P !ClI K
O Ne Mg Si S Ar Ca
Figura 9.4 Primera y segunda energias de ionizacion (MJ/mol) para los atomos del
H al Ca.

N w

Ejemplo 9.5 Empleando el modelo de carga nuclear efectiva, Z*, de Slater, pueden
estimarse energias orbitales mediante la ecuacion (8-100), asi como energias totales,
mediante la suma (8-101). Demuestre, tomando como ejemplo el berilio, que el cilculo
de las energias de ionizacion siguiendo la definicion (9-1) no siempre conduce a la apro-
ximacion de Koopmans (9-3).

Solucion Denominando E° a la energia total electronica del berilio, E* a la del cation
Be* (donde se ha eliminado un electron 2s) y &9, la energia orbital del electrén extraido
al atomo, lo que desea demostrarse es que

E* — E° 4 — &9,

Las expresiones para E§ y E° en el berilio son:

_Z*2\0 — Z*2\0
E0 =26°% + 269 = 2<—l—> + 2<—2>

2n*? 2n*?

_Z*Z + _Z*Z +
+ _ + g+ _ 1s 2s
oy o -2 28) ()
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Como las cargas nucleares efectivas calculadas siguiendo las reglas de Slater son
ls =37 + * =37
Z3%, =195 Z3, =23

; Be*:
las energias orbitales coinciden para los electrones 1s del dtomo y del ion, pero difieren
las 2s, en vista de que el electron eliminado apantallaba 0.35 protones al electron 2s
remanente. Por ello, al sustituir las Z* en las expresiones de energia total y restarlas, no
se obtiene simplemente — &9, del Atomo neutro, sino

e o s . 232 1.952 M]J
E* —E°=¢&§,-26% = ——— ) — 2| —5= ) = 0.289 hartrees = 0.76 —
22) 22) mol

De donde se demuestra que la aproximacion de Koopmans no es licita cuando la
energia orbital se calcula siguiendo el procedimiento de Slater.

Ejemplo 9.6 Empleando el modelo de carga nuclear efectiva de Slater y la definicion
(9-1), haga predicciones cuantitativas de la energia de ionizacion para los elementos de
Z =3 a Z = 18. Compare sus resultados con los experimentales y haga comentarios
sobre sus diferencias.

Solucién Ya que la energia de ionizacién va a calcularse por diferencia de energias
totales de 4tomo neutro y cation, es necesario obtener todas las energias orbitales de
ambas especies.

En la tabla 9.3 se muestran los resultados de cargas nucleares efectivas. Las energias
totales se obtienen como suma de las energias orbitales calculadas mediante (8-100) y
expresadas en MJ/mol, segin (9-2). )

En forma similar pueden calcularse los valores de I; para los elementos del Na
al Ar. En la figura 9.5 se han graficado los resultados obtenidos contra los valores
experimentales.

Puede observarse que para ambos periodos se reproduce la tendencia del experimen-
to: en un mismo periodo, al aumentar el nimero atémico, aumenta también la energia
de ionizacion.

Li Be B C N o F Ne
z*, 2.7 3.7 47 5.7 6.7 7.7 8.7 9.7
Z%, 5, 13 195 26 325 3.9 455 52 585
E° ~19.68 | —38.42 | —64.64 | —99.19 | — 142.77|—196.36| — 260.74 |- 336.75
Li* | Be* B* c* N+ o+ F* | Ne*
z*, 2.7 3.7 47 5.7 6.7 7.7 8.7 9.7
Z%, 5, 0.0 2.3 295 | 36 425 49 555| 62
E* —19.13 | —37.66 | —63.67 |—98.02 | —141.51|—194.99| —259.27 |-335.20
I,=E*—E° 055| 076 097 110] 126 137 147 155

Tabla 9.3 Valores de Z*, energia total electronica del atomo neutro y el cation y de su
diferencia, la energia de ionizacién, para los elementos del Li al Ne. E°, E* ¢ I, estan
dados en MJ/mol.
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I, (MJ/mol)
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Li Be B C N O F Ne NaMg Al Si P S C Z

Figura 9.5 Primera energia de ionizacion de los elementos del Li al Ar. (a) Datos experi-
mentales. (b) Calculos teoricos por diferencia de energias totales al usar la aproximacion
de carga nuclear efectiva de Slater.

Si, en efecto, Z* representa el nimero de protones que atraen efectivamente a un
electron dado, es 16gico suponer que conforme Z* aumente, debe aumentar la energia
de ionizacion. Sin embargo, como vemos en la curva de resultados experimentales,
existen excepciones a esta tendencia. La energia de ionizacion disminuye de Be a B y de
N a O (en el segundo periodo), asi como de Mg a Al y de P a S (en el tercero), a pesar
de aumentar el nimero atémico y la carga nuclear efectiva.

En vista de que el modelo de Slater es incapaz de explicar este fenémeno, debemos
emplear uno mas complejo. En este caso, es necesario analizar los efectos de intercam-
bio que estabilizan las configuraciones de capas electronicas llenas o semillenas.

En la ionizacion del berilio, el fendmeno ocurre entre las configuraciones siguientes:

Be Be*
(1sy(2s) (15)%(2s)!
mientras que para el boro:
B B*
(15)*(2s)*(2p)* (15)%(2s)?

Por poseer capas electrénicas llenas, la configuracion (15)%(2s)2 es muy estable. Asi, el
estado inicial de la ionizacion del berilio es estable, al igual que el estado final de la del
boro. Por ello, la I, del berilio es mayor que la prevista con el calculo de carga nuclear
efectiva, pues hay una estabilidad adicional por efecto de una configuracion estable en el
atomo neutro. Por otra parte, la I; del boro resulta menor que la prevista con Z*, pues
es el ion el que adquiere la configuracion estable.
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En el caso de nitrogeno y oxigeno sucede algo similar:

N N+
(15)*(2s)*(2p)* (1s)*(2s)*(2p)
6] o+
(1s)*(2s)*(2p)* (15)*(25)*2p?

pero ahora la estabilidad adicional se debe a la presencia de un fuerte efecto de
intercambio en la capa 2p semillena en N y O™.

Del ejemplo anterior podemos resumir que un primer factor que afecta la
magnitud de la energia de ionizacidon es la carga nuclear efectiva sobre el
electron. Sin embargo, dependiendo de cada caso particular, existe otro tipo de
efectos a considerar, como la estabilidad de la configuracion electronica debida
al intercambio, o las caracteristicas del orbital que ocupa el electron que se
ioniza, y, como veremos, deben considerarse otros factores, como la correlacion
electronica o el acoplamiento espin-Orbita y hasta efectos relativistas.

PROBLEMA 9.5 Identifique las anomalias en las energias de ionizacién I, e I, debidas
a la presencia de configuraciones estables.

Ejemplo 9.7 Los valores de I, para los siguientes elementos no estan de acuerdo ni con el
comportamiento creciente de Z*, ni con el efecto de configuraciones estables de capas
llenas o semillenas. Justifique este tipo de anomalia.

Pb: Xe(4f)!4(5d)'%6s)%(6p)* ; I, = 0.715 MJ/mol
Bi: Xe(4£)'4(5d)'%6s)2(6p)* ; I, = 0.703 MJI/mol
Po: Xe(4f)!4(5d)!%6s)%6p)* ; I, = 0.812 MJ/mol

Solucién En este caso conviene analizar los términos basales de cada dtomo neutro y
cada catién. Como, excepto la capa 6p, todos lds demds niveles estan llenos, tenemos:

Pb* ... configuracién (6p)' ... término basal P
Pb y Bi* ... configuracion (6p)® ... término basal P
Bi y Po* ... configuracién (6p)® ... término basal *S
Po ... configuracién (6p)* ... término basal P

Debemos recordar que para estos atomos pesados la interaccién espin-orbital es
muy grande; asi que conviene analizar los valores de J para cada término espectroscopi-
co y considerar un fuerte desdoblamiento (véanse pags. 633-35 del capitulo anterior):

Término Posibles valores de J
4 1/2, 3/2
’p 0, 1,2
‘S 32

Asi, este tiltimo término no sufrird desdoblamiento. En la figura 9.6 se ha esquemati-
zado la transicién del estado basal del dtomo neutro a aquél del cation.

De la figura vemos que existe una estabilizacién por acoplamiento espin-orbital para
Pb* y Pb, Bi* y Po, que puede asignarse como la responsable de esta aparente
anomalia. Lo que sucede, ya mencionado en el capitulo anterior, es que en los dtomos
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Figura 9.6 Esquema de las ionizaciones de Pb, Bi y Po, con y sin acoplamiento espin-
orbita.

pesados resulta mas importante el acoplamiento espin-orbita que la interaccién interelec-
tronica. Asi como un efecto de intercambio (interaccion electronica) fue el responsable
de que el nitrogeno tuviera una mayor I, que el oxigeno, el acoplamiento L-S da el
ordenamiento inverso para elementos de las mismas familias: bismuto y polonio.

PROBLEMA 9.6 Verifique, para los elementos representativos, la regla siguiente:

«La suma de las energias de ionizacion de un elemento del grupo 1 y del corres-
pondiente en el 17 del mismo periodo es semejante a la suma de aquellas de los ele-
mentos en 2 y 16, asi como a la correspondiente a los de 13 y 15 o al doble de la
energia de ionizacion de los de la familia 14.»

Metales de transicién

En los metales de transicion, el andlisis periddico de la energia de ionizacién es
mas complicado. Esto ocurre porque, a diferencia de los elementos representa-
tivos, en donde el cation formado posee la configuracion electronica del atomo
precedente, los clementos transicionales generan iones con configuraciones
completamente diferentes a la de cualquier dtomo neutro.

En la tabla 9.4 hemos colocado las configuraciones y términos basales de
los atomos e iones de la primera serie de metales de transicion. Puede
verificarse que, en todos los casos, se pierde un electrén 4s y en algunos de
ellos el restante electrén 4s pasa a ocupar el orbital 3d. Excepto para el Mn* y
el Zn*, que tienen idéntica configuracion que el Cr y el Cu, todos los demas
iones tienen configuraciones especiales.

El hecho de que sea un electron 4s el que se pierda se discutié en el
capitulo anterior (Sec. 8.3.6). Basta recordar que el modelo simple de cargas
nucleares efectivas asigna para el hierro, por ejemplo, Z%;, = 6.25 y Z%, = 3.75
(véase Ejemplo 8.23). O bien, que en el modelo de Hartree-Fock la energia
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Sc:  [Ar)3d)'(dsP ... ’D Sct: [Ar]3d)(4s)! ... °D
Ti: [ArJGd)2@s)? ... °F Tit: [Af)Gd)2@s) ... *F
V: [Ar]3dPds) ... *F vVt [AfGd D
Cr: [Ar](3d)°@ds)* ... S Cr*: [Ar](3d)* ... °8
Mn: [Ar](3d)@ds? ... °S Mn*: [Ar]3d)@s)' ... 'S
Fe: [Ar](3d)%4s)®> ... °D Fet: [Ar](3d)%(4s) ... °D
Co: [Ar](3d)(4s)® ... *F Co*: [Ar](3d)® . F
Ni: [Ar]3d)°4s? ... °F Nit: [Ar](3d)° D
Cu: [Ar](3d)'°4s)! ... S Cu™: [Ar](3d)'° .18
Zn: [Ar](3d)'°4s)® ... 'S Zn*: [Af(3d)'°@s) ... °S

Tabla 9.4 Configuraciones y términos del estado basal de los atomos de la primera
seric de metales de transicion y sus iones monopositivos.

del orbital 4s es superior en todos los casos a la del 3d, siendo que para este
método la aproximacién de Koopmans da resultados aceptablemente predicti-
vos de las energias de ionizacion.

Tomadas de la tabla 9.1, en la figura 9.7 se han graficado la primera,
segunda y tercera energias de ionizacidn para estos elementos.
(MJ/mol)
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Figura 9.7 Primera, segunda y tercera energias de ionizacion para los metales de transi-
cion del cuarto periodo.
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PROBLEMA 9.7 En la figura 9.7 puede observarse una tendencia creciente para las tres
energias de ionizacion. Consultese la tabla 8.9 de cargas nucleares efectivas de Clementi
y Raimondi para responder las siguientes preguntas:
a) (Hay congruencia entre la tendencia de las energias de ionizacién experimenta-
les y las Z*?
b) La pendiente es mayor para la tercera energia de ionizacion que para la
primera. ;Puede predecirse este fendomeno mediante el analisis de las cargas
nucleares efectivas de la tabla 8.97

PROBLEMA 9.8 Los siguientes comportamientos experimentales de las energias de
ionizaciéon no pueden predecirse mediante argumentos de carga nuclear efectiva:

— Constancia de I, para Ti, V y Cr, y posteriormente para Fe, Co, Ni y Cu.

— Aumentos abruptos en I, entre Cr y Mn, asi como entre Cu y Zn.

— Maximo en I, para el Cu.

— Disminucién de la energia I, de Mn a Fe.

(Cuales de estas anomalias puede explicar mediante estabilizacion debida al inter-
cambio en configuraciones especiales? jPor qué la curva de I; se asemeja a la de I, para
elementos que llenan una capa p?

PROBLEMA 9.9 Grafique las tres primeras energias de ionizacién para los elementos de
transicion de la segunda y tercera series e indique si las tendencias son similares a la de
los atomos de la primera serie.

Ejemplo 9.8 La energia de ionizacion para los elementos transicionales del sexto
periodo es mayor que para los del quinto, tendencia opuesta a la que se encuentra en
los elementos representativos. ;jPuede explicar esta situacion en términos de cargas
nucleares efectivas?

Como para atomos pesados las reglas de Slater pierden validez, emplearemos las de
Clementi y Raimondi. De la tabla 8.9 podemos tomar las de dos elementos del quinto
periodo, digamos Rh y Ag, y del articulo de Clementi y colaboradores (Bibliografia,
Cap. 8), las de los elementos de las mismas familias en el sexto periodo:

Quinto periodo Sexto periodo
I Z3, I Z3,
Rh 0.72 6.639 Ir 0.88 10.566
Ag 0.731 6.755 Au 0.89 10.938

Es claro que las cargas nucleares justifican el aumento de la energia de ionizacion
para el sexto periodo. En todo caso, el hecho de que el electron 6s esté mas atraido por
el nucleo de los elementos del sexto periodo que el Ss por aquél de los del quinto, debe
tener su explicacion en la presencia de la capa 4f, totalmente llena en los primeros.

PROBLEMA 9.10 ;Puede explicarse con los argumentos dados en esta seccion que el
4 p g
praseodimio tenga la menor energia de ionizacion de toda la serie de tierras raras?

9.1.2 Afinidad electronica

Este parametro esta relacionado con la energia del proceso de aceptacion de
un electréon por un atomo dado. En este sentido, complementa al dato de
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energia de ionizacion, pues con ambos se tiene informacion sobre la facilidad
relativa con la que un atomo acepta o pierde un electrén.

Como hemos visto, ambos parametros son esenciales para determinar la
estabilidad de los cristales idnicos (Secs. 4.5.3 y 4.5.4).

Formalmente, la afinidad electronica se define como la diferencia de energias totales
del dtomo A y de su ion negativo A~ en sus estados basales:

AE, = Ewa(A) = Ega(A7) -9

la que corresponde a la energia liberada en la reaccion de ionizacién de A~:
A7(g) — Alg) + e~ ; AE=AE, (9-5)

Las afinidades electronicas son generalmente positivas. El nombre de esta
propiedad se debe a que la reaccidén inversa

e” +Alg) — A7(g) ; AE= —AE, (9-6)
generalmente es exotérmica e indica la mayor o menor facilidad con la que A
acepta un electron. La razon por la que AE se define como la energia liberada
en la reaccién (9-5) y no en la (9-6), obedece a que correspondan a los dtomos
mas electroafines las mayores afinidades electrénicas.

En vista de su definicion como primera energia de ionizacién del ion
uninegativo, la afinidad electronica guarda relacion con las otras energias de
ionizacion. Por ejemplo, la afinidad electrénica del flior (0.33 MJ/mol) repre-
senta la energia con la que el nucleo de nueve protones liga al décimo electrén.
Similarmente, la primera energia de ionizacion del F corresponde a la energia
de amarre del noveno eclectron, y la segunda energia de ionizacion es aquella
del octavo electron remanente, y asi sucesivamente. Por esta razon, también se
conoce a la afinidad electronica como la energia de ionizacion cero, I,. En este
texto emplearemos indistintamente ambos términos.

En la figura 9.8 hemos graficado las cinco primeras energias de ionizacion
del fldor junto con su afinidad electronica. Puede observarse una clara
tendencia creciente conforme el nicleo se ve rodeado de menor cantidad de
electrones.

La determinacion experimental de la afinidad electronica no es una empresa
sencilla, pues los iones uninegativos son sumamente reactivos. Durante mucho
tiempo so6lo se la determiné indirectamente, mediante el ciclo de Born-Haber
(Sec. 4.5.4), por lo que solo se conocia para los halégenos, oxigeno y azufre. No
obstante, durante los ultimos veinte afios se han desarrollado variadas técnicas
experimentales gracias a las cuales contamos ahora con un buen nimero de
determinaciones de esta magnitud.

Ejemplo 9.9 ;Cémo se determina experimentalmente la afinidad electronica?

Solucién Desde hace tiempo se habia reconocido que el mejor método para determi-
narla seria a través del proceso

A" +hv — A+ e”
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Figura 9.8 Grifica de I, (afinidad electrénica) a I para el atomo de fluor. Cada uno de
los electrones ionizados ocupa el orbital 2p, por lo que se observa una tendencia suave. I
corresponde a la ionizacion del dltimo electrén 2p e I, a aquélla de un electron de los de la
capa 2p llena.

o sea, la fotoionizacidn del ion A~. Se requeria, por tanto, de a) una fuente de iones
negativos; b) una fuente de luz, y ¢) un sistema de deteccion adecuado. Solo reciente-
mente han podido vencerse las dificultades técnicas enormes que suponen a) y ¢). Un
esquema del aparato es el representado en la figura 9.9.

Deteccion
Fuente de [ e~ (andlisis
iones " de¢ energia)
negativos T
Fuente de Productos
luz neutros

Figura 99 Diagrama de componentes necesarios para la determinacion de energias de
ionizacién cero.

La fuente de luz es un rayo laser, cuya frecuencia (fija) es tal que la energia de los
fotones supera a la afinidad electrénica por determinar.

La técnica recibe el nombre de espectroscopia de fotoeliminacion electrénica por ldser
(EFEL), o por sus siglas en inglés, LPES*.

La energia del foton, hv, logra ionizar el ion negativo y da al electron una energia
cinética residual, con la que alcanza el detector. Al igual que en la técnica PES, el

balance de energia es simple:
hv = AE + E. -7

* Laser Photodetachment Electrom Spectroscopy.
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Sin embargo, ahora la frecuencia del fotdn es constante; asi que cuanto mayor sea la
afinidad electronica, menor sera la energia cinética del fotoelectron emitido.
A continuacién presentamos un ejemplo de interpretacion de un espectro LPES.

Ejemplo 9.10 En la figura 9.10 se presenta el espectro de fotoeliminacion electronica
por laser del silicio. El pico de mayor intensidad corresponde a la transicion del estado
basal del Si™ al del Si. Los demas corresponden a otras ionizaciones entre estados
excitados. Dé usted una interpretacion global a este espectro.

Solucion La fuente de iones negativos no necesariamente los produce a todos en su
estado basal. Asimismo, después de la fotoeliminacion, el silicio puede estar excitado.
Por tanto, conviene analizar primero cuales son los términos posibles en los que el ion
y el atomo neutro pueden presentarse.

Para el silicio, con una configuracion de valencia (3p)?, pueden existir los siguientes
tres términos:

Si: °P, 'D, 'S
De igual forma, para el Si~ con configuracion (3p)® tenemos:
Siv: “§, ’D, *P

Asi, tomando en cuenta que la fotoeliminacién sélo ocurre cuando la diferencia de espin
total entre ion y atomo es

AS = +1/2 (regla de seleccion) (9-8)
las posibles fotoionizaciones que pueden ocurrir son:
1) hv+Si (*S) > Si°P) + e~ ; AEg = 0222al
Estado Estado
basal basal

cuya energia corresponde precisamente a la afinidad electronica del Si y aparece en
el pico numero 2.

Cuentas/s
10°

10*

10°

102

10" 4

J 0.222a)

E. (a))

I L) 1 I T T T L) l T ¥ T T ‘ T T L] L3
0.1 0.2 0.3 T
hv

Figura 9.10 Espectro LPES del silicio. La energia de los fotones del laser se muestra
alrededor de 0.4 aJ = hv. Aparecen seis picos, correspondientes a diferentes ionizaciones
del Si™. La energia entre el pico y hv corresponde a la de fotoionizacion.
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2) A partir del término excitado 2D del Si~ pueden ocurrir tres ionizaciones congruen-
tes con la regla de seleccion (9-8):

~ SiCP) + e~
hv + Si“(*D) > Si('D) + e~
~Si('S) + e~

3) Finalmente, desde el 2P también son posibles otras tres fotoionizaciones:

~SiCP) + e~
hv + Si"(P) = Si('D) + e~
> Si(IS) + e~

Tomando en cuenta las reglas de Hund para situar en orden los términos del dtomo
neutro y el ion podemos llegar a la conclusidon presentada en la figura 9.11, donde
hemos asignado los seis picos a diferentes ionizaciones. Aquélla del ?D del ion al 'S del
Si, por ser la mas energética, debe aparecer a baja E, pero no sale en el espectro.

PROBLEMA 9.11 Indique las ionizaciones factibles del N~. Suponga una configuracion
(2p)* para el ion y (2p)® para el atomo de nitrogeno.

Respuesta
hv + N7(P) > N(*S) + e~
AN(D) + e~
hv + N7('D
(D) SNEP) + e”
NCD) + e~
hv + N7('S) 7
() S NCP) + e~
E . )
@) Si Si
+
5 —_
’
/
/
/
/
4 |- 1/
/ 'D,
, *—
/4R
3+ / Vd 4
/ Va4
// B ’; // s
Pl/Z /’,/’ //, 6 P,
— bl o pp—
2 /f e ,/"
2D:s/z /:/’, 5 //
. ——
/
2 /4 . ) .
1 - /,/Q' Figura 9.11 Interpretacion de los seis
,/;fv picos del espectro de fotoeliminacion del
Ssp2 , 4 Si, mediante un diagrama energético que
0 L muestra los términos de atomo e ion.
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PROBLEMA 9.12 Indique el valor de la afinidad electronica del silicio en kJ/mol, a
partir del resultado experimental de 0.222 al.

Respuesta AEg = 133.7 kJ/mol.

En la tabla 9.5 se muestran los valores experimentales mas recientes para la
afinidad electronica, asi como los términos basales del atomo neutro y el anién.
Es necesario hacer notar que algunos de ellos estan sujetos alin a contro-
versia. Particularmente, para el nitrégeno, otros autores asignan una afinidad
de —68 kJ/mol, lo que indicaria gran inestabilidad del N~, pues se ionizaria
liberando energia.

Puede verse que para los elementos con configuracion electronica de capa
llena no han podido determinarse las afinidades:

a) Los gases nobles, con configuracion (np)®.

b) Los metales alcalinotérreos, con (ns)>.

c) Algunos metales de transicion.

En estos casos, los calculos tedricos de afinidad ofrecen resultados menores
que cero, asi que el anion es inestable. La explicacion de este hecho es bien
simple, dada la estabilidad de intercambio presente en los atomos neutros en
vista de sus configuraciones de capa llena.

En la tabla 9.5 pueden observarse comportamientos periddicos regulares
para la afinidad electronica. No obstante, son también notables variadas
desviaciones que discutiremos en los siguientes ejemplos.

Ejemplo 9.11 Grafique los valores de la tabla 9.5 para los elementos del bloque p y
discuta las tendencias observadas.

Solucién El resultado de la graficacion se muestra en la figura 9.12 como un diagrama
tridimensional que respeta las posiciones de los dtomos en la tabla periodica.

La tendencia general de todos los periodos es que la afinidad electronica crece, como
sucede para las energias de ionizacion, debido al aumento de la carga nuclear efectiva a
lo largo del mismo. Sin embargo, toda la decimoquinta familia presenta una pronun-
ciada depresion. Su explicacion esta en la configuracion (np)® de capa semillena estabili-
zada por efecto del intercambio, la cual se destruye al adicionar el electrén para formar
el anion. En el sexto periodo esta mencionada depresion no existe, lo que se analiza en el
siguiente ejemplo.

Otro aspecto notable es que, aunque la tendencia general a lo largo de las familias
es el decrecimiento de la AE, ésta presenta maximos para los elementos del tercer
periodo (excepto en la decimoquinta familia). Por lo visto, para los atomos pequefios del
segundo periodo, no obstante la mayor carga nuclear efectiva que siente €l electron
adicional, hay un mayor efecto de repulsion electrénica.

Ejemplo 9.12 Dé una explicacién al comportamiento irregular de la afinidad electréni-
ca del plomo.

Solucion Se pueden esgrimir argumentos similares a los usados en el ejemplo 9.7,
donde la estabilizacion por acoplamiento espin-orbita permitié explicar la energia de
ionizaciéon de plomo, bismuto y polonio.
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AFINIDADES
‘f’ Referencia
! H ! Nimero atomico a2 "
- Simbolo.
'Sg ~ 2Su:t A KJV
2 Estado de 4
w2 +1pr _ 2s+1 7 e BStado de
R T Estado basal de 4~~"] Ly=®"IL7
Li Be
1S, = 78, 48, AE
o | - ¢
Afinidad
i i electronica
Na Mg (kJ/mol)
IS0 - leIZ - ‘SO
53 —
19 1]20 21 22 3123 3124 3125 26 1127 1
K Ca Sc Ti Vv Cr Mn Fe Co
'S - lsuz ind ‘So i zD.\,‘z ‘Fs/z ind !l": 5Du - ‘FJ»z "S_wz ind 733 - 655/2 “F - ’D‘ F - ‘F’/z
48 _— — 8 51 64 — 24 68
37 1]38 39 1]40 3|41 3|4 3143 5144 5|45 3
Rb Sr Y Zr Nb Mo Te Ru Rh
'Sg = 15”1 'S, °F » ID.\/z ‘F.\;z nd JF: Dy — “Dlll °Sm -8, D - *Ssn2 *F - st ‘Fo— *Fy.,
47 — 0 41 86 72 68 106 110
55 1]56 57 50|72 73 3|74 3|75 1176 5|77 3
Cs Ba La Hf Ta W Re Os Ir
'So —~ Zsm 'Sy Fy 20.\;1 *F - JF: Dy = *Fy "Ss,z -*Dy | D~ bs.«,z *F - °D, b PR *Fy,
45 — 48 — 31 79 14 106 151

Tabla 9.5 Afinidades electrénicas experimentales en kJ/mol.

Referencias (véase Bibliografia):
Hotop y Lineberger (1975).

h
2)
3)
4)
5)

Feigerie y colaboradores (1981) (1).

Feigerle y colaboradores (1981) (2).
Chen y Wentworth (1975).
Extrapolacién semiempirica, Hotop (1975).
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ELECTRONICAS
2
He
- 'S,
5 2|6 17 {18 119 {10
B C N 0] F Ne
Py — lpl,: JS.\,: - Py | 3P, > JS.\,z zp,\,z - jpz 'Sy — 2",\,2 i ‘So
27 123 0 141 328 —
13 2|14 PIs 116 1117 1(18
Al Si P S Cl Ar
R R L I T A Py 38y, | PPy — WP, | 'Sy~ P - 18,
43 134 71 201 349 —
28 t[29 1] 30 1131 4132 1133 1] 34 1135 1136
Ni Cu Zn Ga Ge As Se Br Kr
Dy, — *Fy | 'S - zsm zsl/z ) —'Sy Py - :l'nz *Syy - Py “l)z - .‘SJ,I z"l,z - Py | 'Sy~ Py, - 'S,
1 119 0? 29 L6 77 195 324 —
46 347 1148 49 1150 1151 1]52 1]53 1|54
Pd Ag Cd In Sn Sb Te I Xe
Dy~ 'S, 'So zsl/z - '8, Py Py | Y8y Py Py - "Sm ij,z I JPz 'S, — Py - 'S,
54 125 — 29 121 101 190 295 —_
78 1179 1]80 81 1|82 2{83 2| 84 5085 5|86
Pt Au Hg Tl Pb Bi Po At Rn
Dy Dy | 'S~ Sz - 'Sy Py - 2Py 38y, - P Py - 'Sy 2PJ,2 - Py [ 'Sy~ *Pan - 'S,
206 223 — 29 35 91 183 270 —
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I,
(kJ/mol)
7 400

o

Configuracion  (p)* (p)? ) (n* oy
Figura 9.12  Afinidades electronicas (en kJ/mol) para los elementos del bloque p.

La figura 9.13 es enteramente similar a la figura 9.6. Alli puede observarse que la
existencia del término basal *S para el Pb~ y el Bi, para el cual no existe desdoblamien-
to espin-orbital, provoca la reduccidon relativa de la afinidad electronica del plomo.

PROBLEMA 9.13  Grafique conjuntamente los valores de I, ¢ I, para los elementos del
quinto y sexto periodos del bloque p y comente sus resultados.

PROBLEMA 9.14 Aprovechando la definicion (9-4) para la afinidad electronica, calcule
teoricamente su valor para el dtomo de flior empleando la aproximacion de Slater para
las energias orbitales (8-101). Compare ¢l resultado con el experimental.

Respuesta  AEp = 0.368 MJ/mol, un 129, de error respecto a la experimental.
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Tl Pb Bi
| 3p I “S *S3
2P ] m— l -
Atomos =5 _\l \l\ P,
neutros i P, : ~
b |
| | |
| | |
| 29 kJ/mol | 35 kJ/mol : 91 kJ/mol
3
P ] L |
Aniones =D ‘l S _;__ |
1™ |
| p [ Sz p |
I ¢ | \
|
| | \}\ ’p,
| , i , A A
Sin | Con Sin | Con Sin | Con
acoplamiento]  L-S L-S { L-S L-§ 1 L-S

Figura 9.13 Esquema de las ionizaciones de T1™, Pb™ y Bi~, con y sin acoplamiento
espin-orbital.

En la figura 9.14 se presenta una grafica que justifica plenamente el nombre
de energia de ionizacion cero dado a la afinidad electronica. En las abscisas se
tienen columnas de especies isoelectronicas, cuyas energias de ionizacion se han
colocado en una escala normalizada en las ordenadas, de tal forma que la
menor de las I, valga cero, y la mayor, la unidad. Asi, aunque las terceras
energias de ionizacién son mayores que las segundas, y éstas que las primeras
y que la afinidad electronica, la escala normalizada permite compararlas entre si.

La curva de I, para las especies del O** al Mg?* es estrictamente
creciente, lo que indica que el aumento progresivo de la carga nuclear efectiva
domina. Sin embargo, en la de I, ya notamos que la energia de ionizacion
disminuye para la especie con configuracion (2p)*, debido a la ya mencionada
estabilidad de intercambio para la configuracion (2p)* que resulta de la
ionizacion, Este efecto aumenta un poco mas en la curva para la primera
energia de ionizacion, y se hace dramatico para la afinidad electronica. Elio
indica que las configuraciones con capas semillenas se vuelven sumamente
estables para los iones negativos, dominando este factor sobre el aumento en la
carga nuclear efectiva. De cualquier forma, es clara una tendencia desde I3
hasta I, que justifica para la afinidad electronica ese subindice cero.

PROBLEMA 9.15 Se han tomado de la literatura los siguientes valores para las afinida-
des electrénicas de los iones negativos de los calcogenos:

0" — O +e” ; AE= —780kJ/mol
S2° —— S +e~ ; AE= —590kJ/mol
Se?” —— Se” +e” ; AE = —420 kJ/mol

(Puede usted dar alguna razén para la existencia de estos procesos de ionizaciéon
exotérmicos?
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I — I
£ mix — Trmin
1.0
0.9
7/
— 77
0.8 Iode B~ aF i
e L d0CaNe 7]
0.7 ——————— I,de N* a Na* ,"/'./'I /
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I, = 0% F2+ Ne?* Na2* Mg?*
Configuracion (2p)* 2pp 2p)* py® @p)°

Figura 9.14 Energias de ionizacion y afinidad electrénica para varios conjuntos de espe-

cies isoelectrénicas.

PROBLEMA 9.16 Los datos del problema anterior pueden interpretarse como energias
de ionizacion «menos uno» del oxigeno, azufre y selenio. Esos procesos son isoelectroni-
cos con la ionizacién de F~, CI~ y Br~, asi como con la de Ne, Ar y Kr. Coloque en
una gréfica similar a la 9.14 los valores de I_, para los calcégenos, los de I, para los
haldgenos, los de I, para los gases nobles, los de I, para los metales alcalinos y los
de I para los alcalinotérreos y vea si puede concluir algo sobre las tendencias del proceso
de ionizacion a lo largo de las familias de la tabla periddica.

Ejemplo 9.13 La mayoria de los iones uninegativos de los metales de transicién
adoptan la configuracion basal (d)%(s)?> en lugar de la (d)**'(s)! o la (d)**2. ;Predice este
hecho un célculo de energias totales usando cargas nucleares efectivas de Slater?
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Solucion Tomaremos como ejemplo €l ion Nb~. Sus tres configuraciones posibles son:
1) [Krl@d® 2) [Kr]@d)’(ss)'  3) [Kr](@dd)*ss)’

Como el core de kriptén es comun en todas, no nos detendremos a calcular las cargas

nucleares efectivas de los electrones internos. Los resultados para los externos son:

Configuracion 1) Z%, = 3.25

Configuracién 2) Z%, =36 Z¥ =195

Configuraciéon 3) Z%, =395 Z¥ =245
Al emplear la ecuacion (8-100) para los eigenvalores, junto con el factor de transforma-
cion a MJ/mol (9-2), se obtiene:

Suma de eigenvalores

Configuracién n; n, EsdMI/mol)  £,(MJI/mol) para los seis electrones

1 6 0 —1.069 — —-6.416
2 5 1 —1.312 —0.312 —6.872
3 4 2 —1.580 —0.492 -7.304

Vemos que la tercera configuracion resulta la de menor energia, lo que es congruente
con el hecho experimental.

9.2 EL TAMANO DE LOS ATOMOS

Desde que Dalton plante6 la existencia de los dtomos, e incluso antes, el hombre ha
tratado de responder a la pregunta: «;De qué tamaiio es un itomo?» Con el tiempo
nos hemos dado cuenta de que esta interrogante es muy dificil de responder, y no
tenemos todavia una respuesta tnica y universalmente aceptada.

En la seccién 1.3.3 ya vimos cémo Lothar Meyer utilizé el dato de los
voliumenes atomicos para comprender el comportamiento periddico de los
elementos.

Ejemplo 9.14 Basindose en los siguientes datos del cobre, estime el volumen ocupado
por un solo atomo:

p = 893 g/cm?
Masa molar: Cu = 63.54 g/mol.

Soluciéon Con los dos datos del enunciado puede obtenerse el volumen ocupado por un
mol de atomos de cobre:

63.54 g/mol

m—/—? = 7115 Cm3/m01
. g/cm

molar =
Este tipo de cocientes fue el que emple6 Meyer a mediados del siglo pasado, ya que
el numero de Avogadro se desconocia. Con él podemos estimar el volumen de un solo
atomo:

Viomo ¢u = 7.115 cm?/mol/(6.023 x 102* atomos/mol) = 1.181 x 107%* cm*/dtomos
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Expresado en dngstroms cubicos:
Viomodeca = 11.81 A3

PROBLEMA 9.17

a) Suponga que los atomos de cobre son esféricos. ;Cual seria el radio del 4&tomo
para que tuviera el volumen del ejemplo anterior?
b) Si un millén de atomos de cobre se situaran uno detras de otro, jqué longitud
tendria esa cadena atomica?

Respuesta a) rc, = 1.413 A b) 028 mm

Desde finales del siglo pasado, en cuanto se tuvieron las primeras buenas
estimaciones del numero de Avogadro, se conoci6 el orden de magnitud del
tamafio de los atomos. Posteriormente se han disefiado experimentos para
obtenerlos con mayor precision. Por ejemplo, haciendo incidir rayos X sobre
cristales se han determinado muy exactamente las distancias interatomicas. Sin
embargo, como existe una gran multitud de sistemas cristalinos, pronto se
encontré que el tamaiio de un dtomo dependia del entorno que lo rodeara.

El atomo no es una esfera rigida; asi que dependiendo del tipo de fuerzas
externas que sobre él se ejercen puede variar de tamaifio. Ademads, dependiendo
de los atomos vecinos, un atomo dado puede tener mas o menos comprometi-
dos sus electrones externos formando enlaces quimicos de diversos grados. Por
ello, para discutir el tema del tamafio atomico es necesario identificar los
diferentes «ambientes» en los que se presentan los dtomos en fase sdlida.

PROBLEMA 9.18 Investigue como se clasifican los solidos de acuerdo con:

a) Sus propiedades de conduccién de la electricidad.
b) Su tipo de empaquetamiento cristalino.

Respuesta a) Metales, semimetales, semiconductores y aislantes.

Aunque hay diversas clasificaciones de la materia en estado solido, los
quimicos lo hacen de acuerdo al modelo de enlace que mejor explica las
propiedades del mismo, y obtienen la clasificacion mostrada en la tabla 9.6.

Todos los modelos de enlace incluidos tienen un origen electrénico comun,
y solo son diversas manifestaciones de una misma cosa: el enlace quimico en
materia condensada. Sin embargo, aunque las fronteras entre uno y otro son
difusas, esa clasificacion ha sido de mucha utilidad.

TIPO DE SOLIDO MODELO DE ENLACE EJEMPLO
I4nico Electrostatico Cloruro de sodio
Covalente Covalente Diamante
Molecular Fuerzas residuales entre moléculas Azhcar
Metalico Metalico Hierro

Tabla 9.6 Clasificacion de los sélidos segin el modelo de enlace.
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Asi, segtin sea el tipo de solido en el que se encuentra un atomo, hablamos
de su radio i6nico, covalente, de Van der Waals y metdlico. Dedicaremos una
seccién a tratar cada uno de estos «diferentes» tamafios atomicos.

Existen también otros enfoques para abordar este problema, la mayoria de
caracter teorico. En vista de que se emplean conceptos ya desarrollados desde
el capitulo 7, como el valor esperado del radio, maximo de la funcion de
distribucion radial y probabilidad acumulativa, tambi¢n tocaremos esas aproxi-
maciones al tamafio atomico.

Para empezar, antes de discutir los diversos tipos de radios desarrollamos
en la primera seccion una breve descripcion de las técnicas experimentales mas
importantes para la determinacion de las distancias internucleares.

Adelantamos, desde este punto, que los valores de los diversos tipos de
radio se han tabulado en la seccion 9.2.7, pagina 736.

9.2.1 Técnicas experimentales para la determinacién
de distancias internucleares

Hemos hablado un poco sobre el descubrimiento de los rayos X, el 8 de
noviembre de 1895, por Roentgen (Sec. 2.9.3), asi como de algunas de sus
propiedades. En el primer articulo donde describe sus experimentos, Roentgen
menciona que estos rayos (invisibles y de naturaleza desconocida, por lo que
los denominé X) podian penetrar libros gruesos, una hoja de aluminio de 3.5 cm
de espesor y hasta una hoja muy delgada de plomo. Comenta que al interponer
su mano entre la fuente de los rayos y la placa cubierta de cianoplatinato de
bario se podia observar la sombra de los huesos de su mano.

Ya en 1912, puede decirse que los médicos empleaban los rayos X como
herramienta de trabajo.

Roentgen sugiri6 que los rayos X eran de naturaleza ondulatoria; pero, en
1912, Sommerfeld no tuvo éxito en difractarlos. Sin embargo, no interpreto
esto como un fracaso, sino que indujo que la longitud de onda de los rayos
debia de ser pequefiisima (de un dngstrom aproximadamente), pues de otra for-
ma hubiera tenido éxito su experimento de difraccion.

Atraido por la fuerte escuela de fisica tedrica que habia generado Sommer-
feld en Munich, Max von Laue se presenta a trabajar con ¢l. Entre 1911 y 1912
se le encomienda escribir un capitulo de una enciclopedia sobre optica
ondulatoria, de la que Sommerfeld era editor. Desde ese momento, su conoci-
miento sobre las teorias clasicas de difraccion; en el que se discutia la posibilidad
de difractar los rayos X, se incremento notablemente. Von Laue estima la dis-
tancia internuclear en el diamante como 2 A, y sugiere la posibilidad de que
un cristal pueda usarse como rejilla de difraccion de los rayos X. En los
Alpes bavaros, el grupo de Sommerfeld discute esta posibilidad durante unas
vacaciones. Wien y el mismo Sommerfeld (los profesores mas distinguidos
del grupo) creen que el experimento no tendra éxito, ya que el movimiento
térmico de los atomos del cristal destruiria la regularidad del cristal, la cual
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Figura 9.15 Wilhelm Conrad
Roentgen, descubridor de los rayos
X. (Tomada de H. Judson, La bus-  Figura 9.16 Placa de rayos X original de Roent-
queda de respuestas, Fondo Educati- . gen. (Tomada de J. Bronowski, El ascenso del
vo Interamericano, 1984. The Man- hombre, Fondo Educativo Interamericano, 1979.
sell Collection.) Deutsches Museum, Munich.)

se pensaba como esencial para la difraccion®. A pesar de ello, dos jévenes
del grupo, W. Friedrich y P. Knipping, ayudantes de Von Laue y Roentgen, res-
pectivamente, deciden intentar el experimento. Después de una exposicion de
diez horas sobre sulfato de cobre, obtienen, por vez primera, un efecto de di-
fraccion de rayos X, demostrando su naturaleza ondulatoria.

En Inglaterra, entre 1912 y 1914, W. H. Bragg y su hijo W. L. Bragg dan
un fuerte impulso a la cristalografia de rayos X. Sus trabajos sobre las
estructuras del cloruro de sodio, la blenda de cinc, las piritas y el diamante
introducen esta técnica al campo de la quimica.

PROBLEMA 9.19 Roentgen, Von Laue y los Bragg fueron galardonados con el premio
Nobel de fisica en 1901, 1914 y 1915, respectivamente. Igualmente, otros investigadores
merecieron tal premio por sus trabajos sobre rayos X, como es el caso de Ch. G. Barkla
(1877-1944) y K. M. G. Siegbahn (1886- ), en fisica; M. F. Perutz (1914- ), en quimica, y
J. D. Watson (1928- ) y F. H. Crick (1914- ), en medicina, por citar tan sélo algunos ejem-
plos. Investigue la razon por la que estos cientificos fueron premiados.

% Actualmente se sabe que la temperatura influye en la intensidad de la difraccion, pero no
destruye el patron de difraccion.
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Figura 9.17 En 1848, A. Bravais mostro que existen solamente 14 «enrejados» en tres
dimensiones. Cualquier cristal consiste en la repeticion periédica de estos enrejados de
Bravais.

Fue Bragg quien encontré la relacion entre el patrén de difraccion y la
estructura de los cristales. Su hallazgo se conoce como ley de Bragg. Su
formulacion matematica es compleja, pero aqui podemos presentar un enfoque
intuitivo de ella.

Cualquiera que sea el tipo de malla cristalina (véase Fig. 9.17), en un solido
cristalino pueden identificarse multitud de planos que contienen gran cantidad
de dtomos. Los rayos X dirigidos hacia el cristal interactian con los electrones
de los atomos en esos planos, los cuales los «reflejan». Suponga que, en la
figura 9.18, cada linea de puntos corresponde a un plano en el cristal. Parte de
los rayos X son reflejados por el primer plano (rayo 1 en la figura), otros
penetran y alcanzan el segundo (rayo 2), etc. Cuando entran al cristal, los rayos
estan en fase, pero al ser reflejados por los diferentes planos pueden desfasarse e
interferir destructivamente. Sin embargo, una interferencia constructiva puede
ocurrir (véase Fig. 9.18) cuando la distancia viajada adicionalmente por el
segundo rayo, (4B + BC), coincide con un numero entero de longitudes de
onda de la radiacion.

Matematicamente, la interferencia no destructiva ocurre, entonces, cuando

nl = AB + BC 9-9)
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Figura 9.18 Difracciéon de rayos X
por los planos de un cristal.

De la figura 9.18, AB = BC = dsen 0, donde d es la distancia entre planos
y 6 el angulo de incidencia; asi que (9-9) puede escribirse como

nk = 2dsenf (9-10)

De la fuente de rayos X puede conocerse la longitud de onda. Del
aparato puede determinarse el dngulo de incidencia. Asi, para reflexiones de
primer orden (con n = 1), puede obtenerse la distancia entre los planos de la
férmula

5

A
" 2send

(9-11a)

Ejemplo 9.15 Al hacer incidir radiacion X con i = 1.5418 A, el menor angulo de
refraccion mostrado por la plata fue de 6 = 19.076°. Obtenga la separacién entre los
planos de la plata que provocéd esa difraccion.

Sustituyendo los datos en (9-11a), se obtiene

1.5418 A

= _235%A
2sen 19.076

PROBLEMA 920 Al usar rayos X de A= 1.79 A, un metal produjo un éngulo de
reflexion de § = 23.6°. Si los planos de difraccién son los de la figura, calcule d y de ésta
la distancia entre el atomo central y cualquiera de los vértices.

Respuesta  d = 2.236 A; dipernuctear = 2.738 A.
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Desde luego, cuando el cristal contiene dos o mas tipos de atomos, las
cosas se complican. Ain mas, en la figura 9.18 hemos simplificado cada atomo
como si fuera un solo punto, lo cual es una fuerte aproximacion. En realidad,
cada atomo posee una distribucion espacial dada de densidad de probabilidad
electronica. En aquellas regiones de alta densidad electronica serd mas proba-
ble la difraccién de los rayos X (en el core del atomo), pero ésta puede ocurrir
en cualquier punto del cristal. Asi, el patrén de difraccion de rayos X refleja, en
realidad, la densidad electronica en el cristal. Debe enfatizarse que la determi-
nacién de p a partir de los datos de rayos X no es directa ni sencilla. Para
hacerlo se requiere una enorme cantidad de calculos matematicos. Afortunada-
mente, los aparatos modernos tienen acoplado un computador, lo que permite
abreviar el tiempo de calculo.

En la figura 9.19 presentamos un ejemplo de una densidad electrénica
obtenida de los datos de difraccién. Podemos observar que las curvas de nivel
enmarcan en forma bastante precisa las posiciones de los dtomos, por lo que
pueden obtenerse sin dificultad todas las distancias interatomicas y los angulos
de enlace necesarios.

Al proceso de interpretacion del patron de difraccion hasta arribar a la
densidad electrénica se le conoce como sintesis de Fourier de la densidad
electrénica, ya que la técnica matematica incluye transformadas de Fourier.
Esta teoria no sera tocada en este texto, pero se remite al lector interesado a
las referencias de Waser, Atkins y Woolfson en la bibliografia.

Otros métodos espectroscopicos que ayudan a determinar la estructura de
las moléculas (véase Problema 9.22) son inaplicables a moléculas grandes. Por
ello, la difraccion de rayos X es un arma invaluable en este campo y para elucidar
la estructura de polimeros o moléculas de interés bioldgico.

A pesar de las ventajas de la difraccion de rayos X frente a otras técnicas,
también tiene dos limitaciones:

a) Su aplicacién se restringe al estado solido.

b) No se obtiene respuesta de difraccion por parte de los atomos de
hidrégeno presentes, por lo que debe complementarse con otras técni-
cas. Ello se debe a la pequefa contribucién a la densidad electronica
por parte de los hidrdgenos.

En los siguientes ejemplos y problemas complementamos lo citado hasta
ahora con otras técnicas empleadas para determinar estructura molecular y
cristalina.

PROBLEMA 921 En una pila atémica se genera un haz de neutrones. Cada uno
de ellos viaja a una velocidad de 3.9 km/s y posee una cantidad de movimiento de
5.2 x 10~ 2* kg my/s. Calcule la longitud de onda de estos neutrones e indique si pueden
ser difractados por un cristal, como los rayos X.

Respuesta A =127 A. Si pueden ser difractados.



710 ESTRUCTURA ATOMICA
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Figura 9.19 (a) Diagrama de contorno de densidad electronica para la ftalocianina de
niquel obtenida a partir de datos de difraccion de rayos X. (b) Este diagrama representa
la estructura quimica de la ftalocianina de niquel. Las curvas de nivel estan graficadas
a intervalos unitarios de densidad electronica excepto para el atomo de niquel, donde el
intervalo es el quintuple. Note la ausencia de sefiales provenientes de los hidrégenos
presentes en la molécula. (Material adaptado de Atkins, Fisicoquimica, Fondo Educativo
Interamericano, 1985.)
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Ejemplo 9.16 Investigue en qué consiste la técnica de difraccion de neutrones y su
utilidad.

Solucion La dispersién de rayos X es causada por las oscilaciones inducidas sobre los
electrones de los atomos. Asi, al oscilar, éstos emiten radiacién. Por otra parte, la
dispersion de neutrones es un fendémeno nuclear; los neutrones pasan a través <de la
estructura electronica e interactian con los ntcleos. Por tanto, la dispersion de
neutrones si muestra las posiciones de los protones, por lo que es ampliamente
empleada para obtener las distancias interatmicas entre diversos atomos e hidrogeno.

Fl otro atributo de los neutrones que los distingue de los rayos X es que poseen un
momento magnético de espin. Este puede acoplarse con los campos magnéticos de los
iones del cristal (si tienen clectrones no pareados). Aprovechando esta propiedad, la
difraccion de neutrones ha sido util para estudiar ordenamientos magnéticos en solidos.

Ejemplo 9.17 Describa los resultados que pueden obtenerse empleando difraccion
electronica.

Solucién En la seccién 4.1.2 citamos los primeros experimentos de difraccion electroni-
ca, desarrollados en 1927.

Los electrones pueden ser acelerados hasta energias controladas mediante la aplica-
cién de cierta diferencia de potencial. Cuando A¢ = 10 keV adquieren, por ejemplo,
una longitud de onda de unos 12 pm, con la que pueden emplearse en experimentos de
difraccién en moléculas aisladas.

Los electrones son fuertemente dispersados por la carga de los electrones y nicleos
de la muestra, por lo que no son muy penetrantes. Por ello, se emplean para estudiar la
estructura de moléculas en fase gaseosa, o bien, para superficies o ldminas delgadas.
Como la interaccién con la muestra es de tipo electrostatico, el andlisis del patrén de
difraccién electronica permite obtener un barrido del potencial eléctrico en cada punto
del espacio, y no la densidad electronica, como en el caso de los rayos X. En la fi-
gura 9.20 se presenta, por ejemplo, un mapa de potencial en el floruro de bario.

La difraccion electronica nos ha proporcionado una amplia variedad de muy
precisas distancias de enlace en moléculas aisladas.

Figura 9.20 Distribucion del poten-
cial eléctrico en BaF,, obtenido por
difraccion electronica.
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Cuando se aplica al estudio de superficies se la refiere como difraccion de electrones
de baja energla o LEED, por sus siglas en inglés ( Low-Energy Electron Difraction). Con
esta técnica se han venido estudiando las configuraciones en las que se absorben
diversas moléculas sobre superficies solidas, lo cual es de gran utilidad para interpretar
la accion de los catalizadores.

Un resumen sobre las tres técnicas de dispersion mencionadas puede
observarse en la tabla 9.7.

PROBLEMA 9.22 La espectroscopia de microondas se ha utilizado también para
determinar distancias interatomicas en moléculas en fase gaseosa. Investigue en qué
consiste esta técnica.

AGENTE
TECNICA FASE DISPERSOR A (pm) COMENTARIOS
Rayos X Solida Electrones 10-1000 Pueden determinar-
se densidades elec-
tronicas.
Neutrones Solida Nucleos ~ 100 Permite localizar hi-
Liquida drégeno y analizar
Gas ordenamientos
magnéticos.
Electrones Solida Electrones 10-1000 Se detectan facil-
Liquida y nucleos mente dtomos pe-
Gas sados. Ideal para
superficies.

Tabla 9.7 Comparacion de las técnicas de dispersion.

Una vez revisadas, someramente, las técnicas mds usadas para determinar
estructura, pasamos a la discusion de los diversos tipos de radio atémico, que
se apoyan en todas estas mediciones experimentales.

9.2.2 Radio idnico

Cuando el modelo i6nico describe mejor el tipo de enlace en cierto sélido, los
tamafios de las especies quimicas involucradas se cuantifican como su «tamaiio
iénico»,

En la seccion 4.5.3 revisamos un poco sobre la estructura de los cristales
ionicos, y en la 4.5.5 presentamos los valores de algunos radios idnicos. Sin
embargo, en aquel momento no se indicé lo que significaban ni cémo habian
sido calculados, que es lo que pretendemos en esta seccion.
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Ejemplo 9.18 En la siguiente tabla se dan los datos de distancia internuclear (en pm)
para varios halogenuros de metales alcalinos, los cuales tienen la misma estructura
cristalina:

Cl~ Br~ 1
Li* 257 275 302
Na* 281 298 323
K* 314 329 353

Indique cémo pueden estimarse, a partir de esos datos, los valores de los radios i6nicos
de I” y Br~.

Solucién La idea central que descansa detras de la determinacion de los radios iénicos
es que cada ion puede representarse por una esfera, de tal forma que la de cada cation
es tangente a la de sus aniones vecinos, y viceversa (véase Fig. 9.21), de tal forma que se
cumple que

rc+ + ra- = dca (9-11b)

donde rc+ y ra- son los radios de anién y cation y dca la distancia internuclear. No
obstante, (9-11b) es una ecuacion con dos incognitas, r5- y rc+, y no basta para resolver
el problema. Para ello, se han tomado como validas dos suposiciones:

1) El radio de cualquier ion permanece constante, siempre que forme compuestos con
estructura semejante. Asi, por ejemplo, el radio del Li* en el LiBr sera igual que en el
Lil; asi que las diferentes distancias de enlace Li-Br y Li-I son atribuibles unicamente a
la variacion de tamafio del ani6én. Esta primera suposicion permite estimar la diferencia
de los radios i6nicos entre dos cationes o dos aniones, como lo muestra la figura 9.22,
mediante la resta de las distancias interatomicas.

Figura 9.21 Estructura cristalina del NaCl,
mostrando a cada ion como una esfera.
( Tomada de Castellan, Fisicoquimica, Fon-
do Educativo Interamericano, 1976.)
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Figura 9.22 Estimando que el radio del Li* es constan-
teen LiBr y Lil, la diferencia d;; — d 5, corresponde a la
resta (r{-) — (rg-)

La validez de esta primera suposicion puede sopesarse al calcular de esta manera la
diferencia de radios de I™ y Br~, empleando las sales de litio, sodio y potasio:

para Li*: r- — rg- =302 — 275 = 27 pm
para Na*: ri- — rp- = 323 — 297 = 26 pm
para K*: r- — rg- = 353 — 329 = 24 pm

Como vemos, se obtienen resultados muy cercanos; asi, podemos decir que
ry —rg =26+ 2pm (9-12)

2) La segunda suposicion fue introducida por Landé en 1920, y considera que los 1~
son aniones lo suficientemente grandes como para que se encuentren en contacto al
estar combinados con los cationes Li*, que serian los mds pequefios (véase Fig. 9.23).

Del triangulo de la figura 9.23 obtenemos
ri- =213 pm

dLil =302 pm

ry

Figura 9.23 Suponer tangencia para las esferas de I~ en Lil es suficiente para calcular
el radio ionico del 1™, pues corresponderia a la mitad de la distancia I~ — 1~
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Finalmente, empleamos (9-12) para obtener el radio del Br™:
rg.- = 213 — 26 = 187 pm
PROBLEMA 9.23 Tome como punto de partida los resultados del problema anterior
para estimar ahora los valores de los radios ionicos de Cl-, Li*, Na* y K*.
Respuesta  r¢- = 171 pm ru- = 88 pm Fnat = 110 pm rg+ = 142 pm
PROBLEMA 9.24 Emplee la siguiente tabla de valores de distancia internuclear para

determinar el radio i6nico de las cuatro especies dicargadas. Suponga que el ion Se?~
toma el lugar del I~ en el ejemplo 9.18.

S?- Se~?
Mg?* 260 273
Mn?* 259 273

Respuesta  rg:- = 193 pm rg:- = 184 pm FMgt* = Fmaz+ = 80 pm

Los primeros conjuntos de radios idnicos fueron calculados como se ha
mostrado en el ejemplo 9.18. Sin embargo, lo poco justificado de la segunda
suposicion de Landé condujo a que se dieran otras formas para calcularlos.
Una de las que mas ha trascendido es la de Linus Pauling, quien propuso
calcular radios iénicos univalentes a partir de datos de distancia internuclear en
NaF, KCl y RbBr, donde conviven iones isoelectronicos con configuracion de
gas noble. Pauling propuso que, en estos casos, el radio io6nico debera ser
inversamente proporcional a la carga nuclear efectiva del electrén mas externo:

ra-=C/Zx- ; ree =ClZE- (9-13)

C es una constante de proporcionalidad. Pauling empled Z* diferente a la de
Slater, aunque pueden estimarse pragmaticamente usando el procedimiento de
Slater sin descontar el electron bajo consideracion (véase Ejemplo 9.19).

Ejemplo 9.19 Calcule el valor del radio iénico de Pauling para K* y Cl7, sila
distancia internuclear experimental es de 314 pm.

Solucién En primer lugar, se calcula la constante pantalla de Slater para un electron 3p
sin eliminarlo de la contribucion:

6=8x035+(8 x085)+(2x10)=116
y entonces las cargas nucleares efectivas
19-116=74
17 - 116 = 54

z:.
Zy-

De las ecuaciones (9-11b) y (9-13), los radios ionicos pueden calcularse por
Z5

=T 7 vz 0149



716 ESTRUCTURA ATOMICA

Al sustituir los datos, tenemos:

5.4
=— 314 pm = 133 pm
T say74 P p
S 314 181
o = = m
O T say74” " PM P

PROBLEMA 9.24 Obtenga la ecuacién (9-14) a partir de las (9-11) y (9-13). ;Cudl es la
expresion explicita de la C de Pauling?

PROBLEMA 9.25
a) Calcule la C de Pauling para los iones K* y Cl-.
b) A partir del dato dy,, calcule la C de Pauling para los iones isoelectronicos
al Ne.

Respuesta a) C = 980 pm b) C =614 pm

PROBLEMA 9.26
a) Para el MgO, supuestamente compuesto por iones Mg?* y O?~, isoelectrénicos
con el Ne, use la C = 614 y las ecuaciones (9-13) para obtener los radios
univalentes de Pauling para esos iones.
b) Compare la suma de los radios en a) con el dato experimental dy,o = 210 pm.
Respuesta
a)  Fupivggr = 82 pm, rigyg:- = 176 pm.
b) La suma de radios es 258 pm, 23 % mayor que el valor experimental. Un error
considerable.

Del resultado del problema 9.26 vemos que cuando se usa la féormula de
Pauling para iones con carga diferente de uno los resultados son mayores que
los experimentales. Pauling razoné que la correccién debia ser funcién del
exponente de Born (véase Tabla 4.16) y propuso la siguiente ecuacion para los
que llamé radios cristalinos de los iones:

Ferist = runin_Z/" ! (9'15)
donde n es el referido exponente de Born y Q el valor absoluto de la carga
ionica.

PROBLEMA 9.27 Use la ecuacién (9-15) para encontrar los radios cristalinos de Mg?*

y O*” a partir de sus radios univalentes. Cerciérese de que el acercamiento al dato
experimental de distancia es mucho mejor.

Respuesta  rerisiye:. = 65 pm Feristge- = 140 pm

Cuando los iones tengan numeros de coordinacion diferentes a los que
presentan haldgenos y metales alcalinos (NC = 6), debe hacerse una correccion
adicional en los radios cristalinos:

ag\l/n—1
Fa = Terist <g> (9'16)

donde a es el nimero de coordinacion y n, nuevamente, el exponente de Born.
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PROBLEMA 9.28 El radio idnico de Pauling para el K*, cuando estd hexacoordinado,
es de 133 pm. Indique qué valor toma para numeros de coordinacion de 4, 8 y 12.

Respuesta r, = 126 pm rg = 138 pm ry, = 145 pm

Ejemplo 9.20 Slater, en 1930, al elaborar su trabajo sobre carga nuclear efectiva,
propuso su propia ecuacién para calcular radios iénicos (en pm):
(n*)*

I'Slater = 7 k (9—17)
donde n* y Z* son los valores efectivos (de Slater) de nimero cudntico y carga nuclear,
y k es una constante de proporcionalidad, al estilo Pauling, que toma los valores de la
tabla 9.8.

n DE LA ULTIMA n* k
CAPA LLENA
1 1 178.8
2 2 131.7
3 3 119.0
4 3.7 108.4
5 4.0 103.7

Tabla 9.8 Valores de k para la formu-
la de radios ionicos de Slater (9-17).

Calcule con (9-17) los radios idnicos de la serie isoelectrénica que va del C*~ al Si**
y comparelos con los valores de radio cristalino de Pauling.

Solucién Por ser bastante simple, s6lo mostramos el resultado de los calculos en la
figura 9.24.

De la figura, es de comentarse que los dos conjuntos de valores son similares, ya que
estar: basados en una relacién inversa entre el tamafio idnico y la carga nuclear efectiva.

Hasta el momento, hemos presentado tres maneras diferentes de estimar el
radio de los iones. Por ejemplo, para el Na* ya tenemos: a) 110 pm siguiendo la
aproximacion de Landé (Problema 9.23); b) 94 pm para el radio de Pauling, y
¢) 77 pm para el de Slater. La pregunta logica que surge inmediatamente es ;jcual
es el verdadero? Por si fuera poco, esos radios deben ser adaptados para
nameros de coordinacion diferentes de 6, como lo indica (9-16). A nuestro
parecer, cualquiera de las escalas presentadas tiene una justificacion pragmati-
ca, ya que son utiles al quimico para efectuar diversas predicciones, como las
que discutimos en la seccion 9.2.3. No obstante, la idea de visualizar un anion
como una esfera y un cristal como un empaquetamiento de esferas mas o
menos rigidas es un modelo demasiado simplista y alejado de la realidad de los
solidos idnicos. En todo caso,

la asignacién de radios i6nicos a partir de datos de cristalografia de rayos X nos
parece la mds congruente, realista y moderna.
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Figura 9.24 Radios idnicos de Pauling ( ) y de Slater (------- ). A la izquierda,

iones con configuracion de He. Al centro, aquellos con configuracion de Ne. A la derecha,
los isoelectronicos con el Ar.

Asi, introducimos a continuaciéon una cuarta forma de estimar los tamaifios
ionicos, aunque ésta parece ser «la mejor».

En la figura 9.25 presentamos un diagrama de contorno de densidad
electronica para el NaCl obtenido por difraccion de rayos X.

Si, a partir de ese diagrama, graficamos la densidad electrénica sobre la
linea que une un nucleo de cloro con uno de sodio, obtenemos la figura 9.26.

Es claro que la densidad electronica presenta un minimo a una distancia de
164 pm del nucleo de Cl. Podemos decir que la carga electronica a la izquierda
del minimo corresponde al cloro, y aquella a la derecha, al sodio. Podemos
entonces asignar un radio iénico al C1~ de 164 pm, y al Na, de 117 pm.

En la misma figura hemos marcado el radio idnico de Pauling, el cual es de
181 pm para el Cl~. Se ve claramente que éste se encuentra en una zona donde
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Figura 9.25 Densidades electro-
nicas(en electrones//p) para NaCl,
sobre una cara cubica que con-
tiene dos Na* y dos C1™.

Figura9.26 Densidad electronica
sobre la linea de uniéon Cl-Na en
el cristal.

la densidad electronica vuelve a crecer. Decir que el Cl- tiene tal alcance
implica invadir la region de los electrones propios del Na', lo cual parece

incorrecto.

Con los radios obtenidos por difraccion de rayos X se¢ ha integrado la
densidad electronica en el interior de las esferas. Para el caso del NaCl se ha
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obtenido que 10.05 electrones se encuentran en la esfera del Na y 17.70 en la
del cloro, quedando el resto de 0.25 electrones en la region interesferas. Estos
calculos han dado una validez experimental a la existencia de iones en los
cristales. Otro resultado ha sido reportado en la referencia de Sanderson, que
indica que corresponden al sodio 10.33 electrones y 17.67 al cloro. Este mues-
tra que seria correcto escribir la formula ionica del cloruro de sodio como

Na+0.67c1—0.67

y no como Na*Cl™.

Este punto del grado de transferencia electronica en un enlace idnico estd
sujeto aiin a controversia, pero parece claro que para cualquier sdlido ionico
nunca se presenta una transferencia mayor que un electrén, aun en especies
supuestamente di o tricargadas. Estos analisis de densidad electronica por rayos X
recientes han llevado a aclarar que el uso de estados de oxidacién mayores
que la unidad, como en O?~ o AI**, no es mas que una costumbre simbdlica,
una conveniencia, y no una realidad como transferencia electrénica.

En la tabla 9.9 se presenta un conjunto de radios iénicos determinados por
rayos X, junto con sus radios de Pauling. Puede verse que, sistematicamente,
los valores de Pauling para los cationes son mas pequefios y aquellos de los
aniones son mayores. Ello parece deberse a que la transferencia electronica no
es total, a que existe cierto grado de covalencia. Asi, el cloruro no resulta ser
tan grande como Pauling predijo, pues adquiere una ionicidad de —0.67 y no
de —1, y el sodio no es tan pequefio, pues no pierde un electréon completo,
sino también una fraccién.

CRISTAL dux  min (PTT1) ¥ pauing (PM)
LiF 201 Il | B I
NaC w G e | AT
KCl 314 Sl &l

Tabla 99 Radios idnicos calculados por el minimo de la densi-
dad electronica. Note que el C1~ en NaCl y KCI posee radios
ligeramente diferentes.

La recopilacion mas reciente de radios iénicos es la desarrollada por
Shannon. En su trabajo, ha combinado los resultados de difraccién de rayos X
junto con otras mil determinaciones de distancias internucleares. Por basarse
en hechos experimentales irrefutables, hemos recogido los radios de Shannon en
la tabla 9.17 (pags. 738 y 739) como los mejores radios idnicos que existen hasta
la fecha. Asi, las contribuciones de Landé, Pauling y Slater han quedado, hasta
cierto punto, en el pasado, al igual que la idea de que los solidos i6nicos estan
compuestos por iones con cargas enteras.
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9.2.3 Algunas consecuencias de los tamaifios ionicos

Parte de las conclusiones que pueden extraerse al comparar los radios idnicos
se han presentado ya en la seccion 4.5.5, donde se analizaron las reglas de
Kasimir Fajans. Con ellas pueden hacerse predicciones cualitativas respecto a
temperaturas de ebullicion y fusion, solubilidad y otros parametros termodina-
micos de los solidos idnicos con mayor o menor grado de covalencia. En esta
seccion pretendemos complementar lo anterior, con otro tipo de estimaciones
que pueden realizarse. La primera es de tipo estructural.

Ejemplo 9.21 En la figura 9.27 se presenta esquematicamente la estructura cubica del
cloruro de cesio. Para un compuesto con esta estructura, si los iones fueran considera-
dos como esferas rigidas, el tamafio de los aniones estd limitado por la condicion (véa-

se Fig. 9.28).
a

Fa-= 5 (9'18)
Considere, ademds, que catién y anidn son tangentes:
2ra- + re) = AD 9-19)

{Cuil es la minima relacion de radios rc+/ry- que permite este empaquetamiento octa-
coordinado?

Solucion Para empezar, debemos obtener 4D en funcidén del pardmetro de malla, a.
En el tridngulo ABC de la figura 9.27 se da que
(AC)? = (AB)* + (BC)* = 24° (9-20)
y en el ACD:
(AD)?* = (AC)* + (CD)?
De (9-20), y como CD = a,
(AD)* = 3a®
AD = 1.732a (9-21)
Esta es la conocida relacion entre la diagonal y el lado en un cubo.

QQ
‘V

Figura 9.28 Limite de empaquetamien-
Figura 9.27 Estructura del tipo cloruro to cuando los aniones son tangentes
de cesio. entre si.
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Igualando la condicién de tangencia de cation y anion a (9-21), obtenemos
1.732a = 2Ara- + re¢+) (9-22)

Podemos ahora sustituir en (9-22) la condicién limite del anion (9-18) para alcanzar una
ecuacion solo en funcion de los radios ionicos:

1.732(2rp-) = 2(ra- + rc)
de la cual podemos, finalmente, despejar el cociente

rc fra- = 0732 (limite inferior) 9-23)

PROBLEMA 9.29 Repita el ejemplo 9.21 para obtener la minima relacion de radios
para:
a) Una sal con nimero de coordinacion 6, como el NaCl, donde cada catién esta
rodeado de seis aniones en una estructura octaédrica.
b) Una estructura tetraédrica, con nimero de coordinaciéon 4.

Respuesta  a) 0.414 b) 0.225

Los calculos geométricos del ejemplo 9.21 y del problema 9.29 permiten
construir la tabla 9.10, donde puede estimarse la estructura que adquirira
cierto sélido idnico con solo tomar el cociente de los radios catidnico y
anionico.

refry
0 01 Niimero de Ejemplo de
rfre N coordinacién estructura
A} C 1
0225 4 11 ; 1:2 « Estequiometria
7 4 Waurtzita | Blenda
0414 I B
- 6 NaCl | Rutilo
|
0.732 N :
i 8 CsCl | Fluorita
1

Tabla 9.10 Razén de radios i6nicos y numero de coordinacion.

Desde luego, la tabla 9.10 no es infalible; asi que los resultados deben
tomarse, a veces, con reservas.

De acuerdo con calculos geométricos, una sal con cociente de radios
superior a 0.732 puede optar por cualquiera de las tres estructuras, pero en
esta tabla se ha eliminado esta posibilidad en vista de que las constantes de
Madelung (véase Tabla 4.15) indican mayor estabilidad hacia mayor numero
de coordinaciéon. [Véase Ec. (4-31) para la energia de la red cristalina, la cual
depende también de otros factores.]
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PROBLEMA 9.30 Todos los halogenuros de metales alcalinos cristalizan en la malla
cubica, con numero de coordinacion 6, del cloruro de sodio, exceptuando al cloruro,
bromuro ¢ ioduro de cesio.

Tome los cocientes de radios ionicos de la tabla 9.17 y discuta la validez de la ta-
bla 9.10.

Respuesta  Varias de las sales hexacoordinadas se predicen como octacoordinadas.
Tome en cuenta lo cercanas que son ambas constantes de Madelung (1.7476 contra
1.7627).

PROBLEMA 9.31 ;Qué numero de coordinacion predice la tabla 9.10 para los 6xidos de
los metales alcalinotérreos? (Use los radios ionicos de Shannon de la tabla 9.17).

Respuesta
Be Mg Ca Sr Ba

rme+[tor- 047 0.68 0.90 1.05 1.18

La realidad es que, exceptuando el oxido de Be, todos los demas tienen la estructura de
sal de roca del NaCl. El BeO tiene una estructura tetracoordinada del tipo de la
wurtzita [Fig. 4.37(b)].

Ejemplo 9.22 Para cristales con estequiometria diferente a la 1:1 no se ha aclarado
como aplicar la tabla 9.10.
Prediga los niumeros de coordinacién para Sn** y O2~ en el oxido de estafio.

Solucion El cociente de los radios iénicos es
83

Fsnst[ros = 126 = 0.66

con lo cual podemos predecir que el maximo nimero de coordinacion es de 6. Sin
embargo, como el nimero de oxigenos en la sal es el doble que el de estafios, los
correspondientes numeros de coordinaciéon deben ser:

NC de Sn** ... 6

NC de O*~ ... 3

En efecto, el oxido de estafio tiene una estructura tipo rutilo, como la del 6xido de
titanio de la figura 4.39, con coordinacion 3:6.

PROBLEMA 9.32 Prediga los numeros de coordinacion para los iones del CaF,
(fluorita) y contrastelos con la figura 4.38.

Respuesta  En efecto, la relacion de radios predice una coordinacion 4:8.

Diversas aplicaciones de radios ionicos permiten relacionarlos con otras
propiedades fisicas y quimicas, de tal forma que su magnitud indique las
caracteristicas de los compuestos donde los iones intervienen.

Ejemplo 9.23 Basindose en valores experimentales de la polarizabilidad, estime si hay
alguna relacion entre ella y el radio idnico.

Solucién La figura 9.29 muestra que hay una relacion lineal razonable entre la



724 ESTRUCTURA ATOMICA

Radio
idnico _
Cationes T
150 -~ .
4 Radio
F i6nico
Aniones
1001+ -+ 200
Al + 3,
504 Sit+ =+ 100
$ { t } } »
0.5 1.0 1.5 20 2.5 Cationes Polarizabilidad

ettt
024 6 8101214161820 Aniones

Figura 9.29 Existe una relacion aparentemente lineal entre la polarizabilidad y el radio
ionico en periodos y familias.

polarizabilidad y el radio iénico, siempre que los iones se agrupen por familias o por
conjuntos isoelectronicos. Sin embargo, es peligroso hacer predicciones sobre iones de
diferentes familias y periodos.

PROBLEMA 9.33 A su parecer, (justifica totalmente la figura 9.29 las reglas de Fajans
incluidas en el capitulo 4?

PROBLEMA 9.34(a) A continuacion se dan los puntos de ebullicién de varios compuestos.
Encuentre una relacién lineal entre éstos y la distancia internuclear (o bien, el radio del
anion).

NaF NaCl NaBr Nal

PE (K) 1261 1074 1013 933

Respuesta Puede obtenerse una relacion recta aproximada:

PE = —3.80(rc+ + ra-) + 2152

Ejemplo 9.24 ;Existe alguna relacion entre el radio iénico y la reactividad quimica?

Solucion Uno de los modelos cualitativos mas frecuentemente empleados para predecir
reactividad quimica es el desarrollado por R. G. Pearson, denominado por ¢l mismo
como dcidos y bases duros y blandos. En él se clasifican a los cationes (acidos segun el
concepto de Lewis) y los aniones (bases) en duros y blandos, de acuerdo a varios
pardmetros, siendo uno de los mas importantes el radio i6nico.

Las especies de radio ionico pequefio (Li*, Be®*, etc.) son duras, segun Pearson, y
blandas aquellas de radio grande (Cu®*, Hg"*, etc).
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Pearson establecio reglas sobre la reactividad de las especies duras y blandas. Una
de ellas indica que los acidos duros «prefieren» reaccionar con bases duras, y los 4cidos
blandos, con las bases blandas. La palabra «prefieren» debe interpretarse como una
mayor velocidad de reaccion y mayor conversion al equilibrio.

Por ejemplo, las siguientes reacciones ocurren espontanea y rapidamente:

Lil + CsF —— LiF + Csl
HgF, + Bel, —— BeF, + Hgl,
mientras que las reacciones inversas no ocurren espontaneamente.
En esas reacciones vemos, entonces, que el equilibrio esta desplazado hacia la

formacién de compuestos donde se forman especies de acidos duros con bases duras
(LiF y BeF,) y de acidos blandos con bases blandas (Csl y Hgl,).

PROBLEMA 9.34(b) Prediga, en la reaccidn siguiente, si el equilibrio esta desplazado hacia
la derecha o la izquierda:

AlF; + 3AgBr = 3AgF + AlBr,

Respuesta Hacia la izquierda.

9.24 Radio covalente

Cuando entre dos atomos existe un enlace covalente, puede cuantificarse el rvadio
covalente de los mismos a partir de la distancia de enlace.

Como puede verse en la tabla 9.11, las distancias internucleares en enlaces
covalentes son aproximadamente constantes.

LONGITUD DE
ENLACE SISTEMA ENLACE (pm)
Enlace Cc—C Diamante 154
covalente C—-C Etano 154
puro c—C n-hexano 153
Enlace O—H Agua 96
covalente O—H Metanol 96
parcial O—H H,O, 97

Tabla 9.11 Longitud de algunos enlaces covalentes.

Al igual que en especies iOnicas, surge la pregunta sobre si es posible
asignar radios covalentes a todos los atomos, de tal manera que su suma
reproduzca los datos de longitudes de enlace covalente.

Ejemplo 9.25 Calcule los radios covalentes de H, F, Cl, Br e I desde las siguientes dis-
tancias en moléculas diatdmicas homonucleares:
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Molécula d (pm)
H, 74
F, 142
Cl, 199
Br, 228
I, 267

Solucién Es claro que, en este caso, basta partir en dos la distancia internuclear (véa-
se Fig. 9.30).

I
—
1
|
I
l
*
|
|
[
i
|
|
|

Teov |

Figura 9.30 Cuando un atomo forma parte de moléculas diatomicas homonucleares, su
radio covalente es la mitad de la longitud de enlace.

Asi, obtenemos:

ry =37 pm
re =71 pm
rei = 99.5 pm
rg: = 114 pm
rp = 133.5 pm

Ejemplo 9.26 Emplee los radios covalentes del ejemplo anterior para estimar la lon-
gitud de enlace de las siguientes moléculas y compare su resultado con el experimental:

Molécula d experimental (PM)
HF 92
HCl 127
HBr 141
HI 161
CIF 163
BrF 176
IF 191
BrCl 214

IC1 232
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Solucion Sumando los radios covalentes del ejemplo 9.26, en cada caso, obtenemos la
tabla 9.12, donde se ha incluido, también, la diferencia con el resultado experimental del
enunciado y el porcentaje de error.

MOLECULA | SUMADE | DIFERENCIA ‘;‘Z‘}E%\é
Teov CON doy, ERROR
HF 108 16 174
HCl 136.5 9.5 7.5
HBr 151 10 7.1
HI 170.5 95 5.9
CIF 170 7 4.3
BrF 185 9 5.1
IF 204.5 13.5 7.1
BrCl 213.5 —-0.5 0.2
ICl 233 -1 04

Tabla 9.12 Estimacion de distancias de enlace a partir de la
suma de los radios covalentes.

Podemos ver que, salvo en dos casos, la suma de radios covalentes excede a la
distancia experimental. Parece ser que los radios covalentes de H y F del ejemplo 9.25
estan excedidos por 10 pm y 7 pm, respectivamente. Asi, no cabe duda de que los
valores de la tabla 9.12 mejorarian mucho usando ry =27 pm y rp = 64 pm. Sin
embargo, al hacerlo, las distancias en H, y F, son las que serian pobremente predichas.

Los radios covalentes se obtienen dividiendo en dos los enlaces covalentes
puros. Pero para los atomos que no forman enlaces covalentes homonucleares
se ha recurrido a compuestos heteronucleares «seleccionados», con la menor
polaridad posible. Mediante este criterio se ha construido el conjunto que
presentamos en las paginas 738 y 739, al final de la seccion 9.2.8.

PROBLEMA 9.35 Para corregir la relativa no aditividad de los radios covalentes,
Shomaker y Stevenson han propuesto la siguiente ecuacion para calcular distancias de

enlace:
dag=ra+rg— Nxa— xn 9-29)

x es la electronegatividad de Pauling, dada en la tabla 4.13.
Emplee la formula (9-24) para calcular las distancias de enlace de las moléculas
dadas en el ejemplo 9.26.

Respuesta

Molécula d
HF 90.9
HCl 1284
HBr 144.7
HI 166.9
CIF 161
BrF 174.2
IF 191
BrCl 211.7

IC1 2285
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Ejemplo 9.27 ;Como varia el radio covalente cuando se presentan enlaces multiples?

Solucién En diversos compuestos se han recopilado las siguientes distancias de enlace
{en pm):

C—C: 154 ; N—N: 145 ; O—O: 148
C=C: 134 ; N=N: 125 ; 0=0: 121
C=C: 120 ; N=N: 110 ; 0=0: 106

Es claro que el radio covalente disminuye al aumentar el orden de enlace. En promedio,
un doble enlace reduce un 15% la distancia internuclear, y un triple lo hace un 259,

PROBLEMA 9.36 En el problema 4.26 ya discutiamos la relacién entre el orden de
enlace y la distancia internuclear: la ultima disminuye conforme el primero aumenta.
Esta tendencia es importante para investigar estructuras resonantes, con oOrdenes de
enlace no enteros, donde las reglas de aditividad no funcionan. Para remediar esta
situacion, Pauling propuso la ecuacion siguiente:

d,

n

=d, - Tllogn (9-25)

donde d, es la distancia del enlace sencillo y d,. aquella para el enlace de orden n'.
Grafique esta ecuacion para n' entre uno y dos para obtener el orden de enlace n’ en
las moléculas siguientes:
a) Benceno: d = 139 pm.
b) Antraceno: d = 144 pm.
¢) Naftaleno: d = 136 pm y d = 142 pm.

Respuesta  a) 1.63. b) 1.38. ¢) 1.79 y 1.48. Estos resultados de orden de enlace
pueden interpretarse como la mitad del nimero de electrones entre los enlaces C—C.

Ejemplo 9.28 Investigue si se conocen enlaces cuadruples y de mayor orden. ;Sigue
reduciéndose la distancia de enlace?

Solucion En 1844 se obtuvo el primer compuesto con un enlace cuddruple,
Cr,(0,CCH;),(H,0),, que no fue reconocido como tal sino hasta 1970. La sintesis de
compuestos con estas caracteristicas se ha incrementado desde entonces. Sin embargo,
no se presenta un comportamiento regular en cuanto a distancias internucleares. Para el
enlace Cr==Cr las distancias varian desde 185 a 254 pm. En compuestos diméricos de
molibdeno se han reportado distancias cercanas a 200 pm, las cuales son extremada-
mente pequefias si se toma en cuenta el alto numero atémico del molibdeno. Para
complementar este punto, se remite al lector a las referencias bibliograficas de Cotton y
Vahrenkamp.

9.2.5 Radio metdlico

1 Para los dtomos metilicos existe, ademads, el radio metilico, definido como la mitad
‘ de la distancia entre vecinos cercanos en el seno del metal
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Figura 931 Celdas unitarias para las estructuras metalicas: (a) cubica de faceta centrada,
cfc; (b) hexagonal de empaquetamiento compacto, hec, y (c) cubica centrada en el cuerpo,
ccc. (Tomada de Castellan, Fisicoquimica, Fondo Educativo Interamericano, 1976.)

Los metales tienden a formar estructuras de alto empaquetamiento. Las
mas comunes son las presentadas en la figura 9.31.

PROBLEMA 9.3%(a) Existen dos formas de colocar tres capas de canicas en una caja. Una
corresponde a la ¢fc y otra a la hec. Inténtelo y reconozca ambas estructuras.

PROBLEMA 9.37(b) Para la estructura ccc es claro que cada atomo metalico tiene un
numero de coordinacion 8 (existen 8 primeros vecinos para cada atomo). Desarrolle un
esquema con dos o mas celdas unitarias de las estructuras cfc y hec para demostrar que
su nimero de coordinacion es de 12.

En la figura 9.32 se muestran las diversas estructuras que adquieren los
metales de la tabla periddica. Alli puede verse lo comunes que son los tres
enrejados de la figura 9.31.

Como resultado de las mediciones de distancias interatomicas, se sabe que
el radio metdlico aumenta conforme lo hace el nimero de coordinacion (véase
Tabla 9.13).

NUMERO DE RADIO METALICO
COORDINACION RELATIVO
12 1.0
8 097
6 0.96
@ (0.88)

Tabla 9.13 Aumento relativo del radio metalico
con el nimero de coordinacion. El valor para NC = 4
es aproximado, por lo poco comun de esa coordina-

cién en metales.
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Figura 9.32 Estructura cristalina de los metales. Simbolos:

O cee O hec D cfc © otros.

Al final de la seccion 9.2 (pags. 738 y 739) se tabulan los radios metdlicos co-
rregidos para un numero de coordinaciéon 12. En algunos casos, ha sido ne-
cesario tomar promedios de las distancias en diferentes estructuras. En otros,
como el de Be e Y, existen seis vecinos ligeramente mas cercanos que los otros
seis, y también se ha promediado.

Para tener aqui una idea de la variacidn periddica del radio metalico, se
presentan en la figura 9.33 las distancias a primeros vecinos para los arreglos
cristalinos mas comunes de cada metal.

Puede observarse que los mayores radios (excepto en el Li) son los de los
metales alcalinos, lo que habla de su menor densidad. Estos son seguidos de
los alcalinotérreos (aunque el del berilio es sumamente pequefio). En la tercera
serie de metales de transicion tenemos los mds densos, ya que el nimero
atomico (y, por ende, el peso atémico) es grande y, sin embargo, los radios
metalicos son menores a 150 pm. Todos esos atomos son menores al de sodio,
siendo que tienen masas casi 10 veces mayores.
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Distancia interatdémica mas pequefia en estructuras cubicas en el cuerpo

o
¢ Distancia interatémica mas pequefia en estructuras cibicas de faceta centrada
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Figura 9.33 Distancias internucleares en metales.

PROBLEMA 9.38 Los radios covalentes de los metales alcalinos se han calculado a
partir de sus diatémicas segin los datos siguientes:

Molécula d (pm)
Li, 267.2
Na, 307.8
K, 3923

Estas distancias son considerablemente menores a las metalicas. ;Es esto congruente
con la tabla 9.137

Ejemplo 9.29 ;Qué relacion guardan los radios metélicos, evaluados en el seno del
metal, con los de los llamados «cimulos metélicos»?

Solucién El nimero de sintesis de cimulos metdlicos, particularmente la de los que
contienen carbonilos, se ha incrementado notablemente en los Gltimos afios. Sin embar-
go, ain no se tiene una ruta sintética totalmente confiable para construir cimulos de
mas de veinte atomos metalicos. En la figura 9.34 se muestran un par de ejemplos de
cumulos con carbonilos.

co

Figura 9.34 Un par de cumulos metalicos. (a) Con seis atomos de rodio. (b) Con cinco
de niquel.
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Una de las razones para estudiar este tipo de compuestos era la de analizar sus
propiedades cataliticas, para asi explicar las de los metales. No obstante, muchas veces
los cimulos no son similares a las superficies metalicas. Por ejemplo, para las octava,
novena y décima familias, la distancia entre dtomos metalicos es generalmente mayor que
la existente en el seno del material metdlico, como lo muestra la tabla 9.14, aunque varian
en un rango a veces amplio, lo que ha permitido construir catalizadores muy especificos
para ciertas reacciones.

En otros cimulos metalicos de cromo, molibdeno y renio las distancias resultan ser
menores a las metdlicas, lo que se ha atribuido a la presencia de enlaces multiples.

DISTANCIAS M-M DISTANCIAS EN
METAL | NSO o o) EL SENO DEL DIFERENCIAS

Fe 258-271 252 6-19
Ru 278-290 268 10-22
Os 275-291 270 5-21
Co 249-252 250 -2

Rh 273-290 268 5-22
Ir 268-298 272 426

Tabla 9.14 Distancias metal-metal en cimulos, comparadas con las del seno del metal.

Ejemplo 9.30 Las aleaciones metalicas son conocidas desde hace mucho tiempo por el
hombre. Sin embargo, su estudio sistematico es complicado, debido a la gran cantidad
de factores involucrados en su formacién. Uno de ellos es el radio metalico. ;Cudl es el
papel que desempefia este pardmetro en la formacion de aleaciones?

Solucién El investigador Hume-Rothery ha propuesto las siguientes reglas empiricas
para que dos metales sean miscibles y formen una aleacién:

1) Los atomos deben tener radios metalicos que no difieran en mas del 159

2) Las estructuras cristalinas de los metales originales deben ser idénticas.

3) Los metales deben tener propiedades quimicas similares.

Como ejemplo, investiguemos la posibilidad de formacion de aleaciones entre los
metales alcalinos, donde las reglas 2) y 3) son satisfechas. En la tabla 9.15 se presenta la
relacion de radios metalicos para esta familia.

COCIENTE (r,/r.)
METAL et
Li Na K Rb Cs
Li 157 1
Na 191 1.22 1
K 235 1.50 1.23 1
Rb 250 1.60 1.31 1.06 1
Cs 212 1.73 142 1.16 1.09 1

Tabla 9.15 Relaciones de radios para los metales alcalinos.
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La primera regla es satisfecha s6lo por las aleaciones Rb-K y Cs-Rb, y se encuentra
en la frontera del 159 la de Cs-K. En efecto, ésas son las tres unicas aleaciones que
pueden obtenerse experimentalmente para los metales alcalinos.

PROBLEMA 9.39 Cuando no se satisfacen todas las reglas del ejemplo anterior, las
aleaciones pueden construirse, pero en un cierto intervalo de concentracion. Ademas,
ocurren ocasionalmente dos o mas aleaciones con diferentes estructuras, formando di-
versas fases. Por ejemplo, en el bronce, una aleacién de Cu y Sn presenta, entre otras,
la fase B, que es la mas comun.

a) Investigue cudl de las reglas citadas no se cumple para el bronce.

b) Investigue la estructura de cada una de las fases formadas por Cu y Sn.

Consulte la referencia de Harvey y Porter en la bibliografia.

9.2.6 Radio de Van der Waals

Los atomos de los gases nobles tienen una tendencia practicamente nula a
ceder electrones o a compartirlos entre si. En los estados soélido y liquido las
fuerzas de atraccion son débiles y se han denominado «fuerzas de dispersion».
Su origen se debe a la combinacion de movimientos de las nubes electrénicas y
los nucleos, éstos debidos a vibraciones térmicas, lo que crea un sistema de
dipolos fluctuantes (Fig. 9.35).

A

Figura 9.35 Origen de las fuerzas de dispersion o de Van der Waals. La vibracion de
nicleos y el movimiento de electrones en el atomo A induce una polarizacién de los &tomos
adyacentes. (Tomada de Dillard y Goldberg, Quimica, Fondo Educativo Interamericano,
1977.)
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Este fendmeno se presenta también en cristales organicos, donde las diver-
sas moléculas permanecen reunidas en fase solida en virtud de estas fuerzas, asi
como por la interaccion de dipolos permanentes.

Asi, las distancias de Van der Waals son aquellas que separan dos dtomos cercanos
(de gas noble o que forman parte de moléculas unidas por esta interaccién) donde
existen fuerzas de dispersion.

La idea central, con el concepto de radio de Van der Waals, es que al
colocarlas en cada atomo, las especies unidas por fuerzas de dispersion resulten
tangentes. Ello se ha ejemplificado en la figura 9.36. En fase solida, las molécu-
las de F, estan unidas entre si por fuerzas de Van der Waals. Por tanto,
ademas de encontrarse la distancia de enlace covalente, puede medirse aquella
entre el flior de una molécula y el de la vecina. La mitad de esta distancia
corresponde al radio de Van der Waals.

Tyvdw

Figura 9.36 Para el flior, el radio covalente es de 71 pm y el de Van der Waals, de
147 pm. Al colocar estos radios sobre los 4tomos, las dos moléculas de F, resultan tangentes.

Para los gases nobles, el radio de Van der Waals se ha podido determinar
con toda precision, pero no sucede lo mismo con otros sistemas, donde pueden
darse interacciones en diferentes geometrias, como las de la figura 9.37.

Por esta razdn, sélo los radios de los gases nobles (y los de Mg y Ca) pue-
den considerarse exactos. Para los demads elementos, los valores que incluimos
en la tabla 9.17 (pags. 738 y 739) son sélo promedios obtenidos de diferentes

N 0O O
N=N || |
N 0 0 Figura 9.37 Geometria de un par de «moléculas
de Van der Waals», diferente de la lineal de la fi-

370 pm 341 pm gura 9.36.
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interacciones de dispersion. Debido a lo incompleto del conjunto de valores es
dificil realizar un analisis periddico, aunque este concepto ha sido sumamente
util en variados aspectos de quimica estructural.

Ejemplo 9.31 Los puntos de ebullicion para los gases nobles son: He, 4 K; Ne, 27 K;
Ar, 87 K; Kr, 120 K; Xe, 166 K, y Rn, 211 K. ;Qué puede decir sobre la magnitud de
las fuerzas de Van der Waals en estos sistemas?

Solucion La ebullicién corresponde al proceso de ruptura de las fuerzas de dispersion
que mantienen la fase liquida. Conforme el punto de ebullicion aumente, ello indica una
creciente fuerza de Van der Waals entre los atomos. Asi, la fuerza es mayor en radoén y
decrece hasta el helio, que es explicable en virtud de la mayor polarizabilidad de los
atomos grandes de los gases nobles (véase Tabla 4.8), que da lugar a una mayor
interaccion del tipo de la figura 9.35.

Ejemplo 9.32(a) Es de esperarse que en solidos o liquidos compuestos de moléculas
isoméricas se dé mayor interaccion de Van der Waals en las mds abiertas y menor en
las mds compactas. Muestre un ejemplo donde esto sea evidente.

Solucién Los siguientes puntos de ebullicion de hidrocarburos muestran lo indicado en
el enunciado:

Butano: —-05°C
Isobutano: —11.7°C
Pentano: 36.1°C
Isopentano: 279°C
Neopentano: 95°C

PROBLEMA 9.40 El trans 2-buteno es mas estable que el isémero cis:
cis 2-buteno 2 trans 2-buteno ; AG® = —2.89 kJ/mol

Con los datos de radio generados en este capitulo, dibuje la estructura de ambos
compuestos y coloque una esfera de Van der Waals alrededor del hidrégeno (r = 120 pm)
y otra como metilo (r = 200 pm), para estimar las interacciones de Van der Waals que
pudieran predecir la estabilidad del trans.

Ejemplo 9.32(b) Para identificar la presencia de enlaces por puente de hidrogeno intermo-
leculares (véanse las referencias de Huheey, Adams y Lagowsky) se ha sugerido que la
distancia entre los dos atomos pesados debe ser menor que la suma de sus radios de
Van der Waals. Ejemplifique este hecho para varios enlaces de hidrégeno.

Solucicn En la tabla 9.16 se presentan diversas distancias experimentales contra la
suma de radios de Van der Waals de los atomos «ligados» al hidrégeno (tomados de la
Tabla 9.17).

Es claro que los enlaces de hidrégeno mas fuertes se dan con el atomo de F, siguiéndole
el O, Ny Cl, y que la regla dada en el enunciado resulta valida. Esta es una muestra de
como un analisis estructural permite concluir acerca de la magnitud de las fuerzas
presentes en un sistema.

PROBLEMA 941 Investigue la importancia de la existencia de enlaces por puentes de
hidrégeno en el ADN (4cido desoxirribonucleico).

Respuesta  Son los responsables de su estructura helicoidal.
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ENLACE SUMA DE

X_—H---X' dxx dy-x T e
C—H.--O 320 230 322
N—H---S 340 240 335
N—H---N 310 220 310
N—H---Ci 330 200 325
N—H---F 280 190 302
N—H---O 290 200 307
O—H.--Cl 310 220 327
O—H---N 280 190 307
O—H---O 270 170 304
O—H---F 270 170 299
F—H.--F 240 120 296

Tabla 9.16 Algunas distancias en posibles puentes de hidrégeno (pm).

PROBLEMA 942 D¢ una razon por la que el hielo es menos denso que el agua.

Respuesta  Consulte la referencia de Pimentel y Spratley (Sec. 8.5).

9.2.7 Radio atémico

Hasta este momento hemos hablado del radio de los atomos como algo
dependiente del lugar donde se encuentren. Tenemos cuatro diferentes conjun-
tos de radios; asi que si nos preguntan cual es el radio de la plata, habremos
de responder: «La informacién es insuficiente. ;Dénde esta ese atomo de plata
inmerso”» Dependiendo de ese dato daremos alguno de los cuatro diferentes
valores.

Intentando sobrepasar esa situacion, se han hecho diversos intentos para
generalizar el concepto de radio atomico y generar un conjunto de radios que
sea util en cualquier circunstancia.

Radios de Bragg-Slater

La primera de estas aproximaciones fue generada por Bragg en 1920. Basando-
se en datos cristalograficos recabados en solidos idnicos, covalentes y metali-
cos, Bragg traté de obtener un conjunto de radios que reprodujera de la mejor
forma posible las distancias internucleares al sumarlos en pares. Logro un buen
ajuste a la aditividad, con un error promedio de 6 pm. Esta idea fue retomada
por Slater en 1964, cuando se poseia una enorme cantidad de datos adiciona-
les. Ese nuevo conjunto fue probado por Slater para estimar la distancia
internuclear en 1200 cristales, y obtuvo un valor promedio de 12 pm de
desviacion.

No importa lo iénico o covalente que sea el tipo de enlace en el solido; los
radios de Bragg-Slater pueden usarse con cierta confianza para estimar distancias
internucleares. Por ello, los hemos incluido en la tabla 9.17 (pags. 738 y 739).
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Ejemplo 9.33 Emplee los valores de radio i6nico de la tabla 9.17 para compararios con
los de Bragg y Slater para las especies Li*, Na*, K*, Rb*, F~, CI7, Br™ y I".

Solucion Podemos obtener la siguiente tabla, con las diferencias entre los dos tipos de
radios:

Ion Radio i6nico Radio Bragg-Slater Diferencia
Li* 90 145 55
Na* 116 180 64
K* 152 220 68
Rb* 166 235 69
F~ 119 50 —69
Cl- 167 100 —67
Br~ 182 115 —67
I- 206 140 —66

Puede observarse que los radios de Bragg-Slater se exceden para los cationes
aproximadamente lo mismo que se reducen para los aniones; asi que su suma, como
prediccion de la distancia internuclear, es similar a la de los radios idnicos.

Sin embargo, los radios de Bragg y Slater son algo menores que los radios metali-
cos, por lo que no deben dar buenos resultados para las distancias en el seno de los
metales. Ademas, al no tomar en cuenta el nimero de coordinacion, pueden llevar a
errores considerables en casos extremos.

Radios estimados tedricamente

El resto de las aproximaciones para el radio atémico son tebricas y se basan en
conceptos desarrollados previamente para el dtomo de hidrégeno:

1) El valor esperado de la distancia al micleo para el electrén de valencia.

2) El valor de la distancia al nicleo al cual se maximiza la funcién de distribu-
cion radial del orbital de valencia.

3) El valor de la distancia al nicleo que encierra cierta carga del electrén de
valencia.

En general, la evaluacion rigurosa de cualquiera de las tres aproximaciones
requiere el uso de una computadora de alta rapidez. No obstante, como existen
formas simplificadas para obtenerlos, y debido a que esos calculos ya han sido
realizados, los discutiremos, en orden, a continuacion.

n <

Una forma simplificada de obtener el valor esperado de la distancia al niucleo
es usar la férmula del hidrégeno (7-70), que rearreglada puede escribirse como:

3 U+
R T 629

donde hemos colocado Z* en lugar de Z para emplearla para dtomos polielec-
tronicos. En especial, se usa la carga nuclear efectiva del electron mas externo
del atomo.
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RADIO RADIODE RADIO RADIODE

®

(8

ELE- ~ RADIO  ‘~oya. VANDER META- BRAGG- (r)
Z mento 1onico (U ORNOER NGO Shater 0™
1 H 37 120 25
2 He 149 49 29
3 Li 90 (+1) 134 182 157 145 205 157
4 Be 59 (+2) 125 112 105 140 104
5 B 41 (+3) 90 85 116 78
6 C 30 (+4) 77 170 70 90 60
7 N 132 (-3) 75 155 65 75 49
8 o) 126 (=2) 73 152 60 65 41
9 F 19 (-1 7 147 50 57 36
10 Ne 155 51 32
11 Na 116 (+1) 154 227 191 180 223 171
12 Mg 86 (+2) 145 195 160 150 172 128
13 Al 67.5(+3) 130 143 125 181 131
14 Si 54 (+4) 118 210 110 145 107
15 P 58 (+3) 110 180 100 123 92
16 S 170 (-2) 102 180 100 109 81
17 cl 167 (=1) 99 175 100 97 73
18 Ar 188 88 66
19 K 152 (+1) 196 275 235 20 277 216
20 Ca 114 (+2) 214 197 180 223 169
2 sc 88.5 (+3) 164 160 210 157
22 Ti 100 (+2) 147 140 200 148
23 \ 93 (+2) 135 135 191 140
24 Cr 87 (+2) 129 140 185 145
25 Mn 81 (+2) 139 137 140 179 128
26 Fe 75 (+2) 125 126 140 172 123
27 Co 79 (+2) 126 125 135 167 118
28 Ni 83 (+2) 121 163 125 135 162 114
29 Cu 87 (+2) 140 128 135 157 119
30 Zn 88 (+2) 120 139 137 135 153 107
31 Ga 76 (+3) 120 187 153 130 181 125
32 Ge 67 (+4) 122 139 125 152 109
33 As 72 (+3) 122 185 115 133 99
34 Se 184 (-2 117 190 s 122 91
35 Br 182 (—1) 114 185 115 112 84
36 Kr 110 200 103 78
37 Rb 166 (+1) 250 235 298 229
38 Sr 132 (+2) 215 200 245 184
39 Y 104 (+3) 182 180 227 169
40  Zr 86 (+4) 160 155 216 159
41 Nb 86 (+3) 147 145 207 159
42 Mo 83 (+3) 140 145 200 152
43 Tc 135 135 195 139
44 Ru 82 (+3) 134 130 189 141
45 Rh 81 (+3) 134 135 184 136
46 Pd 100 (+2) 163 137 140 179 56
47 Ag 129 (+1) 172 144 160 175 129
48 cd 109 (+2) 158 152 155 171 118



(a) (b) (c) (d) (€) o (@
RADIO RADIODE RADIO RADIODE

z ELE- ~ RADIO  ~Gy,. VANDER META- BRAGG-

MENTO IONICO  [ENTE  waALS  LICO  SLATER <7 '™
49 In 94 (+3) 193 167 155 200 138
50 Sn 83 (+4) 140 217 158 145 172 124
51 Sb 90 (+3) 143 161 145 153 116
52 Te 207 (=2) 135 206 140 142 108
53 1 206 (—1) 133 198 140 132 100
54 Xe 130 218 124 96
55 Cs 181 (+1) m 260 334 252
56 Ba 149 (+2) 224 215 278 206
57 La 117 (+3) 188 195 274 192
58 Ce 115 (+3) 165 182 185 270 198
59 Pr 113 (+3) 164 183 185 267 194
60 Nd 112 (+3) 164 182 185 264 191
61 Pm 111 (+3) 163 185 261 188
62 Sm 110 (+3) 162 180 185 259 185
63 Eu 109 (+3) 185 206 185 256 183
64 Gd 108 (+3) 162 180 180 253 171
65 Tb 106 (+3) 161 178 175 251 178
66 Dy 105 (+3) 160 177 175 249 175
67 Ho 104 (+3) 158 177 175 247 173
68 Er 103 (+3) 158 176 175 244 170
69 Tm 102 (+3) 158 175 175 242 168
70 Yb 101 (+3) 194 175 240 166
71 Lu 100 (+3) 158 173 175 225 155
72 Hf 85 (+4) 159 155 215 148
73 Ta 82 (+4) 147 145 208 141
74 w 80 (+4) 141 135 202 136
75 Re 77 (+4) 137 135 193 131
76 Os 77 (+4) 135 130 191 126
77 Ir 76.5(+4) 136 135 187 123
78 Pt 76.5(+4) 173 139 135 183 122
79 Au 151 (+1) 166 144 135 179 119
80 Hg 116 (+2) 155 155 150 176 113
81 Tl 103 (+3) 196 171 190 207 132
82 Pb 91.5(+4) 202 175 180 181 122
83 Bi 117 (+3) 182 160 163 121
84 Po 108 (+4) 190 152 114
85 At 76 (+7) 143 112
8%  Rn (145) 134 102

Tabla 9.17 Diferentes estimaciones del tamafio de los dtomos.

(@) Tomado de la referencia de Shannon para numero de coordinacion 6.

(b) Tomado de la referencia de Huheey.

(¢} Tomado de la referencia de Bondi.

(d) Tomado de la referencia de Wells para numero de coordinaciéon 12.

(¢) Tomado de la referencia de Slater.

(f) 'ZI'omado de la referencia de Froese. Los valores para metales de transicion corresponden a la configura-
(g) Tomado de la referencia de Waber y Cromer, evitando la diferencia de valores asociados al acoplamiento

espin-orbita.
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Ejemplo 9.34 Aproxime {r) por la féormula (9-26) para los elementos del segundo
periodo y de la primera familia.

Soluciocn Tomando los valores de Z* de la tabla de Clementi y Raimondi, (8-9),
podemos obtener las tabulaciones siguientes:

Segundo periodo (n = 2)
Li Be B C N O F Ne
zZ* 1.279 1.912 2421 3136 3.834 4453 5100 5758

! 0 0 1 1 1 1 1 1
{ry (pm) 248 166 109 84 69 59 52 46

Primera familia (I = 0):

Li Na K Rb Cs
n 2 3 4 5 6
z* 1.279 2.507 3.495 4.985 6.363

(r> (pm) 248 285 363 398 449

Hemos graficado estos valores en las figuras 9.38 y 9.39. Puede observarse que el
aumento de la carga nuclear efectiva en un periodo hace que {r)> vaya disminuyendo,
como sucedia con los radios descritos previamente. Asimismo, en una familia, el {r>
crece, ya que el aumento de Z* no compensa al del cuadrado del numero cuantico n.

Al emplear la ecuacion (9-26) en el ejemplo 9.34, solo estamos estimando el
valor esperado de la distancia al nucleo para uno de los electrones de valencia.
Desde luego, existen mejores descripciones para este parametro. Por ejemplo,
puede realizarse un calculo Hartree-Fock para el dtomo en cuestion (Sec. 8.2.4)
y obtener rigurosamente ¢l valor esperado del radio por su definicion mecano-
cuantica. De esta forma, se han calculado los valores que presentamos en la
tabla 9.17 (pags. 738 y 739).

La figura 9.40 contiene, por ejemplo, los resultados de Hartree-Fock para
{r> de todos los electrones del atomo de europio. Aquel del electréon 6s es el
indicado en la tabla 9.17 (256 pm). Esta figura confirma que los electrones con
la mayor n estin mas alejados del ntcleo, en promedio. Sin embargo, la

<r> (pm)
250
200 |
150
100 4
Figura 9.38 Variacion del valor es-
50 perado del radio, estimado con la
ecuacion (9-26) para los electrones de
i R— ! 1 L L—  valencia de los elementos del segundo

Li Be B C N O F Ne periodo de la tabla periodica.
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<r> (pm)
£ 3
500 4
Cs
400 RO
K
300
200 Na
Li
100
Figura 9.39 Estimacion del valor
r Y r r —> Periodo  esperado del radio para los me-
2 3 4 5 6 tales alcalinos.

secuencia encontrada en el hidrégeno, donde (para n constante) estaban mas
cerca del nucleo los electrones con la mayor /, no se cumple. En el europio, los
electrones 3s son los mas alejados del nucleo dentro de la capa n = 3 (como
en el hidrégeno), pero en las capas n =4 y n =5 se da el ordenamiento in-
VErso.

PROBLEMA 9.43 Slater, en su trabajo sobre carga nuclear efectiva, propuso la siguiente
ecuacion para evaluar el radio atomico (es la misma del Problema 8.16):

(n*)?

Z*

(52.9 pm) 9-27)

r =

Calcule con ella la distancia al nucleo de cada electron del europio y comparelas con las
de la figura 9.40.

2) Maximo de la funcion de distribucién radial

Las funciones de distribucion radial, f,,(r), para los electrones de valencia de
los atomos, pueden presentar uno o mas maximos locales (véase Fig. 8.35). El
mas intenso de todos es el mas alejado del nucleo. En esa zona es mds
densamente probable encontrar al electrén de valencia; asi que la evaluacion de
ese maximo permite estimar el «alcance» del atomo.

Waber y Cromer han obtenido estos maximos para toda la tabla periddica y
sus resultados han sido también incluidos en la tabla 9.17 (pags. 738 y 739). Estos
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Figura 9.40 Valor esperado de la distancia al nicleo para los orbitales del europio
(Z = 63).

A 4

muestran la misma tendencia que siguen los de {r), pero resultan, ademas, ser
bastante similares a los de Bragg y Slater. Esto puede constatarse en la figu-
ra 9.41, donde se han graficado los valores de los tres métodos para el segundo
periodo y la primera familia.

Los calculos de los maximos de f,,(r) para todos los electrones del uranio se
presentan en la figura 9.42, de donde pueden extraerse conclusiones similares a
las que comentamos para la figura 9.40.

3) Distancia al nicleo a la que se engloba cierta probabilidad
para el electrén de valencia

Desde ¢l punto de vista de la mecdnica cudantica, los atomos son de tamafio
infinito. El cuadrado de la funcion de onda va decayendo conforme se aleja del
nucleo, pero solo vale cero en el limite r —» 0o. Sin embargo, podemos sugerir
que el tamafo atomico se evalue como la distancia al nucleo a la cual se
engloba, digamos, un 999, de la probabilidad electronica de valencia. Este
radio puede obtenerse rigurosamente mediante el método de Hartree-Fock,
pero en esta seccion solo lo estimaremos a partir de ecuaciones hidrogenoides.
Por ejemplo, pueden emplearse las ecuaciones para la probabilidad radial
acumulativa de la tabla 7.4 e igualarlas a 0.99, teniendo cuidado de usar la Z*
de Clementi y Raimondi para el electrén de valencia del atomo en lugar del
nimero atéomico.
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Figura 941 Comparacion de los radios atomicos de Bragg-Slater (BS), Waber y Cromer
(WCQ) y valor esperado de la distancia al nucleo del electron de valencia, {r), para un
periodo y una familia.
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Figura 9.42 Maximos absolutos de la funcion de distribucion radial de los electrones del
uranio (Z = 92). El del 7s corresponde al valor del radio atémico de Waber y Cromer.
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PROBLEMA 9.44  Iguale a 0.99 las funciones de probabilidad radial acumulativa 3s o 3p
(segun el caso) para obtener los radios que encierren el 99 % de la carga electrénica de
valencia para los dtomos del tercer periodo. Use Z* de la tabla 8.9 (Clementi y
Raimondi).

Respuesta  Na, 537 pm Mg, 407 pm Al, 327 pm Si, 275 pm
P, 228 pm S, 212 pm Cl, 190 pm Ar, 174 pm

En la figura 9.43 hemos graficado los resultados del problema anterior
junto a los que se obtienen, utilizando el mismo criterio, por el método de
Hartree-Fock. Es claro que esta aproximacion hidrogenoide da resultados
cercanos a los rigurosos. Hemos afiadido los radios atémicos covalentes y de
Waber y Cromer para hacer notable que el criterio de probabilidad igual a
0.99 lleva a radios mucho mayores a los de las demas aproximaciones desarro-
lladas hasta aqui, aunque se reproduce la tendencia general a lo largo de un
periodo.

9.2.8 Recapitulacién y tabla de radios atémicos

Al concluir esta seccion sobre el tamafio atémico debe ser claro para el lector
lo dificil que es responder a la pregunta con la que iniciamos: «;De qué
tamafio es un atomo?» En realidad, es una pregunta un poco ingenua. En
rigor, los 4tomos son infinitos, de acuerdo con los resultados de la mecdnica
cudntica. Sin embargo, es cierto que existen atomos donde los electrones de

r (pm)

500

) \\\i\

T~ Hidrogenoide,
K con 2*
100 rcov

\ 7 mix

IS
T T 1] T T 4

Na Mg Be Si P s C Br z
Figura 943 Radio atomico de los elementos del tercer periodo definido como probabili-
dad acumulativa (P = 0.99) en las dos curvas superiores. Por debajo, el radio covalente y el
de méaxima funcién de distribucion radial.
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valencia estan (en promedio) cerca, y en otros lejos, del nucleo. Esto se refleja
en las mayores o menores distancias internucleares determinadas experimental-
mente, ya que son los electrones de valencia los encargados de enlazar quimi-
camente los atomos. Por ello, el quimico ha «idealizado» o «creado» el concep-
to de radio atomico. Su objetivo puede ser el de predecir distancias internuclea-
res, inducir la magnitud y caracter de las fuerzas de union, predecir reactividad
o emplearlo como parametro para dar explicacion a otros fenémenos. Cuando
sea de importancia considerar el ambiente en el cual el dtomo se encuentra
inmerso, es conveniente tomar el radio ionico, covalente, metdlico o de Van der
Waals. Si solo se desea una comparacion entre dos o mas atomos aislados, sin
importar su entorno, las estimaciones hidrogenoides o rigurosas que proporcio-
nan los métodos tedricos pueden ser utiles como modelos.

Asi, es nuestro deseo que el lector utilice adecuadamente los radios atdmicos
de la tabla 9.17. Los siete valores de radio se han graficado en la figura 9.44
para magnesio y oxigeno. Exceptuando los iénicos, donde el oxigeno crece
debido a la transferencia de carga a su favor, siempre el radio del magnesio es
mayor que el del oxigeno. Si ésa es la informacién que el quimico buscaba,
cualquiera de las escalas puede responderla, pues en todas se siguen tendencias
similares a lo largo de la tabla periddica. Si desea informacion mas especifica,
habra de decidir qué tipo de radio debe consultar, de acuerdo con el problema
a resolver. En pocas palabras, el uso adecuado de la tabla 9.17 depende, en
gran medida, de lo aprendido a lo largo de esta seccion.

r (pm)
200
150 o
A\ \
LA
hY / \
\\\ ,I \ Mg
100 Y /l \‘
/ A4 \\‘
“'__-"--—--.g
50 > O
"
LI 11n
Iénico vdWaals <r> Met ¥ mix
Covalente Bragg-Slater

Figura 9.44 Diferentes valores de radio para oxigeno y magnesio.

9.3 ELECTRONEGATIVIDAD

Pauling fue quien introdujo la concepcion moderna del término «electronegati-
vidad», como mencionamos en la seccion 4.4.3. Este puede entenderse como
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una forma de cuantificar la capacidad de un dtomo de atraer electrones en una
molécula.

En esta seccion retomamos el término y analizamos sus variaciones periodi-
cas una vez que discutamos los diferentes enfoques modernos que han sido
considerados.

Debe enfatizarse que en todo intento de construir una escala de electrone-
gatividad se parte del concepto de dtomo enlazado. Es decir, no se trata de la
capacidad de un atomo aislado para atraer electrones, sino de uno dentro de
un entorno quimico especifico.

Consideraremos aqui las escalas de electronegatividad que parten de la
consideracion de variables atomicas como sus argumentos. Es decir, ignorare-
mos las aproximaciones que desde datos experimentales (fundamentalmente
espectroscopicos) proponen diversas escalas de este pardmetro. A pesar de elio,
muchas de estas escalas empiricas guardan una estrecha relacion con las que
aqui desarrollamos.

Agrupandolas por sus similitudes, podemos hablar de dos aproximaciones
metodoldgicas para la electronegatividad:

a) Métodos basados en propiedades electronicas.
b) Mcétodos basados en el tamafio atomico.

Sobre éstos se discute en las dos primeras secciones. En la tercera se abor-
dan globalmente las diversas escalas de electronegatividad y sus unidades
correspondientes.

9.3.1 Métodos basados en propiedades electrénicas

La relativa facilidad con que un atomo aislado puede atrapar un electrén
puede medirse cuantitativamente mediante su afinidad electréonica (Sec. 9.1.2).
Cuanto mayor sea la afinidad, mayor cantidad de energia se libera, y se hace
mads espontaneo el proceso. Asi, desde el punto de vista energético, es mas
factible que un atomo de fluor atrape un electron, a que lo haga uno de sodio.

De la misma forma, un atomo aislado puede perder con mayor facilidad un
electrén cuanto menor sea su energia de ionizacién. En este sentido, es mas
sencillo que sea el sodio el que pierda un electrén y no el flior.

Sin embargo, aunque afinidad electrénica y energia de ionizacion son parimetros que
permiten estimar la relativa facilidad de perder o ganar electrones, no pueden usarse
directamente para construir una escala de electronegatividad, debido a que ambas
propiedades se refieren a dtomos aislados.

Si, de alguna forma, pudieran estimarse estos parametros para los dtomos
al momento de formar enlaces quimicos, entonces si serian de utilidad para ese
propésito.
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La idea de estado de valencia

John Hasbrouck van Vleck® (1899- ) fue quien defini6 el concepto de «atomo
en una molécula». Los valores de energia de ionizacion y afinidad electrénica
para un «atomo en una molécula» no serian los mismos que para un atomo
aislado, ya que el arreglo electronico de éste es diferente, una vez que participa
en uno o varios enlaces. Se acostumbra decir que el «atomo en una molécula»
estd en un estado de valencia (v), ¢l cual se define como el que adquiere el
atomo cuando en la molécula se eliminan los atomos vecinos adiabaticamente,
sin permitir ningun rearreglo electronico. Por ejemplo, el estado de valencia del
idtomo de carbono en el CCl, puede visualizarse si sobre esta molécula se
eliminan los atomos de cloro sin que se afecte la estructura electronica del
carbono. El resultado es un dtomo de carbono donde sus orbitales de valencia
apuntan en la direccion antes ocupada por los cloros: hacia los vértices de un
tetraedro. En este sentido, mientras que en el atomo aislado se acepta una
configuraciéon (25)*(2p)%, en el atomo enlazado se presenta una configuracion
(te)*, con cuatro orbitales tetraédricos ocupados, cada uno, por un electron:

(15)%(25)%(2p)* — (15)(te)*
Transicion del estado basal del atomo de carbono
a su estado de valencia

Para que un dtomo pase de su estado basal a su estado de valencia debe
proporcionarsele energia, llamada «de promocién», P.

Mediante datos empiricos se ha estimado, por ejemplo, que la energia de
promocion para el atomo de carbon es P, = 0.63 MJ/mol.

Gracias a las estimaciones sobre energias de promocion se han calculado la
afinidad electrénica y la energia de ionizacion de los «atomos en una molécu-
la», los cuales, como se verd, han sido de gran utilidad para construir escalas
de electronegatividad. En la figura 9.45 se muestra como estin relacionadas AE
e I, para los estados basal y de valencia de los datomos.

Por ejemplo, la secuencia de «reacciones»:

Energia
C(te®) —— C(s°p?) -pP
C (s*p) —— C(s?p?) + e AE
C(s*p?) —— C(te*) Py
tiene como suma:
C(te®)—— C(te*) + e~ ; AE(v)

que corresponde a la afinidad electrénica del estado de valencia. Por tanto,

E(v) = AE + Py — P~ (9-28)

¢ Premio Nobel de fisica en 1977 por sus trabajos tedricos sobre magnetismo y semiconducto-
res amorfos.
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Figura 945 Relacion entre las energias de promocidn, las afinidades electronicas y las
energias de ionizacion del estado basal y de valencia del carbono y sus iones.

En forma similar, puede demostrarse que
Lwy=1I,+P" - P, (9-29)

PrROBLEMA 9.45  Plantee la secuencia de reacciones que permite alcanzar la ecuacion (9-29).

Ejemplo 9.35 Basindose en los siguientes datos para la energia de promociéon: P* =
= 0.96 MJ/mol, P, = 0.63 MJ/mol y P~ = 0.61 MJ/mol, calcule AE(v) e I,(v) para el
carbono.

Solucion De las tablas 9.1 y 9.5 tomamos los valores para el atomo aislado:
AE = 0.123 MJ/mol, I, = 1.086 MJ/mol
Asi, aplicando las ecuaciones (9-28) y (9-29), obtenemos:

AE(r) = 0.123 + 0.63 — 0.61 = 0.125 MJ/mol
I,(v) = 1.086 + 0.96 — 0.63 = 1.416 MJ/mol
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PROBLEMA 9.46 Trace un diagrama equivalente al de la figura 9.45 para el boro,
empleando los datos siguientes:

P* = 0.717 MJ/mol, P, = 0.428 MJ/mol y P~ = 0.358 MJ/mol

Calcule, ademas, los valores de I,(v) y AE(v). El estado de valencia del boro se deno-
mina frtrtr, por poseer tres orbitales apuntando hacia los vértices de un triangulo equilatero.

Respuesta  1.09 y 0.097 MJ/mol

No analizaremos en este texto como se obtienen los valores de las energias
de promocién. Fueron calculados originalmente por Robert Sanderson Mulli-
ken (1896- ) y generalizados, después, por J. Hinze y H. H. Jaffé, para la
mayoria de los elementos representativos. En la tabla 9.18 mostramos valores
de I, y AE para ciertos estados de valencia.

(MJ/mol)
ELEMENTO ESTADO DE VALENCIA

1,(v) AE(@)
Li s 0.52 0.079
Be didi 0.828 0.096
B trtrtr 1.089 0.097
C tetetete 1.416 0.125
N te’tetete 1.827 0.400
(0] te’tetete 2.353 0.590
F s2pipip 2013 0.338
Cl s2p*p?p 1.450 0.360

Tabla 9.18 Valores de afinidad electronica y energia de ionizaciéon para
algunos estados de valencia de los atomos del segundo periodo.

Vale la pena hacer notar que un mismo 4dtomo puede presentarse en
diferentes estados de valencia en varias moléculas. Por ejemplo, la distribucion
electronica del carbon no es la misma en metano (ambiente tetraédrico), etileno
(tres enlaces a 120° y un segundo enlace tipo =) o acetileno (dos enlaces a 180°
y otros dos mas tipo m). Los valores de AE(v) € I,(v) varian dependiendo del
estado de valencia, como puede apreciarse en la tabla 9.19.

I,(v) AE(v)

ESTADO DE VALENCIA (Mj/mol) (MJ/mol)
sppp (basal atomico) 1.087 0.123
didi nm 1.681 0.128
trtrtr m 1.507 0.077
tetetete 1416 0.125

Tabla 9.19 Datos de afinidad y energia de ionizacion
para cuatro estados de valencia del carbon.
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Una vez aclarado el concepto de «atomo en una molécula», estamos listos
para entender cdmo Mulliken generd una escala de electronegatividad basada
en las propiedades electronicas que hemos venido discutiendo.

La escala de electronegatividad de Mulliken

Supongamos que tenemos a dos dtomos en sus estados de valencia. Si el
atomo A es mas electronegativo que el B, esperamos que pueda atraer un
electron de él:

A(v) + Bo)—— A~ (v) + B*(v)

La energia de este proceso es AE = —AE  (v) + I 1,(V)-
Por el contrario, si B es mas electronegativo, lo que se espera es:

A(v) + Blv)—— A*(v) + B~ (v)

con energia AE' = I, (v) — AEg(v).
Para el caso intermedio, donde ambos dtomos tengan la misma electrone-
gatividad, debemos tener una igualdad en la energia de ambas reacciones:

—AE (v) + I,,(v) = — AEg(v) + I, (v) (9-30)

De (9-30), Mulliken razoné que la igualdad de electronegatividades im-
plicaba:

AE 4(v) + 1, (v) = AEg(v) + I, (v) (9-31)

Ademas, si definitivamente la electronegatividad de A, y,, fuera mayor que la
de B, yp, debia darse AE < AE', de donde

AE ,(v) + 1, (v) > AEg(v) + I, ,(v) (9-32)

Empleando las dos Gltimas ecuaciones, Mulliken indujo que la electronegativi-
dad debia estar relacionada con la suma de afinidad y energia de ionizacién, y
definio

1
Xa =5 [AE4©) + 1, (v)]
(9-33)

1
X8 = E[AEB(U) + 1,,(v)]

Es claro que las unidades de la electronegatividad de Mulliken son de energia.
El factor 1/2 es de proporcionalidad, y, en tanto no avancemos, debe tomarse
como arbitrario.

En la época en la que Mulliken propuso su féormula (9-33) no se contaba
con mediciones precisas de las afinidades electronicas para muchos elementos,
y en ello radico la limitacion de su escala.

PROBLEMA 947 Obtenga las electronegatividades de Mulliken para los atomos de la
tabla 9.18, con los datos para los estados de valencia alli dados.
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Respuesta Li, 0.3; Be, 046; B, 0.59; C, 0.77; N, 1.11; O, 147; ®, 1.17, y Cl, 091. Es
notable el hecho de que en la escala de Mulliken sea el oxigeno el dtomo mas
electronegativo, al menos para los estados de valencia de la tabla 9.18. Sin embargo,
calculando xy,uen Para el oxigeno en el estado de valencia s2p?pp, obtenemos yo =
= (1.667 + 0.194)/2 = 0.931 MJ/mol, resultando ahora menor a la del flior. Como
conclusion, solo son comparables las electronegatividades de Mulliken para atomos en
el mismo estado de valencia.

Las clectronegatividades de Mulliken no pueden compararse directamente
con las de Pauling. Sin embargo, se ha construido una relacion lineal aproximada
entre ellas:

X Pauling = 0‘336(XMulliken —0.615) (9-34)

PROBLEMA 9.48 Convierta sus resultados del problema anterior a la escala de Pauling
mediante (9-34) y compare sus resultados con los de Pauling (Tabla 9.22).

Ejemplo 9.36 Utilizando un diagrama de energia para los estados de valencia de un
dtomo neutro y sus iones, dé una interpretacion a la electronegatividad de Mulliken.

Solucién Sea A un atomo neutro y digamos, por conveniencia, que tiene una energia
de cero. En ese caso, el ion A* tendria una energia de 1, (v) y el anion A~ de —AE4(v).
Con ello podemos construir el diagrama de la figura 9.46, de energia contra carga neta.

La curva discontinua trazada entre los tres puntos de la grafica puede indicarnos cual
es la variacion de la energia, E, con la carga neta, g, como si ésta fuera un pardmetro
continuo. Cada punto en la curva nos da el valor de la energia cuando al atomo neutro
se adiciona o quita una fraccion de electron. En este sentido, podemos hablar de la fun-
cion E(g), que toma valores conocidos para g entera:

E(-1)= —AE( ; EQ=0 ; EI)=1,) (9-35)

R. S. MULLIKEN. Premio Nobel de quimica,
en 1966, por su trabajo sobre el enlace
quimico y la estructura electronica de las
moléculas por el método de orbitales
moleculares. ( Tomada de «Chemical
Bonding», Annual Review Physical
Chemistry, 1978, 29, 1-30.)
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1 1 A(U)

I
»

q = carga neta sobre A

—AE (v}

I I I

A A A
Figura 9.46 Energia relativa de A=, A y A" en sus estados de valencia. Se ha trazado una
curva discontinua entre ellas.

En el tridngulo que hemos trazado uniendo los puntos extremos podemos identificar
que la tangente del dngulo 6 es precisamente la electronegatividad de Mulliken:

cateto opuesto I, (v) + AE (v)
= 5 = XMulliken

~ cateto adyacente

Asi, la electronegatividad de Mulliken puede interpretarse geométricamente como el
valor de la tangente de la recta secante a la funcién E(g). Sin embargo, usando el
teorema del valor medio del cdlculo podemos alcanzar otra mejor interpretacion. Segtin
éste, existe sobre la curva E(g) un punto, cuyo valor de g denominaremos q', tal que la
tangente allf es paralela a la de la recta secante (véase Fig. 9.47).

Como la derivada de E(g) en ¢’ es, precisamente, la pendiente de la recta tangente, la
cual es paralela a la secante b-d, la electronegatividad de Mulliken puede interpretarse
como sigue:

dE
XMulliken = —— (9-36)
dql,

XMulliken indica la variacién de la energia contra la carga en un punto cercano al atomo
neutro, ¢'.

Del resultado del ejemplo anterior, un 4tomo con alta electronegatividad
sera aquel cuya energia varie rdpidamente al adquirir o perder pequeiias
cantidades de carga electrénica, dg. En un atomo poco electronegativo
tendremos el caso contrario: su energia poco se altera ante la transferencia de
carga.
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L 4

Figura 9.47 La derivada de E(g) en ¢’ es igual a la pendiente de la recta secante.

Ejemplo 9.37 Suponga que la curva E(g) puede describirse apropiadamente por una
parabola que pasa por el origen:

E(q) = aq + bg? 9-37)
Haciendo uso de los valores conocidos para E(g) de (9-35), calcule los coeficientes
a 'y ben (9-37) y discuta su relacion con la electronegatividad de Mulliken.
Solucién  El valor E(0) = 0 es automaticamente satisfecho por (9-37); asi que habra que
utilizar los otros dos de (9-35):
E(—1)= —a+ b= —AE v)

(9-38)
El)=a+b=1(v)
Resolviendo este sistema de ecuaciones obtenemos:
1
b= 5(11‘ — AE,)
| (9-39)

a= 5(11‘ + AE))

Vemos inmediatamente que a es la electronegatividad de Mulliken. Podemos escri-
bir, entonces,

E(9) = tmunikend + (L1, — AE)q%/2 (9-40)
Asi, en este modelo parabolico, la derivada de E(g) es
dE

— = Ymuttiken + (1, — AE4)g
dq

Vemos que para satisfacer (9-36) es necesario evaluar esta derivada cn q = 0. Es decir,
en la aproximacion parabdlica para E(g) tenemos:

3 (dE)
X Muliiken = dq

(9-41)

0
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Como el punto ¢’ de la figura 9.47 no esta claramente definido o. en Gltima instancia,
depende del atomo para el cual se traza la curva de E(g), se aprovecha el resultado
(9-41) de la aproximacién parabolica para definir a la electronegatividad de una manera

genera] como
< )
X 'q

El trabajo mds reciente basado en esta definicion es el de Robert G. Parr. Aunque no
describiremos su método aqui, mostramos sus resultados en la tabla 9.22 (pags. 766 y 767),
en vista de que representa la mas completa recopilacién de valores de x basada en un
meétodo tedrico. Su trabajo fue extendido, en 1984 por Robles y Bartolotti.

(9-42)

g=0

Concepto de igualacion de electronegatividades’

Hasta aqui, la electronegatividad ha sido considerada como un parametro fijo
de cada atomo, dependiente solo de su estado de valencia. Existe otra
concepcion mas dinamica del término, que discutiremos a continuacion.

Si identificamos a la electronegatividad como una especie de potencial que
estima la mayor o menor tendencia al flujo de carga electronica entre dos
atomos, puede emplearse para interpretar la formacion de enlaces polares.
Pensemos en el proceso ideal de colocar dos dtomos frente a frente. El mas
electronegativo ird sustrayendo carga del otro, pero poco a poco ira saturando-
se. Al atomo que va ganando carga le sera cada vez mas dificil extraer carga
del que la va cediendo. Llegara el momento en que el primer atomo pierda la
capacidad de seguir polarizando y transfiriendo la carga del segundo y el
proceso cesard. Podemos interpretar este proceso mental como si inicialmente
la electronegatividad del primer dtomo fuera grande y disminuyera, poco a
poco, conforme sucede la transferencia, hasta que se iguala con la del segundo
atomo, que es el momento en el que el proceso se detiene (Fig. 9.48).

o >
Estado inicial: Xa > Xp
dtomos neutros A tiene mayor tendencia a tomar carga de B.
A B
Asevasaturandoy disminuye su tendencia atomarcarga de B.

q
Proceso de Por su parte, B, al tornarse una especie positiva, tiene menos
transferencia tendencia a ceder carga.
de carga ¥ 4 va disminuyendo.
A B

7 va aumentando.

6+

5
Estado final: ]
enlace polar A se ha saturado y no le es posible tomar mas carga de B.
o0 iénico XA = X5

A B

Figura 948 La especie mas electronegativa va tomando carga de la menos electronegativa,
hasta que se igualan ambas electronegatividades.

7 Propuesto por R. T. Sanderson en 1945.
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Figura 949 Dependencia de la energia, E, en funcién de la transferencia de carga. 4, el
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A continuacién haremos un anélisis energético del proceso de transferencia
de carga. Cada uno de los 4tomos, A y B, tendria una curva E(q) diferente, del
tipo de las de la figura 9.49.

La transferencia de carga sera energéticamente favorable mientras la energia
que pierde A sea menor a la que es necesario proporcionar a B.

Como en el proceso de transferencia siempre se cumple que

48 = —4a

podemos mostrar ambas energias en funcion de una sola de las transferencias,
digamos g4, lo que presentamos en la figura 9.50 junto con la suma de ambas.

E
1 Edad Yt
E !
1 !
]
1 ]
+ /—“' EA + EB
/
Eg(q4 4
//
/4
\ /4 Figura 9.50 La suma de las energias
1\ Z4 1 E, + Ep se minimiza para cierto va-
+ \‘\. +——t + lorde la transferencia q,. En este pun-
Mini =1 44 to, el proceso se detendria, pues es el
nmo a1
momento de mayor estabilidad del en-
1 lace polar.
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El minimo de la curva de E, + Eg se obtendria de la condicién suficiente

dUEs+ Eg) _\ dEs dE,
dq, dq, dq 4

(9-43)
Pero ya que, por la regla de la cadena,

dEg  dEy dgpg

d4, dqg dq,
y, de (9-42),

day
dq 4

=—1

podemos escribir la condicion de minimizacién (9-43) como:
dE, dE,
dq dqg

Es decir, en el minimo, donde hemos postulado que se igualarian las electrone-
gatividades de A y B, resulta que se cumple la igualdad
dE, dE,

dq 4 a dqg

(9-44)

con lo que podemos identificar a estas derivadas como las electronegatividades
mismas. Definimos entonces a y como la funcion de q:

dE

xq) = iq (9-45)

De esta manera, al principio del proceso ¢ = 0, el d4tomo mads electronegativo
seria aquel con mayor pendiente de E(g) en el origen. Al ir tomando carga, su
electronegatividad iria disminuyendo (a la izquierda del origen la pendiente
decrece), mientras que la del otro &tomo aumentaria (a la derecha del origen la
pendiente crece), terminando el proceso en el punto donde las pendientes de
ambas curvas fueran iguales.

Ejemplo 9.38 En la figura 9.50, al minimo de la curva E,  + Eg se le conoce como
energla electronegativa, E, y representa la mayor estabilidad que adquiere el sistema
como resultado de la transferencia de carga entre 4 y B. Emplee la aproximacién
parabdlica de la ecuacion (9-37) para obtener una ecuacién para E,.

Solucion Para las especies A y B tendriamos:
E = a.q4+ bag} (9-46)
Ey = apqp + bpqi 9-47)
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Sus electronegatividades serian, de acuerdo con (9-45),
Xa = a4+ 2b4q, (9-48)
X8 = ap + 2bgqp (9-49)

Para cierta transferencia de carga, q,_ , ambas electronegatividades se igualan, pudién-
dose obtener el valor de g, como:

4 — a4
min " by + by)

Para alcanzar (9-50) se han igualado (9-48) y (9-49), una vez sustituido gz = —q,4, y s€
ha despejado q,.

Finalmente, sustituyendo este valor de g4 que minimiza E4 + Eg en la ecuacién
(9-46) y el correspondiente de gg en (9-47), obtenemos la energia electronegativa:

94 (9-50)

(ap — aA)2

E,=(Es + Ep)min = “%b, + by
4t by

(9-51)

Ejemplo 9.39 Para el flior y el cloro se han obtenido los siguientes valores de a y b:

a b
F 1.221 0.839
Cl 0.948 0.545

a) Haga una grifica de Er y Eq en funcion de la transferencia, para la molécuia
CIF.

b) Obtenga el valor de g donde se minimice la suma de energias.

¢) Calcule la energia electronegativa del CIF.

Solucion

a) Sustituyendo los valores de g y b en las ecuaciones (9-46) y (9-47) podemos
obtener la grafica de la figura 9.51. Es claro que para ambos dtomos la
electronegatividad es alta, aunque la pendiente para el flior, en el origen, es un
poco mayor que para el cloro (electronegatividad estatica). Asi, puede transferir-
se carga del cloro al flior, pues este ultimo se estabiliza mds de lo que el cloro
se desestabiliza frente a la transferencia.

b) Mediante la ecuacion (9-50), obtenemos:

(0.948 — 1.221)

gp =" = _0.0986
min ~ 2(0.839 + 0.545)

asi que la molécula se estabiliza después de una transferencia de 0.1 electrones.
¢) El valor de la energia electronegativa (9-51) resulta:

—(0.948 — 1.221)
E,=— "2 = —0.013 MJ/mol
4(0.839 + 0.545)

PrOBLEMA 9.49 Verifique que las electronegatividades de F y Cl de las ecuaciones
(9-48) y (9-49) se igualan para la transferencia calculada en el inciso b) del ejemplo
anterior.

Respuesta  xr = yc = 1.055 MJ/mol en el minimo.
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E MJ/mol
21 F
Cl1
1+
Figura 9.51 Energia en funcién de
_1 +1 transferencia de carga para los atomos
iy fo——p——+ f de cloro y fltor. Para una transfe-
F 1 rencia de 0.1 electrones, se muestra
al s como la energia que gana el flior es
mayor a la que pierde el cloro.

PrROBLEMA 9.50 Se han propuesto otras aproximaciones, diferentes a la parabdlica,
para representar a la funcidon E(g). Por ejemplo:

E(g) = aq + bg* + cq® + dg* 9-52)

De la referencia de Iczkowski y Margrave, los datos de las constantes para fluor y
cloro son:

a b ¢ d
F 1.221 0.839 -0.039 —0.008
Cl 0.948 0.545 —-0.035 —0.004

Verifique que los resultados del ejemplo 9.39 y del problema 9.49 pricticamente no se
alteran al emplear este polinomio de cuarto grado.

Por considerarlo de utilidad, hemos incluido en la tabla 9.22 (pags. 766 y 767)
los valores de a y 2b para los atomos en ciertos estados de valencia seleccionados.
De las ecuaciones (9-48) y (9-49) vemos que éstos corresponden a los coeficien-
tes para calcular la electronegatividad, dentro de la aproximacién parabolica.
Ademas, los valores de a son los de la electronegatividad estatica de Mulliken,
segun la ecuacion (9-39). De esta misma ecuacidn, conocidos a y b, pueden
obtenerse los valores de afinidad electronica y potencial de ionizacién para el
estado de valencia de los atomos.

PrROBLEMA 9.51 Considere la molécula de metano, CH,.
a) Con los datos de a y 2b de la tabla 9.22 obtenga los de afinidad electronica y
potencial de ionizacién del estado de valencia de estos dtomos.
b) Calcule la transferencia de carga hacia el carbono que minimiza la energia de la
molécula Ec + 4Ey.

Respuesta qc = —0.12
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9.3.2 Meétodos basados en el tamaifio atémico

Existen varios métodos que utilizan el tamafio de los atomos para caracterizar
a la electronegatividad. La mayoria parten de los valores del radio covalente.
En esta seccién solo consideraremos dos de las aportaciones mas importantes:
la de D. L. Allred y E. G. Rochow y aquella de R. T. Sanderson.

Método de Allred-Rochow

En este modelo se cuantifica a «la capacidad de un atomo de atraer electrones
en una molécula» por medio de una fuerza. Se supone que los electrones de
valencia se encuentran a una distancia del nicleo igual al radio covalente del
atomo, y se cuantifica la fuerza de atraccién sobre ellos mediante un modelo de
carga nuclear efectiva. Al emplear la ecuaciéon clasica para la fuerza en
electrostatica, Allred y Rochow proponen su electronegatividad como:

ke’ Z*
X = 3 (9-53)

r

donde r es el radio covalente y Z* se calcula con las reglas de Slater, sin
descontar el apantallamiento del electron de valencia bajo consideracion (como
en el caso del radio idnico de Pauling).

Con la ecuacion (9-53) se obtienen fuerzas del orden de una fraccion de
microneutonios, por lo que Allred y Rochow reescalaron sus valores para que
fueran comparables directamente a los de Pauling, proponiendo la siguiente
ecuacion:

*

YaR = 3590

5 + 0.744 (9-54)
r* (pm)
Los valores originales de y,p calculados en nN mediante (9-53) se han incluido
en la tabla 9.22 (pags. 766 y 767). Muestran gran concordancia con los de Pauling,
como se presenta en la figura 9.52, una vez que se usa la forma reescalada (9-54).
En la tabla periddica de las paginas 810 y 811 también hemos incluido los valores
de xag reescalada.

La aproximacion electrostatica de Allred y Rochow al concepto de electro-
negatividad ha recibido atencion reciente por varios grupos de investigacion,
que pretenden modificarla y mejorarla. Algunos, por cjemplo, utilizan a la
energia potencial:

—KkZ*e?

r

V:

en lugar de la fuerza. Otros simplemente sugieren emplear otra carga nuclear
efectiva (Clementi y Raimondi) u otro radio atémico (el de Waber y Cromer,
por ejemplo).
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x4
3 +— Pauling
»+— Allred-Rochow
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Figura 9.52 Comparacién entre la electronegatividad de Pauling y la de Allred-Rochow
para los atomos del Li al Cl. Los datos para Ne y Ar no se presentan debido a la ausencia
de radios covalentes para estos atomos.

Una contribucion reciente sobre esta misma linea es la de R. J. Boyd, quien
propone una escala de electronegatividad basada en la ecuacidn

KZ, r,
1= [1 —f Sur) dr]
Vo 0

Entre paréntesis se tiene la fraccion de carga del electrén de valencia que se
encuentra fuera del radio atémico, r,. La constante K sirve para escalar la
electronegatividad de Boyd a la escala de Pauling.

Electronegatividad de Sanderson

Hacia 1960, R. T. Sanderson propuso una escala de electronegatividad de
origen enteramente diferente al de las anteriores. Sanderson concibe como
parametro fundamental a la densidad electrénica promedio de los atomos.

Es facil observar que, a lo largo de cualquier periodo, aunque el numero
total de electrones crece, el radio atomico decrece (con cualquiera de las escalas
que se le evalte).

Asi, a la derecha de la tabla periddica, en la familia de los halégenos,
tenemos a los atomos con mayor numero de electrones en ese periodo y con
menor tamafio atomico, también. Son los atomos mds compactos, con mayor
namero de electrones por unidad de volumen.

La densidad electronica promedio, concebida como la carga electronica
total, Z, dividida entre el volumen atémico, ¥, es, por tanto, un parametro
periddico:

p=2Z|V (9-55)
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Sanderson estimd el volumen atomico mediante una esfera con el radio
covalente del atomo:

z _ Z
4 T 41972,

3
3 oy

3

p= (9-56)

y se pregunt6 si este pardmetro podia reflejar, por si solo, una escala de
electronegatividad.

Ejemplo 9.40 Investigue como dedujo Sanderson que la densidad electrénica promedio
debia estar relacionada con la electronegatividad.

Solucion Desde las teorias de Kossel (Sec. 4.2.2) se pensaba que los atomos tienden a
asociarse con otros en forma tal que adquieren una configuracion isoelectronica a la de
un gas noble. Al menos asi se explicaba la formacién de compuestos ionicos. En el
cloruro de sodio, por ejemplo, tendriamos Na™ (isoelectrénico al Ne) y C1~ (isolectroni-
co al Ar). Sin embargo, Sanderson razoné que aunque estos iones tienen configuracion
de gas noble, poseen gran reactividad, no atribuible a su carga, una propiedad que un
gas noble no posee.
Por ejemplo, en la serie isoelectronica:

§2-, ClI°, Ar, K%, Ca?*

a) Los aniones S?~ y Cl~ pueden actuar como agentes reductores y, de hecho,
pueden establecer enlaces coordinados donde actiian como bases de Lewis.

b) Los cationes Ca>* y K™ pueden reaccionar como oxidantes y también coordi-
nar a otras especies, actuando como 4acidos de Lewis.

c) El argon es totalmente inerte.

Vemos que, aunque estas especies tienen todas la configuracion

[Nel(3s)*(3p)°

muestran una reactividad totalmente diferente. ;Qué es lo que da tanta estabilidad al
gas noble y ninguna a los iones?

Lo cierto es que el tamafio atémico decrece en la serie y, por tanto, crece su
densidad electrénica promedio (véase Fig. 9.53).

Los electrones en exceso de los aniones hacen aumentar su tamafio y se convierten
en potenciales donadores de carga con baja densidad electrénica promedio. Por su
parte, los cationes son especies compactas, donde los electrones remanentes son
fuertemente atraidos por un nucleo no tan apantallado. Tienen una fuerte tendencia a
atraer carga y una alta densidad electrénica promedio. El argén, en la mitad de la serie,
posee una densidad electronica intermedia, que ni le permite ceder ni tomar carga. Es
un elemento inerte.

HOHOe

Figura 9.53 En una serie isoelectronica, el tamafio se reduce al aumentar el numero de
protones en el nicleo.
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De todo lo anterior, Sanderson razon6 que la tendencia a tomar carga en un enlace
(electronegatividad) debia estar relacionada directamente con la densidad electronica
promedio de las especies, siendo los gases nobles un «punto muerto» en la escala, como
discutiremos mds adelante.

PROBLEMA 9.52 Utilice los datos de radio covalente de la tabla 9.17 para obtener los
valores de densidad electrénica promedio (9-56) para los elementos del segundo periodo
y de la familia de los halogenos. (Use los radios en A, para obtener p en electrones por A3)

Respuesta  Li, 0.3 Be, 0.49 B, 1.64 C, 313 N, 3.96
0O, 491 F, 6.00 Cl, 4.18 Br, 5.64 I, 5.38

Sanderson obtuvo, para todos los dtomos que tenian asignado un radio
covalente, la densidad electronica promedio que se muestra en la figura 9.54.

p(elec/A?)

At

/]

L
4H/ T / /
/

X [ B L
/ Kr| J e »--e-kfl
Net/ [V | b= P
= Cs

1 = = \d
1 e Rb
He a K
¢ Y

1

r

- Z

5 10 15 20 25 30 35 4045 50 55 60 65 70 75 80 85

Figura 9.54 Valores de densidad electrénica promedio informados por Sanderson en
1960. Entonces los valores de radio covalente para muchos elementos de transicién
no habian sido determinados. Con una linea discontinua se han unido los valores de los
gases nobles, estimados seglin se indica en el ejemplo 41,

Ejemplo 9.41 Investigue como determiné Sanderson los valores de p para los gases
nobles.

Solucion  Desde luego, no contaba con valores de radios covalentes para estos dtomos.
Los de kripton y xenén se han estimado a partir de la sintesis de sus primeros
compuestos. en 1962. Sin embargo. recurriendo a los radios de iones isoelectrénicos
(véase Fig. 9.24) pueden interpolarse valores para los radios de los gases nobles.
Sanderson realizé estas interpolaciones, pero modificando los radios monovalentes de
Pauling para los iones polivalentes, y obtuvo los resultados de la tabla 9.20.
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GAS NOBLE r(A) (elec/A%)
He 0.93 0.59
Ne 1.32 1.06
Ar 1.74 0.82
Kr 1.88 1.27
Xe 2.09 1.41
Rn 2.14 2.09

Tabla 9.20 Valores de los radios covalentes
interpolados por Sanderson para los gases no-
bles y densidades electronicas promedio calcula-
das con estos radios y (9-56).

Son estos valores los que se presentan en la figura 9.54 para estos elementos, unidos
por una linea discontinua.

De los resultados del problema 9.52, donde bromo e iodo muestran valores
de p mayores que oxigeno y cloro, se llega inmediatamente a la conclusion de
que la densidad electrénica media no constituye por si sola una escala de
electronegatividad. Ademas, de la figura 9.54, los resultados para los gases
nobles son diferentes, siendo que estos elementos representan la ausencia de
reactividad (o la menor reactividad, en todo caso).

La idea de Sanderson fue emplear la linea discontinua que une los valores
de p para los gases nobles como una «linea base» para corregir las densidades
electronicas y construir una verdadera escala de electronegatividad. Es claro
que la p de los gases nobles tiende a crecer, siendo que estos elementos ni
tienden a ceder ni tomar carga en los enlaces (en 1960 no se conocia ningun
enlace con gases nobles); asi que habia que descontar esta tendencia atribuible
s6lo al crecimiento del nimero atémico y no al caracter periddico de los
valores de p.

Asi, Sanderson define

p
As == 9-57
Pi ( )

donde p; se toma de la linea discontinua de la figura 9.55 y representa algo asi
como la densidad electronica del atomo hipotético, con Z electrones, que
tuviera la estabilidad de un gas noble.

Sanderson llamé a su yg «relacion de estabilidad», por su definicidn como
cociente, interpretandola como la mayor o menor densidad electronica respecto
a un elemento inerte isoelectronico. Este atomo puramente imaginario se
introduce, repetimos, para corregir la p por aquellas variaciones con el numero
atéomico no relacionadas con la reactividad quimica.

PROBLEMA 9.53 Obtenga las electronegatividades de Sanderson para los atomos de
sodio y azufre.

Respuesta  yna = 0.72/1.03 = 0.7  ys = 3.62/0.88 = 4.11
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Los valores de la electronegatividad de Sanderson se han incluido en la
tabla 9.22 (pags. 766 y 767), junto con los de las otras escalas discutidas.

El mismo Sanderson ha propuesto una ecuacidén que permite reescalar sus
electronegatividades y hacerlas comparables a las de Pauling:

1p = (02135 + 0.77) (9-58)

La escala de Sanderson ha recibido criticas y elogios recientes en la literatura.
La hemos incluido por representar un enfoque diferente que acaba conducien-
do, mediante (9-58), a resultados similares a los de Pauling y las otras escalas
que ya hemos discutido.

En 1965 (véase Bibliografia), después de la sintesis de compuestos con gases
nobles, Sanderson complementd su escala y propuso para estos elementos
electronegatividades diferentes a 1.0, que son las que les corresponderian con lo
discutido hasta aqui. Para mayor informacion, se aconseja al lector acudir a la
fuente original.

9.3.3 Escalas de electronegatividad

Después de haber discutido en secciones anteriores cuales han sido los modelos
mas frecuentados para generar una escala de electronegatividad, podemos
preguntarnos cual de ellos evalua de mejor forma «la capacidad de un 4tomo
para atraer electrones en una molécula». Esta es una pregunta nada facil de
contestar.

Para empezar, cada electronegatividad posee unidades propias, como se
muestra en la tabla 9.21.

AUTOR ECUACION DE DEFINICION UNIDADES
Pauling X4 — ¥p = k(A p)'"? Energia'/?
Mulliken M= %(I (v} + AE(v) Energia/electrén
Allred-Rochow YAR = errZ* Fuerza
Sanderson s = PIp; Adimensional

Tabla 9.21 Unidades de varias escalas de electronegatividad.

Desde luego, no resulta simple comparar magnitudes medidas en diferentes
unidades. Las ecuaciones que hemos presentado, como las (9-34), (9-54) y (9-58),
no son mas que ajustes numeéricos para correlacionar las diferentes escalas
con la de Pauling, que fue la primera en aparecer, por lo que son aproximadas.
No pueden emplearse para comparar datos de electronegatividad para un
elemento dado.
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Nos encontramos, por tanto, ante un concepto que ha generado multitud
de interpretaciones diferentes, dificilmente comparables, aparentemente. Sin em-
bargo, veamos cudl es el comportamiento de cada conjunto de valores de
electronegatividad. En la tabla 9.22 los presentamos en las unidades originales
propuestas.

En general, las tendencias en las diferentes escalas coinciden, como puede verse
en la figura 9.55.

Electronegatividad

Figura 9.55 Electronegatividades de Sanderson, Allred-Rochow y Parr para los atomos
del H al Kr. No se muestra la escala de cada electronegatividad, pues no son com-
parables. S6lo se pretende hacer ver que presentan tendencias similares.

Asi, aunque aparentemente incomparables, las diversas escalas parecen refle-
jar un comportamiento relativo similar. Por tanto, la unica recomendacion al
lector para aplicar el concepto de electronegatividad a alguna interpretacion
especifica seria usar una de las escalas. Ademads, dependiendo del problema,
alguna de ellas puede ser mas aplicable que las otras. Por ejemplo, si se desea
estimar energias de enlace, se usara la de Pauling; si se quieren comparar
reactividades de diferentes estados de valencia de algin dtomo, sera convenien-
te emplear la de Mulliken (extendida por Hinze y Jaffe), etc.

Terminamos esta seccion indicando al lector que el tema de la electronega-
tividad sigue siendo discutido actualmente en la literatura quimica; asi que no
todo se ha dicho, permaneciendo ain multiples aspectos de controversia ac-



MULLIKEN-JAFFE (MJ/mol)
ALLRED-

7z JELE-  PAU-  SAN-  PARR  podiol T
MENTO  LING DERSON (MJjmoh T\ ESTARo »
LENCIA

1 H 22 3.55 0.769 58.5 s 0692 1240
2 He 0.98 0.74 1.217 98.5 s 0.936 2.875
3 Li 098 0.74 0.249 9.07 s 0299 0441
4  Be 1.57 199 0367 29.1 di 0461 0732
5 B 204 293 0328 513 tr 0611 0956
6 C 2.55 3.79 0495 704 te 0770 1.280
7 N 3.04 4.49 0.673 933 te 1113 1426
8 O 3.44 5.21 0861 110.6 te 1471 1764
9 F 3.98 5.75 1.061 134.6 p 1175 1675

10 Ne 0995

11 Na 093 0.70 0.224 10.7 s 0270 0451

12 Mg 131 1.56 0.293 19.4 di 0395  0.581

13 Al 1.61 222 0.217 29.1 tr 0.528 0.648

14 Si 1.90 2.84 0.347 399 te 0704 0872

15 P 2.19 343 0483 52.8 te 0858 1093

16 S 2.58 412 0.629 700 te 0978 1035

17 Cl 3.16 493 0.783 84.2 P 0.905 1.090

18 Ar 0.686

19 K 082 042 0.185 6.62 s 0280 0278

200 Ca 1.00 1.22 0.179 11.8 di 0.318 0457

21 Sc 1.36 1.88 0.243 183

2 T 1.54 227 0.294 23.0

23 Vv 163 0321 284

24 Cr 1.66 0333 36.7

25 Mn 155 0418 343

26 Fe 1.90 0454 374

27 Co 188 0.363 383

28 Ni 191 0372 40.3

29 Cu 195 243 0381 40.3 s 0416 0658

30 Zn 165 2.98 0353 36.7 di 0454 0.620

31 Ga 1.81 3.28 0.204 432 tr 0.581 0.722

32 Ge 201 3.59 0325 511 te 0779 0.658

33 As 2.18 3.90 0447 58.5 te 0801 0867

34 Se 2.55 421 0.570 69.7 te 0942 1.066

35 Br 296 453 0.699 80.1 p 0810 0907

36 Kr 2.90 0.596

37 Rb 0.83 0.36 0.173 5.90 5 0.202 0403

38 Sr 0.95 1.06 0.169 9.94 di 0.303 0.426

39 Y 1.22 1.75 0217 14.7

40 Zr 133 2.26 0.290 19.2

41 Nb L6 0315 194

42 Mo 224 0.322 22.3

43  Tc 19 0442 2438

44 Ru 22 0.333 271

45 Rh 2.28 0.337 284

46 Pd 220 0334 24.3

41 Ag 193 2.30 0343 271

48 Cd 1.69 2.59 0323 28.7

49 In 178 2.84 0.202 299 tr 0509 0655

50 Sn 188 3.09 0.309 39.2 te 0.762 0483

51 Sb 2,05 3.34 0412 432 te 0818 0904

52 Te 2.1 3.59 0.516 50.8 te 0.932 1.053



MULLIKEN-JAFFE (MJ/mol)

z ELE PAU- SAN- PARR A bt ESTADO
MENTO  LING DERSON (MJmoh NOCCt STADC . 2
LENCIA
53 1 2.66 3.84 0.622 58.7 p 0782 0883
54 Xe 26 0517 66.4
55  Cs 0.79 0.28 461
56  Ba 0.89 0.78 9.07
57 La 1.10 1.90 135
58 Ce 1.12 0.174 135
59  Pr 1.13 0.178 13.1
60 Nd 1.14 0.183 13.1
61 Pm 0.186 13.1
62 Sm 1.17 0.189 13.1
63 Eu 0.188 10.7
64 Gd 1.20 0.195 14.7
65 Tb 0.193 143
66 Dy 1.22 0.194 143
67 Ho 1.23 0.196 143
68 Er 1.24 0.197 14.7
69 Tm 1.25 0.199 14.7
0 Yb 0.179 127
71 Lu 127 0373 15.8
72 Hf 1.3 19.4
73 Ta 15 235
7% W 2.36 26.4
75 Re 19 28.7
76  Os 22 311
77 Ir 220 324
78 Pt 228 27.9
79  Au 2.54 2.88 27.1
80 Hg 20 293 279
81 TI 1.83 3.02 27.9
82 Pb 2.1 3.08 024
83 B 20 3.16 37.1
84  Po 20 40.7
85 At 22 46.4
86 Rn
87  Fr 0.7 461
88 Ra 0.9 9.07
89 Ac 1.1 10.2
90 Th 13 14.7
91 Pa 1.5 15.8
92 8] 1.7 19.2
93 Np 1.3 19.2
9 Pu 1.3 19.2
95  Am 13 183
9% Cm 13 183
97 Bk 1.3 183
98 Cf 13 183
99  Es 13 183
100 Fm 13 183
101 Md 13 183
102 No 1.3 18.3

Tabla 9.22 Diferentes escalas de electronegatividad.
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tual; entre ellos, para dar un ejemplo, los valores de electronegatividad que han
podido obtenerse para los gases nobles y su posible interpretacion.

9.4 PERIODICIDAD

Hasta este momento hemos discutido cuatro propiedades utiles para interpre-
tar, en primera aproximacién, el comportamiento quimico. A manera de resu-
men, hemos identificado las siguientes tendencias generales de ellas dentro de la

tabla periddica:

1) La primera energia de ionizaciéon aumenta conforme crece Z en un periodo
y disminuye a lo largo de una familia.

2) La afinidad electronica presenta un comportamiento dificil de clasificar
como estrictamente periodico. Sin embargo, salvo sus pequefios valores (o
incluso negativos) para los elementos con configuracion de capa llena,

también crece al aumentar Z en periodos y decrece en familias.

3) El tamafio atémico, como quiera que se le interprete, tiene el comporta-
miento inverso: decrece al crecer Z en un periodo y crece en una familia.

4) La electronegatividad tiene la misma tendencia general de las dos primeras
propiedades electroénicas.

Hemos venido discutiendo, grosso modo, algunas irregularidades del com-
portamiento de estas propiedades. Iniciamos esta seccion con la presentacion

I, AE, y

1 1,

L 4

>

Bloque s

——

Bloque d

Bloque p

4

AE T
3

R e o e o m s oo

Bloque f

Figura 9.56 Tendencias generales de I, AE, r y x en la tabla periédica.
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de varias anomalias conocidas respecto al comportamiento del tamafio atomi-
co, las llamadas contracciones. En la segunda seccion reunimos varios topicos
relacionados con periodicidad para otras propiedades. Finalmente, hacemos un
andlisis de la naturaleza de los elementos no existentes en la naturaleza, ya sea
que se hayan sintetizado artificialmente o no.

9.4.1 Contracciones. Periodicidad secundaria

El analisis detallado del comportamiento de los radios atémicos es sumamente
importante para predecir, en primera instancia, el comportamiento quimico
(véase, por ejemplo, la referencia de Moeller). Cuando se le grafica utilizando la
misma agrupacion que muestra la tabla periddica, se encuentran un buen
numero de anomalias interesantes. Para ejemplificarlo, presentamos la figu-
ra 9.57, donde se grafica el radio de Waber y Cromer (maximo de la funcién de
distribucién radial del electrén de valencia) por periodos. Alli podemos apre-
clar que:

a) A lo largo de un periodo disminuye el radio, salvo al penetrar al
bloque p.

b) En determinadas familias, el incremento de Z no necesariamente da
lugar al aumento del radio.

El segundo punto es muy claro para los elementos transicionales «d» del
sexto periodo, los que presentan menor tamaifio que los de n = 5, e incluso

(rma'x [t S/ |1 Py
pm)

n==6
n=>:
n=4
n=3
n=2

Figura 9.57 Tamafio atomico de los primeros 86 elementos, ordenados en bloque.
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que algunos con n = 4. Dado que para esos elementos acaba de ser llenada la
capa 4/, y a ello se atribuye, como veremos, la reduccion relativa de su
tamafio, a este fenomeno se le conoce con el nombre de contraccién lantanida.
Un fenémeno similar se presenta para los radios de los elementos del bloque p.
Por ejemplo, el Al (n = 3) resulta mayor que el Ga (n = 4). Este dltimo ya
presenta una capa 3d llena, que es responsable del fenémeno, al que se
denomina contraccion escandida (por ser el Sc el primer elemento que ocupa el
orbital 3d).

Considerando la presencia innegable de estas dos contracciones, una para
los elementos que acaban de llenar la capa 4fy otra para los de capa 3d llena,
se ha sugerido la presencia de una tercera contraccion para los elementos que
hayan acabado de llenar la capa 2p, conocida como contraccion bordnida, por
similitud con las anteriores. Esta no se puede observar de la figura 9.57, salvo
por la cercania de los radios para n = 2y n = 3 a la izquierda, en el bloque s,
en virtud de que es la menos notable de las tres.

Conviene, entonces, analizar cudl es la naturaleza del fenémeno que hace
disminuir el tamafio de los atomos post-4f, post-3d y post-2p.

Para mostrar cuantitativamente las contracciones, la tabla 9.23 presenta el
decrecimiento del radio a lo largo de cada periodo. A es la resta del radio del
elemento mayor (metal alcalino) menos ¢l del menor (gas noble). Resulta claro
que las mayores diferencias se dan para los periodos n = 2, 4 y 6, precisamente
donde se llenan los orbitales 2p, 3d y 41 No se nota la misma reduccion para
quinto y tercer periodos, donde se llenan las capas 4d y 3p, respectivamente.

ORBITALES QUE

! i s A 100/A SE LLENAN
n=1 53 29 24 4.16 1s
n=2 159 32 127 0.79 [2p)2s
n=3 17 66 105 095 3p3s
n=4 216 78 138 0.72 [3d]4pas
n=5 229 96 133 0.75 4d 5pSs
n=6 252 102 150 067 [47]5d6p6s

Tabla 9.23 Contracciones atomicas para los periodos 2(2p), 4(3d) y 6(4 f).

En la figura 9.58 se han graficado los valores de la dltima columna de la
tabla. Es claro que la contraccion lantanida es mas drastica que la escandida, y
ésta, a su vez, que la boranida.

Ejemplo 9.42 ;Cual es la razén de la contraccion lantanida?

Solucion En la figura 9.57 puede observarse para el bloque f, del lantano al yterbio,
una reduccion de r,;. Hay que recordar que, en este caso, rpyg, ostd tomado del
maximo en la distribucion radial del orbital 6s, que es el mas externo de los lantanidos.
Si el orbital 6s se «acerca» al nucleo a lo largo de la serie, es porque la atraccion
nuclear efectiva es mayor. De acuerdo con las reglas de Slater, ello no debia suceder,
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Figura 9.58 Contraccion en el tamafio de los atomos como consecuencia del llenado de
los orbitales 2p, 3d y 4f, llamada también periodicidad secundaria.

pues los electrones 4f que se van introduciendo tienen una constante pantalla de 1.0.
Asi, aunque se aumente un protén en el nicleo, éste debia estar totalmente apantallado
por el nuevo electrén 4f, sin ser afectada la posicion del orbital externo, 6s, de uno a
otro atomo. Pero como ello sucede, debe concluirse que el efecto apantallante de los
electrones 4/ no es total. Del segundo articulo de Clementi y Raimondi hemos tomado
las cargas nucleares efectivas de la tabla 9.24, donde es claro que Z¥, aumenta en la
serie de los lantdnidos y se puede concluir sobre el débil apantallamiento 4f.

Esta contraccién permanece en los elementos subsiguientes, los de la tercera serie de
metales de transicion. Podemos decir que la acumulacion de estas 14 contracciones
sucesivas es la contraccion lantdnida.

Debe agregarse que de los resultados de calculos no relativistas y relativistas en
estos atomos se estima que de un 5 a un 159% de la contraccién se debe a efectos
relativistas que afectan a los electrones internos de los atomos, debido a las altas

ELEMENTO z¥,
Sm 8.01
Eu 8.12
Gd 8.21
Tb 8.30
Dy 8.34
Ho 8.44
Er 8.48 Tabla 9.24 Carga nuclear efectiva del electron 6s de
Tm 8.58 las tierras raras, segin Clementi y Raimondi. Los
Yb 8.59 datos del cerio al prometio se han omitido, pues los
Lu 8.80 autores indican que tuvieron problemas de conver-
gencia.
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energias cinéticas que poseen, las que corresponden a velocidades ya cercanas a la de la
luz.

PROBLEMA 9.54 Cuando un objeto se acerca a la velocidad de la luz, su masa se
incrementa. Este es un conocido fenémeno relativista. Se estima, por ejemplo, que el
electron 1s del mercurio tiene una masa 1.2 veces la de un electrén en reposo. Utilice
el modelo de Bohr para predecir qué sucede con la orbita de un electrén como el 1s del
mercurio.

Respuesta  El radio de su orbita decrece un 20 9.

PROBLEMA 9.55 Grafique los valores del radio i6nico de la tabla 9.17 para los
lantanidos con numero de oxidacion +3. ;Qué puede comentar sobre su comporta-
miento quimico?

Respuesta Como la variacion de su tamafio es pequefia, es previsible que presenten
practicamente las mismas propiedades quimicas.

PROBLEMA 9.56 Un electron 3d no apantalla totalmente un proton a los electrones 4s
o 4p. Asimismo, un electréon 2p tampoco apantalla totalmente un protéon a los electro-
nes 3s. ;Sera ése el origen de las contracciones escandida y boranida?

PROBLEMA 9.57 ;Qué tienen en comun los orbitales 2p, 3d y 4, responsables de las
contracciones?

Respuesta  No tienen nodos radiales.

Otra muestra de que la contraccion lantanida es mayor que la escandida se
presenta en la tabla 9.25.

Esta presenta la reduccion del tamafio idnico a lo largo de la serie de los
lantanidos y de los metales de transicidn «d». En promedio, la contraccion
escandida es 2/3 de la lantdnida. Un analisis similar para la contraccion
boranida es imposible de realizar, ya que no existen los iones necesarios,
aunque es claro que sus efectos deben hacerse presentes en Na y Mg.

CONTRACCION ESCANDIDA CONTRACCION LANTANIDA
RADIO RADIO
ESTADO DE
IONICO A, IONICO A, AJA,
OXIDACION (pm) (pm)
M*?2 Ca: d° 114 Ba: f° 149
Zn: d'° 88 26 Yb: ft4 116 33 0.79
M*3 Sc: d° 89 La: f° 117
Ga: d'° 76 13 Lu: f14 100 17 0.76
M4 Ti: 75 ci: f° 101
Ge: d'° 67 8 Hf: f14 85 16 0.50
AJA, 068

Tabla 9.25 Comparacion entre la contraccion escandida y lantinida.



EL COMPORTAMIENTO PERIODICO DE LOS ELEMENTOS 773

Ejemplo 943 Comente alguno de los efectos de la contraccion lantanida.

Solucién Sin entrar en detalles que rebasarian los objetivos de este texto, los siguientes
hechos han sido justificados, en parte, por la contracciéon lantdnida:
a) Mayor energia de ionizacion para algunos elementos del sexto periodo, respecto
a los del quinto (véanse también los Ejemplos 9.7 y 9.8).

b) Mayor afinidad electronica de los mismos elementos que en a).

¢) Mayor energia de ionizacion y menor tamafio para Fr y Ra, comparados con
los de Cs y Ba.

d) Disminucion de la estabilidad de los compuestos con altos estados de oxidacion

para los elementos del sexto periodo. Sobre ello se comenta a continuacion.

Desde tiempo atras se sabe que los compuestos que forman los elementos mas
pesados de las familias 13, 14 y 15 son mas estables en estados de oxidacion diferentes a
los del resto de los elementos en la familia. Es decir, los compuestos con TI*, Pb?* y
Bi** son preferidos a los de TI**, Pb** y Bi**. La explicacion que se ha dado a este
hecho se basa en el llamado efecto de par inerte, que supone que los electrones 6p de
estos elementos entran facilmente en combinacidn, mientras que los dos electrones 6s,
no, comportandose como un par de electrones no reactivos.

La tendencia a la estabilidad de esos bajos estados de oxidacion es clara con los
datos de la energia de disociacion de la tabla 9.26, donde se muestra que cada vez es
necesario aplicar menos energia para liberar un par de halégenos de los compuestos
con altos estados de oxidacion.

MX, > MX,_, + X,

FAMILIA
13 14 15
Ga Cl, 343 Ge Cl, 381 Ge I, 167
In Cl; 305 Sn Cl, 276 Sn I, 142
Tl Cly 209 Pb Cl, 121 Pb I 17
Tabla 9.26 Manifestacion del efecto de par inerte. Entalpias de

disociacion (kJ/mol).

La explicacion al efecto de par inerte no es simple, aunque parece ser que la misma
contraccion relativista es la responsable. De la referencia de Dasent (Cap. 5) hemos
tomado la tabla 9.27.

s p A=(s—p)
ELE- NO RELA- | RELATI- | NO RELA- | RELATI- | NO RELA-| RELATI-
MENTO TIVISTA VISTA TIVISTA VISTA* TIVISTA VISTA
Ge 1.463 1.497 0.707 0.703 0.756 0.794
Sn 1.258 1.339 0.652 0.647 0.606 0.692
Pb 1.205 1.487 0.629 0.625 0.576 0.862

* Promediados p,,; ¥ P32

Tabla 9.27 Energias orbitales para Ge, Sn y Pb (MJ/mol).
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Se puede observar que el céalculo no relativista indica que los orbitales 6s y 6p en Pb
estin mas cerca, energéticamente, que los 5s y S5p en Sn o los 4s y 4p en Ge, lo que
apunta en contra de la existencia de un par inerte 6s en Pb. Sin embargo, al incorporar
efectos relativistas en el calculo, se obtiene una mayor diferencia s-p para el Pb. Ello
indica que los electrones 6s estan mas profundos (en energia), lo que explica su
dificultad de participar en enlaces quimicos.

Se ha sugerido también, aunque sobre ello existe controversia, que el efecto de par
inerte y la contraccién lantanida son causantes de que ¢l Hg sea un liquido, mientras
que Cd y Zn son sdlidos.

Ejemplo 944 Comente alguno de los efectos de la contraccion escindida.

Solucion En forma semejante, la contraccion escandida es una de las posibles explica-
ciones empleadas para responder a los siguientes hechos:
a) Mayor electronegatividad de los elementos «p» del cuarto periodo respecto a los
del tercero.

Al estar relacionada la electronegatividad de los dtomos con su tamaifio (o
con su densidad electronica, en el sentido de Sanderson), es claro que la
contraccién debe hacer que y aumente. Puede observarse, en cuatro de las cinco
escalas de electronegatividad de la tabla 9.22, que sus valores para Ga y Ge
(cuarto periodo) son mayores que los de Al y Si (tercer periodo).

b) Poca estabilidad para los altos estados de oxidacion de los elementos del blo-
que p en el cuarto periodo.

Es bien conocido el hecho de que As, Se y Br dificilmente alcanzan sus
mayores estados de oxidacion. Asi, el AsCl; no ha podido sintetizarse, mientras
que sus vecinos de familia PCl; y SbCly son estables. El 4cido perbrémico,
HBrO,, apenas ha sido preparado, mientras que HClIO, y HIO, son reactivos
comunes de laboratorio. Ademas, el ion perbromato es un agente oxidante mas
poderoso que el perclorato y el periodato. En la sexta familia, un ejemplo de
inestabilidad es el sélido SeO,, que se descompone facilmente, lo que no sucede
con SO; y TeO,.

¢) Anomalias en el cuarto periodo en los calores de formacioén de algunos compues-
tos. Sobre este punto la grafica de la figura 9.59 habla por si sola.

Ejemplo 9.45 Comente alguno de los efectos de la contraccion bordnida.

Solucion Para este caso, las evidencias experimentales son menos. Se cree que la
contraccion boranida es responsable, al menos en parte, de las bajas energias de
atomizacion para compuestos de Na y Mg.

En la figura 9.60 se presentan las energias de atomizacion:

MX > M + X
MX, - M + 2X

para los halogenuros de la primera y segunda familias. Los menores valores correspon-
den a Na y Mg. Puede observarse también que Rb y Sr, los elementos post-3d,
muestran otro minimo.

Sodio y magnesio presentan varias anomalias en otras propiedades, aunque no
todas ellas en forma conjunta, como son: potenciales de oOxido-reduccion, dureza,
puntos de ebullicién, calores de formacion de hidruros, etc. No obstante, como también
Li y Be presentan, a su vez, diferencias de comportamiento respecto al resto de sus
familias (véase Sec. 9.4.2), es dificil establecer el grado de importancia de la contraccion
bordnida en estos fendmenos.
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Figura 9.59 Entalpias de formacion de los 6xidos de los elementos de las familias 14 y 15, en
kJ/mol.

942 Algo mis sobre periodicidad

Trataremos aqui varios problemas de la mas distinta indole, pero pertenecien-
tes todos al «mundo» de la tabla periddica.

Relaciones diagonales

Desde la seccidn 4.5.5 recalcamos la importancia del «poder polarizante» de los
cationes para interpretar las propiedades fisicas y quimicas de los compuestos.
De la ecuacion (4-33), el potencial idnico, ¢, se defini6 como

¢ = qfrc+

donde g es la carga del cation y r-. su radio ionico. Cuanto mayor es el
potencial i6nico, el cation resulta mas polarizante.

Empleando a ¢ como parametro, puede entenderse la similitud de compor-
tamiento que presentan algunos elementos que no pertenecen a la misma
familia, sino que estan relacionados por una diagonal en la tabla periddica.

En la tabla 9.27 presentamos los valores de potencial i6nico para tres pares
de elementos conectados por una relacion diagonal (véase, ademas, la Tabla 9.28
sobre las propiedades semejantes que presentan).

Li Be B C o

111 3.39 73) 13.32 Tabla 9.27 Valores del potencial ionico (en
\ A~!) para algunos elementos representativos.

Na Mg Al Si Comg ¢ crece en un periodo y decrece en las

0.86 232 441 741 familias, los elementos en diagonales tienen ¢

semejante.
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Energias de
atomizacion
kJ/mol
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Figura 9.60 Energias de atomizacion de los halogenuros de los metales alcalinos y alcalino-
térreos. © Valores estimados.
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Li-Mg

Be-Al

B-Si

" — Metales.

— Ambos forman nitru-
ros (el Li es el unico
elemento de la familia
1 en hacerlo).

— Sus carbonatos, fosfa-
tos y fluoruros son inso-
lubles en agua (mientras
que los de los demas
elementos de la fami-
lia 1 son solubles).

— Metales.

— Sus carburos dan, por
hidrélisis, metano
(mientras que los de la
familia 2 dan acetileno).

— Ambos metales se di-
suelven en alcalis caus-
ticos, generando hidro-
geno.

— Metales.

— Sus hidruros son vola-
tiles y muy reactivos (y
el AlH; es un sdélido
polimérico).

— Sus cloruros son mo-
noméricos 'y covalen-
tes. Se hidrolizan total-
mente en agua para
dar acido borico y
HCL

Tabla 9.28 Algunas muestras de las relaciones diagonales.

Las relaciones diagonales son aplicables para los elementos de las familias
1,2, 3y 4. Mas alld se encuentran los elementos de mayores electronegatividades,
que dificilmente pueden formar cationes.

Energia de atomizacion de los elementos

A condiciones usuales de presion y temperatura, los elementos se presentan en
diferentes estados de agregacion, dependiendo de las fuerzas interatomicas o
intermoleculares que los mantienen unidos. La magnitud de estas fuerzas puede
determinarse mediante la energia de atomizacion, que es la energia necesaria
para convertir al elemento (en el estado fisico en el que se encuentre) en sus
atomos en fase gaseosa.

En la figura 9.61 hemos graficado las energias de atomizacion para
multitud de elementos. A lo largo de cada periodo aparecen dos maximos, uno
correspondiente al centro de la serie de transicion y otro al centro del bloque p.

Dentro de los elementos representativos, el C es aquél con mayor valor de
energia de atomizacion. La razén es que, en su forma de diamante, el carbono
forma una red tridimensional de atomos, donde cada uno esta enlazado a
otros cuatro (véase Fig. 9.62). Para atomizar un mol de diamante es necesario
romper dos moles de enlaces C—C, y de aqui su alta E,. A su izquierda, la
energia de atomizacion del boro es menor debido a que éste presenta tres
enlaces para cada atomo, lo mismo que el nitrogeno, que en su estado
elemental forma la molécula N=N. M4ds hacia los extremos, la energia de
atomizaciéon del oxigeno incluye la ruptura de dobles enlaces O=O0, y la del
fldor, enlaces simples F—F. Resumimos que, para los elementos representativos,
las energias de atomizacién forman una curva de campana debido a que hacia el
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Figura 9.61 Energias de atomizacion de los elementos.

centro de las familias se tienen mas electrones disponibles para enlazarse
multiplemente a otros dtomos. Los elementos mds facilmente atomizables son,
excluyendo a los gases nobles, los metales alcalinos y los haldgenos, lo que los
hace muy reactivos, ya que «facilmente» pueden dejar de estar combinados
entre ellos mismos y formar otro tipo de enlaces mds estables. Para atomizar
un mol de flior basta romper media mol de enlaces.

Para los metales de transicion la situacion es similar. También se presenta
una curva de campana, donde E,, se maximiza a la mitad de la serie. En la
primera, el mdximo ocurre en V, con tres electrones d. En la segunda, en el Nb,
con cuatro electrones 4d. Para la tercera, en W, también con cuatro electrones.

//(L Figura 9.62 Celda unitaria del diamante. Resalta-

— dos en color negro se muestran a cuatro vecinos
de un determinado atomo de carbono dentro del
cubo. ( Tomada de Castellan, Fisicoquimica, Fon-
do Educativo Interamericano, 1976.)
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El incremento hasta llegar a estos maximos se debe a la participacion
progresiva de los electrones d en los enlaces en los solidos. A partir de estos
maximos, hacia su derecha, la energia de atomizacion disminuye por dos
razones: por una parte, por apareamiento de electrones d, hasta llegar al Zn
con capa llena, y, por otra, a que conforme se avanza en la serie, los electro-
nes d van adquiriendo caracter de core (véase Fig. 8.36), con lo que pueden
intervenir mas dificilmente en enlaces.

PROBLEMA 9.58
a) Demuestre, con la ayuda de la figura 9.62, que para atomizar un mol de dtomos
de carbono en diamante es necesario romper dos moles de enlaces C—C.
b) (Cuantas moles de triples enlaces N=N hay que romper para atomizar el N,
formando un mol de atomos de N?

Respuesta b) 1/2 mol de triples enlaces, o sea, 3/2 mol de enlaces sencillos.

Sugerencia a) Cuente el numero de atomos de carbono en cada celda unitaria.
iCuidado! Hay atomos compartidos entre varias celdas. Ademas, cuente el numero de
enlaces en cada celda.

Ejemplo 9.46 Investigue si existe alguna relacion entre las energias de atomizacion y la
estabilidad de los diferentes estados de oxidacion de los metales de iransicion.

Solucion Es aparente una relacion entre ambas propiedades. Por ejemplo, en la
primera serie de transicion, la maxima E, se alcanza en el vanadio, elemento comun de
encontrar formando compuestos estables con estado de oxidacion +5. Los estados de
oxidacion Cr(+6) y Mn(+7), que corresponden a los numeros de sus respectivas familias,
no son tan estables sino que son facilmente reducibles a menores estados de oxidacion.
En la tercera serie de transicion, el W se encuentra frecuentemente formando compuestos
en estado de oxidacion de +6, lo que, como indicamos, no es usual para Cr, siendo que
estd en su misma familia. Esto puede tener relacion con la elevada energia de atomizacién
para el tungsteno, la mas grande de todos los elementos.

PROBLEMA 9.59 Busque los puntos de ebullicion de los elementos del K al Kr y
grafiquelos contra su energia de atomizacion. ;Qué comentarios puede hacer usted
respecto a tal grafica?

Maiximos estados de oxidacion de los elementos transicionales

Como ejemplo, tomemos esta propiedad y hagamos un andlisis periodico mas
complejo para interpretarla.

Recordemos, para empezar, que el estado de oxidacion de un elemento se
define como la carga hipotética (con su signo) que tendria en la descripcion
ionica de formacion de compuestos. Asi, por ejemplo, dada la existencia del
compuesto TiF, y asignando una carga de —1 en cada fluoruro, concluimos
que el titanio esta en su estado de oxidacion +4: Ti(LlV). El signo en el estado
de oxidacion se decide considerando la electronegatividad de los elementos
enlazados. En el ejemplo anterior, por ser el fluor el mas electronegativo, se le
asigna el estado de oxidacion negativo.

En los elementos representativos, el maximo estado de oxidacién coincide
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con el nimero de familia en la tabla periédica. No obstante, para metales de
transicion, lantanidos y actinidos se presenta otro comportamiento.

Para
dos de

los primeros, presentamos sus maximos estados de oxidacion (obteni-
los fluoruros) en la figura 9.63. Vemos que el maximo estado de

oxidaciéon se presenta para el renio, un elemento de la tercera serie. Los

menores

valores se tienen para la primera serie, que presenta un maximo en su

primer tercio, para el vanadio.

Con
hechos,

a)

b)

el objeto de buscar explicaciones a la figura 9.63 se han citado varios
los cuales iremos comentando:

Hacia el centro de cada serie se tienen los elementos con un nimero
maximo de electrones desapareados, lo que les permite efectuar un
mayor numero de enlaces con otros atomos.

Los electrones 3d para los elementos de la primera serie son mas
localizados que los 4d para la segunda y que los 5d para la tercera.
Ademis de ésta, hay multitud de muestras espectroscopicas y quimicas
que sefialan que los electrones d de la mayor » participan mas
activamente en los enlaces que los de n = 3.

Conforme se avanza en la serie, los electrones d, debido a razones de
apantallamiento nuclear, van siendo mas ligados al nucleo, argumento
que ya se empled para explicar las energias de atomizacion. Para la
ultima familia, la 12, solo se observan los estados de oxidacion de +2,
donde solo participan los electrones s en los enlaces.

Estados de

oxidacion

T T T T T T T T T T T 1
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 Familias

Figura 9.63 Maximos estados de oxidacion para los metales de transicion (como fluo-

ruros).
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d) Otro argumento, que va de la mano con los dos anteriores, es de
caracter energético y se muestra en la figura 9.64. Alli es claro que la
energia que separa a los electrones 4s de los 3d en la primera serie
es mayor que aquella entre los 6s y 54 para la tercera. Ademas,
paulatinamente, en ambos casos la energia d disminuye mas rdpida-
mente hacia el fin de las series, tornandose estos electrones en «no
aptos» para los enlaces.

Por otra parte, para lantanidos y actinidos, los maximos estados de
oxidacion se presentan en la figura 9.65. Salvo el caso de cerio y terbio, los
lantanidos nunca sobrepasan el estado de oxidacion de +3, aunque en los
actinidos ello ocurre en todo el primer tercio de la serie. Las razones que se
aducen son similares a las presentadas para los metales de transicion, salvo que
aqui el caracter tan localizado de los electrones f invalida (o encubre, mas bien)
el primer argumento dado:

a) Los electrones 4f son aun mas localizados que los 3d de los metales de
la primera serie. Asi, a lo mas, puede disponerse de un solo electron f,
presentdndose casi solamente el estado +3.

b) Avanzando en la serie, los electrones f van convirtiéndoss en electrones
de core, estando cada vez menos disponibles para enlaces quimicos.

&

e
0
—14
-2
—3 4

T 1§ a L L 1 Ll L4 L] 1 T »
3 4 5 6 7 8 9 10 11 12

Figura 9.64 Energias orbitales (Hartree-Fock): 4s y 3d para la primera serie de metales de
transicion (lineas sélidas), 6s y 5d para la tercera serie (lineas discontinuas). ( Tomados de la
bibliografia de Frose Fisher. Todos los cdlculos corresponden a la configuracion con dos
electrones s.)
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Figura 9.65 Maximos estados de oxidacion de lantanidos y actinidos.

Los electrones Sf son menos localizados que los 4 f, lo que permite
que los primeros elementos de la serie de los actinidos si presenten
altos estados de oxidacion. Sin embargo, a partir del americio, la
contracciéon 5f no permite mas este hecho.

¢) La grafica energética que apoya y complementa lo anterior se muestra
en la figura 9.66. Aunque los datos proceden de diferentes referencias,
es un hecho que la separacion 4 f-6s en los lantanidos es notablemente
superior a la 5f-7s en los actinidos.

Como comentario final que engloba lo dicho respecto a metales de
transicion, tierras raras y actinidos, vale la pena decir que se ha llegado a la
conclusion de que los electrones 5 f de los actinidos tienen un cardcter localizado
intermedio entre los 4f de los lantdnidos y los 3d de la primera serie de
transicion. Ello parece indicar el hecho de que los primeros actinidos tienen
ciertos comportamientos similares a metales de transicion, mientras que, a
partir de americio o curio, son mas bien similares a las tierras raras.

Ejemplo 9.47 Comente alguna de las semejanzas entre la quimica de los metales de la
primera serie de transicion y los actinidos.

Solucion

1) El PuIV) es la especie mas venenosa conocida (1 mg es capaz de matar a una
persona), puesto que es capaz de desplazar y tomar el lugar del Fe(IIl) de la
transferrina, una proteina encargada de algunas reacciones de oxidacién en
nuestro cuerpo. El potencial iénico de ambas especies es muy similar.

2) El tnico actinido conocido que presenta un estado de oxidacién de +1 es el
Md, penultimo de la serie. El cobre estd en la misma situacion.
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Figura 9.66 Energias orbitales: 6s y 4f para los lantanidos (de la bibliografia
de Frose Fisher). ------ 7s y 5f para los actinidos (de la bibliografia de Spitsyn.)

3) Es comun en los metales de transicion formar complejos de coordinacién con
ligantes azufrados o nitrogenados. Algo similar se presenta para los actinidos
con mayor regularidad que para los lantanidos. En particular, el Am(IIl), que
por su relativamente alto tiempo de vida media ha podido estudiarse mas
intensamente, presenta esa tendencia mas marcadamente que la tierra rara
correspondiente, el Eu(1II).

Desde luego, muchas otras evidencias apuntan hacia la no coincidencia de propieda-
des, pero no deja de ser interesante anotar algunas de las similitudes.

Los subgrupos A y B de la tabla periddica

En la mayoria de las representaciones de tablas periodicas, los elementos
representativos (bloques s y p) forman el llamado subgrupo A de las familias I
a VII. Por otra parte, los metales de transicion forman el subgrupo B. La
razén inicial para establecer esta separacion nace con la tabla de Mendeleief,
en 1869, dada la estequiometria de los 6xidos. Por e¢jemplo, MO es tanto la
estequiometria de los de Be, Mg, Ca, Sr, Ba y Ra como de los de Zn, Cd
y Hg. Por ello, Mendeleief identifico dos familias II, a las que puso dos «ape-
llidos» diferentes, A y B.

Sin embargo, con el paso del tiempo, las razones aducidas para separar en
subgrupos A y B a los elementos de la tabla (o cualquier otro tipo de
separacion, como usando nimeros ardbigos y romanos o las letras M, por
main = principal, y T, por transicional) han creado mas confusiones de las que
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han resuelto®. Por esta razén, la Unién Internacional de Quimica Pura y
Aplicada (UIQPA) acordo, en 1970, que emplear las letras A y B era pu-
ramente convencional, ya que no identifica ninguna caracteristica fundamen-
tal de los elementos. Decidi6 que la parte izquierda de la tabla lleve la letra A, y la
derecha, la B. Al fin, en 1984, la IUQPA acordd6 eliminar tanto los nameros
romanos como las letras y enumerar las familias de la 1 a la 18, como se muestra
en la tabla de las paginas 8§10 y 811.

Los elementos del grupo 3 de la tabla peribdica

Tradicionalmente se incluyen en este grupo a Sc, Y, La y Ac. Estos ultimos,
debido a que en sus configuraciones:

La: [Xe](5d)'(6s)*
Ac: [Rn](6d)!(7s)?

el electrén diferencial (el que los diferencia del elemento inmediatamente
anterior) es tipo d, al igual que en Sc e Y:

Sc: [Ar](3d)'(4s)?
Y: [Kr](4d)'(5s)

No obstante, al final de la serie de los lantdnidos y actinidos aparecen los
atomos de lutecio y laurencio, con configuraciones cuyo electron diferencial es
también d:

Lu: [Xe]4 f)'*(5d)!(6s)*
Lr: [Rn](5f)'4(6d)'(7s)?

y presentan, ademas, el estado de oxidacién + 3, como los miembros de esta
familia.

(Seria, entonces, mas congruente conformar esta familia con Sc, Y, Lu y Lr?

Para dar respuesta a esta pregunta haremos uso de algunas propiedades
periodicas que mostramos en la figura 9.67. Es claro que la terna (Sc, Y, Lu)
refleja el mismo comportamiento que las restantes cinco familias de metales de
transicion.
' Una comparacion semejante para Ac y Lr es dificil por la infima informacién
que sobre este ultimo se tiene. Sin embargo, el resultado de la comparacion esta-
blecida entre La y Lu nos basta para decidir que la familia 3 esté formada por
Sc, Y, Luy Lr, por lo que asi la colocamos en la tabla periddica, paginas 810
y 811, pasando a La y Ac a la serie f.

PROBLEMA 9.60 Para lantano y lutecio, investigue las siguientes propiedades y
compdrelas con las de Sc e Y. (Consulte la referencia de Jensen.)

8 Sobre este particular, se recomienda al lector revisar los libros de Heslop, Rich, Lagowski y
Puddephatt en la bibliografia.
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a) Estructura del metal.
b) Propiedades de superconductividad.
¢) Constante de solubilidad del sulfato.

9.4.3 Extensién de la tabla periédica

En el afio 1937, la tabla periodica constaba de 88 elementos. Como se conocia
la ley de Moseley (véase Sec. 3.5.3), no quedaba ninguna duda de que el mas
pesado de todos, el uranio, tenia numero atémico de 92. Asi, quedaban cuatro
huecos en la tabla: los correspondientes a los elementos con nimeros atémi-
cos 43, 61, 85 y 87.

Afios antes fueron publicadas sensacionales comunicaciones sobre el descu-
brimiento de alguno de ellos, todas erroneas o que fueron negadas por estudios
posteriores mas precisos. Incluso se dio nombre a los elementos aparentemente
descubiertos, como masurio (Ma), de numero atémico 43; ilinio (Il), florencio
(Fr) y ciclonio (Cy) y aquél con Z = 61; alabanio (Ab), para el 85, y alcalinio
(Ak) y virginio (Vi), al 87.

Entre 1937 y 1947 se logra la sintesis de estos cuatro elementos (véase
Tabla 9.28).

9497Mo + D - 8Tc + in (1937, E. Segré y C. Perrier)
&Nd + 2D - A4'Pm + in  (1938* M. Pool y L. Quill)
299Bi + $He — 2L1At + 2}n (1940**, D. Corson, K. McKenzie y E. Segré)

* Como estos investigadores no intentaron su aislamiento e identificacion quimica, se asigna a Marinsky,
Glendesim y Coryell, en 1947, como sus descubridores.

** Se ha encontrado posteriormente en la naturaleza, en algunos minerales de U, en tan pequefias cantidades,
que se ha estimado que la cantidad total de este elemento en la Tierra es menor a 30 g.

Tabla 9.28 Reacciones utilizadas para obtener los elementos 43, 61 y 85 (D = deute-
ron, in = neutrdén, A = numero de masa).

Como vemos, tecnecio, prometio y astatinio se obtuvieron mediante reac-
ciones nucleares (véase Ejemplo 9.48). El francio (Z = 87) no se preparo artifi-
cialmente, sino que fue descubierto, en 1939, por la investigadora francesa
Margarita Perey mediante un cuidadoso analisis de los productos de la
desintegracion radiactiva del actinio. Asi, los cientificos requirieron 122 afios
para reunir a la familia completa de los metales alcalinos.

Ejemplo 9.48 ;En qué consiste una reaccion nuclear?

Solucion Cuando dos nicleos, superando su repulsién coulémbica, son puestos en
contacto, es factible que sus nucleones (protones y neutrones) se intercambien. El
resultado es una reaccion nuclear.

La primera reacciéon nuclear fue realizada por Rutherford, como se coment6 en la
seccion 2.10.3 (pag. 126), bombardeando atomos de nitrogeno con particulas alfa:

$He + YN - IH + 'O
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X (4N) , .
x (3He) Particula producida
!QQ
oo
Proyectil Blanco

Niicleo producto
Y (130) P

x+X-oy+Y

Figura 9.68 Esquema de una reaccion nuclear.

Esta, como muchas otras reacciones nucleares, puede escribirse de la manera siguiente:
x+X-y+Y

donde x es un proyectil, o nicleo ligero, que puede acelerarse a alta energia y
proyectarse sobre el «blanco», X. Se produce otra particula ligera, y, y un nuevo nicleo
pesado, Y.

Los primeros intentos por producir elementos mas pesados que el uranio
(transurdnicos) fueron realizados por Fermi y Segré, en Italia, en 1934°. La
idea era bombardear al uranio con neutrones, esperando luego una emision de
una particula B (electrén), con lo que se habria logrado un dtomo con Z = 93.
A pesar de que en un principio reportaron resultados positivos, hubicron de
corregir posteriormente; esta linea de investigacion, sin embargo, los condujo
mas tarde al descubrimiento de los neutrones lentos y al liderazgo mundial de
la fision (ruptura) nuclear. De hecho, ésta fue descubierta por un grupo aleman
compuesto por Hahn, Meitner y Strassman, quienes después de bombardear
uranio con neutrones lentos identificaron que el nucleo de uranio se habia
«roto» en pequefios pedazos, formados por atomos de bario, lantano, iodo,
telurio, molibdeno y otros.

Como veremos, el fracaso de Fermi y Segré se debio a que emplearon un
proyectil incorrecto, el neutron. En 1940, se tuvo por fin éxito en la sintesis de
dos elementos transuranicos, el neptunio (Z = 93), por McMillan y Abelson,
y el plutonio (Z = 94), por McMillan, Kennedy, Wahl y Seaborg, en la
Universidad de California, en Berkeley. Este grupo emple6 el deuterén como
proyectil y se realizaron las reacciones siguientes:

238U + zD N 239U + 0” : 239U N 239Np + 1e
239U + 2D — 24n + 233Np ; 23INp > 23Pu + Qe
9 Toda esta historia ha sido reportada por el mismo Segré en Enrico Fermi, Physicist, Chicago

Press, 1970. En México se tradujo el tercer capitulo en «Enrico Fermi, profesor en Roma», Ciencia
y Desarrollo, enero-febrero, 1981, 36, pag. 77.
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—El de Darmstadt, en Alemania Occidental, dirigido por G. Munzenberg vy
P. Armbruster.

Los tres se disputan los descubrimientos de los elementos post-laurencio. Cada uno
ha dado diversos nombres a los elementos 104, 105 y 106: joliotio, rutherfordio,
kurchatovio, hannio y nielsbohrio.

Para evitar disputas, la UIQPA, en 1979, emitié una serie de recomendaciones para
nombrar a los elementos con Z mayor a 100:

1) Los nombres de los elementos deben relacionarse con su nimero atémico.

2) Los simbolos consistirdn en tres letras (para evitar duplicidad con aquellos de

namero atémico menor a 100).
3) Todos los nombres terminaran con la letra «o». Y se usaran las raices numéricas

siguientes:
0 = nil 3=rtri 6 = hex
1 =un = quad 7 = sept 9 = enn
2 =bi 5 = pent 8 = oct

debiendo colocarse juntas las raices en el orden de los digitos que forman el

numero atomico.
Como un ejemplo, tenemos los ya descubiertos:

Nimero atémico Nombre Simbolo
104 unnilquadio Ungq
105 unnilpento Unp
106 unnilhexo Unh
107 unnilsepto Uns
108 unniloctio Uno
109 unnilenno Une

Se han realizado diversos estudios tedricos acerca de la posible configura-
cion electronica de los elementos aun no sintetizados. Una conclusion es que, a
partir del elemento 121, se empezaria a llenar la subcapa 5¢, con 18 electrones.
También se estima que la diferencia entre estos orbitales y los 6f seria tan
pequefia, que se formaria una «super-serie» de 32 elementos con propiedades
similares, que han sido bautizados como superactinidos. De ser ciertas estas
estimaciones, y factibles las sintesis correspondientes, la tabla periddica habra
de extenderse como se muestra en la figura 9.69.

PROBLEMA 9.61 ;Cuil es el nombre y simbolo de los elementos con Z = 120, 153, 168,
204 y 750?

Respuesta Ubn Upt Uho Bng Spn

Todos los elementos transuranicos son radiactivos, es decir, sus nacleos no
son estables y se fragmentan tarde o temprano, emitiendo particulas alfa o
beta.

PROBLEMA 9.62 Investigue qué se conoce como tiempo de vida media de un elemento
radiactivo.

Respuesta Es el tiempo en el que la mitad de una muestra del elemento ha decaido
radiactivamente.
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H Elementos sintéticos He

! ya caracterizados 2

Li | Be B|C|N|O| F {Ne

3 |4 descubri s |6 |7 |8 [o o
Elementos por descubrir

Na | Mg P Al|si|P|s|alar

1n 12 13 |14 15 |16 [17 |18

K (€Caf[S |Ti |V |CriMn|Fe|Co|Ni|Cu|Zn|{Ga|Ge| As | Se | Br | Kr
24 125 |26 |27 |28 {29 |30 |31 |32 {33 |34 |35 |36

Rb{ S | Y |Zr [Nb{Mo|Tc |Ru |Rh [ Pd |Ag |Cd [ In | Sn | Sb | Te [ 1 [ Xe
37 138 |39 40 41 42 |43 |44 |45 |46 |47 |48 (49 [50 {51 |s2 |53 |54

Cs [Ba |Lu | Hf [Ta | W | Re ([Os | Ir | Pt |Au Hg | TI | Pb ] Bi | Po | At | Rn
5 1s6 |7 |72 |73l |15 |16 |77 |78

Unh| Uns
106

Lantanidos La | Ce | Pr [Nd |Pm|Sm |Eu |Gd | Tb | Dy [Ho | Er | Tm | Yb

57 58 59 60 61 62 63 64 65 66 67 68 69 70

Ac |Th | Pa | U {Np|Pu|jAm|Cm| Bk | Cf
89 |90 {91 92 |93 |94 o5 Jos |97 |98

Fm | Md | No
100 f101 |102

2p

Actinidos

Superactinidos

Figura 9.69 ;La tabla periodica del futuro?

Esa es, precisamente, la razon de que no se presenten hoy.en la naturaleza.
Tal vez se formaron en explosiones estelares que dieron lugar al polvo cdsmico
que integro el sistema solar, pero poco a poco fueron decayendo hasta
desaparecer. No quedan restos de ellos después de los mas de cuatro mil
millones de afios de existencia de la Tierra.

El corto tiempo de vida media de los elementos transuranicos hace dificil
realizar estudios para conocer su comportamiento. Del elemento 104 (Unq)
sabemos que es un homologo del hafnio, por lo que su posiciéon en la tabla
corresponde al grupo 4. Para el 105 (Unp) y 106 (Unh) no se han podido hacer
suficientes estudios. El tiempo de vida media del isbtopo mas estable del primero
(3°2Unp) es de 40 segundos, y del segundo (***Unh), s6lo un segundo. Para el
unnilenno (Z = 109), reportado en agosto de 1982 por el grupo de Darmstadt, el
tiempo de vida es apenas de 5 milisegundos, por lo que no es posible realizar
pruebas de su comportamiento quimico. El mismo grupo, en 1984, detecto el
unniloctio.

St se extrapolan con estos datos el tiempo de vida media de los elementos
110 (Uun) y 115 (Uup), éstos serian de 10~ !% y 10~ segundos, respectivamen-
te. Esto hace aparecer de manera muy pesimista el crecimiento ulterior de la
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tabla periddica. Sin embargo, empleando teorias modernas de la estructura
nuclear se predice que los atomos con alrededor de 114 protones y 184
neutrones seran estables contra la fision espontanea. Esta estabilidad seria
producto del llenado completo de las capas de neutrones y protones en el
nucleo, similar a la obtenida por los gases nobles al completar sus capas con
electrones.

En la figura 9.70 se muestra la estabilidad predicha para los atomos
superpesados a la que hemos hecho referencia. La «peninsula» de la izquierda,
abajo, muestra las zonas oscuras correspondientes a los atomos estables co-
nocidos, y las méis claras, a aquellas de 4tomos con cada vez menor tiempo
de vida media. A la derecha, arriba, aparece la llamada «isla de relativa
estabilidad», separada de la peninsula por el «mar de la inestabilidad». Los
cientificos estan tratando de sintetizar un nucleo con esas caracteristicas, pero
para ello es necesario emplear un proyectil relativamente pesado. El grupo de
Seaborg realiza actualmente arreglos para bombardear nucleos de calcio sobre
curio. Si ambos nucleos logran fundirse, se «aterrizaria» en la isla de la
estabilidad en las zonas marcadas como 1 y 2 en la figura.

Si es cierto que el ununquadio es bastante estable, ;seria factible encontrar-
lo en la Tierra? Los que opinan que si, han hecho uso de su localizacion en la
tabla periddica y analizado las tendencias de varias propiedades de la familia
del carbono, para construir la tabla 9.29 y buscar un elemento con esas
caracteristicas.

120

110~

Tiempo de vida media en afios
Estable

10° < Ty

10° < Ty, < 10°
107° < T,,, < 10° ~
107°<T,,<107*

Numero de protones Z

BEEAN

Sitios de «aterrizaje» de las reacciones -
@ 28Ca + 248Cmp
@ ASCa + 250Cm

1 1 i 1 1 {

L ! 1
160 170 180 190

|
120 130 140 150
Numero de neutrones N

Figura 9.70 Mapa de los elementos pesados, su namero atémico y de neutrones, asi
como su tiempo de vida media.
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Pb Uuq
Configuracion electrénica Xe: 41'45d'%6s%6p*> Rn: 5f146d'°7s*7p?
Peso atomico 207 298
Estado de oxidacion mds estable +2(+4) +2
1, MJjmol 0.715 0.82
I, MJ/mol 1.450 1.62
Radio idnico 119 (+2) 131
Radio metalico 175 185
Estado fisico Sélido Liquido o gas

Tabla 9.29 Propiedades predichas para el ununquadio, Z = 114.

En la prediccion de propiedades para los elementos superpesados deben
tomarse muy en cuenta los efectos relativistas. Por ejemplo, los seis electro-
nes 7p formarian dos grupos bien definidos: cuatro de ellos en el orbital 7p;;; y
dos en el 7p,,,. El ununquadio llenaria el orbital 7p,,,, y podria considerarse
un elemento de capa llena. El efecto de par inerte (los electrones 7s) seria mas
notable que en el plomo, por lo que s6lo presentaria el estado de oxidacién +2.
El efecto de capa llena haria mas dificil su ionizacion que la del plomo.

Parael Uup(Z = 115),al poseer una configuracion de valencia (7py,2)*(7ps;2)",
presentaria seguramente el estado de oxidacién de +1, contra lo que sucede
con su homologo, el bismuto. Asi, una disolucién de una sal de ununpento
seria una muestra de la relatividad contenida en un tubo de ensayo.

El Uub, que estaria debajo del mercurio, seria muy posiblemente un gas o
un liquido muy volatil.

Se ha propuesto que existe otra isla de estabilidad para numeros atomicos
mucho mayores, para los elementos Uht (163) y Uhq (164), miembros de las
familias 13 y 14. De poderse sintetizar, estos elementos tendrian propieda-
des interesantisimas, las que les daria la «contraccion superactinida», después
de haberse llenado los niveles 59 y 6f. Tendrian, por ejemplo, un menor
tamafio que sus vecinos en la familia, a pesar de su enorme masa atémica, es
decir, una altisima densidad. Evidentemente, también tendrian una alta electro-
negatividad, dado su reducido tamafio.

En todo caso, esta seccion final es, hasta cierto punto, fantistica mientras no se
logren las sintesis correspondientes. Un ejercicio mental similar realizé hace mas de
100 afios Mendeleief, y atiné en sus predicciones. Hoy, con los elementos que la
mecénica cudntica ha generado, este ejercicio mental tiene también sentido: el
predecir algo ain desconocido. En esto radica el poder de cualquier teoria que se
digne serlo.




EL COMPORTAMIENTO PERIODICO DE LOS ELEMENTOS 793

9.5 RESUMEN

Este capitulo cierra el ciclo, abierto desde el primero, respecto a la naturaleza
periodica del comportamiento quimico.

Después de mas de 80 afios de desarrollo de la teoria cudntica y de la
implantacién, en este siglo, de variadas técnicas experimentales muy refinadas,
hoy podemos dar interpretacion inequivoca a multitud de fenémenos atémicos y
moleculares.

Como ejemplo, hemos presentado la periodicidad de propiedades electroni-
cas, del tamafio atémico, de la electronegatividad y de otras propiedades mas.

Desde luego, no podemos decir que entendemos todo. La naturaleza es
algo, o mucho, méas complicada que un conjunto de ecuaciones o de tablas de
datos. Sin embargo, contamos con un sustento solido y moderno que nos ha
permitido acercarnos un poco mads a ella.

Creemos, y esperamos, que el lector que haya llegado hasta este ultimo
resumen haya adquirido el fundamento moderno de la estructura atomica que
hemos intentado presentar. Con él, los cursos formales posteriores de quimica
organica e inorgdnica podran tomarse desde una perspectiva diferente: la que
dan estas bases de estructura atémica, orientada hacia la quimica.

PROBLEMAS

1 Recuerde que el cero de la energia electrostatica esta referido a cargas infinitamente
separadas (no hay repulsién ni atraccion entre cargas a distancia infinita). Asi, en
el proceso siguiente:

dtomo neutro — nucleo y electrones infinitamente separados
la energia del estado final es cero, por lo que
AE =0 — Ejtomo neutro

Entonces, una forma de alcanzar la energia electronica total del 4tomo neutro es
obtener AE y cambiar su signo.

Es obvio que AE puede calcularse sumando todas las sucesivas energias de
ionizacion del 4tomo en cuestion, pues en cada ionizacién se separa al infinito uno
de los electrones del atomo:

AE = —Ejomoncutro = Iy + I, + -+ + I

Mediante esta ecuacién y los valores de la tabla 9.1, obtenga la energia
electronica experimental del oxigeno y el nitrogeno y compérela con la que
reportamos en la tabla 8.10.

2 Una regla empirica que relaciona en forma aproximada los valores de altas
energias de ionizacion sucesivas de electrones que ocupan la misma capa atomica es:

n+1
In: n—1
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Utilizando el dato experimental de I;, estime con ella el valor de I, para Sn, Sb, Te
e I, y discuta su validez.

Dé una explicacion a la siguiente secuencia de valores de I,:

Familia 13 Familia 14
In (0.558) Sn (0.708)
T1 (0.589) Pb (0.716)

Una presentacion interesante de los valores de I, para toda la tabla periddica
puede lograrse graficando sobre tres ejes (x = periodo, y = familia, z = I,). Intente
la realizacion de este diagrama o consulte la referencia de Dickerson y colaborado-
res en la bibliografia.

El CoF; y el MnF; son agentes oxidantes de fuerza similar. (Es congruente este
hecho con los valores de energia de ionizaciéon para los iones metalicos? (Consulte
la referencia de Blake en la bibliografia.)

Los datos que se dan a continuacion son un ejemplo de lo que se conoce como
«ley de las segundas diferencias», en este caso para especies isoelectronicas con
configuracion (1s)?:

I (MJ/mol) AIJAZ AAI/AZ)
I He 237
I Li 730 ‘;gg 2.62
I Be 14.85 o 2.62
I B 25.02 104 2.64
I C 37.83 :

AI/AZ no es mas que la diferencia de las energias de ionizacién del primer elec-
tron 1s, y A(AI/AZ), 1a segunda diferencia.
a) Con los datos de la tabla, estime I, para el nitrogeno e I, para el oxigeno
y compdrelas con las experimentales.
b) Verifique que la segunda diferencia también se mantiene casi constante para
especies isoelectronicas con configuracion tipo nedn: Ne, Na*, Mg?™, etc.

Para las tierras raras, I, es mdxima para el gadolinio, e I presenta dos maximos,
uno para europio y otro para yterbio. ;Por qué?

El ion Sc!®* es isoelectronico con el Na, y el Co'°* lo es con el Cl
Emplee la regla enunciada en el problema 9.6, usando I,, de Sc y Co, de Ti y
Fe, de V y Mn, asi como el doble del Cr, e indique si sigue siendo valida.

Emplee el método de Slater para calcular las afinidades electrénicas de los
elementos del segundo periodo y compare sus resultados con los experimentales de
la tabla 9.5. ;Qué puede comentar al respecto?

Calcule el cociente rg,,/ri,, para los halégenos. ;Pueden servirle estos valores para
explicar por qué sigue esa tendencia la afinidad electronica en esa familia?

(Por qué si el cloro tiene una mayor afinidad electronica que el flior, este Gltimo es
un agente oxidante mas poderoso que el primero?

Lea la referencia de Johnson dada en la bibliografia y discuta si el AuH esta
formado por Au* y H™ o por Au™ y H*.
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Se ha propuesto la siguiente ecuacion (Hotop) para estimar, por extrapolacién, los
valores de la afinidad electrénica:

AE = 31(Z) — 314(Z,) + 15(Z,)

donde I, I, e I, son, respectivamente, las energias de ionizacién del atomo neutro
y de los cationes monopositivos (Z,) y dipositivo (Z,) isoelectronicos con el dtomo
neutro.

Estime con esta ecuacion las afinidades electronicas de los elementos del
segundo periodo y compdrelas con las experimentales.

La densidad electronica (en ,&‘3) sobre la linea de union de los atomos de
nitrégeno en el N, se ha expresado como la siguiente funcion:

p(x) = —1.16 cos 2nx + 0.38 cos 27(2x) + 0.30 cos 27(3x)
—0.56 cos 2n(4x) + 0.43 cos 2n(5x)

Grafique esta funcién en el intervalo {0, 1), considerando 20 valores de x.

Una curva de densidad electréonica para LiF y CaF, ha sido obtenida por
difraccion de rayos X. En el minimo, la densidad electronica es de 0.19 y 0.23
electrones/.&ﬂ respectivamente. ;Qué comentario podria hacer para justificar la
mayor densidad electrénica en el minimo para CaF,?

El parametro de la malla en la plata (estructura cfc) es a = 4.086 A. Los rayos X
producen una fuerte reflexion, correspondiente a los planos mostrados en la figura,
para un angulo 0 = 19.1°. ;Cuél es la longitud de onda del haz incidente de rayos X?

SR

X

Los siguientes sélidos tienen reportadas las estructuras cristalinas:

CaS ... cubica, tipo cloruro de sodio
CeO, ... tipo fluorita
MnO, ... tipo rutilo
Mediante el cociente de radios idnicos, verifique que se predigan esas mismas estructu-

ras. (Datos adicionales: radios i6nicos de Shannon; Ce** = 101 pm, Mn*" = 67 pm.
Los demas radios aparecen en la Tabla 9.17.)

El Li,Te tiene la estructura de la fluorita, con coordinacién 4:8. ;Qué puede
predecirse mediante el cociente de radios iomicos?
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Se ha observado experimentalmente que, al aplicar una presién de 5000 atm sobre
un cristal de RbCI, éste cambia su estructura pasando de NC = 6 a NC = 8, la
cual corresponde a la predicha por la relacion de radios. Sugiera una explicacion
de este hecho.

A continuacion se dan los valores de dureza de varios cristales con NC = 6.
Establezca la relacion que guarda esta propiedad con la distancia interatémica y
con la carga de los iones.

LiF LiCl LiBr MgS CaS MgSe

Dureza (Mohs) 33 3 2.5 4.75 4 35

A continuacién se dan los valores de los maximos de la funcién de distribucion
radial para varias especies (los que corresponderian a los radios idnicos de Waber y
Cromer).
a) Calcule el porcentaje de incremento o decremento al pasar del dtomo
neutro al ion.
b) Compare los radios idnicos de Waber y Cromer con los de Shannon de la

tabla 9.17.
F~ 11 2p(40) Na*: 2p(28)
Cl~t: 3p(74) K*: 3p(59)
Br-!: 4p(87) Rb*: 4p(73)
"5 5p(106) Cs*: 5p(92)

La refractividad estd directamente relacionada con la polarizabilidad (R = 4za NJ3).
A continuacion se dan los valores de refractividad y los respectivos puntos de
ebullicién para los gases nobles:

Ne Ar Kr Xe
atomos
R < cm3> 1.0 4.15 6.26 10.09
mol
PE (°C) —246 — 186 —151 —109

La ecuacion linealizable que mejor correlaciona los valores es PE = 30R%75 — 273.
Suponga esta ecuacién vélida para el N, y O, y obtenga sus puntos de ebullicion y
coteje con los experimentales.

Suponga la ecuacion del problema anterior también aplicable a:
F,, Cl,, Br,, 1,, CIF, BrCl, ICI e IBr

a) Consulte las refractividades de estas moléculas en una enciclopedia quimica
(CRC, por ejemplo) y estime sus puntos de ebullicion.

b) (Encuentra usted alguna relacién entre la distancia intermolecular y el
punto de ebullicion?

Empleando el modelo de acidos y bases duros y blandos, prediga cual de los
siguientes dcidos de Bronsted es mas débil en agua: HF, HCl, HBr, HL
La reaccion es:
HB + H,O=2H;0" +B~ ; B=F, Cl, Br, 1

Considere a la molécula de agua como una base dura.
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25 Extraiga conclusiones del andlisis de la figura siguiente. ( Tomada de C. S. G. Phillips
y R. J. P. Williams, Inorganic Chemistry, Oxford Press, 1965, tomo I, pdg. 48.)

1,

(V)
40 4.

30

T

20

777774
2 2p° 2p

pzZ7zz4

352 3! 4

Ultima
ionizacion

Al

~AT 17338
Mg 160.1

Me Na ?

Na

Li ®

1s?

77227777
252 2st

YL AIIOD.
2 2p* 2p

1

Configuracion electronica antes de la n-ésima ionizacion

26 Los valores de AH de la reaccién

Me;N - MMe; ---— Me;N + MMe,

se dan para diferentes dtomos M:

M

AH (KJ/mol)

B
Al
Ga
In

Dé una explicacion a esta secuencia
Waals.

76
126
88
84

en funcién de la escala de radios de Van der
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Busque en la literatura (enciclopedia CRC, por ejemplo) los puntos de ebullicién de
los compuestos de los elementos de las familias 14 a 17 con hidrogeno. Grafiquelos
y explique las anomalias existentes para HF, H,O y NH,;.

Para estimar radios iénicos, Sanderson propuso la siguiente ecuacion:
Tion =T, ~ B

Donde r, es el radio covalente del dtomo y & la carga del ion. La constante B es
empirica. Los datos de B para Li, Sn, P y Ge se dan a continuacién, junto con
las distancias internucleares de sus cloruros. Para el cloro, B¢ = 0.727,

LiCl SnCl, PCl, GeCl,
d (pm) 202 242 204 209
Beation 1.201 0.331 0.404 0.577
a) Suponga é = —1 y calcule el radio idnico del cloro.

b) Con 6 = +1, calcule el radio de los cationes.

¢) (Con qué precision la suma de radios reproduce la distancia experimental?

d) (Como se comparan los valores obtenidos en a) y b) con los de Shannon de
la tabla 9.17?

Las distancias metal-metal para los complejos [Cp(CO);M-M(CO);Cp], donde
Cp = ciclopentadienilo son:

M = Metal dmv-m (pm)
Cr 328
Mo 324
w 322

¢Como puede interpretar estos datos? (Véase Adams, R. D. J,, J. Am. Chem. Soc.,
749, 96, 1974.)

Recurriendo a los siguientes datos de distancias homonucleares de enlace, estime la
distancia del enlace doble Te = Te.

d (pm) O S Se Te
Enlace sencillo 74 102.5 117 135
Doble enlace 60.5 94.5 107.5 ?

Para nitrégeno y oxigeno se tienen los siguientes valores de los coeficientes de la
ecuacion (9-52):

a b c d
N 7.16 6.21 0.46 —0.0t
(0] 9.26 7.63 0.32 —-0.02

Usando primero todos los términos, y después sélo los dos primeros, calcule:

a) La carga sobre nitrégeno y oxigeno en el NO.
b) La energia electronegativa del NO.

Los valores de electronegatividad para los gases nobles son muy altos, particular-
mente para el Ne. ;Indicaria esto la posibilidad de existencia de especies como
CsNe? (Consulte la referencia de Blake y Clarck.)
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La electronegatividad molecular puede definirse como la capacidad de una molécu-
la de atraer electrones de otras moléculas. Sanderson sugirié una forma simple de
calcular la electronegatividad molecular tomando la media geométrica de las
electronegatividades de todos sus dtomos. Para una molécula compuesta de N
atomos:

Tmot = (X1 Xz - xW)'™

Calcule y.,, para las siguientes y comparela con las de los dtomos participantes.
a) OF, ¢) HCI
b) S,N, d) SbCls

El mismo Sanderson propuso la siguiente ecuacion para calcular la carga parcial de
cada atomo en una molécula:

5A _ Xmol — Xat
2.08 Xat
Calcule la carga del dtomo de oxigeno en cada una de las moléculas siguientes:
a) H,0 d) HCOOH
b) CH,;0H e) CO,

¢) CHy—O—CH,

El concepto de electronegatividad se ha extendido también a radicales o grupos de
atomos. Investigue en la bibliografia (referencias de Huheey y Wells) en qué
consiste 1a electronegatividad grupal y qué fendémenos es capaz de explicar.

En este capitulo se ha insistido en que las propiedades quimicas de los lantdnidos
son semejantes. Investigue cudl es el procedimiento para separarlos (consulte la
referencia de Bargall9).

(Cuél es la hipotética configuracion electronica de los siguientes elementos?
a) Ubu b) Ubh

Proponga una reaccion nuclear, aunque sea descabellada, para la sintesis de alguno
de estos elementos:
a) Une b) Uuqg ¢) Uuh

Utilice lo aprendido en este capitulo para dar una explicacion a los siguientes
hechos sobre el mercurio:
a) A excepcion de los gases nobles, es el unico elemento que se presenta en
forma atomica a temperaturas moderadas.
b) Forma preferentemente compuestos con enlaces covalentes, y no ionicos.
¢) Elion Hg3" es el Unico de ese tipo en su familia.
d) Su oxido se descompone al calentarlo, mientras que los de cadmio y zinc
tienen temperaturas de fusion por encima de 1500 y 2000 °C, respectiva-
mente.

Algunos elementos tienden a formar moléculas en las que se enlazan dos o mds
atomos de la misma especie, formando lo que se denomina un «cimulo». ;Para
qué elementos de la tabla esperaria mayor facilidad en la formacion de cumulos?

D¢ una razén por la que el 6xido Mn,0O, se descompone a 0 °C, mientras que el
Tc,0, funde a 120°C y el Re,0, a 220 °C.
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Grafique los potenciales de 6xido-reduccion de los elementos de las familias IA y
VIIB contra su valor de electronegatividad. Comente sus resultados.

La entalpia de hidratacion AH$y de un ion se define como el cambio de entalpia
que acompafia a la disoluciéon de un mol de iones, en estado gaseoso, en un
volumen infinito de agua. Esta propiedad se utiliza en variados aspectos quimicos y
tiene un comportamiento aproximadamente periddico.

Grafique los datos que se dan, por familias, contra el valor de ¢ de los iones y
comente sus resultados. AH}iy estd en kJ/mol.

45

Ton AHﬂid Ion AHﬁid lon AHgid Ion AH(ﬂid
Li* 519 Be?* 2494 APt 4665 Cu* 593
Na* 409 Mg+ 1921 Ga** 4700 Ag* 473
K* 322 Ca’* 1577 In3* 4112 Au* 615
Rb* 293 Sr?* 1443 TI3* 4105

Cs* 264 Ba?* 1266

(Consulte la referencia de Smith en la Bibliografia.)

Emplee la ecuacién (9-50) para calcular la carga sobre el hidrogeno en los acidos
HF, HCl, HBr y HI. Compare el segundo con el resultado del ejemplo 4.16.

En la siguiente figura se ha graficado el cociente del valor esperado de la distancia
al nucleo para el orbital 6s por cilculos relativista y no relativista. Es clara la
contraccion atomica debida a las correcciones relativistas, la cual se hace mas
drastica en el 4tomo de oro. Investigue si se atribuye a ese efecto relativista su
comportamiento anémalo respecto a los otros dos miembros de la familia, Cu y Ag.
(Consulte la referencia bibliografica de Pyykko.)

10 4
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