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INTRODUCCION

El estudio de la quimica general es fundamental para quienes desean fortalecer
sus conocimientos cientificos antes de ingresar a la universidad. Esta disciplina
proporciona las bases esenciales para comprender la composicion, estructura
y propiedades de la materia, aspectos clave en diversas ramas de la cienciay la
ingenieria.

Este libro esta disefiado para estudiantes que buscan prepararse de manera
efectiva para cursos preuniversitarios, ofreciendo una metodologia de aprendizaje
basada en la resolucién detallada de ejercicios propuestos. Cada problema ha sido
cuidadosamente desarrollado para ilustrar estrategias de solucidn, permitiendo que
el lector no solo memorice conceptos, sino que también entienda la Iégica detras
de cada procedimiento.

La obra se estructura en tres capitulos:

1. Estructura Atdmica - Se abordan los conceptos fundamentales sobre la
distribucién electrénica de los elementos y los nimeros cuanticos, aspectos
clave para entender el comportamiento de los &tomos.

2. Propiedades Periddicas — Se exploran las tendencias dentro de la tabla
periddica, permitiendo comprender cémo varian caracteristicas como la
electronegatividad, la energia de ionizacién y el radio atémico.

3. Estructura Molecular — Se desarrolla el modelo de Lewis, las geometrias
moleculares.

Este material ha sido elaborado con un enfoque didactico que promueve el
autoaprendizaje, facilitando la comprension de los temas mediante explicaciones
clarasy ejemplos detallados. Se espera que, a través de este recurso, el lector desarrolle
habilidades analiticas y una sdlida base conceptual que le permita afrontar con
confianza los desafios académicos en su formacién universitaria.

Introduccion




CAPITULO 1

ESTRUCTURA ATOMICA

1. INTRODUCCION

Este capitulo presenta un resumen claroy didactico sobre los nimeros cuanticos,
con énfasis en su significado fisico. Ademas, se aborda la distribucion electrénicay
la notacién de los elementos para complementar su comprension.

Lasilustraciones incluidas han sido creadas en BioRender (https://app.biorender.
com/), mientras que los orbitales atdmicos han sido elaborados con el software
OrbitalViewer.

1.1. Numeros cuanticos

Los nimeros cuanticos son valores que describen las propiedadesy la ubicacion
de los electrones dentro de un atomo, determinando su distribucién en regiones
denominadas orbitales (Masterton et al., 2012). En quimica general, estos cuatro
numeros cuanticos actian como una identificacion Unica para cada electron (similar
a un numero de cédula), permitiendo conocer su posicién, energia, orientacion
magnética y giro sobre su propio eje (Chang & Goldsby, 2016).

Estos valores surgen como constantes de integracion de la ecuacién de
Schrédinger, con excepcidn del nimero cudntico de espin, que especifica el sentido
de rotacion del electrén sobre su eje (Masterton et al.,, 2012).

Numero cuantico principal (n): Estd relacionado con el nivel de energia del
orbital donde se encuentra un electréon, toma valores de 1 en adelante (Brown et
al., 2017). Para fines practicos los niveles de nvan del 1 al 7. Para entender a qué se
refiere el nivel de energia se puede imaginar al &tomo como una cebolla (con capas);
cada capa es un nivel de energia de tal manera que cuando n vale 1 hablamos de
la capa u orbital mas interno del dtomo, si n=7 el electrén estara en la capa mas
externa del 4tomo, como se representa en la figura 1.1.

Estructura atomica
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Cebolla Atomo
Niveles de
\ Corazén de energia del atomo

- % lacebolla

Capas de la
:]_cebolla

Niicleo del dtomo

Figura 1.1. Representacidn de los niveles de energia. Cada “capa” en
la esfera representa un nivel de energia representado por el numero
cuantico n. (Fuente: adaptacion del software orbitalviewer).

Numero cuantico secundario o azimutal (2): Describe la forma del orbital y
existencia de suborbitales donde puede encontrarse un electron, tomando valores
de: 0, 1,2y 3, que representan la forma de los orbitales s, p, d y f; respectivamente.

Los valores numéricos de £ nos indicardn la forma del orbital y si este posee
suborbitales; considerar que este nUmero cuantico nunca debe ser mayor o igual a
n (2 <n) (Burns, 2011; Masterton et al., 2012). Las formas que pueden adoptar estos
orbitales se muestran en las siguientes figuras:

Figura 1.2. Orbital “s”. Cuando 2= 0 hablamos que el orbital tiene una
forma de esfera denominada “Sharp” o simplemente orbital “s”; al
ser una esfera no podemos hablar de suborbitales u orientaciones

espaciales (Fuente:imagen creada con el software orbitalviewer).

Estructura atomica
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Figura 1.3. Orbital “p”. Cuando 2= 1 hablamos que el orbital tiene una forma de dos
|6bulos unidos denominada "Principal” o simplemente orbital “p”; al ser 2 I6bulos
estos pueden estar orientados en las tres dimensiones X, y, z, cada orlentauon espacial
indica un suborbital (Fuente: imagen creada con el software orbitalviewer).

»

Figura 1.4. Orbitales “d". Cuando 2= 2 hablamos que el orbital tiene una
forma de cuatro Iébulos unidos denominada “Diffuse” o simplemente
orbital “d”; los I6bulos en amarillo indican zonas con una densidad de

carga negativa y en azul positiva, teniendo 5 orientaciones magnéticas (5
suborbitales) (Fuente:imagen creada con el software orbitalviewer).

&
«o»

5‘")& ‘

Figura 1.5. Orbitales “f". Cuando 2= 3 hablamos que el orbital tiene una
forma de seis l6bulos unidos denominada “Fundamental” o simplemente
orbital “f”; los I6bulos en amarillo indican zonas con una densidad de
carga negativa y en azul positiva, teniendo 7 orientaciones magnéticas (7
suborbitales), (Fuente: imagen creada con el software orbitalviewer).

Estructura atomica

Ndamero cuantico magnético (m,): Describe la orientacion magnética del
orbital en el espacio. Su valor puede ir de — £ hasta ¢ pasando por el cero; es decir,
si el nimero cuantico £ es 1; m, puede tomar los valores de -1, 0, 1 (Brown et al.,
2017). Estos nimeros indican a qué suborbital se hace referencia, como se indica
en lafigura 1.6.

CAPITULO 1




hd Px ¥ Py ¥ Pz
“ X : "X "X
z 7 *2
me =-1 me =0 me =1

Figura 1.6. Suborbitales “p". Asi cuando tenemos 2 = 1 sabemos que se trata
de un orbital “p” y si m& =0 tenemos un suborbital p orientado en el eje
y. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

Numero cuantico espin (m ): Indica el giro del electrén sobre su propio eje, con
valores de - (giro antihorario) y 'z (giro horario) (Brown et al., 2017; Masterton et
al., 2012). Tal como se evidencia en la figura 1.7.

e D,
o

ms=1/2 mg=-1/2
Giro horario Giro antihorario

Figura 1.7. Representacion del nimero cudntico espin. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

Ejercicio 1.1. Se tiene los nUmeros cuanticos (2, 1, 1, -'2) determinar el nivel
de energia, la forma del orbital, el suborbital y el giro del electrén representado.

Resolucion

En este tipo de ejercicios los cuatro numeros en el paréntesis son (n, £, m, m )

Estructura atomica

n=2 nos indica que estamos en la “segunda capa”.
2=1 nos indica que es un orbital "p".

m, =1 nos indica que el electron estd en el suborbital p,.

CAPITULO 1

m_=-"2indica que el electron tiene espin negativo (antihorario); un suborbital
puede albergar hasta dos electrones con espines opuestos por lo que en ejercicios
se puede concluir la existencia de dos electrones en el suborbital. 5




Pz

Z

Figura 1.8. Representacion de los niumeros cuanticos del ejercicio 1.1.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

1.2. Diagramas de orbital

Como es evidente, dibujar los suborbitales de un dtomo no es tarea sencilla, por
tal motivo, vamos a idealizar orbitales como casilleros [, en caso de suborbitales los
idealizamos como un rectdngulo con varias divisiones en donde cada divisién es
un suborbital, CTT1. Los electrones los representaremos con una flecha; si su espin
es 4 la flecha estd hacia arriba 1 (giro horario), mientras que, si el espin es - la
flecha estd hacia abajo ¥ (giro antihorario).

Al representar los niUmeros cuanticos (2, 1, -1, 2) obtenemos:

n=2; ¢ =1=orbital “p"; m,=-1suborbital p ; m =giro horario

hi

Y N
-8 0
Electrén z Z ‘2 Suborbitales

Diagrama de orbital "p”

Figura 1.9. Representacion de los nimeros cuanticos (2, 1,-1, %2) en el diagrama de orbital
y en los orbitales atémicos (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

Ahora analizamos los nimeros cuanticos (1, 0, 0, -4):

Estructura atomica
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Electrones

|

Diagrama de orbital
ng

Orbital "s"

Figura 1.10. Representacion de los niumeros cuanticos (1, 0, 0, -2) en el diagrama de orbital
y en los orbitales atémicos (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

Recuerde, cada orbital tendra una cantidad maxima de electrones que puede
almacenar. Cada suborbital puede almacenar hasta dos electrones, con este
antecedente en la tabla 1.1. se resume la cantidad maxima de electrones en cada
orbital atdmico y su representacién como diagrama de orbital.

Tabla 1.1. Resumen de diagrama de orbitales con sus subniveles
y cantidad de electrones por cada orbital.

Sharp (s) 0 2 1 0] 0

Principal (p) 1 6 3 LIT] -1,0,1

Diffuse (d) 2 10 5 CLITrIriy -2-01,2
Fundamental 3 14 7 [(ITTIILII] 3-2-1,0123

(f)

Fuente: Elaboracién propia.

1.3. Distribucion electronica

La distribucion electrénica es la forma en la cual se “ordenan” los electrones de
un dtomo en cada orbital (Masterton et al., 2012), antes de revisar la distribucién
electrdnica es pertinente mencionar:

Principio de exclusion de Pauli: Establece que los electrones de un dtomo no
pueden tener numeros cuanticos iguales (Brown et al., 2017), en consecuencia, si
n, 2, m¢ son iguales para un par de electrones, el nimero cuéntico espin m_espin
debe ser diferente (Brown et al., 2017).

Analicemos el caso de un orbital “s” el cual serd representado con un casillero
0, el nimero de electrones maximo en dicho orbital es dos.

Estructura atomica
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Al completar el orbital solo pueden llenarse con electrones de espin opuesto
debido al principio de exclusion de Pauli (Masterton et al., 2012).

LT,

De este principio se establece el paramagnetismo (dtomos que no tienen espines
apareados son atraidos por imanes); un ejemplo de esto es el &tomo Manganeso,
el &tomo de Mn tiene electrones desapareados en su orbital 3d, lo que le confiere
propiedades paramagnéticas. Por otro lado, el diamagnétismo es cuando los
electrones en el &tomo estan apareados MV 1 4 1 ¢, cada electrdn tiene una pareja
con espin opuesto; los elementos diamagnéticos son repelidos ligeramente por
imanes, como el Zinc (Chang & Goldsby, 2016b).

Regla Hund (regla de la maxima multiplicidad): Establece el orden en que
los electrones deben llenar un orbital. Primero se debe llenar cada subnivel de un
orbital con un electrén de espin positivo (1), una vez que cada subnivel tenga al
menos un electrén, se procede a completar cada “casillero” con electrones de espin
negativo (Masterton et al., 2012).

Analicemos el caso de un orbital p con 5 electrones (p®):

Se debe recordar que el orbital p tiene tres suborbitales (er P.P )

Primero se llena cada suborbital (cada casillero) con un electrén con espin 5.

Orbital p T T T

P, Py P;

Luego cuando cada suborbital tiene su electrén, se empieza a completar cada
suborbital con un electrén de espin - V2 para cumplir el principio de exclusién de Pauli.

Ht 1

Principio de Aufbau (regla del serrucho o del arbol de navidad): Establece
el orden de llenado de orbitales con electrones segun la energia relativa creciente,
en la figura 1.11. se muestra el orden de llenado de orbitales.

Estructura atomica
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e=0 =1 £=2 =3

n=
n=4
n=5
n=6

n=7

Figura 1.11. Orden de llenado de orbitales seguin el principio de Aufbau
(a) representando un arbol de navidad (b) representacién mas formal, las
lineas rojas entrecortadas indican el orden de llenado de los electrones
en el &tomo. (Fuente: imagen propia creada con BioRender.com).

Siguiendo el orden de las flechas de la figura 1.11. se llena primero el orbital
152, luego 2s?, 2p¢, 3s?, 3p°®, 4s?, 3d'°, 4p°®, 552, 4d'°, 5p°®, 652, 4f'4, 5d'°,6p°®, 752, 5f'4,
6d'%, 7py asi sucesivamente.

Lafigura 1.11.se obtiene del cdlculo de la energia relativa creciente, esta puede
calcularse sumando los valores de los dos primeros nimeros cuanticos, lo que se
puede observar en la tabla 1.2.

Tabla 1.2. Energia relativa creciente de orbitales desde 1s hasta 4p.

1s 140 1

2s 2+0 2

2p 2+1 3 (se llena el n mas bajo)

3s 340 3 g
3p 3+1 4 (se llena el n mas bajo) ‘%
4s 4+0 4 é
3d 3+2 5 (se llena el n mas bajo) &
4p 4+1 5

Fuente: Elaboracién propia.

Ejercicio 1.2. Realizar la distribucion electrénicay su diagrama de orbital de un
atomo que tiene 27 electrones.




Resolucion

Para la distribucion electrénica iniciamos llenado segun el orden de Aufbau
152 (tenemos 2 electrones) luego seguimos al 2s? (2+2= 4 electrones), continuamos
con 152 252 2p® (4+6=10 electrones) y asi hasta llegar a 27: 1s2 2s? 2p°® 3s? 3p° 452 3d’

Para el diagrama de orbital, dibujamos los “casilleros” que representan los
orbitales y procedemos a rellenarlos con los electrones llegando a:

f

1s2

ISERIARIARL

2s? 2p°

Ity (gt
3s2 3p® 3d’

T

4s?

Es importante mencionar que las notaciones de la distribucion electrénica
indican la siguiente informacién:

Numero de
electrones en
/el orbital
Nimero

cudntico ___ B
princi::al 3d 1 f |TTT|

n=3
m;: ‘2 -1 D 1 2
si': Numero )
5;2 cuantico mS'T 1/2 l-'IJZ
=3 secundario
(t=2)

n ¥ mm,
Nimeros cuanticos (3, 2, 2, 1/2)

Con esta informacién podemos determinar los cuatro nimeros cuanticos del
ultimo electrén:

n=3;0=2;

m,=-£...0...2=2

m_= Y2 si el electrén esta desapareado y se asigna convencionalmente como
espin positivo.

Ejercicio 1.3. Describa la distribucién electrénica del Na, Ca?*y del S*.

Estructura atomica
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CASO DE UN ELEMENTO
1) El Na tiene 11 protonesy 11 electrones.

Na: 152 252 2p°® 3s!

1s? Tl
2 | 1) ]z |1y 1|1
3s’ T

CASO DE UN CATION

2) El Ca tiene 20 electrones, pero al transformarse en un catién (Ca?), este pierde
2 electrones teniendo un total de 18 electrones.

Primero realizamos la distribucion electrénica del elemento neutro:
Ca: 152 25% 2p® 3s? 3p® 4s? (Elemento en estado basal)

Segundo al transformarse en catién pierde 2 electrones de su nivel de energia
mas lejano, asi que removemos 2 electrones de la capa 4s? quedando:

Ca?*: 152 25% 2p® 352 3pb
1¢? Tv
2 |1} ]2 |t [T |1
3 | f)| |1}t

CASO DE UN ANION

3) El S tiene 16 electrones, pero al transformarse en un anién (5%) este gana 2
electrones extra teniendo 18 electrones en total.

Primero realizamos la distribucidn electrénica del elemento neutro:
S: 152 252 2p® 352 3p* (Elemento en estado basal)

Segundo al transformarse en anién el elemento gana 2 electrones que se suman
a su ultimo nivel de energia completando la capa 3p4 quedando:

S27 152 252 2p® 3s? 3pb

Estructura atomica
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1s? N'
2 |1 2 |1y 1T
3 | ) e 11T

: Nota: En la distribucién electrénica de un catién siempre se resta la carga al nimero
9 . . .
' de electrones. En el caso de aniones siempre se suma la carga al niimero de electrones.

Distribucion de Kernel (notaciéon de gas noble): Es un tipo de distribucion
electrénica abreviada donde se utiliza entre corchetes el simbolo de los gases
nobles para evitar escribir la distribucion electrénica completa (Brown et al., 2017).
A continuacion, se explica con el Ejercicio 1.4.

Ejercicio 1.4. Realizar la distribucidn electrénica de estafo.

Sabemos que el estaio tiene 50 electrones, por lo tanto, su distribucién
electrdnica sera:

Sn: 152 252 2p® 3s? 3pf 3d'° 452 4p® 4d'0 552 5p?

Del ejercicio anterior para ahorrar “tinta” sabemos que el gas noble del periodo
noble del periodo anterior al

anterior al Sn en la tabla periddica es el Kr:
elemento problema

[]
I

Ahora la distribucion electrénica del Kripton es:

Siempre se toma el gas

Estructura atomica

Kr: 152 25? 2p® 352 3p® 3d'° 452 4pf, que corresponde a 36 electrones por lo cual,
para abreviar sabemos que:

Sn:|1s? 252 2p° 3s? 3p° 3d'° 4s? 4p® | 4d'° 552 5p?
[Kr]

Por lo tanto, podemos escribir la distribucién del Sn como:

(e}
=
>
=
[
<
¥}

Sn: [Kr] 4d'° 552 5p? esta es llamada distribucién de “Kernel” o "de corazon” 12




Errores de distribucion de Kernel

Al utilizar la distribucién de Kernel, puede existir algunas equivocaciones bastante
recurrentes entre los estudiantes:

iNO SE PUEDE SUMAR DISTRIBUCIONES DE ELECTRONES! Sélo
se usa un gas noble entre corchetes, el del periodo anterior
Por ejemplo:
Si realizamos la distribucién electrénica del Aluminio:
Al: 152252 2p° 352 3p', con un total de 13 electrones, su distribucion en Kernel sera:
Al:[Ne] 3s? 3p' con un total de 13 electrones.

Algunos errores tipicos es sumar dos distribuciones electrénicas como se muestra
a continuacion:
Al: [Ne] [He] 3p* total 13 electrones

Al: [Ne] [Mg] 3p*total 23 electrones
Al: [Mg] 3p? total 13 electrones @

§ } Distribuciones erréneas

Para la distribucion de Kernel, es importante identificar el gas noble y el nimero
de electrones que contiene de la siguiente manera:

| [Rn]=86 e
L
| | | [Xel=54 ¢
| [Kr]=36 e
182, 252, 2pF, 357, 3p*, 4s?, 3™, 4p°, 5, 4d™, 5p, 657, AT, 547 6p¢, Ts?, 5F14, 6d'°, Tp*
L [Hel=2 e
L——J [Ne]=10 ¢

| | [Ar=18 e

Es importante mencionar que la tabla periddica permite un orden de los
elementos que se acopla a las distribuciones electrénicas en la figura 1.12 (Petrucci
etal., 2017). se muestra la distribucion electrénica en las distintas zonas de la tabla
periddica:

Estructura atomica
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Figura 1.12. Clasificacion de elementos dentro de bloques. En la tabla
periddica seguin el tltimo subnivel llenado por los electrones de un elemento
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com).

CASO ESPECIAL DE DISTRIBUCION ELECTRONICA
(METALES DE TRANSICION)

Para los metales de transicidn al tener orbitales “d” parcialmente llenos estos
tienden a desplazar electrones de orbitales “s” externos con la finalidad de completar
orbitales “d” para ganar mayor estabilidad; esto aplica para Cr, Cu, Pd, Nb, Mo, Ru
Rh, Agy Au, por ejemplo, para el cromo (Brown et al., 2017; King, 2000; Masterton
etal.,, 2012).

Segun el ordenamiento normal seria: Cr: [Ar] 4s% 3d*

Para ganar estabilidad un electrén del orbital 4s pasa al orbital 3d para que
todos sus electrones queden desapareados:

-------

t LAt

4g? 3d*

Tenemos entonces:

I titittt
45" 3d’
Cr: [Ar] 4s' 3d°

©
=
£
Bsl
]
©
e
5
©
2
5
B
i)
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Esta distribucion electrénica es la responsable de que el cromo tenga estados
de oxidacion 2+, 3+ vy 6+.

CASO ESPECIAL DE DISTRIBUCION ELECTRONICA (PLATINO)

Para el Platino solo salta un electrén de su Ultimo nivel 6s al 5d dejando electrones
entodos sus orbitales, pero sin completar el suborbital 5d y 6s (Housecroft & Sharpe,
2012).

Segun el ordenamiento normal seria:
Pt: [Xe] 6s? 4f'* 50

N EE

6s? 5d®

Pero para ganar estabilidad, un electrén del orbital s pasa a al orbital d:

Pttt

6s’ 5d°

Pt: [Xe] 6s' 4f'45d°

CASO ESPECIAL DE DISTRIBUCION ELECTRONICA
(REGLA DEL BY-PASS DE LAS TIERRAS RARAS)

Para las tierras raras las cuales tienen orbitales f y d parcialmente llenos, para
ganar estabilidad un electrén f pasa al orbital d, esta regla es conocida como regla
de by-pass, y se aplica a algunos elementos como el U, Pa, Cm, Gd, Np, Ce, La. La
razén es que los orbitales f al llenarse de electrones incrementan su energia relativa,
hasta que la brecha entre orbitales f y d es minima, permitiendo que un electrén
f pueda migrar a un orbital d (Housecroft & Sharpe, 2012).

Por ejemplo, el neptunio el ordenamiento normal seria:

Np: [Rn] 7s? 5f°

A A

NREE 1) T T 1]

7s? 5f° 6d°

Estructura atomica
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Tenemos entonces:
Ai A T A A A

7s? 5f° 6d’

Np: [Rn] 752 5f* 6d"

En la tabla 1.3. se resumen las distribuciones electrénicas de los elementos
quimicos.
Tabla 1.3. Distribucion electrénica de los elementos quimicos.

Configuracion Configuracion Configuracion

N
wv

electrénica electrénica electrénica

1 H 1 38 Sr  [Kr] 5s? 75 Re [Xe] 6s24f145d°

2 He 152 39 Y  [Kr] 5s24d’ 76 Os  [Xe] 6s24f45d°

3 Li  [He] 25 40  Zr  [Kr] 5s24d? 77 Ir [Xe] 6s24f145d”

4 Be [He]2s? 41 Nb [Kr]5s'4d* 78 Pt [Xe] 6s'4f'*5d°

5 B  [He] 2s22p’ 42 Mo [Kr]5s'4d> 79 Au [Xe] 6s'4f'*5d'"°

6 C  [He] 2s22p? 43  Tc  [Kr] 5s24d°® 80 Hg [Xe] 6s?4f'“5d"

7 N  [He] 2s?2p® 44 Ru [Kr] 5s'4d’ 81 Tl [Xe] 6s24f'“5d"6p!

8 O [He] 2s?2p* 45 Rh [Kr] 5s'4d? 82 Pb  [Xe] 6s24f'45d'°6p?

9 F  [He] 2s?2p° 46 Pd [Kr]4d™ 83 Bi  [Xe] 6s24f'45d"°6p3

10 Ne [He]2s22p® 47 Ag [Kr] 5s'4d™ 84 Po  [Xe] 6s24f'*5d'"°6p*

11 Na [Ne]3s' 48 Cd [Kr] 5s24d" 85 At [Xe] 6s24f45d'°6p°

12 Mg [Ne]3s? 49 In  [Kr] 5s?4d'"5p! 86 Rn  [Xe] 6s?4f'“5d'°6p®

13 Al [Ne]3s?3p’ 50 Sn [Kr] 5s24d'°5p? 87 Fr  [Rn] 7s’

14  Si [Ne] 3s?3p? 51 Sb [Kr] 5s24d'"°5p3 88 Ra [Rn] 7s?

15 P [Ne]3s?3p3 52 Te [Kr]5s24d'5p* 89 Ac [Rn] 7s26d’

16 S [Ne] 3s?3p* 53 | [Kr] 5s24d'°5p° 90 Th  [Rn] 7s26d2

17 Cl  [Ne]3s?3p® 54 Xe [Kr]5s24d'5p® 91 Pa [Rn] 7s?5f26d' g
18 Ar [Ne]3s?3p° 55 Cs [Xe]6s' 92 U [Rn] 7s%5f36d" é
19 K [Ar] 4s 56 Ba [Xe]6s? 93 Np [Rn] 7s25f*6d’ %
20 Ca [Ar]4s? 57 La [Xe] 6s25d’ 94 Pu  [Rn] 7s%5f° C%
21 Sc  [Ar] 4s23d! 58 Ce [Xe]6s%4f'5d" 95 Am [Rn] 7s25f7
22 Ti [Ar]4s?3d? 59 Pr [Xe] 6s24f3 96 Cm [Rn]7s25f"6d" _
23 V. [Ar] 4s?3d? 60 Nd [Xe] 6s?4f 97 Bk  [Rn] 7s?5f° g
24 Cr [Ar]4s'3d° 61 Pm [Xe] 6s%4f° 98 Cf  [Rn] 7s?5f™° %
25 Mn [Ar] 4s?3d°® 62 Sm [Xe] 6s24f¢ 99 Es  [Rn] 7s?5f"
26 Fe [Ar]4s?3d° 63 Eu [Xe]6s%4f 100 Fm [Rn] 7s?5f" —_—
27 Co [Ar]4s?3d’ 64 Gd [Xe] 6s?4f75d' 101  Md [Rn] 7s?5f" 16
28 Ni [Ar]4s?3d? 65 Tb [Xe]6s%4f° 102 No [Rn]7s*5f™



29 Cu [Ar]4s'3d"™ 66 Dy [Xe] 6s24f!° 103 Lr  [Rn] 7s?5f"“6d"
30 Zn [Ar]4s23d" 67 Ho [Xe]6s24f" 104 Rf [Rn]7s25f'“6d?
31 Ga [Ar]4s23d"4p’ 68 Er [Xe]6s%4f"? 105 Db [Rn] 7s*5f"*6d?
32 Ge [Ar]4s?23d"4p? 69 Tm [Xe] 6s% 4f"3 106 Sg [Rn] 7s? 5f* 6d*
33 As [Ar]4s23d™4p* 70 Yb [Xe] 6s?4f™ 107 Bh  [Rn] 7s? 5f 6d°
34 Se [Ar]4s?3d"4p* 71 Lu [Xe] 6s2 4f'4 5d' 108 Hs [Rn] 7s25f"* 6d°
35 Br [Ar]4s23d™4p> 72 Hf [Xe]6s?4f'“5d? 109 Mt [Rn] 7s25f" 6d’
36 Kr [Ar]4s23d"4p® 73 Ta [Xe]6s?4f'%5d® 110 Ds [Rn]7s? 5f'* 6d®
37 Rb [Kr]5s! 74 W [Xe]6s24f“5d* 111 Rg [Rn]7s%5f" 6d°

Las distribuciones electrdnicas resaltadas con rojo son excepciones a la regla de Hund,
su distribucién electrénica andmala, es debida a que distribuciones electrénicas
desapareadas permiten ganar mayor estabilidad. Fuente: Elaboracidn propia.

jCuidado!

Generalmente en ejercicios se suele pedir distribuciones electrénicas de cationes
y aniones como se indicé en el Ejercicio 1.3.

Sinembargo, en el caso de los metales de transicién y tierras raras se suele tener
confusion de qué electrones se pierden primero para formar un catién. Recuerde,
primero se remueven los electrones “s” y luego los electrones “d”; En la tabla 1.4.
se resumen las distribuciones electrénicas de los cationes de algunos metales de
transicién y tierras raras:

Tabla 1.4. Distribucion electrénica de los cationes correspondientes
a tierras raras y metales de transicion.

Configuracion electrénica

Elemento Simbolo z

M M M3+ M4
Escandio Sc 21 [Ar] 4s23d’ [Ar] 3d°
Titanio Ti 22 [Ar] 4s23d? [Ar] 3d! [Ar] 3d°
Vanadio v 23 [Al43dE (A3 (A3 [AM3d £
Cromo Cr 24 [Ar] 4s'3d° [Ar] 3d* [Ar] 3d3 ;
Manganeso Mn 25 [Ar] 4s23d° [Ar] 3d° [Ar] 3d* [Ar] 3d3 g
Hierro Fe 26 [Ar] 4s23d° [Ar] 3d° [Ar] 3d° -
Cobalto Co 27 [Ar] 4s23d’ [Ar] 3d” [Ar] 3d°
Niquel Ni 28  [Ar]4s?3d8 [Ar] 3d® [Ar] 3d” g
Cobre Cu 29  [Ar]4s'3d™ [Ar] 3d° %
Zinc Zn 30 [Ar]4s?3d"® [Ar] 3d"
Lantano La 57 [Xe] 6s%5d [Xe] 5d! [Xe] 4f°

Fuente: Elaboracién propia. 17



1.4. Notacion de los elementos

Los elementos quimicos se denotan como:

A X+_ Numero mdsico XEstado de oxidacion
Z Niimero atémico

A= nUmero masico, que es la suma de neutrones y protones del elemento

X=simbolo del elemento

Z=numero atdmico, que es el nimero de protonesy electrones del elemento
(si es un atomo neutro).

A-Z = numero de neutrones

Si el elemento pierde o gana electrones se vuelve union, el estado de oxidacién
muestra la cantidad de electrones que ha perdido o ganado un elemento (Brown

etal., 2017; Chang & Goldsby, 2016a). Asi por ejemplo el 4He?* nos indica que la
particula alfa tiene 2 protonesy 2 neutrones (A-Z) y no contiene electrones (carga 2+).

Ejercicio 1.5. Completar los espacios en blanco en la siguiente informacion.

z A p* n e
108 47

76 190

5 5

Para el primer caso, donde A =108y p* = 47 se resolveria asi:

Recuerde Z = niimero de protones, A serd la suma de protones y neutrones,
entonces:

si p+ = 47 entonces Z = 47
A= p+ +n

Podemos despejar el numero de neutrones:

Estructura atomica

n=A-p'=108-47=61

El nimero de electrones, como no se especifica si el elemento tiene carga
eléctrica lo asumimos como neutro:
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p'=e ; e=47

Completando el resto de la tabla llegamos a:
18




z A p* n e
47 108 47 61 47
76 190 76 114 76
5 10 5 5 5

Ejercicio 1.6. Escribir los cuatro nimeros cudnticos del ultimo electrén en ser
llenado de cada elemento en el Ejercicio 1.5. anterior.

Para el primer caso, donde A= 108y p*=47, el elemento es |a plata de acuerdo
con la tabla periddica, se resolveria asi:

La configuracién electrénica de la plata es un caso especial donde se busca
completar el orbital “d":

Para la plata segun el ordenamiento normal seria:
Ag: [Kr] 552 4d°

-
N et T

5s? 4d°

Pero para ganar estabilidad un electrén del orbital s pasa al orbital d para
completarlo:

f (Bt tHT

552 4d1°

Ag: [Kr] 55" 4d1°

Para los nimeros cuanticos tendremos: 4d'%: n=4; 8=d=2

[

mg-2 a1 0o 1 2

Estructura atomica

Siel dltimo electron en entrar al subnivel d es el segundo, entonces sum_=-".
Teniendo (4; 2; 2; -4)

CAPITULO 1

Numeros cuanticos

(4;2;2;-%)

z A p* n e
47 108 47 61 47

Configuracion electrénica

[Kr] 55" 4d'° (caso especial)

19




Completando el resto de la tabla llegamos a:

z A p* n e Configuracion electrénica Numeros cuanticos
47 108 47 61 47 [Kr] 5s' 4d'° (caso especial) (4;2;2;-'5)

152 252 2p° 352 3p° 452 3d"°
4pb 552 4d'° 5p° 652 4f'4 5d°

5 10 5 5 5 15?252 2p! (2;1;-1;+%)

76 | 190 | 76 | 114 | 76 (5:2:-2: +5)

LECTURAS RECOMENDADAS

Piela, L. (2014). Chapter 2 - Schrédinger Equation. En L. Piela (Ed.), Ideas of Quantum Chem-
istry (Second Edition) (pp. 61-101). Oxford: Elsevier.

Stephanos, J. J., & Addison, A. W. (2017). Chapter 2 - Electrons in Atomes. In J. J. Stephanos &
A. W. Addison (Eds.), Electrons, Atoms, and Molecules in Inorganic Chemistry (pp. 35-145):
Academic Press.

REFERENCIAS BIBLIOGRAFICAS

Brown, T. L., H. Eugene LeMay, Jr., Bursten, B. E., Murphy, C. J., Woodward, P. M., & Stoltzfus,
M. W. (2017). Electronic Structure of Atoms. In M. Walker (Ed.), Chemisty The Central Science
(14th ed., pp. 212-255). Pearson.

Burns, R. A. (2011). Estructura atdmica: iones y atomos. In Fundamentos de Quimica (5th ed.,
pp. 114-153). Pearson Educacion.

Chang, R., & Goldsby, K. A. (2016a). Atoms, Molecules, and lons. In Chemistry (12th ed., pp.
38-74). McGrawHill.

Chang, R., & Goldsby, K. A. (2016b). Quantum Theory and the Electronic Structure of Atoms.
In Chemistry (12th ed., pp. 274-325). McGrawHill.

Housecroft, C., & Sharpe, A. (2012). The f-block metals: lanthanoids and actinoids. In Inorgan-
ic Chemistry (4th ed., pp. 1002-1032). Pearson.

King, R. B. (2000). Atomic orbitals, symmetry, and coordination polyhedra. Coordination
Chemistry Reviews, 197(1), 141-168. https://doi.org/10.1016/50010-8545(99)00226-X

Masterton, W. L., Hurley, C. N., & Neth, E. J. (2012). Electronic Structure and the Periodic Table.
In Chemistry: Principles and Reactions (7th ed., pp. 155-189). Cengage Learning.

Petrucci, Ralph., Herring, F., Madura, J. D., & Bissonnette, Carey. (2017). Atoms and the Atom-
ic Theory. In General chemistry: Principles and Modern Application (11th ed., Issue 11, pp.
34-67). Pearson.

Estructura atomica

o
=
>
=
[
<
¥}

20




ACTIVIDADES

Clasificacion por grado de dificultad
Facil: 1.7-1.17; 1-21-1.34; 1.36-1.55
Normal: 1.18-1.20; 1.35; 1.43; 1.56

1.7. Los dtomos de helio pueden disponerse en una linea recta al estar en
contacto entre si. Mediante el analisis por difraccién de rayos X, se determind que
cada 4tomo tiene un didmetro de 1x10? pm. ; Cudntos &tomos se requieren para
completar una longitud de 1 cm? (Chang & Goldsby, 2016).

1.8. Relacione el nimero cuantico con su interpretacién:

1. Magnético A. Describe la forma del orbital y suborbitales
2. Secundario B. Giro del electrén

3. Espin C. Orientacidn magnética del orbital

4. Principal D. Giro del neutrén

E. Estd relacionado con el nivel de energia del electrén

1.9. Un elemento cualquiera tienes las siguientes caracteristicas Z=26, A=56, y
una carga positiva igual a +3. Hallar el niimero de Protones, Neutrones, y Electrones:

a)30p*,26n°,23 e b)30p*,26Nn°,26 e ) 26 p*,30n°,26 e d) 26 p*,30n°,23 e

1.10. Se dispone de un dtomo con un nimero masico de 65 y un total de 35
neutrones en su nucleo. El cation que se origina a partir de este elemento posee 28
electrones. Escribir el simbolo de dicho cation. (Chang & Goldsby, 2016).

1.11. Se cuenta con un elemento no metalico cuyo nimero masico es 127 y que
tiene 74 neutrones en su nucleo. El anidn resultante de este elemento contiene 54
electrones. Escribe el simbolo de este anién. (Chang & Goldsby, 2016).

1.12. Completar la siguiente tabla con cada uno de los siguientes isétopos: (a)
28Si; (b) ®°Ni; (c) 8°Rb; (d) '?%Xe; (e) "°Pt; () 222U? (Chang & Goldsby, 2016).

Simbolo N P+ e

Estructura atomica
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1.13. complete la siguiente tabla (Chang & Goldsby, 2016):

Simbolo ;’ZFeZ+
Protones 79 86
Neutrones 16 117 136
Electrones 18 79
Carga neta -3 0
1.14. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):
Especie e A n°
N 16 32
B* 16 16
(e 36 89
D> 36 41
1.15. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):
Especie z e A n°
As 33 41
p3- 18 31
Cu 63 34
Pd*+ 42 60
1.16. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):
Especie z e A n°
K 19 39
Pb? 80 126
Se* 36 80
Fe* 26 56

Estructura atomica

1.17. Setiene unasal cuyos iones son , My N”ambas especies son isoelectrénicas,
M posee 20 neutrones y N 18 neutrones. Determine A, Zy el nimero de electrones
que tiene cada ion.

1.18. De acuerdo con mediciones experimentales, se ha establecido que el
nucleo del 4tomo de sodio tiene un radio de 3,04x107"® my una masa de 3,82x107%
g. Calcula la densidad del ntcleo en g/cm?®.
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Por otro lado, el radio atémico del sodio es de 186 pm. Determinar la densidad
del espacio ocupado por los electrones en el &tomo de sodio y analizar como
los resultados obtenidos respaldan el modelo atémico de Rutherford. (Chang &
Goldsby, 2016):

1.19. Para dtomos ligeros el radio de su nucleo puede calcularse con la siguiente
ecuacion:

r=r,A"
Donder, es una constante de proporcionalidad dada por 1,2x10-'>. Determine
el volumen del nucleo ;L i, Se sabe que el radio atémico del Li es 152 pm, calcule

la relacién entre el volumen atémico nuclear (Brown, LeMay, Bursted, Murphy,
Woodward, Stoltzfus, Lufaso. 2017).

1.20. En una joyeria, se dispone de un cubo de platino con dimensiones de 1,0
c¢m por lado. Suponiendo que los &tomos de platino tienen forma esféricay ocupan
el 74 % del volumen total del cubo, determina la cantidad de &tomos en el cubo.

Ademas, dado que la densidad del platino es de 21,45 g/cm?®y la masa de un
solo &tomo de platino es 3,240x10-22 g, calcula el radio de un dtomo de platino en
picometros. (Brown et al., 2017).

1.21. Los enlaces quimicos pueden aceptar, perder o compartir electrones de
tal manera adquieren una configuracién electrénica similar a:

a) Lewis b) Octeto expandido c) Gas noble d) Primera capa

1.22. Determine la distribucion electrénica de un elemento desconocido de
unZigual a 13.

a) [Ne]3s%,3p" b) 152, 252, 3s?, 352,3p° ¢) [Ne]3s',3p>d) [Ne]3s2,3p°®

1.23. Determine la distribucion electrénica de un elemento X, el cual presenta
los siguientes datos: Z=20 A=40.

a) [Ar]4s? b) 1s2,2s2,3s2, 352,4p° ¢) [Ar]3s' 452 d) [Ne]4s?

1.24. A partir de los siguientes nimeros cudnticos (3,2, -2, + ) y (3, 1, +1, +
4) determinar las distribuciones electrénicas de los elementos problema (Chang
& Goldsby, 2016).

a) [Ar]4s?3d°® — [Ne]y3523p6
b) [Ar]4s?3d? — [Ne]13523p3
c) [Ar]4s’3d® —[Ne]3s°3p°
d) [Ar]4s23d" - [Ne]’3523p3
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1.25. A continuacién se presentan las configuraciones electrénicas en estado
fundamental. Determinar cudles de las son incorrectas y determine los errores en
cada una, ademas, escriba las configuraciones electrénicas correctas: Al 152 2s? 2p*
3523p3 B 152252 2p°; F 152252 2pt.

1.26. Determinar la distribucién electronica del Magnesio, Aluminio, Manganeso,
Niquel, Titanio y talio.

1.27. Escribir las configuraciones electrénicas de los aniones H-, N3-, F-y S,
1.28. Escribir las configuraciones electrénicas de los cationes Ni**, Re>*y Ho.

1.29. Determinar cual de las siguientes distribuciones electrénicas son erréneas
a) 152 252 2p*, b) 152 252 2pf 352, ¢) 152 3p’, d) 152 252 2p°® 352 3p™°

1.30. Identificar que elemento es seguin su distribucién electrénica a) [Ar]3d®
4s2 b) [Ar]3d7 4s% ¢) 152252 2p°®3s23p3 d) [Ar] 3d'°4s!

1.31. Se tiene dos elementos A y B cuyas distribuciones electrénicas son A:
152 252 2p?; B: 152 252 2p' 3s' determinar cudl respuesta es correcta y porqué: a) Es
posible la configuracién dada para B. b) Las dos configuraciones corresponden al
mismo elemento. ) Para separar un electron de B se necesita mas energia que para
separarlo de A.

1.32. La configuracién electrénica para el &tomo de cloro es: (Z= 17):

a) [Cl] 3s? 3p® b) [Xe] 35? 3p® ¢) [Ne] 3s% 3p° d) [Kr] 3s? 3p°

1.33. Realizar la distribucién electrénica de; Cr, Cu, Pd, Ag, Pt, Au, U.

1.34. Realice la distribucidn electrénica de los cationes: Cr?*, Cr3+, Cu'™, Cu?*:

1.35. ;Cual de las siguientes especies tiene mas electrones no apareados? S*,S o
S~ Expliqgue comollegd a la respuesta (Petrucci, Herring, Madura, Bissonnette. 2017).

1.36. Determine los nimeros cudnticos del ultimo electrén de los siguientes
casos: 5d°; 3s?; 4f%; 2p®
1.37. En cierto orbital del nivel 3 existen con 7 electrones. Determine: a) el estado

cuantico del ultimo electrén; b) el nimero de electrones desapareados.

1.38. Calcular el niumero maximo de electrones que presentan los nimeros
cuanticosn=4ym,=-1en un atomo.
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1.39. Relacione la configuracién electrénica con los elementos correspondientes

y sefiale la respuesta correcta.

1. [Ar] 4s?3d"°4p? A d
2. [Kr] 5s?4d° B.,,Ga
3. [Ne] 3s?3p® C ,,Co
4. [Ar] 4s23d” D. ,Ge
E.,,Ru

44

1.40. Relacione la distribucion electrénica con el respectivo elemento:

1. [He] 252 2p* A. Cloro

2. [He] 2s22p? B. Oxigeno

3.[Ne] 3s23p° C. Carbono

4. [Ne] 35" D. Azufre
E. Sodio

1.41. Determine los numeros cudnticos de un electréon en el subnivel cuya
configuracion electrénica es 5d7:

a)(5,2,-1,-172)b) (5, 2,2,-1/2) c) (5,2, 1,-1/2) d) (5, 2,-1, 1/2)

1.42. Determine los numeros cuanticos del penultimo electrén en los subniveles:
a) 5d°; b) 4f7; ¢) 6p°; d) 7s% e) 3d'® (Chang & Goldsby, 2016).

1.43. A partir de los siguientes nimeros cudnticos determinar cuales son
imposibles:a) (2,1,0, 2); b) (5,1,-1,2).¢) (2,3,-1, Y2);d) (4,2,- 3,- '2) (Chang & Goldsby,
2016).

1.44. A partir de la configuracion electrénica del elemento Z=32, determinar el
numero de electrones desapareados, de electrones totales con nimeros cuanticos
n=2ym,=1ylos electrones totales con nimeros cuénticos 2 = 1y m_=- "2 (Chang
& Goldsby, 2016).

1.45. Determinar la configuracion electrénica a partir de los nimeros cuanticos:
6,0,0,-2.

1.46. Si la configuracidn electrénica de cierto elemento termina en 5p# el Ultimo
electron tendra los nUmeros cuanticos:a)n=4,2=0;b)n=5,0=2;c)n=5,0=-1;
d) n=5, m_=15; e) ninguna respuesta.

1.47. Los numeros cuanticos del ultimo electrén de un catidon monovalente son:
5, 2,2, . Determinar la configuracion electrénica del &tomo y del ion.
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1.48. Se tiene un catién '®'M>* determine los nimeros cuanticos del ultimo
electron y seleccione la respuesta correcta:a) 6,1, 1,%2b) 5,2,0,%¢) 5,2, 2,- d)
5,0,0,-%

1.49. El estado cuantico del penultimo electrén en ser llenado de cierto 4tomo
es: 3,2,-1,-%. Determinar Z y su ubicacién en la tabla periddica.

1.50. Escribir las configuraciones electrénicas de los &tomos de nimero atémico
20, 25, 34,53, 24,29, 79, 57 y determine los nimeros cuanticos de los dos ultimos
electrones de cada dtomo.

1.51. Escribir la configuracion electrénica y los nimeros cuanticos del ultimo
electrén en ser llenado de cada uno de los siguientes d&tomos: 35Mo; 33Na;
181Tq; 253Cf (Chang & Goldsby, 2016).

1.52. La configuracion electrénica de un dtomo 1s? 2s? 2p°® 3s?, escriba los
numeros cuanticos de cada electrén del elemento.

1.53. Determine el elemento a partir de los niUmeros cudnticos de su ultimo
electron en ser llenado: a) (1,0, 0,-'%); b) (5, 3,-1,-'2); ) (4,2, 2, +%); d) (2,1, 1,-%)
(Chang & Goldsby, 2016).

1.54. Responder razonando la respuesta, del siguiente enunciado, indicando
si es correcto o falso: “Los valores (3,2,2, 2) representan a un electrén situado en
un orbital 3d”

1.55. Determine los errores en los siguientes nimeros cuanticos a) (1, 0, 2, 4); b)
(3,0,0,+%);0)(2,2,1,+);d) (4,3,-2,+2);e) (3,2, 1, 1) (Chang & Goldsby, 2016).

1.56. La fusion nuclear producida al bombardear un elemento cuyo ultimo
electrén tiene los nimeros cuanticos (1, 0, 0, -'42), contra un elemento cuyo ultimo
electrén tiene los nUmeros cuanticos (2, 0, 0, -12) sumando los niimeros atdomicos de
los dos elementos anteriores determine, el nuevo elemento resultante y los numeros
cuanticos del dltimo electron del nuevo elemento.

GLOSARIO

Anidn: Es un ion de carga negativa que se genera cuando un elemento neutro
gana electrones.

Carga neta: Es la carga eléctrica que tiene union.

Catidn: Es un ion de carga positiva que se genera cuando un elemento neutro
pierde electrones.

Cuantico: Paquetes de energia definida al absorber o emitir energia.
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Diagrama de orbital: Es una herramienta utilizada para representar los orbitales
atémicos, la configuraciény distribucion electrénica a partir de casilleros (orbitales)
y flechas (electrones).

Diamagnético: Es una propiedad de los materiales de repeler campos magnéticos,
esta propiedad estd presente en elementos que tienen un numero par de electrones
(es decir tienen sus electrones apareados).

Electrodo: Es un material conductor de electricidad que tiene contacto con las
partes no metdlicas de una celda o pila electroquimica.

Electrén: Es una particula subatémica que posee una carga negativa de
1,602x107'° Cy una masa de 9,11x1073" kg.

Estado cuantico: Es un estado definido de una particula subatomica definida
por sus numeros cuanticos.

Estado estacionario: Es un estado definido de una particula cuyas propiedades
no cambian en el tiempo.

Estado excitado: Es un estado metaestable de una particula cuya energia es
superior al estado normal.

Fotén: Es la particula fundamental responsable de los fenédmenos
electromagnéticos “la particula de la luz” la cual no posee masa en reposo, ni carga.

Gases nobles: Son los elementos quimicos que poseen 8 electrones en su capa
de valencia (Excepto el He), se caracterizan por no tener reactividad quimica, de ser
monoatomicos.

Neutrén: Es una particula subatomica carente de carga eléctrica, pero con una
masa de 1,6x10?7 kg.

Numero atémico: Es el nimero de protones de un elemento, se lo denota con
la letra Z.

NUmero masico: Es el nimero resultado de la suma de protones y neutrones
contenidos en el nucleo de un dtomo.

Orbitales: Es la zona mas probable para encontrar un electrén en el espacio.

Paramagnético: Es la propiedad de materiales que contienen orbitales
parcialmente llenos con electrones no apareados que pueden alinearse paralelamente
bajo la presencia de un campo magnético.

Proton: Es una particula subatémica que posee una carga eléctrica positiva de
1,602x10"° Cy una masa de 1,6x10? kg.

Estructura atomica
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Salto cuantico: Es el salto de un electrén de su drbita a una érbita mas alta
en términos energéticos por la absorcion de una cantidad de energia especifica
“cuantizada” o su retorno a su estado u drbita base al emitir una cantidad de
energia especifica.

SOLUCIONARIO

1.7. Los atomos de helio pueden disponerse en una linea recta al estar en
contacto entre si. Mediante el analisis por difraccién de rayos X, se determiné que
cada atomo tiene un didmetro de 1x10% pm. ; Cudntos dtomos se requieren para
completar una longitud de 1 cm? (Chang & Goldsby, 2016).

10%m

2 pm
atomo de He

= 108 atomos de He

1.8. Relacione el nimero cuantico con su interpretacién:

1. Magnético A. Describe la forma del orbital y suborbitales
2. Secundario B. Giro del electron

3. Espin C. Orientaciéon magnética del orbital

4. Principal D. Giro del neutrén

E. Estd relacionado con el nivel de energia del electrén
Respuesta: 1C; 2A; 3B; 4E

1.9. Un elemento cualquiera tienes las siguientes caracteristicas Z=26, A=56, y
una carga positiva igual a +3. Hallar el niimero de Protones, Neutrones, y Electrones:

a)30p*26n°,23e b)30p*,26n°,26€e ¢)26p*,30n°,26e d)26p*,30n°,23 e

1.10. Se dispone de un dtomo con un nimero masico de 65 y un total de 35
neutrones en su nucleo. El cation que se origina a partir de este elemento posee 28
electrones. Escribir el simbolo de dicho catién. (Chang & Goldsby, 2016).

A=pt+n°%Z=A—-n=65-35=30

65 2+
30Zn
1.11. Se cuenta con un elemento no metalico cuyo nimero masico es 127 y que

tiene 74 neutrones en su nucleo. El anidn resultante de este elemento contiene 54
electrones. Escribe el simbolo de este anién. (Chang & Goldsby, 2016).
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127 11—
53I

A=pt4+n®Z=A—n=127—-74=53

1.12. Completar la siguiente tabla con cada uno de los siguientes isétopos:

(a) 28Si; (b) %°Ni; (c) #Rb; (d) '22Xe; (e) *°Pt; (f) 28U? (Chang & Goldsby, 2016).

El superindice indicara el nimero masico (p* + n), a partir del elemento se puede

determinar su Z (numero de p* o electrones) asi podemos llenar la tabla:

Simbolo N P* e
28 14 14 14
SONj 32 28 28
8Rb 48 37 37
128Xe 74 54 54
195pt 117 78 78
28y 146 92 92

1.13. complete la siguiente tabla (Chang & Goldsby, 2016):

La carga neta serd la carga del elemento en caso de ser un ion, a partir del

concepto de Zy A podemos llenar la tabla:

Simbolo iipe 28Fe?t 31p3- 128Au® | Z2ZRn®

Protones 5 26 15 79 86

Neutrones 6 28 16 117 136

Electrones 5 24 18 79 86

Carga neta 0 2+ -3 0 0

1.14. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):
Especie z e A n°

S 16 16 32 16
B> 14 16 30 16
c 38 36 89 51
D> 34 36 75 41

Estructura atomica
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1.15. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):

Especie z e A n°
As 33 33 74 41
p3- 15 18 31 16
Cu 29 29 63 34

Pd* 46 42 106 60

1.16. Complete la tabla (Chang & Goldsby, 2016):

Especie z e A n°
K 19 19 39 20
Pb? 82 80 208 126
Se* 34 36 80 46
Fe? 26 24 56 30

1.17. Se tiene una sal cuyos iones son , M?*y N-ambas especies son isoelectrénicas,
M posee 20 neutronesy N 18 neutrones. Determine A, Zy el nimero de electrones
que tiene cadaion.

Ay =20+20=140; Ay =18 + Z,
M*te~ =20-2=18
N e =18 «Ne =17 = Z=17
Ay=18+Zy=18+17=35
1.18. De acuerdo con mediciones experimentales, se ha establecido que el

nucleo del 4tomo de sodio tiene un radio de 3,04x107"® my una masa de 3,82x107%
g. Calcula la densidad del ntcleo en g/cm?®.

Por otro lado, el radio atémico del sodio es de 186 pm. Determinar la densidad
del espacio ocupado por los electrones en el &tomo de sodio y analizar cdmo
los resultados obtenidos respaldan el modelo atdmico de Rutherford. (Chang &
Goldsby, 2016):

Calculamos la densidad del nticleo:

Vm,eo=%nr3=§n(3,04 x10%em)*=1,117 x 107 em®

p _masa_ 3,82 10’239
Niicleo v 1’117 x 10—37cm3

=335x10" -4
cm

Calculamos la masa de los electrones:
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-28
11 e x 2111079

=1,00205%x10%g
le

\' =%nr3=%n( 1,86 x10°cm)*=2,695 x 10 % cm®

dtomo

VElectrones = Vétomu - VNanIeo = 2’695 x 10723 Cm3

Demostramos que la mayor parte del dtomo esvacio V yiie0 € Vsiomo

masa _ 1,00205 x 10 .
Pelectrones = V = g =3:72 x10 ¢ g

2,695 x 10 cm cm

3
P Niicleo > P electrones

Demostramos que el nucleo concentra la mayor cantidad de masa.

1.19. Para dtomos ligeros el radio de su nucleo puede calcularse con la siguiente
ecuacion:

r=r,A"”
Donder, es una constante de proporcionalidad dada por 1,2x10-"°. Determine
el volumen del nucleo ;Li, Se sabe que el radio atdmico del Li es 152 pm, calcule

la relacion entre el volumen atémico nuclear (Brown, LeMay, Bursted, Murphy,
Woodward, Stoltzfus, Lufaso. 2017).

1 1
r=r,A=(1,2x10")(7°=23x10""m

Vm».ef%ﬂr3=§n(2,3><10'15m)3=5,1x10'44 m’
_4 s_4 -12\3_ -29 3
Vdromo_inr —En(152><10 m) =1,47x10"" m

V wiceo _ 5,1%10°% m’

_ .15
> ———=3,5%10
dome 1,47%x107 m

5=

Fraccion de volumen=

4 »V

dtomo Niicleo

Apoya el resultado de Rutherford la mayor cantidad del &tomo es vacio.

1.20. En una joyeria, se dispone de un cubo de platino con dimensiones de 1,0
c¢m por lado. Suponiendo que los &tomos de platino tienen forma esféricay ocupan
el 74 % del volumen total del cubo, determina la cantidad de 4tomos en el cubo.

Estructura atomica
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Ademas, dado que la densidad del platino es de 21,45 g/cm?®y la masa de un
solo a&tomo de platino es 3,240x10-2? g, calcula el radio de un dtomo de platino en
picémetros. (Brown et al., 2017).

1 cm3x21’45 gaPt)< 1 atomoizéie Pt =6,6x10% dtomo de Pt
1 cm 3,240-10° g Pt
3 3
Volumen de dtomos de Pt= ?2’74 cm =1,12x103_—"____
6,610 dtomo de Pt dtomo de Pt

23
33V 112"10 cm )—1,4><10’B cm ; 1,4x10* pm

1.21. Los enlaces quimicos pueden aceptar, perder o compartir electrones de
tal manera adquieren una configuracién electrénica similar a:

a) Lewis b) Octeto expandido c) Gas noble d) Primera capa

1.22. Determine la distribucion electrénica de un elemento desconocido de
unZigual a 13.

a) [Ne]3s%,3p" b) 1s2, 252, 3s?, 352,3p° ) [Ne]3s',3p>d) [Ne]3s?,3p°®

1.23. Determine la distribucion electrénica de un elemento X, el cual presenta
los siguientes datos: Z=20 A=40.

a) [Ar]4s? b) 1s?,2s%3s? 3s2,4p° ¢) [Ar]3s’,4s? d) [Ne]4s?

1.24. A partir de los siguientes nimeros cudnticos (3,2, -2, + ) y (3, 1, +1, +
/) determinar las distribuciones electronicas de los elementos problema (Chang
& Goldsby, 2016).

a) [Ar]4s?3d°® — [Ne]’3sz3p6
b) [Ar]4s?3d? — [Ne]’3523p3
c) [Ar]4s?3d® — [Ne]v3523p5
d) [Ar]4s?3d" - [Ne]3s°3p’

1.25. A continuacién se presentan las configuraciones electrénicas en estado
fundamental. Determinar cudles de las son incorrectas y determine los errores en
cada una, ademas, escriba las configuraciones electrénicas correctas: Al 1s22s? 2p*
3523p3% B 152252 2p°; F 152252 2.

Al 1522522p*3s23p3 > [Ne] 3s23p" se tiene un suborbital 2p* este debe ser 2p°®
B 1522522p° - [He] 2522p" el boro tiene 5 electrones no 9

F 1s22522p%-> [He] 252 2p° el fltor tiene 9 electrones no 10

Estructura atomica
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1.26. Determinar la distribucidn electronica del Magnesio, Aluminio, Manganeso,
Niquel, Titanio y talio.

Mg: [Ne] 3s2

Al: [Ne] 352 3p!

Mn: [Ar] 3d° 4s?

Ni: [Ar] 4s23d8

Ti: [Ar] 3d2 4s?

Tl: [Xe] 4f'* 5d'° 6s% 6p'

1.27. Escribir las configuraciones electrénicas de los aniones H-, N3-, F-y S,
H-; 1s?= [He]

N3 152 252 2p°= [Ne]

F; 152 252 2p°= [Ne]

S%7; 15?2 252 2p® 352 3pf= [Ar]

1.28. Escribir las configuraciones electrénicas de los cationes Ni*, Re>* y Ho*.
Ni%*: [Ar] 3d®

Re3*: [Xe] 4f'4 5d4

Ho3*: [Xe] 4f'°

1.29. Determinar cual de las siguientes distribuciones electrénicas son erréneas
a) 152 252 2p#, b) 152 252 2p 352, ¢) 1s% 3p’, d) 152 252 2p°® 352 3p™°

a) 1s2 2s2 2p*Oxigeno
b) 1s2 252 2p® 3s2 Magnesio
) 1s? 3p' Estado excitado de Li

d) 1s% 252 2p® 352 3p'° Estado imposible p solo puede tener 6 electrones

Estructura atomica

1.30. Identificar que elemento es seguin su distribucién electrénica a) [Ar]3d®
4s2 b) [Ar]3d7 4s? ¢) 152252 2p°®3s23p3 d) [Ar] 3d'°4s!

a) [Ar] 3d°4s?; Z=18+6+2=26 = Fe
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) 152252 2p®3s?3p3; Z=2+2+6+2+3=15=P

d) [Ar] 3d'%4s": Z=18+10+1=29 =Cu 33




1.31. Se tiene dos elementos A y B cuyas distribuciones electrénicas son A:
152 252 2p?; B: 152 252 2p' 3s' determinar cudl respuesta es correcta y porqué: a) Es
posible la configuracién dada para B. b) Las dos configuraciones corresponden al
mismo elemento. ) Para separar un electron de B se necesita mas energia que para
separarlo de A.

a) Ambos son posibles B es un estado excitado

a) Ambos corresponden al C

b) B requiere menos energia, el electrén esta mas alejado del nucleo
1.32. La configuracion electrénica para el &tomo de cloro es: (Z=17):
a) [Cl]3523p° b) [Xe] 352 3p° ¢) [Ne] 3s% 3ps d) [Kr] 352 3p°

1.33. Realizar la distribucion electrénica de; Cr, Cu, Pd, Ag, Pt, Au, U
Para el cromo segun el ordenamiento normal sera:

Cr: [Ar] 4s23d*

Pero para ganar estabilidad un electrén pasa a al orbital d para permanecer
desapareados:

Tenemos entonces:

ottt

4s’ 3d®

Cr:[Ar] 4s'3d°
Para el cobre seguin el ordenamiento normal sera:
Cu: [Ar] 4s23d°

Pero para ganar estabilidad un electrén pasa a otro al orbital d para completarlo:

SRR

4s? 3d°

Estructura atomica
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Tenemos entonces:
Cu: [Ar] 4s' 3d"°
Para el paladio segun el ordenamiento normal sera:

Pd: [Kr] 552408

RN

5s? Ad°

Pero para ganar estabilidad dos electrones pasan a otro al orbital d para
completarlo:

H T T

10

5s 4d
Pd: [Kr] 4d™
Para la plata segun el ordenamiento normal sera:

Ag: [Kr] 5s24d°

T

5s2 4d°

Pero para ganar estabilidad un electrén pasa a otro al orbital d para completarlo:

P [ttty

5s’ 44"

Estructura atomica
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Ag: [Kr] 5s'4d"°

Para el platino segun el ordenamiento normal sera:
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Pt: [Xe] 6s24f"*5d8

O

6s? 5d®

Pero para ganar estabilidad, poseer electrones desapareados en orbitales sy d
un electrén pasa a al orbital d:

P ettty f

s’ 5d°

Pt: [Xe] 6s'4f145d°

Para el oro segun el ordenamiento normal sera:

Au: [Xe] 6s24f"*5d°

T T

6s? 5d

Pero para ganar estabilidad un electrén pasa a otro al orbital d para completarlo:

Pt

s’ 5d'°

Estructura atomica

Au: [Xe] 6s'4f'45d1°

Para el uranio segun el ordenamiento normal sera:

U:[Rn] 75254
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Pero para ganar estabilidad un electron f pasa a al orbital d.
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7s? 5f4
6d°

Tenemos entonces:

g ttL Lt

7s? 5f3
6d’

A

U: [Rn] 7s25f3 6d"
1.34. Realice la distribucidn electrdnica de los cationes: Cr?+, Cr3+, Cu', Cu?*:
Cr [Ar]4s'3d°>~> Cr?* [Ar] 3d*
Cr [Arl4s'3d> » Cr3* [Ar] 3d3
Cu [Ar]4s'3d"® > Cu* [Ar] 3d™
Cu [Ar]4s' 3d"® > Cu?t [Ar] 3d°

1.35. ;Cual de las siguientes especies tiene mas electrones no apareados? S+, So
S~. Explique como llegd a la respuesta (Petrucci, Herring, Madura, Bissonnette. 2017).

S+ S

Rap AN ENA To] [tel el !

45? 4p? 4s? 4p®

R

4s? 4p*

Estructura atomica

El S* posee mas electrones desapareados.

1.36. Determine los nimeros cuanticos del ultimo electrén de los siguientes
casos: 5d°; 3s?; 4f°; 2p®
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1.37. En cierto orbital del nivel 3 existen con 7 electrones. Determine: a) el estado
cuantico del ultimo electrén; b) el nimero de electrones desapareados.

3d’

feffelt ]t

Electrones totales 7, desapareados 3.

1.38. Calcular el nUmero maximo de electrones que presentan los nimeros
cuanticosn=4ym,=-1en un atomo:

el !

!

A

10 electrones maximo.

1.39. Relacione la configuracion electrénica con los elementos correspondientes

y sefale la respuesta correcta.

1. [Ar] 4s?3d'°4p?
2. [Kr] 5s?4d°
3. [Ne] 3s23p°
4.[Ar] 4s?3d”

Respuesta: 1D, 2E, 3A,4C

A d
B.,,Ga
C. ,,Co
D.,,Ge

E. , Ru

44
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1.40. Relacione la distribucién electrénica con el respectivo elemento:

1. [He] 252 2p* A. Cloro

2. [He] 2s22p? B. Oxigeno

3.[Ne] 3s23p° C. Carbono

4. [Ne] 3s' D. Azufre
E. Sodio

Respuesta: 1B; 2C; 3A; 4E

1.41. Determine los numeros cudnticos de un electréon en el subnivel cuya
configuracion electrénica es 5d”:

a)(5,2,-1,-1/2) b) (5,2,2,-1/2) ¢) (5, 2,1,-1/2) d) (5, 2,-1,1/2)

1.42. Determine los nimeros cuanticos del penultimo electrén en los subniveles:
a) 5d°; b) 4f7; ¢) 6p°; d) 7s% €) 3d'° (Chang & Goldsby, 2016).

n ) m, m,
5d> 5 2 2 P2
4f7 4 3 3 i2
6p°> 6 1 0 -
7s* 7 0 )
3d"3 2 2 -2

1.43. A partir de los siguientes nimeros cuanticos determinar cudles son
imposibles:a) (2,1,0, 2); b) (5,1,-1,2).¢) (2,3,-1, %2);d) (4,2,- 3,- 2) (Chang & Goldsby,
2016).

a) 2p?

b) 5p'

c) 2f3es imposible

d) es imposible no existe un estado 4d con m , =-3

1.44. A partir de la configuracion electronica del elemento Z=32, determinar el
numero de electrones desapareados, de electrones totales con nimeros cuanticos
n=2ym,=1ylos electrones totales con nimeros cuanticos 2 = 1y m_=- 2 (Chang
& Goldsby, 2016).

[Ar] 4523d'°4p?

Estructura atomica
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2 electrones desapareados
2 electronesconn=2ym,=1
8 electronescon=1ym_=-"

1.45. Determinar la configuracién electrénica a partir de los nimeros cudnticos:
6,0,0,-".

6,0,0,-"2 = 65% Ba: [Xe] 62 Z =56

1.46. Si la configuracidn electrénica de cierto elemento termina en 5p# el Ultimo
electron tendra los nUmeros cuanticos:a)n=4,2=0;b)n=5,0=2;c)n=5,0=-1;
d) n=5, m_=15; e) ninguna respuesta.

toft]e

Los nimeros cuanticos del ultimo electrdn en ser llenado serén (5, 1,-1,- ) la
respuesta es e)

1.47. Los nimeros cuanticos del Ultimo electron de un catidn monovalente son:
5, 2,2, . Determinar la configuracion electrénica del &tomo y del ion.

lon [Xe] 6s24f“5d°> Os*
Atomo [Xe] 6s24f'45d¢ Os

1.48. Se tiene un catién 13" determine los nimeros cuanticos del dltimo
electréon y seleccione la respuesta correcta:a) 6, 1, 1, %2 b) 5, 2,0, V2 ¢) 5, 2, 2, -4
d)5,0,0,-"%

Ta%*=[Xe] 6s°4f'45d'°6p°

Larespuesta serd 5, 2, 2, -4

Estructura atomica
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1.49. El estado cuantico del penultimo electrén en ser llenado de cierto 4tomo
es: 3,2,-1,-'. Determinar Zy su ubicacién en la tabla periddica.

Los nUmeros cuanticos corresponden a 3d’

titetet ]t

[Ar] 4s23d?
Z=28, metales de transicién (bloque d)

1.50. Escribir las configuraciones electrénicas de los &tomos de nimero atémico
20, 25, 34,53, 24,29, 79, 57 y determine los numeros cuanticos de los dos ultimos
electrones de cada dtomo.

Penultimo ultimo
Configuracién n 2 m, m n [ m, m
20-[Ar] 4s? 4 0 0 ) 4 0 0 -1
25-[Ar] 4s?3d° 4 0 0 2 4 0 0 -
34-[Ar] 4s?3d'°4p* 4 1 0 1z 4 1 -1 -

Penultimo ultimo
Configuraciéon n 2 m, m n 2 m, m
53-[Kr] 5524d'°5p° 5 1 -1 B 5 1 0 -2
24-[Ar] 4s'3d° 3 2 2 Ya 4 0 0 P
29-[Ar] 4s'3d"™ 3 2 2 o) 4 0 0 2
79-[Xe] 6s' 4f145d° 5 2 2 -Ya 6 0 0 P
57-[Xe] 6s%5d’ 6 0 0 ¥ 6 0 0 B

1.51. Escribir la configuracion electrénica y los nimeros cuénticos del dltimo
electrénenserllenado de cadaunodelossiguientes dtomos: 35Mo; 23Na*; 8iTa; 233Cf
(Chang & Goldsby, 2016).

28Mo; [Kr] 5s'4d® para mayor nimero de electrones desapareados (4, 2, 2, +'/2)
{1INa’; 152252 2p% [Ne] (2, 1,1, -15)

181Tq ; [Xe] 652 4f14 5d3(5, 2, 0, +1/4)

238Cf; [Rn] 752 5§19 (5, 3, -1, -15)

1.52. La configuracion electrénica de un dtomo 1s? 2s? 2p°® 3s?, escriba los
numeros cuanticos de cada electrén del elemento.

Estructura atomica
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Orbital N ) m, m,
1s! 1 0 0 +'2
1s? 1 0 0 a2
2s’ 2 0 0 +'2
2s? 2 0 0 -2
2p! 2 1 -1 +
2p? 2 1 0 +12
2p? 2 1 1 +
2p* 2 1 -1 Y
2p° 2 1 0 -2
2p° 2 1 1 -2
3s’ 3 0 0 +'2
3s? 3 0 0 -2

1.53. Determine el elemento a partir de los nimeros cuanticos de su ultimo
electron en ser llenado: a) (1,0, 0,-'%); b) (5, 3,-1,-12); ) (4,2, 2, +'42);d) (2,1, 1,-4)
(Chang & Goldsby, 2016).

a)(1,0,0,-%)

m,= 0y m_indicaria que los electrones estan apareados (2 electrones)
Ahora podemos determinar la distribucion electrénica:
152, el nimero de electrones es 2 a su vez Z=2 por lo tanto el elemento es He

b) (5,3,-1,-1%)

-3|-2 (-1 |0 1 2| 3

ms = -2 indicaria que los electrones estan apareados (2 electrones)

Pte ettt

5f1 0

Estructura atomica
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Ahora podemos determinar la distribucion electrénica:

[Rn] 752 5f1°, el nimero de electrones es 98 a su vez Z=98 por lo tanto, el elemento
es *Cf

Q) (4,2,2,+%)
N=4
0=2=d

m_= "2 indicaria que los electrones estan desapareados (1 electrén)

PLAfPft]e

4d°

Ahora podemos determinar la distribucion electrénica:

[Kr] 5s24d°, el nimero de electrones es 43 a su vez Z=43 por lo tanto el elemento
esTco

[Kr] 55"4d® el nimero de electrones es 42 a su vez Z=42 por lo tanto el elemento
es Mo

e) (21,1,-%)
N=2
921 :p
m,="1
-1 ] 0 1

m_ = -z indicaria que los electrones estan apareados (2 electrones)

EARRAIE

2p*®

Estructura atomica
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Ahora podemos determinar la distribucion electrénica:

[He] 2s22pf, el nimero de electrones es 10 a suvez Z=10 por lo tanto el elemento
es Ne

1.54. Responder razonando la respuesta, del siguiente enunciado, indicando
si es correcto o falso: “Los valores (3,2,2, 2) representan a un electrén situado en
un orbital 3d”

La configuracion para dichos nimeros cuanticos corresponde a un electrén 3d°®
0 3d° por lo que se concluye que el enunciado es correcto.

1.55. Determine los errores en los siguientes nimeros cuanticos a) (1, 0, 2, 14); b)
(3,0,0,+%);0) (2,2, 1,+);d) (4,3,-2,+ '2);e) (3,2, 1, 1) (Chang & Goldsby, 2016).

a) (1,0, ¥4, ¥2) nimero ml 4 es imposible.
b) (3,0, 0, + 2) 3s' posible.

) (2,2, 1,+ ) 2d es imposible.

d) (4, 3,-2, + ») 4f posible.

e)(3,2,1,1) nimeroms 1 es imposible.

1.56. La fusion nuclear producida al bombardear un elemento cuyo ultimo
electrén tiene los nimeros cudnticos (1, 0, 0, -'42), contra un elemento cuyo ultimo
electrén tiene los nUmeros cuanticos (2, 0, 0, -12) sumando los niimeros atdomicos de
los dos elementos anteriores determine, el nuevo elemento resultante y los numeros
cuanticos del dltimo electron del nuevo elemento.

(1,0,0,-1) > 1s? distribucidn electronica del He

(2,0,0,-) > 1s? 2s? distribucidn electrénica del Be

4 2+ 9 12 0
sHe“" + jBe — "¢C+ in

Es el experimento de Chadwick

Distribucién electronica del C > 15?252 2p? > (2, 1,0, '4)

Estructura atomica
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CAPITULO 2

PROPIEDADES PERIODICAS

INTRODUCCION

En este capitulo se estudiard de manera muy concreta, la breve historia de la
tabla periddica y los principales investigadores que colaboraron a su desarrollo
desde las primeras ideas planteadas por Débereiner en 1817 hasta su disefio final
con Moseley en 1915.

Posterior a la revision historica, se analizaran algunos conceptos previos al
estudio de la tabla periddicay la estructura de la misma, para finalmente estudiar las
principales propiedades periddicasy sus tendencias en los elementos. Las ilustraciones
de este capitulo fueron creadas en BioRender https://app.biorender.com/.

Breve historia de la tabla periddica

El quimico alemdan Johann Wolfgang Dobereiner, en 1817, agrupd los elementos
que poseian propiedades quimicas similares en grupos de tres, denominados triadas.
Sutrabajo fue uno de los primeros intentos de reconocer patrones en las propiedades
de los elementos (Brito et al., 2005; Yang & Choi, 2023).

En 1862, el gedlogo Alexandre-Emile Béguyer de Chancourtois desarrolld la
“hélice telurica”, en la cual dispuso los elementos quimicos en un cilindro ordenados
por su masa atdmica, notando cierta periodicidad en sus propiedades. Sin embargo,
su trabajo no tuvo gran reconocimiento en su época (Scerri, 2019).

En 1864, el quimico britanico John Newlands organizé los elementos conocidos
en funcion de su masa atdmicay descubrié un patrén en sus propiedades, formulando
la Ley de las Octavas (Yang & Choi, 2023). Segun esta teoria, cada ocho elementos
presentaban propiedades similares, de manera analoga a la repeticidon de notas
en una escala musical. Sin embargo, su modelo no pudo explicar la existencia de
los gases nobles, ya que estos alin no se habian descubierto (Yang & Choi, 2023).

En 1869, el quimico ruso Dmitri Mendeléyev propuso un sistema de clasificacion
en el que ordend los elementos en funcién de su masa atémica creciente, dejando
espacios vacios para elementos aun no descubiertos y prediciendo sus propiedades.

Propiedades periédicas
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Su tabla periddica se basaba en la periodicidad de las propiedades quimicas y
permitio el descubrimiento posterior de varios elementos (Gaffney & Marley, 2017;
Yang & Choi, 2023).

De manera independiente, en 1869, el quimico aleman Lothar Meyer desarrollo
un sistema de clasificacién similar basado en la masa atémica y las propiedades
periddicas de los elementos. Sin embargo, a diferencia de Mendeléyev, Meyer no
realizé predicciones sobre elementos alin no descubiertos, lo que hizo que su trabajo
tuviera menor impacto (Brito et al., 2005; Burns, 201 1b; Nature, 2023; Scerri, 2019).

En 1913, el fisico britdnico Henry Moseley determiné que el niumero atémico (en
lugar de la masa atémica) era el criterio fundamental para organizar los elementos
en latabla periddica (Gaffney & Marley, 2017; Yang & Choi, 2023). Su descubrimiento
corrigié ciertas irregularidades en la clasificacién de Mendeléyev y permitié establecer
el ordenamiento moderno de la tabla periddica. Finalmente, la tabla periddica ha
evolucionado con el tiempo, incorporando la disposicion actual de los elementos
en grupos y periodos, con la inclusidn de los gases nobles y la identificacidon de
nuevos elementos sintéticos. El disefo actual de la tabla periddica es el resultado
de varias contribuciones a lo largo del tiempo, pero su formato moderno se debe
principalmente a Glenn T. Seaborg (1945) (Gaffney & Marley, 2017; Nature, 2023).

En la Figura 2.1. se resume la historia de la tabla periddica, y en la Figura 2.2. se
muestra la tabla periddica actual.

Ley de las triadas Ley de |las octavas
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Figura 2.1. Linea de tiempo de la historia de la tabla periédica. La
figura resume los principales aportes a lo largo de los afios. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con BioRender.com).
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Figura 2.2. Tabla periddica moderna. (Fuente: elaborada
por los autores, creada con BioRender.com)

¢CUAL ES EL ULTIMO ELEMENTO?

En la actualidad se tienen 118 elementos quimicos; sin embargo, entre mas
grande sea un nucleo, mas rapido deben viajar los electrones de la ultima orbita.
Varios cdlculos tedricos indican que cuando sea 170 la velocidad del electrén
alcanzard la velocidad de la luz (algo imposible en nuestro universo); por lo que
se concluye que pasado ese nimero atdmico es imposible la existencia de mas
elementos, en embargo, efectos relativistas pueden plantear la posibilidad de islas
de estabilidad. (Beyond Element 118: The next Row of the Periodic Table | News |
Chemistry World, n.d.).

Constitucion de la tabla periédica

La tabla periédica ordena los elementos quimicos seguin sus propiedades en
gruposy periodos con base en su niumero atémico (Burns, 201 1b; Gaffney & Marley,
2017).

Grupos o familias (columnas de la tabla periddica): Los grupos de la tabla
periddica pueden seguir el sistema Internacional que consiste en una numeracion
del 1 al 18 en cada columna. Por otro lado, se tiene el sistema USA (el mas usado en
Latinoamérica) que consiste en asignar a cada grupo principal la letra Ay nimeros del
1 al 8 ylos metales de transicién la letra B, véase la figura 2.3 (Petrucci et al., 2017a).

Periodo (filas de la tabla periédica): Se enumeran desde el 1 al 7 e indican el
nivel de energia correspondiente al nimero cudntico principal (n), en la figura 2.3.
se muestra la diferencia entre grupos y periodos (Gaffney & Marley, 2017; Petrucci
etal., 2017a).

Propiedades periédicas

CAPITULO 2




(b)
Grupos

(@
e WS
EEEEEEEEESEEEEE I

HHHHHHHH

Nimeracién de los 1
periédos, indica el 1A MNumeracion de los grupos,
nimero  cudntico 1 2 4——en azul se tiene Ila
principal del nivel \ A numeracién en el sistema
de energia més 2| il Be internacional, en rojo en el
lejano sistema USA.
3
3 |NaMg| g
41K |cCa

Figura 2.3. Representacion de la tabla periddica. (a) muestra los grupos en
la tabla periddica, (b) los periodos, (c) la numeracién de grupos y periodos.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Grupos o familias

Grupo 1 o0 1A: Alcalinos (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr): Los metales alcalinos son metales
suaves, opacos y altamente reactivos. Su principal caracteristica es que poseen
un solo electrén de valencia, lo que da lugar a enlaces metélicos débiles entre los
4dtomos. Esta baja densidad electrénica, combinada con su gran radio atdmicoy una
estructura cristalina poco compacta, permite que los dtomos se deslicen facilmente
entre si, lo que explica su textura blanda y maleable. Todos ellos presentan una
configuracion electrénica que termina en ns' y tienen valencia 1+, lo que significa
que tienden a perder ese Unico electrén con facilidad para formar cationes. Debido a
su alta reactividad, especialmente con el agua (con la que reaccionan violentamente
formando hidréxido e hidrégeno gaseoso), no se encuentran en estado puro en la
naturaleza, sino formando compuestos idnicos estables, como sales (Burns, 201 1b;
Masterton et al.,, 2012).

Grupo 2 o 2A: Alcalinotérreos (Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra): Son metales grisaceos,
blandos, quebradizos y no se encuentran puros en la naturaleza. Se oxidan
rapidamente y son menos reactivos que los alcalinos. Estos elementos tienen valencia
2y su distribucion electrénica termina en ns? (Chang & Goldsby, 2016b; Gaffney &
Marley, 2017).
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Grupo 13 o 3A: Estos elementos presentan propiedades quimicas muy diversas.
El boro es un metaloide con caracteristicas no metdlicas marcadas, mientras que
el aluminio se comporta principalmente como un metal, aunque comparte ciertas
similitudes quimicas con el boro y con los metales del grupo 2. Los elementos galio,
indio y talio son metales tipicos, aunque el talio muestra algunas analogias con
el plomo y el mercurio. La configuracién electrénica general del grupo es ns’np’
(Burns, 2011b; Gaffney & Marley, 2017).

Grupo 14 0 4A: Carbonoides (C, Si, Ge, Sn Pb): exhiben comportamientos variados.
Por ejemplo, el carbono es un no metal, mientras que el Siy el Ge son metaloides;
finalmente, el Pb y Sn son metales. Los elementos de este grupo tienen estados de
oxidacién 2+ (mas estables que 4+). Ademas, su distribucién electrénica termina en
ns’p? (Gaffney & Marley, 2017).

Grupo 15 o 5A: Nitrogenoides (N, P, As, Sb, Bi): presentan propiedades de metales
y no metales. Asi: el nitrégeno y el fésforo son no metales, el arsénico y antimonio
son metaloidesy el bismuto es un metal. Los electrones “p” de estos elementos son
facilmente removibles, mientras que los electrones “s” tienen energias de ionizacién
significativamente mas altas. La distribucién electrénica de este grupo termina en
ns?p? (Gaffney & Marley, 2017).

Grupo 16 o 6A: Calcégenos o anfigenos (O, S, Se, Te, Po): el elemento
mas representativo de este grupo es el oxigeno. Este elemento es un no metal
electronegativo capaz de formar puentes de hidrégeno. Este grupo contiene al azufre,
que es un no metal aislante. Ademas, del selenio y teluro, que son semiconductores
y el polonio, que es un metal conductor eléctrico. La distribucion electrénica de este
grupo termina en ns?p* (Burns, 2011b).

Grupo 17 o 7A: Halégenos (F, Cl, Br, |, At): son los no metales mas reactivos.
Ademas, el astato es el elemento mas pesado de los halégenos. Por otro lado, el fldor
tiene una reactividad diferente que el resto de los halégenos debida a su altisima
electronegatividad. La distribucién electrénica grupal de este grupo termina en
ns?p’ (Burns, 2011b).

Grupo 18 o0 8A: Gases nobles (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn): son elementos inertes ya
que poseen todos sus orbitales llenos. Generalmente son muy poco reactivos con
otros elementos. Son dtomos aislados en estado gaseosoy su distribucion electrénica
grupal termina en ns?p® con excepcidn del He que solo posee el orbital 1s? (Burns,
2011a; Petrucci et al., 2017a).

Grupos del 1B al 8B: Metales de transicion: son metales que poseen orbitales
“d"” parcialmente llenos (excepto Zn, Cd, Hg). Gracias a esta caracteristica tienen
una mayor conduccién eléctrica. Ademas, tienen varios estados de oxidacién, sus
compuestos son coloreados y paramagnéticos, son buenos catalizadores y pueden
formar compuestos de coordinacién (Burns, 2011a, 2011b).
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En el caso de los elementos del grupo 11 de los metales de transicion (cobre,
platay oro), ocurre un fendmeno particular: el cobrey el oro son los tinicos metales
que no presentan un color plateado, lo cual se debe a su estructura electrénica
y a efectos relativistas. En el cobre (Cu), el color rojizo surge por un equilibrio
entre las configuraciones electrénicas 4s'3d'°«>4s23d°. Este equilibrio permite
que los electrones puedan realizar transiciones entre orbitales sy d, absorbiendo
selectivamente fotones de alta energia (azules), lo que da como resultado una
reflexion enriquecida en tonos rojos (Burns, 2011b).

En contraste, aunque la plata (Ag) tiene una configuracion electrénica similar
5s5'4d%, no presenta el mismo equilibrio, ya que posee un radio atdmico mayory una
mayor separacion energética entre los orbitales sy d, lo que impide estas transiciones
electrénicas. Como consecuencia, la plata refleja toda la luz visible sin absorber
selectivamente ningun color, y por ello se percibe como plateada (Burns, 2011b).

El caso del oro (Au) es alin mas interesante. A pesar de ser mas pesado que la
plata, si permite transiciones entre 6s'4f*5d'°«6s24f'“5d°, lo que implica la absorcion
de fotones azulesy la reflexién de luz amarilla caracteristica. Esto se explica gracias a
un fendmeno conocido como contraccion lantanida: los electrones de los orbitales
4f, presentes en elementos pesados como el oro, no apantallan eficazmente la
carga nuclear. Como resultado, los electrones externos (como los del orbital 6s)
son atraidos mas fuertemente hacia el nucleo, reduciendo el tamafio atémico del
oro mas de lo que cabria esperar. Esta contraccion permite que los orbitales 6sy 5d
estén lo suficientemente préximos en energia para permitir transiciones electrénicas
que dan lugar a su color dorado distintivo (Cretu & Van Der Lingen, 1999; Guerrero
etal., 1999).

Otro caso especial es el del mercurio, el Unico metal que se encuentra en estado
liquido incluso a 0 °C. Esta propiedad tan inusual se debe a efectos de la mecanica
relativista. En elementos tan pesados como el mercurio, los electrones del nivel 6s se
desplazan a velocidades cercanas a la velocidad de la luz. Esto provoca un aumento
en su masa efectiva, lo que a su vez genera una contraccion significativa de su érbita.
Como consecuencia, los dos electrones del orbital 6s quedan fuertemente atraidos
hacia el nucleo y no participan en los enlaces metdlicos. Al no poder establecerse
enlaces fuertes entre los &tomos de mercurio, la estructura metalica se debilita
considerablemente, lo que explica su estado liquido a temperatura ambiente. Esta
falta de cohesién también se refleja en su alta presién de vapory baja conductividad
eléctrica en comparacion con otros metales (Norrby, 1991).

Metales de transicion interna (Lantanidos y actinidos): Son metales cuyas
configuraciones electrénicas incluyen orbitales f parcialmente llenos. Los lantanidos
presentan llenado del subnivel 4f, mientras que los actinidos del subnivel 5f. Aunque
los electrones f se encuentran mas internos y su participacion directa en los enlaces
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quimicos es limitada, estos influyen notablemente en las propiedades magnéticas,
espectroscépicas y quimicas de los elementos. Muchos de ellos se consideran raros
en la naturaleza debido a su baja concentracién o dificultad de separacion (Burns,
2011a).

H
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Eg ° =] mn';_“ u?! .3' e
55 Metalesde ¥/ ¢ % ¢ ¢
"8 transicion & © *
]

Lantanidos o tierras raras

- Actinidos

Figura 2.4. Tabla periddica dividida en familias. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

”
8
2
°
©
=
o
P
3
o
3
el
o
[=3
e
&

- 89 92 93 94 29 100
Ac u Pu Bk Es Fm No

Figura 2.5. Tabla periddica dividida en metales en gris, no metales en azul y metaloides
en mostaza. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)
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Conceptos previos a las propiedades periddicas

Usualmente se escuchan términos como isétopos, isébaros e isoelectrénico. En
este capitulo se revisard de manera muy resumida estos conceptos antes de iniciar
el estudio de las propiedades periddicas.

Is6topos, Isdbaros, Isétonos, Isoelectrénicos

Isétopos: Elementos con el mismo nimero atémico pero diferente nimero
masico. Por ejemplo: 'H, 2H, *H o 2C, 3C, "*C (Brown, H. Eugene LeMay, et al., 2017).

Isébaros: Elementos con el mismo niumero masico pero diferente nimero
A ; . 40 40
atémico, ejemplo: 55Ca, JgAT-
Is6tonos: Elementos con diferente nimero masico y diferente nimero atémico

. , ) 23 24
pero igual niimero de neutrones, ejemplo: 11Na, 12M9.

BNa=23-11= 12n  *%Mg=24-12=12n
Isoelectronicos: Que tienen la misma configuracién electrénica (Burns, 2011b).
Na* = 1s? 252 2p© Ne = 152 252 2p®

Ejemplo 2.1. Complete la siguiente tabla y determine cudles elementos son
Isétopos, isébaros, isétonos.

Z | A|p| e n Isétopo Isébaro Isétono | Isoelectrénico
58
SOA
7331— 39
250t 27
517 23
2_
E 38 37
F3t 52 | 29

Para el primer caso A, =30 y A vale 58, A - Z nos dara el numero de neutrones,
finalmente al no ser union, z serd el numero de protones y también el numero de
electrones.
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Para B, A =73, al ser un anién (gané 1 electrén) nos permite calcular Z, Z=39-
1=38, y serd también el nimero de protones, A-Z nos dara el nimero de neutrones,
73-38=35.

Para C, Z =25=protones, al ser un catién (perdié 2 electrones), sus electrones
seran 25-2=23, la suma de los neutronesy Z nos dard A (27+25=52).

Para D, A=51, al ser elemento neutro los electrones nos dardn Z, protones=23,
los neutrones seran A-Z=51-23=28.

Para E, Z=38=protones, A=Z + n=38+37=75, al ser un anién (gand 2 electrones)
el nimero de electrones sera 38+2=40.

Para F,A=59, protones=29=Z, al ser un cation (perdié 3 electrones) e’ =29-3=26,
finalmente n serd A-Z=52-29=23.

Ahora los isétopos son Ziguales, por lo cual, By E son isétopos; Isdbaros A iguales,
por lo tanto, Cy F son isébaros; isétonos son el nimero de neutrones iguales, de tal
manera que, Ay D son isétonos.

z A p* e n | Isétopo | Isébaro | Isétono | Isoelectrénico

58
304 | 30 | 58| 30| 3] 28 X

73p1-| 38 | 73 | 38 | 39 | 35 |X

2sC?t | 25 [ 52 | 25 | 23 | 27 X X
51p 23 | 51| 23| 23| 28 X X
E?= | 38| 75 | 38| 40 | 37 |X
F3% | 29 | 52 | 29| 26 | 23 X

Unidad de masa atémica y masa atémica ponderada
Definicion de << u >>

(Unidad de Masa Atémica) Se define como la doceava parte de la masa de un
atomo '?C, en otras palabras, un &tomo de '?C pesa 12 u (Brown, H. Eugene LeMay,
et al., 2017; Petrucci et al., 2017a).

La equivalencia de una u en el sistema internacional es:

1u=1,66 x10% kg
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Ejemplo 2.2. Calcule la masa en kg de una molécula de H,SO,.

H—1-2=2u
$—32-1=32u
0—16-4=64u
H2504=98 u

166 X 1077kg

—_ —25
— =1,62 x 10~25kg

98 u

¢Como se relaciona u con g/mol?

A través del nimero de Avogadro es posible demostrar que la y los gramos
mol son iguales en su valor numérico (Petrucci et al., 2017a).

Analicemos el caso del &cido sulfirico H,SO,:

1,66-107kg 10009 6022-10% g

98 u x X X ~ 98—
u lu 1lkg 1 mol mol

Masa atomica ponderada

Las masas atémicas que se encuentran en la tabla periddica son una ponderacion
que depende de la abundancia de los isétopos de un elemento y las masas de cada
isétopo (Brown, H. Eugene LeMay, et al., 2017).

Esta masa atémica puede calcularse con la siguiente ecuacion:
Masa atémica = Y!_, Abundancia del is6topo,, x Masa del isétopo,, (2.1.)

En un lenguaje no tan matematico,

Masa atémica = Abundancia del isétopo, - Masa del is6topo; + Abundancia del isétopo,
- Masa del is6topo, + -+

En el caso de que la abundancia natural del isdtopo esté expresada en porcentaje
se debe dividir la ecuaciéon 2.1. para 100%.

. i Abundancia del is6topoy, XMasa del isétopo
Masa atémica = Y.\ —4 1000’/1 I (2.2)
0
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Ejemplo 2.3. Calcule la masa atémica ponderada del Sr en u'y sumasa en g/
mol, sabiendo que:

Masa (u) Abundancia
84Sr 83,9134 0,005
86Sr 85,9094 0,099
87Sr 86,9089 0,07
88Sr 87,9056 0,8260

Masa atémica = Abundancia del is6topo, - Masa del isétopo, + Abundancia del isétopo,
- Masa del isétopo, + -+

Masa atémica = (83,9134 1) x (0,005) + (85,9094 u) x (0,099) + (86,9089 u) x (0,07)
+ (87,9056 u ) x (0,8260) = 87,62 UMA

166 X107kg 10009 6022 x 107 _ g

87,62u x lu 1kg 1mol 87'6ﬁ

Ejemplo 2.4. Calcule la masa atémica ponderada del C en u sabiendo que:

Masa (u) Abundancia (%)
2C 12,000000 98,89

13C 13,003345 1,11

i
Masa atémica = Z
n=1
(12u x 98,89 %) + (13,003345u x 1,11%)

Masa atomica = 100% =12,011137 u

1.4. Propiedades periodicas

Las propiedades periddicas son un conjunto de caracteristicas fisicas y quimicas
que presentan los elementos. Las propiedades de los elementos dependen de su
posicién en la tabla periddica y tienden a repetirse entre cada periodo (Burns, 2011b;
Masterton et al.,, 2012).

Por ejemplo, el litio (Grupo 1A) tiene un electrdn en su Ultimo nivel, mientras
el berilio (grupo 2A) tiene 2 electrones en su ultimo nivel. Entonces, si avanzamos
a través de los grupos hasta el 8A, se tendra que el nedn posee 8 electrones y es el
ultimo elemento en el periodo 2. Asimismo, si observamos el periodo 3, el sodio
(grupo 1A) vuelve a tener un electrén, el magnesio (grupo 2 A) tiene 2 electrones
y asi sucesivamente hasta el argdn (grupo 8 A) con 8 electrones (Chang & Goldsby,
2016a).
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1

En cada periodo se A
repite la distribucidn H 2
electronica pero en 1 1| 1A

un nivel mas alto.

Li | Be
- 21 | 257
3 | Na | Mg
3s? | 32

4 K | Ca
4s' | 482

Figura 2.6. Distribucidn electrénica en los elementos de los grupos 1 (ns') y 2 (ns?) de la
tabla periddica. Se observa que, al descender en cada grupo, se conserva la configuracién
general (terminacién ns' o ns?), mientras que el nimero cuéntico principal (n) aumenta,
lo que refleja el incremento en los niveles de energia ocupados. Esta tendencia estructural
explica el aumento del radio atémico y la disminucidn de la energia de ionizacion a
lo largo del grupo. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Las propiedades periddicas que se estudiaran en este capitulo son:

I Carga nuclear efectiva

I  Radio atdomico

I  Radioldnico

I  Electronegatividad

I Energia de lonizacién

I  Afinidad electrénica

Antes de revisar el concepto de carga nuclear efectiva, vamos a entender que

es el apantallamiento y que son los electrones de valencia.

Electrones de valencia

Propiedades periédicas

Los electrones de valencia son aquellos que se encuentran en el ultimo nivel
energético de un atomo. Estos electrones son los responsables de la formacién de
enlaces quimicos y pueden ser ganados, perdidos o compartidos en una reaccién
quimica (Chang & Goldsby, 2016a).
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Apantallamiento

El apantallamiento es el efecto de repulsién electrostatica ejercido por los
electrones internos sobre los electrones de valencia. Este efecto reduce la atraccién
que el nucleo ejerce sobre los electrones externos, ya que los electrones mas internos
bloguean parcialmente la carga positiva del ntcleo (Brown, LeMay, et al., 2017).

2.4.1. Carga nuclear Efectiva (Z*)

La carga nuclear efectiva (Z*) es la carga positiva neta que experimenta un
electrén en un dtomo. Esta resulta de la atraccidn ejercida por el ntcleo (protones) y
la interferencia o apantallamiento causada por los electrones mds internos (Petrucci
etal.,2017b). En otras palabras, representa la fuerza real con la que el nucleo atrae a
un electrén especifico, especialmente aquellos situados en los niveles mas externos,
como se ilustra en la Figura 2.7.

Una forma simplificada de estimarla es mediante la expresién:
L*=7Z-S5 (23)
Donde:

Z es el numero atémico (carga nuclear total), S es el nimero de electrones de
apantallamiento, es decir, los electrones en niveles internos que reducen la atraccion
nuclear sobre los electrones de valencia (Brown, LeMay, et al., 2017). Aunque este
modelo es una aproximacién, ayuda a explicar muchas propiedades periddicas,
como el radio atdmico, la energia de ionizacién y la electronegatividad.

Repulsién

electrostatica
/ "apantallamiento”

.* Carga nuclear
y 3 efectiva
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Figura 2.7. Representacién del apantallamiento y carga nuclear efectiva. Se
representa con flechas verdes la repulsion ejercida por los electrones internos
al electron de valencia, mientras que con la flecha roja entrecortada se
representa la fraccién de atraccion electrostatica entre el nucleo y el electréon de 57
valencia. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)




La carga nuclear efectiva puede calcularse restando Z (nimero atémico) menos
el apantallamiento causado por los electrones; sin embargo, las estimaciones de
apantallamiento no serdn analizadas en este texto. La tendencia de la carga nuclear
efectiva es incrementar de izquierda a derecha a lo largo de los periodos debido
a que en el nucleo incrementa el nimero de protones mientras que los electrones
aumentan en la misma capa o nivel de energia, estos electrones no se apantallan
bien entre si, por estar en la misma capa (Brown, LeMay, et al., 2017; Petrucci et al.,
2017b).

Por otro lado, en grupos las mediciones experimentales indican que esta
incrementa de abajo hacia arriba para los elementos representativos, como se
muestra en la figura 2.8 (Brown, LeMay, et al., 2017).

| —

Li | Be

128|191
MNa
2,51
K

3.50)
Rb

498

Cs
6.36

2,42{3,14{3,83]4,45/510] 57

Figura 2.8. Tendencia de la carga nuclear efectiva. Se muestra como esta
incrementa entre grupo y periodos para los elementos representativos.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

2.4.2. Radio atémico y covalente

El radio atomico es dificil de determinar, debido al principio de incertidumbre
de Heisenberg; por lo cual, los radios atémicos actuales son estimaciones que
comprenden el 95 % de la densidad electrénica de un &tomo (Petrucci etal., 2017b).

El radio atomico estd definido como la mitad de la longitud entre nucleos de 2
dtomos metalicos. El radio covalente, por otro lado es la mitad de la longitud entre
los nucleos de 2 &tomos que comparten electrones formando un enlace covalente,
debido al traslape de orbitales (Brown, LeMay, et al., 2017; Petrucci et al., 2017b).
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r=186 pm

r=157 pm

(b)

Figura 2.9. Comparaciones entre el radio atémico y el covalente (a) Radio atémico Na,
(b) radio covalente Na. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Como se evidencia en la figura 2.9., el radio atémico siempre es mayor al radio
covalente, puesto que en este Ultimo la nube electrénica estd compartida. Por
ejemplo, en el Sodio (Na) el radio atdmico es 186 pm, mientras que su radio covalente
es 157 pm.

Sutendencia puede ser deducida de la siguiente manera: en grupos al descender,
las capas de electrones aumentan; es decir, el &tomo se vuelve mas voluminoso.
Mientras que, en periodos al incrementar la carga nuclear efectiva, el radio atémico
disminuye. La razén es que, al existir mayor atraccién de los electrones hacia el
nucleo, el volumen del &tomo tendera a disminuir (Brown, LeMay, et al., 2017;
Petrucci et al.,, 2017b).

En otras palabras, el radio atémico aumenta en grupos de arriba hacia abajo
y en periodos de derecha a izquierda.
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Figura 2.10. Tendencia del radio atéomico. Incremento entre grupo y periodos para los
elementos representativos. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Ejemplo 2.5. Ordene de mayor a menor el radio atdmico de los siguientes
elementos: Li, Na, Mg, F, O.

El Na y Mg pertenecen al periodo mas alto (3) por tal motivo son los dtomos
mas voluminosos. Por otro lado, el Mg tiene 12 protones en el nlcleo, mientras que
el Na tiene 11; el Mg al tener mas protones incrementa la carga nuclear efectiva
sobre los electrones 3s reduciendo su volumen. Por tal motivo, el Na tiene mayor
radio atémico que el Mg.

Na > Mg

Con el mismo razonamiento analizamos a los elementos Li, F, O (todos del periodo
2), a mayor Z mayor numero de protones y menor radio atémico. Ordenando los
elementos tendremos:

Na>Mg=>Li>O>F

2.4.3.Radio idnico

El radio idnico es la distancia entre el nucleo de un ion con su ultima capa de
electrones. Cuando un elemento gana un electron extra adquiere una carga negativa
y se denomina anidn. Por otro lado, cuando un elemento pierde electrones obtiene
una carga positiva, a la cual se le llama catidn (Burns, 201 1b). Con este antecedente
podemos determinar las tendencias del radio idnico: para elementos como los metales,
que tienden a perder electrones la atraccion positiva que ejerce el niicleo es mucho
mayor, reduciendo el volumen del ion; es decir, el radio de un catién siempre es
mas pequeio que el radio atdmico. Para el caso de un anidn, al ganar electrones
la atraccidn electrostatica que ejerce el nucleo sobre los electrones extra no es muy
fuerte, lo que produce que la capa extra de electrones incremente el volumen del
anion; esto significa que el radio del anién siempre es mayor al radio atémico
(Burns, 2011b; Petrucci et al., 2017b).
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Ejemplo 2.6. Analizar la relacion de los radios idnicos entre aniones y cationes
delNayF.

A pesar de tener la misma configuracién electrénica, el Na+ tiene mas protones
atrayendo la nube electrénica que el F-, lo que reduce su tamaio.

[Na*]: 152 252 2p® [Ne]
[F]:1s% 252 2p® [Ne]

1p*1le 11p*10e 9p* 9e 9p* 10 e

Figura 2.11. Variacién de tamafio en cationes y aniones. Se muestra como un
elemento al formar un catién reduce su tamafno, mientras que en los aniones
incrementa (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Para comprender la tendencia del radio idnico, es importante distinguir entre
aniones y cationes.

Enun grupo, losiones tienden a ser mas pequenos al ascender, ya que disminuye
el nimero cuantico principal y, por tanto, el nimero de capas electrdnicas. Los cationes
son mas pequefios que sus dtomos neutros, y su tamafo disminuye al ascender en
el grupo, debido a una mayor atraccion del nicleo sobre menos electrones. Los
aniones, al tener mas electrones, presentan mayor repulsion electrénica, lo que
incrementa su tamafo. Sin embargo, entre aniones del mismo grupo, el de menor
radio serd el que esté mas arriba en la tabla periddica, pues posee menos niveles de
energia y mayor carga nuclear efectiva (Brown, LeMay, et al., 2017).
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Li* 78 Be™ 34 N 171 0% 140 F 133
8 @ oo

Na® 98 Mg* 78 APF* 57 5% 184 cris

K* 133 Ca™ 106 Ga* 62 Se* 198 | Br_195

Rb* 148 | Sr** 127 In* 92 I' 220

Cs* 165 Ba® 143
K K

Figura 2.12. Tendencia de incremento del radio iénico. Entre grupo y
periodos, en gris se muestra los aniones y en rojo los cationes, en letra
pequefa se muestra el radio idnico en pm para los elementos representativos.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Es importante sefalar que los radios iénicos no son valores fijos, sino que
dependen del estado de oxidacién del ion y de su numero de coordinacion. En
general, un mayor estado de oxidacién implica un radio mas pequefo, mientras que
un numero de coordinacién mas alto tiende a aumentar el radio. Por esta razén, los
valores tabulados pueden variar segun la fuente o el entorno quimico considerado.

Ejemplo 2.7. Explique por qué el F tiene un radio iénico mas pequefio que el 0%

El flGor es el elemento mas electronegativo de la tabla periddica; ademas, tiene
mayor carga nuclear efectiva que el oxigeno, por lo cual, su nube electrénica esta
mas reducida en tamafo. El oxigeno, por otro lado, tiene 2 electrones extra, esto
produce una nube electrénica mas voluminosa (Gaffney & Marley, 2017).

2.4.4. Electronegatividad

La electronegatividad es la medida de la capacidad de un dtomo para atraer
electrones compartidos en un enlace covalente (Masterton et al., 2012). Genera
una polarizacion.

Si los elementos de una molécula son iguales por ejemplo F,, la diferencia de
electronegatividades es nula y la molécula es apolar (no hay polarizacién). Por otro
lado, silos elementos de una molécula son diferentes como en el HF, el elemento mas
electronegativo (F) atrae la nube de electrones generando una densidad electrénica
negativa & y el elemento menos electronegativo (H) genera una densidad electrénica
positiva 6*; como se puede observar en la Figura 2.13.
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=0 @ ™ (b) 5

6+

. 2

Atraccién de la nube
electrénica

6= Densidad electrénica

Figura 2.13. Polarizacién 6 de una molécula. (a) molécula apolar, (b)
molécula polar, el ntcleo del elemento mas electronegativo atrae hacia
si la nube electrénica, generando un polo positivo y un polo negativo.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Latendencia de la electronegatividad puede ser deducida de la siguiente manera:

En grupos, si el radio de un dtomo aumenta, habrd mas distancia entre el nucleo
positivo; lo que disminuira la fuerza de atraer electrones compartidos en un enlace
covalente; en otras palabras, a mayor radio atémico menor electronegatividad
(Gaffney & Marley, 2017).

En periodos, cuanta mayor carga nuclear efectiva (menor apantallamiento)
tenga un elemento, existird mayor atraccién de electrones y por tal motivo, la
electronegatividad aumentara (Gaffney & Marley, 2017).

>

Figura 2.14. Tendencia de incremento de la electronegatividad. En grupos
y periodos para los elementos representativos, tendencia cualitativa (no a
escala). (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)
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Existen diferentes escalas que permiten cuantificar la electronegatividad de los
elementos. La mas utilizada es la escala de Pauling, propuesta por Linus Pauling en
1932, que asigna valores adimensionales basados en las energias de enlace entre
dtomos (Masterton et al., 2012). En esta escala, el elemento mas electronegativo
es el fluor (F) con un valor de 3.98, y el menos electronegativo es el francio (Fr), con
un valor cercano a 0.7 (Gaffney & Marley, 2017).

2.4.5. Energia de ionizacién

La energia de ionizacion es la energia minima para extraer un electrén de un
dtomo en estado gaseoso y fundamental (no estado excitado, y en estado gaseoso
porque no hay fuerzas de interaccion) (Brown, LeMay, et al., 2017; Burns, 2011b;
Petrucci et al., 2017b).

Al analizar la tabla periddica, si descendemos por los grupos el &tomo se vuelve
mas grande, y los electrones de la Ultima capa estan mas alejados del nuicleo positivo;
es decir que, a mayor radio atdomico, los electrones estdn mas alejados del nucleo
y la atraccidn electrostatica es menor. Esto permite extraer electrones con menor
energia; en otras palabras, la energia de ionizacién aumenta en grupos de abajo
hacia arriba y en periodos de izquierda a derecha de los elementos representativos
(Burns, 2011b; Petrucci et al., 2017b).

>

Figura 2.15. Tendencia de incremento de la energia de ionizacién. En grupo
y periodos para los elementos representativos, tendencia cualitativa (no a
escala). (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Es importante mencionar que la energia de ionizacién incrementa entre mas
electrones sean removidos. Es decir, si a un atomo se le remueve un electrdn, existiran
mas cargas positivas que atraeran con mas fuerza los electrones. Si deseamos remover
un segundo electrén tendremos que usar mucha mas energia que para el primer
electrén, y asi para remover un tercer electrén (Burns, 2011b). Por ejemplo, para el
calcio se tiene lo siguiente:
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Calcio primera energia Segunda energia Tercera energia

de ionizacion de ionizacion de ionizacion
(kJ/mol) (kJ/mol) (kJ/mol)
589,5 1145 4900

Ejemplo 2.8. Ordene de mayor a menor energia de ionizacién los siguientes
elementos: Li, Na, Mg, F, O.

F>0>Mg>Li>Na
Ejemplo 2.9. ;Qué elemento tiene mayor energia de ionizacién el O o el F?

El fldor al tener menor radio atémico que el oxigeno se opondrd con mayor
energia a perder un electréon F > O.

En un mismo periodo, existen excepciones notables a la tendencia general de
la energia de ionizacion, debidas a la estabilidad especial de ciertas configuraciones
electrénicas. Asi, el berilio presenta una energia de ionizacién mayor que el boro, ya
que posee la subcapa 2s? completamente llena, mientras que el nitrégeno supera
al oxigeno porque su subcapa 2p? semillena es particularmente estable. Estas
configuraciones mas estables requieren mayor energia para remover un electrén,
rompiendo la tendencia creciente habitual dentro del periodo.

2.4.6. Afinidad electrénica

La afinidad electrdnica es el cambio de energia que ocurre cuando un dtomo
neutro en estado gaseoso acepta un electrén para formar un anién. Este proceso suele
ser exotérmico, es decir, libera energia, por lo que el valor de AE es generalmente
negativo (AE < 0) (Brown, LeMay, et al., 2017; Gaffney & Marley, 2017).

Por ejemplo:

_ _ k]
F(g) +e - F(g) AE = —328m

Algunos textos plantean que la afinidad electrénica es la variacién de energia
que se requiere para remover un electron de un anidn en estado gaseoso, y este
valor siempre sera positivo (Brown, LeMay, et al., 2017).

- _ k]
~ Fgy+e  AE=+328——

F,
(9) mol
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iMucho cuidado!

En este texto se adopta la convencién termodinamica, segun la cual los procesos
exotérmicos se expresan con AE < 0, indicando que el 4tomo libera energia al
ganar un electrén. Por coherencia, todos los valores de afinidad electrénica se
reportardn con signo negativo. No obstante, es importante recordar que algunos
autores expresan la AE como una magnitud positiva, refiriéndose simplemente a
la cantidad de energia liberada. Esta distincién de signo no cambia el significado
fisico del proceso, pero si requiere consistencia en tablas, ejemplos y discusiones.

Su tendencia en grupos puede deducirse de la siguiente manera:si se tiene un
nucleo positivo, este tenderd a aceptar cargas opuestas (electrones); sin embargo,
entre mas grande sea el radio de un dtomo mas dificil sera atraer un electrén ajeno
para formar un anién. En periodos, al aumentar la carga nuclear efectiva, aumenta
también la facilidad de atraer electrones ajenos (Gaffney & Marley, 2017). En otras
palabras, en grupos la afinidad electronica aumenta de abajo hacia arriba y en
periodos de izquierda a derecha.

>

Figura 2.16. Tendencia de incremento de la afinidad electrénica. En grupos
y periodos para los elementos representativos, tendencia cualitativa (no a
escala). (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

Ejemplo 2.10. Ordene de mayor a menor la afinidad electrénica de los siguientes
elementos: K, Ba, S, Cl.
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Cl>S>K>Ba

Figura 2.17. Representacion general de las tendencias periddicas en la tabla
periddica. Se ilustran las variaciones de las propiedades atomicas a lo largo de los
periodos (izquierda a derecha) y de los grupos (de arriba hacia abajo). En particular:
Radio atémico: Disminuye de izquierda a derecha y aumenta de arriba hacia abajo.
Energia de ionizacion y electronegatividad: Aumentan hacia la derecha y hacia
arriba. Estas tendencias reflejan el efecto combinado del aumento de la carga
nuclear efectiva, el apantallamiento electrénico y la distancia de los electrones de
valencia al nucleo. (Fuente: elaborada por los autores, creada con BioRender.com)

A continuacion, se presentan las propiedades periddicas de algunos elementos
seleccionados, Utiles para la resolucién de ejercicios y el andlisis comparativo. La
tabla 2.1. incluye valores de electronegatividad, radios atémicos e idnicos, afinidad
electrdnica, energia de ionizacidon y masa atdmica ponderada. Estos datos permiten
identificar tendencias periddicas y fundamentar predicciones sobre el comportamiento
quimico de los elementos.
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Tabla 2.1. Propiedades periddicas de algunos elementos

Primera

Radio Radio Afinidad p Masa
Z  Simbolo Elec_tr_o M€ atémico  ibnico  electrénica SN 92 9Ie atémica
gatividad (pm) (pm) (kJ/mol) ionizacion (W)
(kJ/mol)
1 H 2,20 37 S/D -73 1312 1,01
2 He S/D 32 S/D <0 2372 4,00
3 Li 0,98 152 68 -60 520,2 6,94
4 Be 1,57 111 31 =<0 899,5 9,01
5 B 2,04 88 23 =27 800,6 10,81
6 C 2,55 77 S/D -122 1086 12,01
7 N 3,04 75 171 0 1402 14,01
8 O 3,44 73 140 -141 1314 15,99
< F 3,98 71 133 -328 1681 18,99
10 Ne S/D 69 S/D <0 2081 20,18
11 Na 0,93 186 99 -53 495,8 22,99
12 Mg 1,31 160 72 =<0 737,7 24,305
13 Al 1,61 143 53 -44 577,5 26,985
14 Si 1,90 111 S/D -134 786,5 28,085
15 P 2,19 106 212 -72 1012 30,974
16 S 2,58 102 184 -200 999,6 32,06
17 (@ 3,16 99 181 -349 1251 35,45
18 Ar S/D 97 S/D <0 1521 39,88
19 K 0,82 196 138 -48 418,8 39,098
20 Ca 1,00 174 100 -2,4 589,8 40,078
21 Sc 1,36 144 75 -18,14 633,1 44,956
22 Ti 1,54 136 Ti** 86 -7,62 658,8 47,867
23 V 1,63 125 xi ZZ -50,65 650,9 50,942
24 cr 1,66 127 gi 25 -64,26 652,9 51,996
25 Mn 1,55 139 Mn?83  No medible 7173 54,938
26 Fe 183 s T sy 7625 55,845
27 Co 1,88 126 Egi D 63 760,4 58,693
28 Ni 1,91 121 Ni* 70 -111,53 7371 63,546
29 Cu 1,90 138 EEZ ?g -119,16 745,5 65,38
30 Zn 1,65 131 75 No medible 906,4 69,723
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Continuacion Tabla 2.1. Propiedades periddicas de algunos elementos

Primera

Radio Radio Afinidad p Masa
Simbolo Elec_tr_o M€ atémico  ibnico  electrénica SN 92 9|e atémica
gatividad (pm) (pm) (kJ/mol) ionizacion (W)
(kJ/mol)

31 Ga 1,81 126 62 -29 578,8 72,63
32 Ge 2,01 122 S/D -118 762,2 74,922
33 As 2,18 119 S/D 7/ 947 78,971
34 Se 2,55 116 198 -195 941 79,904
35 Br 2,96 114 196 -325 1140 79,904
36 Kr 3,00 110 S/D <0 1351 83,798
37 Rb 0,82 211 149 -47 403 85,468
38 Sr 0,95 192 113 -4,7 549,5 87,62
46 Pd 2,20 131 S/D S/D 804,4 106,42
47 Ag 1,93 153 115 S/D 731 107,87
48 Ccd 1,69 148 95 S/D 867,8 112,41
49 In 1,78 144 In3* 92 -29 558,3 114,82
50 Sn 1,96 141 Sn* 74 -121 708,6 118,71
51 Sb 2,05 138 Sb** 62 -101 830,6 121,76
52 Te 2,10 135 221 -190 869,3 127,60
53 | 2,66 133 220 -295 1008 126,90
54 Xe 2,60 130 S/D <0 1170 131,29
55 Cs 0,79 298 170 -45 375,7 132,91
56 Ba 0,89 253 142 -14 502,8 137,33
78 Pt 2,28 139 S/D -205,32 864,4 195,08
79 Au 2,54 144 Au'137 -222,74 890,1 196,97
80 Hg 2,00 151 112 No medible 1007 200,59
81 Tl 1,62 170 -I:II_;;18599 -30 589,4 204,38 g
82 Pb 1,87 175 PPb;;16159 -110 715,6 207,2 g
83 Bi 2,02 156 B;;17063 -110 703,3 208,98 §
84 Po 2,00 168 S/D S/D 812,1 209
85 At 2,20 S/D S/D S/D 930 210 o
86 Rn 2,20 152 S/D <0 1037 222 %
87 Fr >0,79 270 194 S/D 393 223 :

S/D:sin datos.
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Los datos fueron tomados de diferentes fuentes, principalmente de: Handbook
of Chemistry and Physics (2007) 87th edicion CRC Press, Boca Ratén.
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son Educacion.
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ACTIVIDADES

GLOSARIO

Afinidad electrénica: Energia liberada (usualmente) cuando un dtomo neutro
en estado gaseoso acepta un electrén. Suele ser mas negativa en no metales como
los halédgenos

Apantallamiento: Reduccion de la atraccidn nuclear que experimentan los
electrones de valencia debido a la presencia de electrones internos que “bloquean”
parcialmente la carga del nucleo.

Carga Nuclear efectiva: Carga neta que siente un electrén, teniendo en cuenta
la atraccion del nucleo y el efecto del apantallamiento.

Cation: lon con carga positiva que se forma cuando un dtomo pierde uno o
mas electrones.

Densidad electronica: Es una medida de la probabilidad de encontrar electrones
dentro de un espacio definido en &tomos o moléculas. En moléculas que contienen
elementos altamente electronegativos, la densidad electrénica indica que hay una
mayor concentracién de electrones en torno a los nucleos mas electronegativos,
debido al desplazamiento de carga electrénica hacia ellos

Distribucion electrénica: Es la disposicion de los electrones en los diferentes
niveles y subniveles de energia dentro de un atomo.

Electronegatividad: Capacidad de un d&tomo para atraer electrones compartidos
en un enlace covalente. El flior es el mas electronegativo.

Electrones de valencia: Electrones situados en el nivel energético mas externo
de un dtomo, responsables de su comportamiento quimico.

Electrostatica: Es una rama de la fisica que estudia las relaciones entre particulas
cargadas eléctricamente

Elemento representativo: Elementos de los grupos A de la tabla periddica (1A
al 8A), cuyos electrones de valencia se encuentran en orbitales s o p.

Grupos: Son las columnas dentro de la tabla periddica y se caracterizan porque
cada elemento integrante posee propiedades quimicas similares debido a que tienen
la misma cantidad de electrones de valencia.

lonizacidn: Es el proceso mediante el cual un dtomo o molécula gana o pierde
electrones, adquiriendo una carga eléctrica positiva o negativa.
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Nube electrénica: Es la regién del espacio alrededor del nticleo de un dtomo
donde existe una alta probabilidad de encontrar electrones.

Orbital: Es la zona del espacio dentro de un 4&tomo donde hay mayor probabilidad
de encontrar un electron con una energia especifica.

Periodos: Son las filas de la tabla periddica y representan los niveles de energia
en los que se distribuyen los electrones de un dtomo.

Periodicidad: Es la tendencia de ciertas propiedades quimicas y fisicas de los
elementos a repetirse a intervalos regulares en la tabla periddica.

Polaridad: Diferencia en la distribucidn de la carga eléctrica en una molécula
debido a la diferencia de electronegatividad entre los &tomos.

Propiedades periddicas: Caracteristicas fisicas o quimicas que varian de forma
regular en la tabla periddica: radio atémico, electronegatividad, energia de ionizacién,
etc.

SOLUCIONARIO

Clasificacién por grado de dificultad

Facil: 2.11-2.56
Normal: 2.57-2.59

Examen: 2.60-2.63

Masas ponderadas, is6topos, generalidades
2.11. Determinar la masa ponderadas sabiendo que:

Masa (u) Abundancia (%)

204Pp 203,97302 1.4

206pp 205,97444 24,1
207pp 206,97587 22,1
208Ppy 207,97663 52,4

1,4%
100%

24,1%
100%

22,1%
100%

52,4%
100%

MP = (203,97302) X + (206,97587) x +(207,97663) x

+ (205,97444) x

MP =207,21u
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Masa (u) Abundancia (%)

3Cu 62,9296 69,17
Cu 64,9278 30,83
MP = (62,9296) x 69.17% +(64,9278) x 30.85% =63,54u
100% 100%

Masa (u) Abundancia (%)

Mg 23,98504 78,99

Mg 24,98584 10

Mg 25,98259 11,01

MP = (23,98504) x fo?)?);/ +(24,98584) x 1100(;; + (25,98259) x 1110%1'//“'
MP =2430u

Masa (u) Abundancia (%)

*0 15,994915 98,759

70 16,999134 0,087

80 17,999160 0,204
MP = (15,994915) x ———— 98,759% +(16,999134) x —— 0.087% + (17,999160) x 0.204%

100% 100% "100%

MP = 15,847925 u

2.12. Calcule la masa en u y kg de una molécula de &cido nitrico (HNO,)

63 u 1,66054 - 10 27kg

_ —27
1 molécula HNO; % lu = 104614 x 10"kg

1 molécula HNO; X

2.13. Mediante La técnica de espectrometria de masas se obtuvieron las siguientes
relaciones de masas: oF/'2C = 1,5832, 33C1/19F = 1,8406, 81Br/35C1 = 2,3140 .
Calcule la masa de un d&tomo de 3581Br en u, sabiendo que la masa del léC es12
u (Petrucci, Herring, Madura, Bissonnette. 2017).

19F =12 x 1,5832 = 18,998 u
3501 = (18,998) x 1,8406 = 34,968 u
81Br = (34,968 ) x 2,3140 = 80,916 u
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2.14. Determinar la masa atémica pondera del magnesio sabiendo que sus
isdtopos tienen los siguientes datos:

Sus masas y sus porcentajes de abundancia en la naturaleza son 23,985042 u,
78,99 %; 24,985837 u, 10,00 %;y 25,982593 u, 11,01 %.
MP = (23,985042) x (0,7899) + (24,985837) x (0,10) + (25,982593) x (0,1101)
MP =2431u

2.15. Determina la masa atémica promedio del cromo utilizando la siguiente
informacion sobre sus isétopos: sus masas y porcentajes de abundancia natural son
49.9461 u (4.35%), 51.9405 u (83.79%), 52.9407 u (9.50%) y 53.9389 u (2.36%).

MP = (49,9461) x (0,0435) + (51,9405) x (0,8379) + (52,9407) x (0,095) + (53,9389)
% (0,0236) = 51,99 u

2.16. La plata tiene dos isétopos naturales '’Ag y '®Ag, sus respectivas
abundancias son:'7Ag, 51,84 %; '°Ag, 48,16 %. Considere que la masa de "Ag es
106,905092 u. Calcular la masa del isétopo '°Ag.

MP = M107AgA107Ag +M109AgA109Ag
107,868 = (106,905092) x (0,5184) + M'*°Ag x (0,4816)
107,868 = 55,42 + M'%Ag x (0,4816)
107,868 — 55,42 = M'*°Ag x (0,4816)
107,868 — 55,42

M*%4g = — s = 1089u

2.17. Determine la abundancia de los isétopos del B sabiendo que la masa
ponderadaes 10,8110 u, lamasa del "°Bes 10,0129 uy del ""Bes 11,0093 u (Petrucci
etal. 2017).

MP=M"BA'B+M"iBA' B (1)
1=AYMB+AYB; A"SB=1-A"B (2)
(1) en(2)
MP =M'IB AR + M'1B (1 - A'2B)
MP = M'IB A'B + M'iB — M'iBA"3B
MP —M'iB = M'3B A*JB — M'iBA"3B
MP — M*iB = A*B(M'2B — M'iB)

MP—M':B 10,8110 — 11,0093

= = 0,
(1'% — M) 10,0120 — 11,0003 _ 1000 199%

AB =

A%MB=1-4"B=1-10,199 = 0,801 080,1%
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2.18. Los analisis de minerales de cloro muestran que este posee 2 isétopos
33CL y 37Cl, estos se presentan en la naturaleza en una relacién en dtomos de 19a 6
respectivamente. Se conoce que sus pesos atémicos son 34,97 y 36,97 u, determinar
la masa atémica ponderada del elemento (Petrucci et al. 2017).

i;gg = % =3,16 ~ A%Cl=3,16 A%ICl
1=3,16 A32C1 + A 311
1=4,16 A3]cCl

1
Adlcl = 1= 0,24 .« A3Cl=0,76

MP = (34,97) x 0,76 + (36,97) x 0,24 = 35,45 u

2.19. El nedn posee una masa atémica ponderada de 20,18 . Dicho elemento tiene
tres isdtopos cuyas masas atémicas son 19,99 u, 20,99 u,y 21,99 u. Sila abundancia
del isétopo de peso atdomico intermedio (20,99 u) es del 0,26 %, determine las
abundancias de los otros dos isétopos (Petrucci et al. 2017).

100 % = A33Ne + A53Ne + A35Ne
100 % = A%)Ne + 0,26 % + A75Ne
100 % — 0,26 % = A23Ne + A23Ne
99,74 % = A2Ne + A22Ne
99,74 % — A2Ne = A22Ne (1)

Planteamos una segunda ecuacioén:
MP = M33Ne A3)Ne + M2jNe A2iNe + M35Ne AZ3Ne

026
20,18 UMA = (19,99 UMA) x A2Ne + (20,99 UMA) (W) + (21,99 UMA) x AZNe (2)

Resolvemos el sistema de ecuaciones:
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0,26 99,74
20,18 = (19,99 ) x AZINe + (20,99) x ( ) +(21,99) x ( - Aggzve)
100 100
0,26 99,7
20,18 — (20,99) x [—) = (19,99) x A23N. 21,99) x ( AN )
( ) (100) ( ) foNe + ( ) 100 1oVe o
20,12 = (19,99 ) x A23Ne + 21,933 — 21,994%3Ne =
<
20,12 — 21,933 = (19,99 ) x A29Ne — 21,994%3Ne ©
—1,80 = —24%)Ne
20 1,81
AfgNe = -5 = 0,905 0 90,5% 76

A33Ne =99,74 % — 90,5% = 9,24 %



2.20. El K posee tres isétopos naturales: K, 38,963707 U; 4°K, 39,963999 u; y
41K. Sus abundancias expresadas en porcentaje del *°Ky 4'K son: 93,2581 %y 6,7302
%, respectivamente. Determinar la masa atdmica del isétopo del #'K, sabiendo que
la masa ponderada es 39,0983 u (Petrucci et al. 2017).

100 % = Y%z0 + Yoa0 + Yoar = 93,2581 + %40 + 6,7302
100 — 93,2581 — 6,7302 = %,
0,0117 = %4
39,0983 = (38,963707) x (0,932581) + (0,000117) x (39,963999) + (0,067302) x g

39,0983 — (38,963707) x (0,932581) — (0,000117) x (39,963999)

41
K
(0,067302)

= 40,962 u

2.21. Se solicita ordenar los elementos Na, Mg, Cl, Ky Rb segun su radio atéomico,
en orden creciente, desde el menor hasta el mayor.

Cl<Mg<Na<K<Rb

2.22.Se requiere explicar el notable incremento en la energia de ionizacion al
extraer el tercer electrén del berilio, en comparacién con la energia necesaria para
remover el segundo electron.

El berilio tiene dos electrones de valencia en el nivel 2s. Una vez que estos se han
eliminado, el siguiente electréon a remover estd en el nivel 1s, mucho mas cerca del
nucleo. Esta capa interna estd mucho mas fuertemente atraida por el nucleo, por lo
gue se requiere una energia significativamente mayor para remover el tercer electron.

“La energia de ionizacién aumenta drasticamente al pasar de valencia a capas
internas, lo que refleja la fuerte atraccién nuclear sobre los electrones mas cercanos
al nucleo.”

2.23. De los siguientes pares de elementos determinar cual tiene el radio
atémico mas grande.

a)NaoK
b) Na o Mg
cOoF
d)Brol

2.24. Mediante un equipo de difraccién de rayos X se logré medir la distancia
entre los nucleos de 2 &tomos de un metal, la medicién fue de 2,62 A. Determine
el radio atdomico de dicho elemento.
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2,62 A .
Fatémico = T =131A

2.25.Sin consultar la tabla periddica, determine la configuracion electrénica de
los elementos cuyos Z son los siguientes: a) 9, b) 20, c) 26, d) 33, con la informacion
obtenida clasifique a los elementos segun sus familias.

a) 9, 152 2s? 2p° (no metal, halédgeno)

b) 20, [Ar] 4s? (metal, alcalino térreo)

c) 26, [Ar] 452 3d° (metal de transicion)

d) 33, [Ar] 452 3d'"° 4p3 (No metal Nitrogenoides)

2.26. Explique por qué el radio de un &tomo aumenta al descender por la tabla
periddica.

Por qué incrementan los niveles de energia, es decir, hay mas orbitales a medida
que descendemos por los grupos.

2.27. El cloro posee una alta energia de ionizacion, lo que indica que requiere
una cantidad significativa de energia para remover su primer electréon. Sin embargo,
también tiene una gran tendencia a aceptar electrones con facilidad. Se solicita
explicar esta propiedad.

El cloro es un elemento electronegativo, requiere ganar 1 electrén para completar
sus orbitales y adoptar la configuracién de un gas noble, por ello tiende a ganar
electrones.

2.28. De las siguientes triadas de elementos determinar cual de las series no
estd en orden creciente en radio atdmico:

a)Na,K,Rb b)Be,Mg,Na ¢)C,N,O d)Br,Se, As.
a) Na<K<Rb

b) Be<Mg<Na

¢) O<N<C

d) Br<Se<As

2.29. Se solicita ordenar los elementos Al, Mg y Cl en orden creciente seguin su
radio atomico y seleccionar la opcidn correcta:

Mg=>Al>Cl; Mg<Al<Cl; Al<Mg<Cl; Al<Mg=>Cl
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2.30. Se reconoce que los radios atdmicos disminuyen de izquierda a derecha
en la tabla periddica. Se requiere seleccionar la opcion correcta que justifique esta
tendencia periddica.

a) El radio atémico disminuye porque los electrones se afnaden a la misma capa
electrénica (manteniendo la misma distancia promedio del nicleo), mientras que el
numero de protones en el nlcleo aumenta. Esto genera una mayor carga nuclear
efectiva, lo que incrementa la atraccién electrostdtica sobre los electrones y reduce
el tamafio del d&tomo.

b) La afirmacidn es incorrecta, ya que, en realidad, el radio atémico aumenta
de izquierda a derecha en un periodo. Esto ocurre porque al aumentar el nimero
de electrones, la nube electrénica se expande.

¢) El radio atdmico disminuye porque los electrones se afaden a capas mas
alejadas del nucleo.

2.31. De la siguiente serie de elementos determinar cual presenta mayor radio
atomico: Ca, Ar, K, Br.

K>Ca>Br>Ar

2.32. De la siguiente serie de elementos determinar cudl presenta el menor
radio atémico: O, Cs, Al, Ca.

O<Al<Ca<Cs

2.33. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera creciente con
respecto a la primera energia de ionizacion: Na, Cl, Al, Sy Cs, explique su respuesta.

La energia de ionizacién aumenta al ascender por un grupo y de izquierda a
derecha en un periodo.

Cs tiene el menor valor porque estd mas abajo y a la izquierda (grupo 1).

Na también esta en el grupo 1, pero en el periodo 3, por lo que tiene mayor
energia que Cs.

Aly S estdn en el mismo periodo, pero S estd mas a la derecha - mayor energia.

Cl, al estar justo antes del gas noble Ar, tiene la mayor energia de ionizacién
del grupo.

“La energia de ionizacidn depende del radio atdmico y de la carga nuclear
efectiva: cuanto mds pequeno el 4&tomo y mayor el nUmero de protones, mas dificil
es extraer un electron.”
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2.34. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera creciente con
respecto a la primera energia de ionizaciéon: F, K, P, Cay Ne.

K, Ca, P, F, Ne

2.35. Se tienen los siguientes aniones: Se?” o Te?, explicar cudl tiene el radio
idnico mas grande.

Te* es mas grande porque posee mas “capas de electrones al estar en el periodo
5, mientras que el Se* esta en el periodo 4

2.36 De la siguiente serie de aniones ordenar de manera creciente con respecto
al radio idnico: N*-, Na*, F-, Mg%, O%.

Mg?, Na*, F, 0%, N*

2.37. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera decreciente con
respecto sus electronegatividades: N, P, Al y Na.

N>P>Al>Na
2.38. Determinar qué enlace es mas polar de los siguientes ejemplos:
GO |2,67-3,21]=0,57
C-C 12,67-2,67|=0
C-Na [2,67-1,21|=1,46
C-Cl |2,67-3,54/=0,9

La diferencia entre electronegatividades entre Cy Na es la mas grande siendo
el enlace mas polar.

2.39. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera decreciente con
respecto a la electronegatividad: Li, Ca, Cy Se.

Li<Ca<C<Se

2.40. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera creciente con
respecto a la electronegatividad: Li, F, O y Be.

Li<Be<O<F

2.41. A partir de las siguientes configuraciones: (A=1s22s?2p?; B=1s225?2p> C =
152252p°®; D = 1s22522p°3s') Determinar el elemento con mayor afinidad electrdnica.

B=15%25%2p>
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2.42. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera creciente con
respecto a la afinidad electrénica: Li, K, Cy N.

K<Li<C<N

2.43. De la siguiente serie de metales: Cd, Ca, Cuy Cr, determinar cudl posee la
mayor afinidad electrénica

Cu: [Ar] 4s'3d" (se encuentra mas a la derecha en su periodo y puede
completar sus orbitales al aceptar un electrén)

Cd: [Kr] 5s24d' (tiene sus orbitales llenos por tanto no puede aceptar facilmente
electrones)

Ca:[Ar] 4s? (tiene sus orbitales llenos por tanto no puede aceptar facilmente
electrones)

Cr:[Ar] 4s" 3d°
Cu

2.44. Se tiene 4 elementos, A, B, C, D cuyos Zson 6,9, 13y 19 respectivamente,
determinar el 4&tomo que presenta la mayor electroafinidad

B

2.45. De la siguiente serie de elementos: N, C, Fy Be, determinar cudl posee los
electrones de valencia con menor carga nuclear efectiva.

Be

2.46. De la siguiente serie de elementos: S, As, Ky Cl determinar el elemento
que posee mayor afinidad electrénica.

c

2.47. Se requiere identificar qué familia de elementos en la tabla periddica
tiende a presentar altas afinidades electrénicas.

a) alcalinos

b) halégenos

¢) Metales de transicidon
d) gases nobles

2.48. De la siguiente serie de elementos: Cs, P, Cly Ca, determinar el elemento
que tenga la mayor afinidad electrdnica.

c
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2.49. Seleccione cudl de las siguientes series de elementos estd en orden
decreciente en funcién de su primer potencial de ionizacion.

Li<Na<K
Sr<Ca<Mg
Br<Cl<Se
S<P<Cl

2.50. Se tienen los siguientes elementos A, B, Cy D los mismos poseen las
siguientes configuraciones electronicas: 1s22s22p3; 1522522p%; 1522522p?3s"; 1522522p°3s?
determinar que elemento posee la mayor energia de ionizacion.

A=15225?2p3 corresponde el N el cual tiene alta energia de ionizacién.

B=1522522p°®; corresponde al F el mas electronegativo y por ende mayo energia
de ionizacion.

C=15%2522p?3s’; corresponde a un dtomo excitado por ende es mas facil extraer
un electrén.

D=1522522p3s?% es un metal, facilmente cede electrones.

2.51 Se tienen los siguientes elementos A, B, Cy D los mismos poseen las siguientes
configuraciones electrénicas: 1s22s?% 1522s22p'; 1s22522p°; 1s22522p°, determinar que
elemento posee la segunda energia de ionizacién mas alto.

D

2.52. De las siguientes series de elementos determinar cudl posee el orden
correcto decreciente de energia de ionizacién:

a) CI>Si>Na
b) Cl<Si<Na
¢) Na<Si=Cl
d) Si<CI>Na

2.53. El berilio (Be) y el oxigeno (O) pertenecen al mismo periodo en la tabla
periddica; sin embargo, el Be tiene una energia de ionizacion significativamente
menor en comparacién con el O. Se requiere seleccionar la opcidn correcta que
explique esta diferencia.

a) El Be tiene menor energia de ionizacién que el O porque el O posee un mayor
numero de electrones.
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b) El Be tiene menor energia de ionizacién porque su numero de electrones es
mayor que el del O.

c) El Be tiene menor energia de ionizacion porque, en el oxigeno, el electrén
removido se encuentra mas cerca del nucleo, lo que genera una atraccion mas
fuerte.

d) El Be tiene menor energia de ionizacién debido a que su radio atdmico es
mayor, lo que reduce la atraccién del nucleo sobre los electrones de valencia.

2.54. De la siguiente serie de elementos ordenar de manera creciente con
respecto a la segunda energia de ionizacién: Ca, |, Rb y Kr.

Ca<I<Kr<Rb
2.55. De los siguientes elementos determinar cual posee la mayor energia de
ionizacion.
a)P
b) Sb
c) As
d)N

2.56. Se tiene un cation trivalente Y3+ el penultimo electron de este anidn posee
los nimeros cuanticos: 3, 2, 1, ¥2; Con estos datos seleccionar la respuesta correcta: a)
Z=26;b) El anidn posee 3 electrones no apareados; ¢) La configuracion electrénica
es 3d3; d) ninguna respuesta.

El penultimo 3d*, el ultimo electrén sera 3d® en el ion, el elemento neutro
es 3d® lo que corresponde a Z=28 1522s?2p°®3s23pf4s23d?

2.57. Se tiene un atomo cuyo ultimo electrén posee los nimeros cudnticos: n
=3y ? =2, adicionalmente se sabe que en su configuracién electrénica el &tomo
posee 4 electrones desapareados, Seleccionar la respuesta correcta: a) El elemento
se ubica en el tercer periodo; b) El elemento corresponde al bloque p; ¢) El elemento
estd ubicado en la familia VIB; d) El elemento es un no metal.

a) se ubica en el tercer periodo n=3 esto puede corresponder a un metal de
transicion del cuarto periodo a un no metal del tercer periodo.

b) pertenece al bloque p £ =2, esto implica que no estamos en un orbital “p”,
sino “d” dsea el bloque de metales de transicién.

¢) se ubica en la familia VIB correcta
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d) es un no metal. Al tener su Ultimo electrén en un orbital “d” implica que es
un metal

El Gltimo electrén es 3d?, su distribucion es [Ar]4s? 3d*; Z=24 el elemento
eselCr

2.58. El arsénico forma un compuesto desconocido AsJ, dicho compuesto
tiene en total 192 protones, entre los dos nucleos. Para el elemento J, calcular, Z, su
ubicacién en la tabla periddica y su distribucidn electrénica.

As=33 p*
_ 192 —33 _

+—_ —_
Xpt=—s7 53=7

El Elemento es el yodo, familia de los halégenos [Kr] 5524d'°5p°

2.59. Se posee un elemento desconocido “J” cuyo ultimo electrén tiene los
numeros cudnticos 4, 2, 2, 4, Seleccionar la respuesta correcta:

a) Elelemento J pertenece al cuarto periodo; b) El elemento J pertenece al grupo
VIB; c) El elemento J pertenece al grupo 11B; d) El elemento J pertenece el periodo
del Xe; €) ninguna respuesta.

4d®; su distribucion sera [Kr] 5s24d°

2.60. Se tienen dos especies isoelectronicas X*>y Y'-, al sumar los electrones
de ambas especies el resultado es 36; Seleccionar la respuesta correcta: a) X e Y
pertenecen; b) Xe Y pertenecen a los halégenos y nitrogenoides respectivamente; c)
XeY pertenecen alos anfigenosy halégenos; d) X e Y pertenecen a los carbonoides
y nitrogenoides; e) X e Y pertenecen a los_nitrogenoides y halégenos; f) X e Y
pertenecen a los alcalinos y alcalinotérreos.
36

e =—=18e"
e 5 e

X3 =18e ;X=15=Z =P

Y™=18e~ ;Y =17=Z="Cl

2.61. La estructura de Lewis del compuesto, Z, simbolo, familia, grupo, periodo,
electrones de valencia, el compuesto formado, su configuracién electrénica y nimeros
cuanticos del Ultimo electrén en ser llenado de ambos elementos.

[Ar] Z=18; [Ne] 352 3p°®

Si la molécula tiene enlaces covalentes ni X ni Y ganan o pierden electrones,
por lo tanto, ambos estan en el periodo 3.
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Ahora procedemos a realizar la estructura de Lewis de la molécula:

.o

tY: :V:

-Xc

Podemos concluir que el elemento Y posee 7 electrones de valencia, y el elemento
X 6, esto implica que el elemento Y pertenece a la familia de los halégenos grupo
VII' A, X al grupo de los calcdgeno o anfigenos, grupo VI A:

Con la informaciéon anterior concluimos que X es el azufre S, Y es el cloro Cly
el compuesto formado es el SCI,.

Cl:[Ne] 3s?3p° (3, 1,0,- 2)
S:[Ne] 3s23p* (3, 1,-1,- )

2.62. Se tiene el compuesto X,Y, , en dicho compuesto, ambos elementos al

compartir electrones tienen la configuracién del Argén, determine:

La estructura de Lewis del compuesto, Z, simbolo, familia, grupo, periodo,
electrones de valencia, el compuesto formado, su configuracién electrénica y nimeros
cuanticos del ultimo electrén en ser llenado de ambos elementos.

[Ar] Z=18; [Ne] 352 3p°®

Si la molécula tiene enlaces covalentes ni X ni Y ganan o pierden electrones,

por lo tanto, ambos estan en el periodo 3.

Ahora procedemos a realizar la estructura de Lewis de la molécula:

Podemos concluir que el elemento Y posee 6 electrones de valencia, y el elemento
X5, esto implica que el elemento Y pertenece a la familia de los anfigenos grupo
VI A, X al grupo de los Nitrogenoides, grupo V A:

Con la informacidén anterior concluimos que X es el fésforo P, Y es el azufre Sy
el compuesto formado es el P,S..

P:[Ne] 3s?3p3 (3,1, 1, %2)
S:[Ne] 3s23p* (3, 1,-1,- )

2.63. Dado el compuesto XY3, en el cual ambos elementos, al compartir
electrones, alcanzan la configuracién electrénica del nedn, determine:
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La estructura de Lewis del compuesto, Z, simbolo, familia, grupo, periodo,
electrones de valencia, el compuesto formado, su configuracion electrénica y nimeros
cuanticos del ultimo electrén en ser llenado de ambos elementos.

[Ne]Z=10; [He] 25% 2p®

Si la molécula tiene enlaces covalentes ni X ni Y ganan o pierden electrones,
por lo tanto, ambos estan en el periodo 2.

Ahora procedemos a realizar la estructura de Lewis de la molécula:

"
S N?

Podemos concluir que el elemento Y posee 7 electrones de valencia, y el elemento
X5, esto implica que el elemento Y pertenece a la familia de los halégenos grupo
VII A, X al grupo de los Nitrogenoides, grupo V A:

Con la informacion anterior concluimos que X es el nitrégeno, Y es el fltory el
compuesto formado es el NF..

N:[He] 2s22p3 (2,1, 1, 42)
F:[He] 2s?2p° (2, 1,0, - 74)
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CAPITULO 3

ESTRUCTURA MOLECULAR

INTRODUCCION

Este capitulo aborda de manera integral la resolucién de ejercicios sobre
estructuras de Lewis, incluyendo elementos, compuestos quimicos y cargas formales.
Posteriormente, se analiza la geometria molecular, con énfasis en la comprensiény
aplicacion de las estructuras de Lewis como base fundamental para la representacion
y entendimiento de las estructuras quimicas.

Las representaciones moleculares en 3D fueron creadas con el software
ChemDraw, mientras que las ilustraciones de geometria molecular fueron generadas
mediante PhET Interactive Simulations de la University of Colorado Boulder, bajo la
licencia CC-BY-4.0 (https://phet.colorado.edu). El resto de las ilustraciones fueron
elaboradas en BioRender (https://app.biorender.com).

3.1. Estructuras de Lewis y formulas desarrolladas

Las estructuras de Lewis fueron propuestas en 1916 y son una forma de
representar los electrones de valencia en un elemento. Ademas, permiten dibujar
la formacion de enlaces de compuestos quimicos (Masterton et al., 2012; Petrucci
etal., 2017a).

3.1.1. Estructuras de Lewis de elementos

Para dibujar la estructura de Lewis de un elemento, se escribe su simbolo,
luego a partir de su distribucién electréonica se determina cuantos electrones estan
apareados y cuantos no lo estan en su ultimo nivel de energia que corresponde
a los electrones de valencia. Finalmente, se representan todos los electrones (los
apareados y no apareados) con puntos o equis; en caso de electrones apareados
se los puede representar con una barra (Burns, 2011; Murillo et al., 2024; Nassiff &
Czerwinski, 2015).
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Ejemplo 3.1. Realice la representacién de Lewis del azufre, bromo, nitrégeno
y carbono:

Lewis del Azufre:

Su distribucién electronica es [Ne] 3s2 3p4 por lo que, tendrd 4 electrones
apareados del nivel 3s2 3p*y dos electrones sin aparear (Brown et al., 2017a).

Representacion de

electrones como
Electrones “flechas" o "puntos”
apareados [ ]

TIIEE 'S

3s? 3p* T__T

Nota: Los electrones
pueden representarse
de la siguiente manera:

i
1

i

i

1

:

Electrones — i
desapareados |
]

]

]

|

]

]

1

Lewis del Bromo:

Su distribucién electrénica es [Ar] 4s23d'°4p° por lo que, tiene 6 electrones
apareados en el nivel 4s24p°y un electrén sin aparear (Masterton et al., 2012).

] e

4s? 4p®

Lewis del nitrégeno:

Su distribucidn electrénica es [He] 2s22p® por lo que, tendra 2 electrones
apareados del nivel 2s?y tres electrones sin aparear del 2p® (Masterton et al., 2012).
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Lewis del carbono:

Su distribucién electrénica es [He] 252 2p? por lo que, tendrd 2 electrones
apareados del nivel 2s2y dos electrones sin aparear del 2p? (Masterton et al., 2012).

HH -C -

2s? 2p?

Sin embargo, por la hibridacidn sus electrones se distribuyen de la siguiente
manera:

.C-

En la Figura 3.1. Se resumen las representaciones de Lewis de los elementos
representativos, tal cual lo presentan los textos tradicionales de quimica general
(Brown et al., 2017a; Chang & Goldsby, 2016a; Masterton et al., 2012).

H- ‘He
| o CBc || N0 | F | iNe
Na- | ‘Mg C Al 5. . P - 5 c| :;o;r:
K- | - ca . Gar | ‘Ge |- As . Se- Br K
Rb- | = =r Los elementos del bloque “d” |~ In- | -5n |- Sb- | - Te- |:1: ke
Cs* | - Ba+ | nopueden representarsecon | . 7 - Pb | - Bi-| - Po- AL : Rn:
Lewis por tener electrones en : - o ' -
una capa inferior a su ultima
capa.
Fr- | - Ra*

Figura 3.1. Representacidn de Lewis de los elementos representativos y gases nobles.
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electrones 3d° no se pueden representar por Lewis. ]
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3.1.2. Estructuras de Lewis de compuestos,
regla del Octeto y sus excepciones

Para representar compuestos quimicos primero se debe mencionar que:
I  Todos los elementos deben completar 8 electrones en su ultimo nivel de
energia, esto es conocido como la regla del octeto (Burns, 2011).

I  Los elementos del bloque “d” no tiene representacion de Lewis por tener
electrones de una capa inferior (electrones “d") (Brown et al., 2017b; Chang
& Goldsby, 2016a).

Pasos para representar una estructura de Lewis
Para escribir una estructura de Lewis, se debe:

1. Escribirelsimbolo del dtomo central (generalmente el menos electronegativo).
El oxigeno usualmente rodeard al &tomo central, y el hidrégeno suele unirse
al final o directo a un oxigeno.

2. Se calcula el nimero total de electrones de valencia sumando los electrones
de cada elemento. En el caso de aniones se suma la carga eléctrica a esta
sumatoria; mientras que, en el caso de cationes se resta la carga eléctrica.

3. Unirlos elementos mediante un par de electrones cuidando que completen
8 electrones, excepto, hidrégeno, berilio, boro y aluminio.

4. Siel numero de electrones es menor al octeto se desplazan electrones no
compartidos para formar dobles o triples enlaces.

5. Se calcula las cargas formales, si aplica (Masterton et al., 2012).

Estructuras de Lewis y férmulas desarrolladas de compuestos binarios del
hidrégeno

Ejemplo 3.2. Realice la estructura de Lewis del acido clorhidrico (HCl), el &cido
cianhidrico (HCN) y el agua (H,0).

Para el HCI:

Paso 1: Determinar y dibujar el 4&tomo central:
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Paso 2: Determinar el nUmero de valencia sumando los electrones de cada
elemento:
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Total de e-=H (1x1) + Cl (1x7) =8e-

Paso 3: Unir los elementos mediante una barra o enlace que representa el par
de electrones cuidando que se complete su octeto:




H—Cl:
El hidrogeno sélo puede alcanzar 2 electrones, y el cloro completa su octeto
(Burns, 2011).
Para el HCN:
Paso 1: Determinar y dibujar el 4&tomo central:
C

Paso 2: Determinar el nUmero de valencia sumando los electrones de cada
elemento:

Total de e = (1x1)+(1x4)+(1x5)=10 e
H—C=—/N
Paso 3: La sumatoria de electrones es 8 e, el hidrogeno estd completo y el

carbono también, por tal motivo afadimos los electrones en el nitrégeno (Masterton
etal, 2012).

H—C=—N:

Para el H,0:
Paso 1: Determinar y dibujar los &tomos:
H O H

Paso 2: Determinar el nimero de valencia sumando los electrones de cada
elemento:

Total de e = (2x1)+(1x6)=8¢
O
H-" NH

Paso 3: Los hidrégenos estan completos, la sumatoria es de 4 electrones, por
tanto, afadimos pares libres de electrones al oxigeno para completar el octeto y
la sumatoria de electrones totales (Chang & Goldsby, 2016a; Housecroft & Sharpe,
2012a).

%
H/"\H
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Ejemplo 3.3. Realice |a estructura desarrollada del amoniaco (NH,), metano
(CH,) y el diborano (B,H,).

Para el NH.:
Total de e = (1x5) + (3x1) =8¢

H .\\\\\\N\H

H

Se utilizaron 6 " para formar los enlaces, posteriormente procedemos a completar
los 8 e afadiendo electrones al nitrégeno de tal manera que complete su octeto
(Masterton et al., 2012).

H .\\\\\\N\H
H

Para el CH,:
Total de e = (4x1)+(1x4)=8 e" (Chang & Goldsby, 2016b).

H
|

.
H/‘ “H
H

: Nota: Un caso especial, son los compuestos
: que tienen boro e hidrégeno. Estos son
: capaces de presentar un enlace dativo
i entre el hidrégeno y el boro a pesar que
i ambos elementos son deficientes de
| electrones, este enlace es llamado enlace
Para el B,H_: ! tricentrado (Chang & Goldsby, 2016c¢).

Total de e = (2x3)+(1x6)=12 e
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Excepciones de la regla del octeto

En algunos casos la regla del Octeto falla, por ejemplo, los elementos que
no poseen orbitales “p” como el hidrégeno o el helio no pueden tener mas de 2
electrones en su Ultima capa de valencia. Por otro lado, existen elementos como el
fosforoy el azufre que pueden tener mas de ocho electrones exteriores (Masterton
etal, 2012). Dichas excepciones se muestran a continuacion:

Caso 1: Octeto incompleto

El hidrégeno y el helio, por ejemplo, son incapaces de cumplir con la regla del
octeto porque carecen de orbitales py solo tienen un subnivel 1s que puede sostener
hasta 2 electrones (Brown et al., 2017a).

Otro ejemplo es el berilio, que en su estado fundamental solo tiene dos electrones
de valencia (1s? 2s%) (aunque tiene orbitales 2p vacios similares al carbono, con el
que puede hibridar) (Chang & Goldsby, 2016a).

Como resultado, en compuestos como el hidruro de berilio (BeH,), el berilio
no forma cuatro orbitales hibridos, sino que forma dos orbitales hibridos sp, ya
que solo necesita dos orbitales para formar dos enlaces covalentes y es estable
con cuatro electrones compartidos, aunque no sigue la regla del octeto (Chang &

Goldsby, 2016a).
I . €@ o

H Be

Caso 2: Sextetos

Elboroy el aluminio, como miembros del grupo 13, también forman compuestos
estables en los que no logran alcanzar un octeto, ya que poseen solo tres electrones
de valencia (ns?np") y, por lo tanto, tienen una preferencia por rodearse de seis
electrones en la capa de valencia llena alrededor del par de nucleos (Chang &
Goldsby, 2016a).

En los compuestos BF, y AICI,, ambos utilizan hibridacion sp® para formar
tres enlaces covalentes y existir en la estructura trigonal plana sin tener un octeto
completo de electrones (Chang & Goldsby, 2016a).

El orden de enlace efectivo (el nimero efectivo de electrones de enlace entre
dos atomos) y la longitud de enlace dependen de la naturaleza de la perturbacién
electrostatica externay estan estrechamente relacionados a través de esquemas de
hibridacién y el uso de enlaces 3c-2e en sistemas deficientes en electrones, tales
como boranos como B,H,, donde 2 electrones se deslocalizan sobre 3 dtomos para

dar estabilidad general a la estructura (Housecroft & Sharpe, 2012b).
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Caso 3: octeto expandido

En algunos elementos del tercer periodo y superiores (como P, S, Cl, Xe), se
observan compuestos en los que el &tomo central parece superar la regla del octeto,
alcanzando configuraciones con mas de ocho electrones en su capa de valencia,
como en PCls, SFg 0 XeF,. Este fendmeno, tradicionalmente denominado “octeto
expandido”, se explica hoy mediante el concepto de hipervalencia, donde los
enlaces involucran interacciones multicentro (3c—4e) y contribuciones idnicas o
de polarizacién, sin necesidad de invocar la participacion efectiva de orbitales d
vacios en el enlace:

(F: .
. . :Cl:
:F F: ~
oy, KA ‘CI .
. ////l\\\\ . : ('3.|—IL\\\\\\ -
:‘F‘/l\'p'; . l\cn
:Fe :Cl:
SF, hexafluoruro de azufre PCl, pentacloruro de fésforo

Caso 4: numero de electrones impar

Algunas moléculas como el mondxido de nitrégeno, diéxido de cloro o el
didxido de nitrégeno poseen un numero impar de electrones en el &tomo central,
en este caso el Ny el Cl llegan a completar 7 electrones en su ultima capa (Brown
etal., 2017a; Chang & Goldsby, 2016a).

e‘.. va e
@ 0 0:
A0 -

'N=0’ .O

NO mondxido de nitrégeno NO: didxido de nitrogeno  ClO: didxido de cloro
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Caso especial: Xenén

Este gas noble puede formar compuestos a pesar de tener su octeto completo;
esto se debe alos orbitales “d” que contieney al fuerte efecto de apantallamiento que
sufren sus electrones de valencia, esto permite que elementos muy electronegativos
como el fltor o el oxigeno formen compuestos con el Xendn. Para analizarlos de
mejor manera se realiza la estructura del XeF,:

Total de e =8 + (4x7) = 36e

: F.\ Pt
Xe
F \-\F .
” T 32 e completamos 36

El total de e que debe tener esta estructura es 36, pero el fllor ya tiene completo
su octeto; por lo tanto, se anaden los 4 e faltantes al xendn, de la siguiente manera:

: F .

,/////" \\\\\!:- ’
Xe\

FEN

es un octeto expandido

Esta representacion de la molécula es correcta de acuerdo con las mediciones
experimentales y su geometria molecular (Chang & Goldsby, 2016a; Housecroft &
Sharpe, 2012¢).

Estructuras de Lewis y férmulas desarrolladas de compuestos binarios del
oxigeno

Ejemplo 3.4. Realice la estructura de Lewis del perdxido de hidrégeno (H,0,),
anhidrido carbonico (CO,), éxido de calcio (Ca0).

Para el H,0,:

Estructura Molecular

Total de e = (2x1)+(2x6)=14e
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Se utilizaron 6 e para formar los enlaces, posteriormente procedemos a completar
los 14 e afadiendo electrones a los oxigenos para que completen su octeto (Chang
& Goldsby, 2016a).

;56—

Para el CO,:
Total de e = (1x4)+(2x6)=16e
O—=C—=0
Se utilizaron 8 e para formar los enlaces, posteriormente procedemos a completar

los 16 e afadiendo 8 e a los oxigenos para que completen su octeto (Chang &
Goldsby, 2016a).

'.O:C:C.):'

Para el CaO:

Este es un caso especial que une a dos iones (Cation)+ (Anidn)

Para el catidn, a los electrones de valencia se les resta la carga de dicho ion:
Total de e = (1x2)-2 e =0e"

2+
Ca

Para el anidn, a los electrones de valencia se les suma la carga de dicho ion:
Total de e = (1x6)+2e =8¢
.. 2"
:0:

Finalmente, la atraccién electrostatica mantendrd junto a las especies (Chang
& Goldsby, 2016a):

2+ . 2-
Ca :O:

Estructura Molecular

CAPITULO 3




Ejemplo 3.5. Realice la estructura desarrollada del peréxido de calcio (Ca0,),
anhidrido perclérico (Cl,O.).

Para el CaO,:
Para el catidn, a los electrones de valencia se les resta su carga:
Total de e = (1x2)-2e =0e

2+
Ca

Para el anion, a los electrones de valencia se les suma su carga:

Total de e = (2x6)+2e =14 e (Petrucci et al., 2017a)

..
:0:

Para el CI,0.:
Total de e = (2x7)+(7x6)=56 e (Brown et al., 2017b).

o C|||:o"
O:ﬁl—a/ u )
0.

es un octeto expandido
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Formulas desarrolladas de compuestos ternarios y cuaternarios
Ejemplo 3.6. Realice la estructura de Lewis del acido perclérico HCIO,;:
Paso 1: Dibujar el &tomo central.

cl
Paso 2: Calcular los electrones de valencia totales.
Totaldee =e, +e,+e,
Total de e = (4x6)+(1x7)+ (1x1)=32¢

EIHCIO, tiene 32 electrones y los repartimos entre todos los dtomos cuidando
que cumplan la regla del octeto, excepto el H que solo puede poseer 2 electrones.

op

.o XX ..
:0 XCI.,O.H
.o XX .0

: O
Representando los pares de electrones enlazantes y enlaces dativos tendremos:
:0:
: O<—(1I—O—H

:0:

Esta es una representacion aceptada, sin embargo, el cloro tiene orbitales “d”
que le permiten expandir su octeto:

:0:
6=L||—6—H
:0:

Las mediciones de difraccion de rayos X demuestran que la segunda
representacion es mas adecuada a la realidad (Rosenberg et al., 2014).
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Ejemplo 3.7. Realice |a estructura desarrollada del cido bérico B(OH),.
Para el B(OH),:

Total de e = (3)+(3x6)+(3x1)=24¢e

: le
Ho” N GH
.. .. es un sexteto
Ejemplo 3.8. Realice |a estructura desarrollada del acido sulfurico (H,SO,).
Para el H,SO:
Total de e =(2x1)+(6)+(4x6)=32 e" (Chang & Goldsby, 2016a).

es un octeto expandido

3.1.3. Cargas formales

La carga formal es una carga eléctrica que soporta un elemento dentro de la
molécula. Esta se obtiene de la diferencia entre los electrones de valencia de los
elementosy los electrones que posee el elemento en la estructura de Lewis (Brown
etal,, 2017a). Para ejemplificar de manera mas clara se explica el caso del ozono O,:

Paso 1: determinamos el nimero de electrones de valencia totales
Total de e = (3x6) =18¢ e i

Recuerde:
Paso 2: realizamos la estructura de Lewis

Estructura Molecular

Los electrones de valencia son

0 aquellos que se encuentran en
: O¢\ . el ultimo nivel de energia “la capa
.- O ’ mas externa del &tomo” §
L a %
Paso 3: listamos los elementos
Carga formal @] 0 0




Paso 4:se indican los electrones de valencia de cada elemento
Carga formal o) o o)
e de valencia 6 6 6

Paso 5: se indican los electrones totales de cada elemento en la estructura de
Lewis. Este paso es clave, primero se cuentan los pares de electrones no compartidos
del elemento, luego se cuenta cada enlace como 1 electrdn; esto es debido a que
solo un electrdén le corresponde al &tomo como se muestra a continuacion:

P RS TR AT

Carga formal 0 0 0
e de valencia
e totales 6 5 7

Paso 6: se restan los electrones de valencia de los contenidos en la estructura,
la diferencia serd la carga de cada elemento (Chang & Goldsby, 2016a).

Carga formal ) 0] )
e de valencia 6 6 6
e totales 6 5 7
Carga formal 0 +1 -1
0®
: O¢ \O @

Ejemplo 3.9. Realice la estructura desarrollada del acido nitrico (HNO,), acido
metabdrico (HBO,).

Para el HNO,:
Total de e = (1x1)+(5)+(3x6)=24e"

Para esta estructura hay que considerar que el N no tiene orbitales “d"y por tal
motivo, debe cumplir el octeto (Chang & Goldsby, 2016a).
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:0:

O0O——_N—O0:
e -~

Sin embargo, esta estructura esta incompleta, puesto que el N tiene 4 enlacesy
el O solo 1. Para completarla se debe calcular su carga formal de la siguiente manera:

Paso 1: Se enlistan los elementos:

Carga formal N O O H

Paso 2: Se indican los electrones de valencia de cada elemento listado:
Carga formal N O O H

e devalencia 5 6 6 1

Paso 3:Se indica el nUmero de electrones totales de la estructura:

Carga formal N O O H
e de valencia 5 6 6 1
e totales 4 7 6 1

Paso 4:Se resta los e de valencia de los e  totales en la estructura:

Carga formal N O O H
e devalencia 5 6 6 1
e totales 4 7 6 1
Carga formal +1 -1 00

Los numeros obtenidos serdn la carga formal que tiene cada elemento en la
estructura de Lewis:
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Para el HBO,:
Total de e =(1x1)+(3)+(2x6)=16 e" (Chang & Goldsby, 2016a).

:0

N0

es un sexteto

3.1.4. Concepto de resonancia

Analizando la estructura de Lewis del ozono podriamos tener dos estructuras
posibles:

0% 5@

Al dibujar la estructura de Lewis del ozono, encontramos dos formas posibles
de ubicar los enlaces entre los &tomos de oxigeno: una muestra un enlace simple
(mas largo) y otro doble (mas corto). No obstante, las mediciones experimentales
demuestran que ambos enlaces O-O son equivalentes, con una longitud intermedia
entre la de un enlace simple y una doble, lo que corresponde a un orden de enlace
promedio de aproximadamente 1.5.

Esta situacion se explica mediante el concepto de resonancia, segun el cual las
estructuras de Lewis no representan configuraciones alternantes, sino formas limite
de una misma molécula en la que los electrones 1t se encuentran deslocalizados
entre los &tomos de oxigeno. En consecuencia, el ozono no puede describirse con
una sola estructura de Lewis, sino mediante un hibrido de resonancia que refleja
su verdadera distribucion electrénica(Chang & Goldsby, 2016a).

5@ 0® 0
:%/\\\\O -04\9@ o/ RN

. .+ =
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Ejemplo 3.10. Realice las estructuras resonantes del ion carbonato CO,* (Chang
& Goldsby, 2016a).

Estructuras resonantes del ion carbonato

Del mismo modo que se representd el ozono, para indicar la coexistencia de
las tres estructuras resonantes de este ion se lo representa de la siguiente manera:

‘j |

& %

Ejemplo 3.11. Realice |a estructura desarrollada del sulfato de calcio CaSO, .
Para el catidn, a los electrones de valencia se les resta su carga:
Total de e = (1x2)-2e =0e

2+
Ca

Para el anidn, a los electrones de valencia se les suma su carga:

Total de e = 6+(4x6)+2e =32 e (Petrucci et al., 2017b).

Carga formal ] O 0O O S ;%
=
e de valencia 5 6 6 6 6 é
e totales 7 7 6 6 6 ¢
Carga formal -1 -1 0 0 O
o
o) B
| 5
/S\
: 0 (L\O;
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©



Ahora, debido a la resonancia dentro del anién es mejor representarlo con lineas
entrecruzadas que indican esta propiedad de los dobles enlaces:

. . ] 2-
.O .
i
o”éy o
Finalmente juntamos los iones:
B . . ] 2-

.O .

i

! . Ca2t

O/’(Li\\o

Ejemplo 3.12. Realice la estructura desarrollada del nitrato de amonio
(NH,) NO,.

Para el cation amonio:
Total de e =(4x1) + 5- 1 e=8e (restamos 1 e porque es la carga del catién).

H

H .\\\\\\N\H

z
Carga formal H N g
e de valencia 1 5 i
e totales 1 4 o
Carga formal 0 +1 %
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®
H oW —_ H

T Z—— T

Para el anidn a los electrones de valencia se les suma su carga:

Total de =5 + (3x6) + 1e” = 24e

Carga formal 0 0 0 N

e devalencia 6 6 5

e totales 7 7 6 4

Carga formal -1 -1 0 +1
- 50 2-

00

Ahora, debido a la resonancia dentro del anidn es mejor representarlo con
lineas entrecruzadas:

|
Y

Finalmente, juntamos los iones:

Hn\\\\\

T Z7—— T
@]
@)

H AN
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3.2. Geometria Molecular

La geometria molecular estudia la distribucién espacial de los elementos dentro
de una molécula. Imaginemos que jugamos con imanes alargados, usted debe notar
que siempre los polos opuestos se repelen; cuando armamos una figura con imanes,
los polos opuestos buscan estar lo mas alejado posible formando estructuras y
angulos muy especificos. Esto ocurre también con las moléculas, entonces los polos
del imdn serdn los pares de electrones y los enlaces dentro de una estructura de
Lewis (Chang & Goldsby, 2016b; Petrucci et al., 2017b). Por ejemplo, las moléculas
de CO, y SO, a pesar de tener los mismos nimeros de atomos, tienen geometrias
diferentes. Si representamos sus estructuras de Lewis tendremos:

S
O:C:O . o/ \o .

La molécula de SO, tiene un par de electrones no compartidos sobre el azufre;
estos pares de electrones en la capa de valencia ejercen una repulsion electrostatica
que doblard a la molécula formando una geometria molecular denominada angular
(Chang & Goldsby, 2016b). Mientras que, en el CO, al no existir pares de electrones
la molécula forma una linea recta (geometria lineal):

Repulsidn
electrostatica

Figura 3.2. Representacién de cémo los pares de electrones de la capa de
valencia ejercen una repulsién electrostatica, “doblando” la molécula del SO,.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Estas repulsiones electrostaticas ejercidas por los pares de electrones de valencia
responsables de la geometria molecular son la base de |la Teoria de Repulsion de
los Pares de Electrones de la Capa de Valencia (TRPECV) (Chang & Goldsby, 2016b;
Petrucci et al., 2017b).
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3.2.1. Geometrias sin pares de electrones en el &tomo central

Las principales geometrias moleculares para moléculas sin pares de electrones
de valencia serdn analizadas con una molécula de ejemplo.

Geometria lineal

Moléculas de laforma AX, y que no tienen pares de electrones no compartidos
en el &tomo central, producen una geometria lineal (dngulo de enlace 180°); como
es el caso del hidruro de berilio, didxido de carbono, sulfuro de carbono, acetileno
(Brown et al., 2017b). Esto se muestra a continuacion:

180.0°

H Be H

Figura 3.3. Representacion de la geometria lineal en el BeH,. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria trigonal plana

Moléculas con sextetos AX, presentan una geometria que forma un tridngulo en
un planoylos dngulos tienen la maxima separacién en el plano, es decir, 120° (360°
dividido para 3). Algunos ejemplos de moléculas que presentan esta geometria son
el borano, hidréxido de aluminio, o el formaldehido (Brown et al., 2017b).

Figura 3.4. Representacion de la geometria trigonal plana en el BH,. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).
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Geometria tetraédrica

Moléculas con cuatro enlaces AX,, representan un tetraedro, los enlaces forman
angulos de 109,5° entre siy cumplen el octeto. Por ejemplo, el metano, el tetracloruro
de carbono o el tetrahidruro de germanio (Brown et al., 2017b).

H

|

H/i”mr.H

H

Figura 3.5. Representacion de la geometria tetraédrica en el CH,. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria bipiramidal trigonal

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos, de férmula
AX, con una forma triangular, con angulos de 120° en el plano X-Z; mientras que,
los a&tomos en el eje Y forman dos piramides. Un ejemplo de esta geometria es el
pentacloruro de fésforo (Brown et al., 2017b).

e
Ol
!

:(:::I—P“é-l_

:.C_I:

120.0°

120.0°

120.0°

Figura 3.6. Representacion de la geometria bipiramidal trigonal en el PCl..
(Fuente: elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).
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Geometria octaédrica

Esta geometria aplica para compuestos con &tomos de octetos expandidos,
como el azufre, los cuales poseen 6 enlaces y una férmula AX.. Se caracteriza por
formar un cuadrado en el plano X-Z, mientras que los atomos en el eje Y forman
dos piramides cuadradas; los dngulos entre los enlaces son de 90°. Un ejemplo de
esta geometria es el hexafluoruro de azufre (Brown et al., 2017b).

Figura 3.7. Representacion de la geometria octaédrica en el SF.. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

En resumen, la geometria molecular cuando no se tienen pares de electrones
desapareados en el &tomo central se resumen en la tabla 3.1.

Tabla 3.1. Geometrias moleculares para compuestos cuyo atomo
central no poseen pares de electrones no compartidos.

Lineal AX, 2 1800 X—A—X @—@—@
X X
AW

Trigonal AX 3 120°
plana 3 |
X ¢
X
Tetraédrica AX, 4 109,5° X— '}/////,,X
X
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X
- X
Bipiramidal o . 120° (X-2) AN
trigonal 5 90° (X-Y) Ty X

X,

>< ><—

I/// \\\\

/\x

Octaédrica AX

Fuente: Housecroft, C., E., Sharpe, A.,G. (2012). Molecular shape and
the VSEPR model. Inorganic Chemistry (4 ed., pp.53). Pearson.

3.2.2. Geometrias con pares de electrones en el atomo central

Las geometrias con pares de electrones en el &tomo central se derivan de las antes
mencionadas, pero los pares de electrones no compartidos ejercen una repulsién
electrostatica generando “nuevas” geometrias que se analizan a continuacién.

Geometria angular

Esta geometria aplica para compuestos con la forma AX, y con 1 o 2 pares de
electrones no compartidos, como son SO, o el H,0, si partimos de sus estructuras
de Lewis tenemos:

é ‘\\\\\\O

Es posible observar que, los electrones no compartidos doblan la molécula
generando dngulos que dependerdn del tipo de moléculas. Para el agua el angulo
entre enlaces  es 104,5°; mientras que, para el SO, es 119° (Brown et al., 2017b).
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Figura 3.8. Representacion de la geometria angular en el SO,y H,0.Como se
puede ver si consideramos los pares de electrones como parte de la geometria,
el SO, tiene una geometria trigonal plana y el agua una tetraédrica. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria piramide trigonal

Esta geometria aplica para compuestos con la forma AX; y con un par de
electrones no compartidos como NH, (Brown et al., 2017b). Si partimos de sus
estructuras de Lewis tenemos:

N

H

Figura 3.9. Representacion de la geometria piramide trigonal en el NH,.
Como se puede ver si consideramos los pares de electrones como
parte de la geometria, el NH, tiene una geometria tetraédrica. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria Formade T

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos con la forma

AX, y con dos pares de electrones no compartidos como CIF, (Brown etal., 2017b).

Si partimos de sus estructuras de Lewis tenemos:
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Figura 3.10. Representacion de la geometria en forma de T en el CIF3.
Como se puede ver si consideramos los pares de electrones como parte de
la geometria, el CIF3 tiene una geometria bipiramidal trigonal. (Fuente:
elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria Forma de balancin o tetraédrica distorsionada

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos con la forma
AX, y con un par de electrones no compartidos como SF, (Brown et al., 2017b). Si
partimos de sus estructuras de Lewis tenemos:

:.||-'.:
CS—F:
]

Figura 3.11. Representacion de la geometria balancin o tetraédrica
distorsionada en el SF,. Como se puede ver si consideramos los pares de
electrones como parte de la geometria, el SF, tiene una bipiramidal trigonal.
(Fuente: elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Estructura Molecular

Geometria lineal

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos con la forma
AX,y contres pares de electrones no compartidos como XeF, (Brown et al., 2017b).
Si partimos de sus estructuras de Lewis tenemos:
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Figura 3.12. Representacion de la geometria lineal en el XeF,. Como
se puede ver si consideramos los pares de electrones como parte de la
geometria, el XeF, tiene una bipiramidal trigonal. (Fuente: elaborada

por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria piramidal cuadrada

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos con la forma
AX_ y con un par de electrones no compartidos como BrF, (Brown et al., 2017b). Si
partimos de sus estructuras de Lewis tenemos:

vEE
: E""/z, | woF
.. Br\ e
tF - F

Figura 3.13. Representacion de la geometria piramide cuadrada en el BrF,. Como se puede
ver si consideramos los pares de electrones como parte de la geometria, el BrF tiene una
octaédrica. (Fuente: elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Geometria plana cuadrada

Estructura Molecular

Esta geometria aplica para compuestos con octetos expandidos con la forma
AX,y con dos pares de electrones no compartidos como XeF, (Brown etal., 2017b).
Si partimos de sus estructuras de Lewis tenemos:
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Figura 3.14. Representacion de la geometria plana cuadrada en el XeF,. Como se puede
ver si consideramos los pares de electrones como parte de la geometria, el XeF, tiene una
octaédrica. (Fuente: elaborada por los autores, creada con el software orbitalviewer).

Tabla 3.2. Geometrias moleculares cuando el &tomo central
tiene pares de electrones no compartidos.

X\ /X
) A
Angular AX, SO, Trigonal plana |
P /A”Iflr.
Pirdmide jy N, Tetraédrica X X
trigonal 3 3
X
X/A!ﬂm'h‘
Angular XA H,O Tetraédrica l
X
X
Balancin o L \,.-X g
tetraédrica AX, SF, tBr'ip';?]r:I'dal : A\}“ g
distorsionada 9 | X
X

on
o
=
>
=
o
<
(V]
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FormadeT  AX, Clf, bipiramidal \A—x

trigonal NG |
X
X
) _ Bipiramidal N |\\\“"‘
Lineal AX, aspoie] —Ji\\
X
X
Piramidal s T
cuadrada AX; BrF, Octaédrica x/ \X
. WX
HEIT] AX, XeF, Octaédrica R
cuadrada 4 4 X/ \X

Fuente: Chang, R., & Goldsby, K. A. (2016). Chemical Bonding Il: Molecular Geometry
and Hybridization of Atomic Orbitals. Chemistry (12th ed., pp. 420). McGrawHill.

La geometria molecular es muy amplia y se escapa del limite de este texto. Las
geometrias mostradas son las mas basicas, puesto que en quimica de coordinacién
se estudian estructuras muy exéticas como la geometria cubica o la dodecaédrica
(Brown et al., 2017b). En la tabla 3.3. se muestra un resumen de otros tipos de
geometrias en compuestos de coordinacién.

Tabla 3.3. Geometrias moleculares de compuestos de coordinacion.

Geometria Orbitales hibridos Formula Ejemplo Representacion
Plano-cuadrada sp’d AX, [Ni(CN) > x
Piramidal de i) AX, INi(CN) P+

base cuadrada
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Octaédrica spd? AX, [Co(NH) PP+

Prismatica
trigonal

Bipiramidal ;
pentagonal spid’ AX, [V(CN),F %

sd?/ sp3d? AX, [Zr(CH,) J*

Prismatica
trigonal spPd? AX [NbF J*
monoapicada

Antiprismatica

34
cuadrada e o

Prismatica
trigonal spid® AX
triapicada

Fuente: Housecroft, C, E., Sharpe, A.,G. (2012). Bonding in d-block metal complexs:
Valence bond theory. Inorganic Chemistry (4 ed., pp.667). Pearson.
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GLOSARIO

Estructuras de Lewis: Representaciones graficas que muestran los electrones de
valencia de dtomos y moléculas, indicando cémo estan distribuidos los electrones y
las conexiones entre los &tomos en una molécula o compuesto quimico.

Cargas formales: La carga formal de un d&tomo en una molécula o ion se
calcula asignando los electrones enlazantes por igual a cada dtomo que participa
en el enlace, sin considerar diferencias de electronegatividad. Es decir, en cada
enlace covalente se otorga un electrén a cada dtomo y se suman los electrones no
compartidos (pares libres). La carga formal se obtiene comparando ese nimero con
el de electrones de valencia del 4tomo libre:

1

CF = €valencia — (eno enlazantes + 2 eenlazantes)
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Este procedimiento difiere del criterio de electronegatividad, que solo se aplica al
analizarladistribucion real de carga (densidad electrénica), no la carga formalidealizada.
Geometria molecular: Configuracion tridimensional de los &tomos en una molécula,
determinada por la disposicidn de los dtomos y los pares de electrones alrededor
del &tomo central.

Electrones apareados: Dos electrones que ocupan el mismo orbital con espines
opuestos.

Electrones no apareados: Electrones que estan solos en un orbital y que pueden
formar enlaces quimicos.

Resonancia: Fendmeno quimico que ocurre cuando una molécula no puede
representarse adecuadamente con una sola estructura de Lewis. En su lugar, se usan
varias estructuras posibles (llamadas estructuras resonantes) que representan la
distribucion real de los electrones como una combinacién o promedio de todas ellas.

Distribucion espacial: Organizacion de los &tomos y electrones en el espacio
dentro de una molécula.

ACTIVIDADES

Clasificacion por grado de dificultad
Fécil: 3.13 - 3.20; 3.26 - 3.29; 3.33: 3.40 - 3.42;3.50 - 3.54
Normal: 3.21 - 3,25; 3.31; 3,35 - 3,37; 3.39; 3.43 - 3.46; 3.48 - 3.49; 3.55 - 3. 59
Examen: 3.30; 3.32; 3.34; 3.38; 3.47

Clasificacion por tema

Estructuras de Lewis: 3.13-3.49
Geometria molecular: 3.50-3.59

SOLUCIONARIO
Estructuras de Lewis
3.13. Realice la representacién de Lewis del polonio:

Su distribucion electrénica es [Xe] 4f'45d'%6s26p* por lo que, tendrd 4 electrones
apareados del nivel 6s2 6p*y dos electrones sin aparear:
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A ii & A
v

6s? 6pt ) -F:O ]

3.14. Realice la representacion de Lewis del xendn:

Su distribucion electronica es [Kr] 4d'°5s25pf por lo que, tendra 8 electrones
apareados del nivel 552 5p° y ninguin electrdn sin aparear:

Nttty

552 Sp°

e
- *
Xe:
.

3.15. Realice la representacién de Lewis del yodo:

Su distribucion electronica es [Kr] 4d'°5s25p° por lo que, tendrd 6 electrones
apareados del nivel 5s25p° y un electrdn sin aparear:

] [Nt
55 5ps 1

3.16. Realice la representacion de Lewis del antimonio:

Su distribucion electrénica es [Kr] 4d'°5s? 5p° por lo que, tendra 2 electrones
apareados del nivel 552 y tres electrones sin aparear del 5p°.

v (AT

5g? 5p®

3.17. Realice la representacion de Lewis del germanio:

Su distribucion electrénica es [Ar] , 4523d' 4p? por lo que, tendra 2 electrones
apareados del nivel 4s?y dos electrones sin aparear del 4p?

W[t

452 4p?
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3.18. Escriba la estructura de Lewis para los siguientes iones: Sn?, H*, H,, Br,
N3 (Chang & Goldsby. 2016a).

Sn?+: [Kr]4d105s2 [ sn- |2+
H*:no posee electrones [H]*
H-:[Hel [ H ] B
Br:[Kr] [ BF "
N3 [Ar] |N 113_

3.19. De las siguientes especies quimicas determinar cudles de ellas no cumplen
la regla del octeto:

PH} , PO}, Cl0O,, NF,, B(OH), SiFZ, S0,
” : OH

I

0

-‘m, l

B
H5/ N

OH
© Octeto expandido ** - Sexteto

Numero impar - ° Octeto expandido

2-

- - Octeto expandido

3.20. A partir de las siguientes estructuras de Lewis determinar sus errores
(Petrucci, Herring, Madura, Bissonnette. 2017a):

H H N H

EI N tiene 6 electrones y el segundo H tiene 4 electrones. La forma correcta es:
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O—H

Ca O

Entre el Cay el O se forma un enlace iénico, no covalente. La forma correcta es:
24 . g 2-
[ca]™[:0]

3.21. A partir de las siguientes estructuras de Lewis determinar si estan correctas
o noy explicar qué errores tienen de ser el caso (Petrucci et al. 2017a):

Correcto Incorrecto

© E—N:"-

'C?ZN . . (El Ctiene 6 electrones)

:0 O:
9. O\ /O S} \CI/
cl3
+
. (la suma de electrones es 20, la suma de todos los
electrones de valencia es 19, la estructura muestra que es
neutra, por tanto, corresponde al caso de octeto impar)

3.22. A partir de las siguientes estructuras de Lewis determinar si estan correctas
o noy explicar qué errores tienen de ser el caso (Petrucci et al. 2017a):

:0—C==N: Incorrecta, el carbono no completa su octeto y las cargas son
erréneas.

2-
C==C: " Incorrecta, los carbonos no completan octetos.
+Cl O: Correcta, corresponde al ion hipoclorito.

N—O Incorrecta, la suma real de electrones de valencia es 11 no 12,
corresponde a octeto impar.

3.23. A partir de las siguientes estructuras de Lewis determinar si estan correctas
o noy explicar qué errores tienen de ser el caso (Petrucci et al. 2017a):

wo—3: a5

) *

Correcta
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.
+p e 2- + . /\
5. He :
[CI l I o l ICI l Incorrecta, es un enlace covalente ¢

3.24. Realizar las estructuras de Lewis para: sulfuro de litio (L/,S), fluoruro de
sodio (NaF), yoduro de calcio (Cal,) (Petrucci et al. 2017a).

(6] * [u ]+, e [ wa] +, b [ea] i

3.25. Realizar las estructuras de Lewis para: Ca(CN), NH F, KCIO, Ca(PO,),
(Petrucci et al. 2017a).

(=] (o] [o=]

e~ [ R

H
@]
CINy
o
.O‘. 3- O 3-
..L' B
. Q/‘hn.,_‘é: :Q/‘fhh.,,é:
o t0:
[ ca] ** [ca] ** [ca]

3.26. Determinar las cargas formales en la siguiente estructura de Lewis:

Estructura Molecular

HC=—C:
Carga formal H c C =

o
e de valencia 1 4 4 %
e totales 1 4 5
Carga formal 0 0 -1 -




HC=C(:9

3.27. Determinar las cargas formales de la siguiente estructura de Lewis:

: O/S\d:
Carga formal O S O
e devalencia 6 6
e totales 6 5 7
Carga formal 0 +1 -1
$®
76

3.28. Determinar las cargas formales y realice la estructura de Lewis del AlH,:

Total de e = (3)+(4)+1=8¢"

H
AI\I
////,,'
H/L H
Carga formal H H H H Al
e de valencia 1 T 1 1 3 <
e totales 1 11 1 4 E
T
Carga formal 0 0 0 0 -1 g
H
|
y _ A&////,,' H %




3.29. De los siguientes pares de estructuras de Lewis determinar cudl es correcta:

a)H,NON o H,ONH

b) SCS o CSS

¢) NFO o FNO

d) sOCl, o oscl, o 0odcLs

e) F,SN © F.NS

3.30. Dibuje la estructura de Lewis para el Lugol (K/..
Para el anién:

Total de e = (3x7)+1=22¢

o | |
R P
. .

Carga formal I [

e de valencia 7 7 7
e totales 7 8 7
Carga formal 0 -1 0
9
[ PR
+

[ ]

3.31. A partir de las siguientes estructuras de Lewis, determinar cudl es correcta:

g——s=s—0:

:§——Cl—Cl—s :
:Cl—Ss=s—cCI:

:Cl—S—S—ClI:
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Total de e = (2x7)+(2x6)=26€" la Unica estructura que cumple dicha condicién es:

:6I S S 6I:

3.32. Realizar la estructura de Lewis para el P,0,, ningun atomo de fésforo se
une directamente a otro atomo de fdsforo.

Total de e = (4x5)+(6x6)=56€"
07 \o

IS

/\o

O/‘\

3.33. Dibuje las estructuras de Lewis para el O,F, y OF,.
Para el fluoruro de oxigeno(l)
Total de = (2x7)+(2x6)=26
_F:
F /O~O

Para el fluoruro de oxigeno(ll)

Total de e = (2x7)+(1x6)=20e

.. O ..
: F— ~ NF :

Estructura Molecular
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Para el OCl,
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Para el C/O,:
Total de e = (1x7)+(2x6)=19¢

:0 O:
\6|/ )
. caso especial, niUmero impar de electrones
Carga formal cl ) )
e devalencia 5 6 6
e totales 7 7 7
Carga formal +2 -1 -1
©.9 58
\6|2+/

3.35. Dibuje las estructuras de Lewis para los acidos fosfinico (H,PO,) sabiendo
que su estructura es H,PO(OH), acido fosfonico H(OH),PO, acido fosférico (OH),PO,
acido hipofosférico (OH),0P-PO(OH),, 4cido difosférico (OH),0P-O-PO(OH), y el
acido trifosférico (OH),0P-O-PO(OH)-O-PO(OH),

a) para el cido fosfinico H,PO,:

Total de e = (3x1)+(5)+(2x6)=20e"

o

//IIIII,"
H- QH

H es un octeto expandido

b) para el acido fosfénico H,PO.:

Total de e = (3x1)+(5)+(3x6)=26€"

o

I 1
H/ ! QH
: OH

es un octeto expandido
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¢) para el acido fosférico H,PO,:

Total de e = (3x1)+(5)+(4x6)=32e"

Ha/‘//”“"éH
H

: O

es un octeto expandido
d) para el &cido hipofosférico H,P,0,:
Total de e = (4x1)+(2x5)+(6x6)=50e"

:0 : OH

Hb“‘\\\\P_ ||\“II9H

HO: O:
. .. es un octeto expandido

e) para el cido difosférico H,P,O.;:

Total de e = (4x1)+(2x5)+(7x6)=56€

o.o.o O
HO Wy ~~5—"} "o

es un octeto expandido

e) para el acido trifosférico H,P,O, :

Total de e = (5x1)+(3x5)+(10x6)=80e"

O- Ol l.o.-
Hé‘\\\\\\l:l\a/Lj\b'/’:l///m,,éH
i i R

H :OH :OH

10

es un octeto expandido

3.36. Dibuje las estructuras de Lewis para los acidos ditionoso (OH)OS-SO(OH),
acido sulfuroso SO(OH),, acido sulfurico SO,(OH),, acido disulfdrico SO,(OH)-O-
SO,(OH), acido peroxidisulfurico SO,(OH)-0-0-50,(0H) y el 4cido tiosulfurico
SSO(OH),.
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a) para el acido ditionoso H.S,0,:

Total de e = (2x1)+(2x6)+(4x6)=38 e
/H

:0 O :

“\s S/

/

&\

.e . O--.._‘_.

h H3ge- completamos 38:

/H

LN
4
. \

ST~H .
es un octeto expandido

b) para el acido sulfuroso H,SO.:

Total de e = (2x1)+(1x6)+(3x6)=26 e

S ..
o= N On
FOH 24 e~ completamos 26:

s ‘e
: 0= \ " OH

*OH es un octeto expandido
¢) para el acido sulfurico H,SO,:
Total de e = (2x1)+(6)+(4x6)=32 e
/ S///I ~
. O/ \ I:,OH
:OH
.. es un octeto expandido
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d) para el &cido disulfurico H,5,0.:
Total de e = (2x1)+(2x6)+(7x6)=56€"

es un octeto expandido

e) para el acido peroxodisulfurico H,S,0,:

Total de e = (2x1)+(2x6)+(8x6)=62¢"

: OH
[

. 0= \O/ \S/O
R

es un octeto expandido

f) para el acido tiosulfurico H,S,0.:

Total de e = (2x1)+(2x6)+(3x6)=32e"

0=\ ""CH

\

es un octeto expandido

3.37. Dibuje las estructuras de Lewis para los acidos hiponitroso (OH)NN(OH)
y nitroso NO(OH), considere que el nitrégeno no tiene orbitales “d” por lo cual no
puede formar octetos expandidos.

a) para el acido hiponitroso H,N,O.:
Total de e = (2x1)+(2x5)+(2x6)=24¢e
: OH

N

N=—7/"N

o
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b) para el acido nitroso HNO,:

Total de e = (1x1)+(5)+(2x6)=18¢e

/O:

HO——N

3.38. Dibuje las estructuras de Lewis para los 6xidos de nitrégeno N,O, NO,
N,0,, NO,, N,0,, N,O..
a) para el oxido de nitrégeno(l) N,O:

Total de e = (2x5)+(1x6)=16e

: NEN—6 :

Carga formal N N 0
e devalencia 5 5

e totales 5 4 7
Carga formal 0 +1 -1

b) para el éxido de nitrégeno(ll) NO:
Total de e = (1x5)+(1x6)=11 e

N=0"

*+ caso especial, nimero impar de electrones

¢) para el dxido de nitrégeno(lll) N,O.:

Estructura Molecular
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Carga formal N N O O
e de valencia 5 5 6 6
e totales 5 4 7 6
Carga formal 0 +1 -1 0
..O
@/O:
_N—N
o= \\

O:

d) para el 6xido de nitrégeno(IV) NO,:
Total de e = (1x5)+(2x6)=17 e

N ..
o S0: caso especial, nimero impar de electrones

Carga formal N O O
e de valencia 5 6 6
e totales 4 7 6
Carga formal +1 -1 0
®
N _: o
o” \9

e) para el éxido de tetradxido de dinitrégeno N,O,:

Total de e = (2x5)+(4x6)=34 e

5 it

N——N :

7 N g

O: &

Carga formal N N O O O O "

o

e devalencia 5 5 6 6 6 6 %
e totales 4 4 7 7 6 6
Carga formal +1 +1 -1 -1 0 O
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o.. .0

:0: O:
\N_(R?/
:Q/GD \O:

f) para el ¢xido de nitrégeno(v) N,O.:

Total de e = (2x5)+(5x6)=40 e

0 (0]
: 9/ \O/ \6:
Carga formal N N O O O OO
e devalencia 5 5 6 6 6 6
e totales 4 4 7 7 6 6 6
Carga formal +1 +1 -1 -1 0 0O
:O" "O..
o.. g .

3.39. Dibuje las estructuras de Lewis para los siguientes compuestos: Cl,0,,
FCIO, BrF,0, IFO,.

a) parael CLO:
Total de e = (2x7)+(6x6)=50 e

Estructura Molecular
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N /6\
S

48 e~ completamos 50:
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Como nota adicional la molécula también puede ser un peréxido, ambas
moléculas son isémeros:

:0
/\g/@é\,,

O:
Cl—0_
—O0:
Y

: O

b) para el FCIO:
Total de e = (1x7)+(1x7)+(1x6)=20e
. cl
T

.- Q: 18 e~ completamos 20:

. _cl
FT . .

- < esun octeto expandido
c) para el BrF.O:

Total de e = (1x7)+(3x7)+(1x6)=34e

32 e~ completamos 34:

Estructura Molecular

JBr—0’

CAPITULO 3

.
L TM—
.

es un octeto expandido

134




d) para el IFO,:
Total de e = (1x7)+(1x7)+(2x6)=26€e

: F/|I|:‘-'h--“"-..__0'.

-0 24 e~ completamos 26:

.0:

es un octeto expandido

3.40. Dibuje las estructuras de Lewis para los siguientes compuestos: benceno
C,H, y benceno inorganico B,N H..

a) para el Benceno:

Total de e = (6x4)+(6x1) =30e

b) para el boraceno:

Total de e = (3x3)+(3x5)+(6x1) =30e

H 5
H\ IL H F
L
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Carga formal N N N B B B

e de valencia 5 5 5 3 3 3
e totales 4 4 4 4 4 4
Carga formal +1 +1 +1 -1 -1 -1
H
N 'L(D o H
L
H/® \B/ ®\H
|

3.41. Dibuje las estructuras de las siguientes especies quimicas: H,0%, CO, NH,*,
o2

3

a) para el hidronio:

Total de e = (1x6)+(3x1)-1e =8 e (restamos 1e" porque es la carga del cation)

)
H \\\\\\\ \ H
H
Carga formal H @]
e de valencia 1
e totales 1 5 :%
2
Carga formal 0 +1 E
0o
\ \\\\
H ‘\H :
H




b) para el mondxido de carbono:

Total de e = (6)+4 =10e

. (—
Carga formal C @]
e devalencia 4
e totales 5 5
Carga formal -1 +1
(8 ®
: L=—0:

) para el catién amonio:
Total de e = (4x1)+(5)-1e" =8e (restamos 1e- porque es la carga del catién)

H

H ..\\\\\N\H

H
Carga formal H N
e de valencia 1 5
e totales 1 4
Carga formal 0 +1
H
| :
®
H i\ T ~—~H e
H
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d) para el anién carbonato:

Total de e = (4x1)+(6x3)+2e" =24e (sumamos 2e” porque es la carga del anién)

Carga formal ) O O C
e de valencia 6 6 4
e totales 6 7 7 4
Carga formal 0 -1 -1 0
‘o

H

©.. .
F077 NG9
3.42.Dibuje las estructuras de las siguientes especies quimicas: OCS, CN-, CNO,
NCO, HN,.
a) para el OCS:
Total de e = (1x6)+(1x4)+(6) =16e

b) para el CN~:

Total de e = (1x5)+(1x4)+1e =10e (sumamos 1e porque es la carga del anién)

Estructura Molecular

C=N:
Carga formal C N §
e de valencia 4 5 g
e totales 5 5
Carga formal -1 0 138




C——N:":

¢) para el CNO~:

Total de e = 5+4+6+1e =16e" (sumamos 1e porque es la carga del anion)

N=—C—O0
Carga formal C O N
e devalencia 4 6 5
e totales 4 7 5
Carga formal 0 -1 0
0
:N=—=C—-O0:

d) para el NCO:

Total de e = 5+4+6+1e =16e" (sumamos 1e porque es la carga del anién)

:C:N—6:

Carga formal C O N
e devalencia 4 6 5
e totales 5 7 4
Carga formal -1 -1 +1
Q @ ©

e) para el HN,:
Total de e = 1+(3x5) =16 e

Estructura Molecular
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Carga formal H N N N

e de valencia 1 5 5 5
e totales 1 5 4 6
Carga formal 0 0 +1 -1
N——N—N :
H/ .

3.43. Dibuje la estructura del acido dicrémico H,Cr,0..
-'O'. "O"
HQ.\ |r | r/,C?H
: O: . Ly
. . .- es un octeto expandido de un metal de transicion
3.44. Dibuje las estructuras de las siguientes especies quimicas: SO,, SO, H_S,
SF,.1Cl,.
a) para el SO,
Total de e = 6+(2x6) =18 e
A

9 16 e~ completamos 18:

g
:Q/\\‘Q:

b) para el SO.:
Total de e = 6+(3x6) =24 e

Estructura Molecular

[

7 N

CAPITULO 3

es un octeto expandido




o) parael H.S:
Total de e = 6+(2x1) =8 e

S
/ \H
H e~ completamos 8:
~ \H
H
d) para el SF,;
Total de e = 6+(4x7) =34 e
S—F:
" PF:

32e~ completamos 34:

e) parael ICl,

Total de e = 7+(4x7)+1 =36e (sumamos 1e  porque es la carga del anidn)

CI\ /CI
|
:(:::I/ \é‘.

<. 32 e~ completamos 36:

Estructura Molecular

BT

|
G77NG
Carga formal cl I g
S
e de valencia 7 7 °
e totales 7 8
Carga formal 0 -1 141




\@
CI T \CI

3.45. Dibuje las estructuras de las siguientes especies quimicas: CIF,, SnCl,;, BrF..

a) para el CIF:
Total de e = 7+(3x7)=28 e

e 1 B

|
‘T
F _
24 e~ completamos 28:

LCI—F:

b) para el SnCl,:

Total de e = 4+(3x7)+1 =26e" (sumamos 1e  porque es la carga del anidn)
: Cl—Sn—Cl:

:Cl:
© 26 e~ completamos 26:

:Cl——Sn—ClI:

:Cl:
Carga formal cl Sn
e de valencia 7 4
e totales 7 5
Carga formal 0 -1

Estructura Molecular
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.. .L.O .
:Cl——Sn—-_~ClI:

c) para el BrF,:
Total de e = 7+(5x7)=42 e
cF
! .."'q'? l \\\\“.. :
I,
F7 OV
. -« 40 e~ completamos 42:
tF:
‘F., l LF:
‘e flw \\\\ .

Br
7N

3.46. Dibuje las estructuras de Lewis del TNT: C.H,(NO,),CH..

Q CHy 6
L 4
o/ \C/ \C/ \O
|
H/l\cfl\H
L

Y

O:

El andlisis de las cargas formales solo parael Oy N:

Carga formal N O O
e devalencia 5 6 6
e totales 4 7 6
Carga formal +1 -1 0

Estructura Molecular
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2 e o:
N //
e/@\ g i
H/l\ /l\H
!
e-/(JD\O:

3.47. Dibuje las estructuras de las siguientes especies quimicas: XeF,, XeO,,
SFO,XeF.

a) para el XeF;:
Total de e = 8+(2x7) =22 e

X 6 e completamos 22:

PR as un octeto expandido

b) para el XeO,:
Total de e = 8+(4x6) =32 e

es un octeto expandido

¢) para el SFO_XeF:

Estructura Molecular

Total de e =6+7+(6x2)+8+7 =40 e
O

S\O:

s -

40e 144

:0
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3.48. Relacione la especie quimica con la estructura de Lewis correcta:

1) NO, 2) CO, 3) NH;* 4) XeF, con

a) b) 0 @ d) C)
H H oo
F F: F
H—I!JQH H—Ill—H Ny &
| |® CECONE F NE
) H ) H 9 - ' h)

Respuesta: 1C, 2A, 3E, 4G

3.49. Dibuje la estructura de Lewis para el POCl, cumpliendo la regla del octeto
y con un octeto expandido.

a) Total de e =546+(3x7)=32 €

Carga formal P o dd d
e devalencia 5 6 7 7 7
e totales 4 7 7 7 7
Carga formal +1 -1 00 O
o..
:0:

o

.. //// .o
: Cl ~ "6 :
R o

b) Total de e =5+6+(3x7)=32e octeto expandido:
:0:

|

.. ", ..
: Cl /‘ Y
oLl ”

Estructura Molecular
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Geometria molecular

3.50. Determinar la geometria molecular de: P02, Pls, ICls, OSCl,, SF,
(Masterton, Hurley, Neth. 2012).

_ e _3-

C

- - La geometria es tetraédrica ¢

":I:“: C

La geometria es tetraédrica ‘

La geometria es formade T

:él/"\élz

La geometria es pirdmide trigonal

.
.
Estructura Molecular

.
.
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La geometria es balancin




3.51. Determinar la geometria molecular de: PHJ, Si0f~, XeF3, BrCl.
(Masterton et al. 2012).

a) para el PHy :

Total de e = 5+(4x1)-1 =8¢

Carga formal P H H H
e devalencia 5 11 1
e totales 4 1T 1 1
Carga formal +1 0 0 O

H

®
P ~uy
A . , @ <
a geometrla es tetraédrica

b) para el Si05
Total de e = 4+(4x6)+4 =32e"
Carga formal Si O O 0O
e devalencia 6 6 6
e totales 6 7 7 7 7
Carga formal 0 o I I

:0 :e

|
0. WI~—58
: 9“\ ‘ N _g

. O @ a geometria es tetraédrica “ ¢ ‘ éé
) para el XeFs: :
Total de e = 8+(3x7)-1 =28e"
Carga formal Xe F F F g
e devalencia 8 7 7 7 °
e totales 7 7 7 7

Carga formal +1 0 0 O 147




F
Xi__@ F

d) para el Brcls:

La geometria esformade T

Total de e = 7+(5x7) =42¢-

:élz

:Cl “ +Cl:
. ///B r_\\\\\\ ..

NG,

h -« La geometria es piramidal cuadrada

3.52. Determinar la geometria molecular de: IBr;, §C0, RnF, (Masterton et al.
2012).

d) parael IBr; :
Total de e = 7+(2x7)+1 =22e"

Carga formal I Br Br
e de valencia 7 7 7
e totales 8 7 7
Carga formal -1 0 O
. I.3.r:
.o

.o .
=
Estructura Molecular

.. La geometria es lineal

d) para el SCO:

Total de e = 6+4+6 =16e"

:S—C—=0:

++ Lageometria es lineal

CAPITULO 3




d) para el RnF,:

Total de e = 8+(4x7) =36e"

. 'F',’I

,,/’/" W :
Rn

Y o
h ".." Lageometria es plano-cuadrada

3.53. Determinar la geometria molecular de: snclz, 0cl,, 0,, €S, (Masterton
etal. 2012).

a) para el SnCl3:

Total de e = 4+(3x7)+1 =26e (sumamos 1e  porque es la carga del anidén)

Carga formal cl Sn
e devalencia 7 4
e totales 7 5
Carga formal 0 -1
.. O L.
:Cl—Sn—-_Cl:

b) para el OCl,;:

La geometria es formade T

Total de e = 6+(2x7)=20 e

CI/O\C| A.
. «

La geometria es angular

Estructura Molecular

o) parael O

Total de e =(3x6) =18

Carga formal O OO g
e de valencia 6 6 3
e totales 6 5 7

Carga formal 0 +1 -1 149




0®
0= 5O ;.
- . ¢

La geometria es angular
d) para el CS,:

Total de e =4+(2x6) = 16 €

-+ Lageometria es lineal

3.54. Determinar la geometria molecular de: KrF, , CIF;, PCl; (Masterton et al.

2012).
a) para el KrF:
Total de e = 8+(2x7) =22 e

: F—Kr—F : .—‘-.

La geometria es lineal
b) para el CIF
Total de = 7+(5x7)=42
:F:
:F., JF
.o ////// I\\\\\ .o
: F \F .
h ++ lageometria es pirdmide cuadrada

c) parael PCL.:
Total de e = 5+(5x7)=40 e

:élz

l \\\CI:
: Cl——PY_
. l\cn

la geometria es bipiramidal trigonal

Estructura Molecular

CAPITULO 3
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3.55. A partir de las siguientes moléculas determinar, cual tiene geometria
lineal (Masterton et al. 2012).

a) SCl, (angular)
. S ..

b) XeF,

: F—Xe—F : b_-‘__&

) H,C=CHCH,C=CH (el doble enlace dobla la molécula)

L\’{w

d) OCHNH, (la molécula es trigonal plana en la parte del carbono y oxigeno)

O:

L a .

S .
\_| (.

3.56. Determinar si existe momento dipolar y la geometria molecular de: SF,,
H,S, SO,, NH, (Masterton et al. 2012).

H

. Vector resultante
TF:

Estructura Molecular

Fg, f:,
/ | \

TF:

\\\\\ F

La geometria es octaédrica

CAPITULO 3

Molécula apolar, los 6 F son simétricos, 6 vectores mutuamente opuestos
lo que produce que se cancelen.

151




Vector resultante

Z

~ \H , .
H La geometria es angular la molécula

es polar, los 4 vectores son asimétricos lo que produce que no cancelen.

5 N
0 Xy
- - La geometria es angular la molécula es
polar, los 3 vectores asimétricos lo que produce que no se cancelen.

Vector resultante

T Vector resultante

N ;,\_‘\

La geometria es piramide trigonal la
molécula polar, los 4 vectores son asimétricos lo que produce que no se
cancelen.

3.57. Determinar si existe momento dipolary la geometria molecular de: SO,,
HCN, CS, (Masterton et al. 2012).

o]
|| I & Vector resultante

~  La geometria es trigonal plana L"\\, la molécula

apolar los 3 vectores son simétricos lo que produce que se cancelen
mutuamente.

5 Vector resultante

La geometria es lineal -6-¢ la molécula polar
H——C=—=N:

— — Vector resultante
PSCESE | geometria es lineal *-6-¢ la molécula polar, los 2
vectores simétricos lo que produce que se cancelen mutuamente.

3.58. Determinar cual de las siguientes moléculas no es polar (Masterton et
al. 2012).

Estructura Molecular

:Cl:
Vector resultante

\H0=CH\ \

1cl:

CAPITULO 3

La molécula es apolar
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HC—=CH

// \ )\\‘Iector resultante
‘Clt +Cl:
La molécula es polar

/m:
H,C— " Vector resultante
\Cl:

La molécula es polar

3.59. Determinar cual de las siguientes moléculas no es polar (Masterton et
al. 2012):

N—=N
// \ \Vector resultante
icl:

He B

La molécula es polar

:(.}.II

- //Ve:torresultante
7

el

La molécula es apolar

Estructura Molecular

CAPITULO 3

153




PROBLEMAS
RESUELTOS
DE QUIMICA
GENERAL

ESTRUCTURA ATOMICA

@ www.atenaeditora.com.br

¢ contato@atenaeditora.com.br
@atenaeditora

Bl www.facebook.com/atenaeditora.com.br

(g : UNIVERSIDAD
¥ - X TECNICA DE
O Manasi

**** ./ **** Fundada en 1952



PROBLEMAS
RESUELTOS
DE QUIMICA
GENERAL

@ www.atenaeditora.com.br

4 contato@atenaeditora.com.br
@atenaeditora

Bl www.facebook.com/atenaeditora.com.br

UNIVERSIDAD
TECNICA DE [/:\tena

= / Editora
MANABI & _// . Afo 2025

Fundada en 1952



