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1993. El interés del Dr. Wade en la ciencia forense lo ha llevado a testificar como perito en casos de la corte que involucran drogas y armas de fuego; ha trabajado como instructor de armas de fuego en la policía, como consultor de drogas y oficial de seguridad de navegación en bote. También disfruta
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que comience su estudio de la química orgánica, podría sentirse abrumado por el número de compuestos, nombres, reacciones y mecanismos con los que se enfrenta. Podría in- cluso preguntarse si puede aprender todo este material en un solo curso. La función más impor- tante de un libro de texto es
organizar el material para demostrar que la mayor parte de la química orgánica consiste en unos cuantos principios básicos y muchas extensiones y aplicaciones de esos principios. No necesita de una gran memoria si comprende los conceptos principales y desarrolla flexibilidad en la aplicación de
estos conceptos. Para ser franco, tengo mala memoria y odio memorizar listas de información. No recuerdo los detalles específicos de la mayoría de las reacciones y los mecanismos presentados en este libro, pero puedo desarrollarlos recor- dando unos cuantos principios básicos, como que “la
deshidratación de alcoholes por lo regular se lleva a cabo por medio de mecanismos E1”. No obstante, tendrá que aprender algunos hechos y principios fundamentales que sirven como el “vocabulario” de trabajo de cada capítulo. Como estudiante aprendí esto de la manera difícil cuando saqué una D
en mi segundo examen de química orgánica. Pensé que la orgánica sería como la química general, donde podía memorizar un par de ecuaciones e improvisar durante los exámenes. Por ejemplo, en el capítulo de los gases ideales, memorizaría PV  nRT y estaría listo. Cuando traté el mismo método en
orgánica, obtuve una D. Aprendemos a través de los errores y aprendí mucho con la química orgánica. Al escribir este libro he tratado de señalar un número pequeño de hechos y principios importantes que deben aprenderse para prepararse en la resolución de problemas. Por ejemplo, de los cientos
de mecanismos de reacción mostrados aquí, alrededor de 20 son los pasos mecá- nicos fundamentales que se combinan en otros más largos y complicados. He resaltado estos pasos fundamentales en los recuadros Mecanismo clave para alertarle de su importancia. La es- pectroscopia es otra área
donde un estudiante podría sentirse presionado para memorizar cientos de hechos, como los desplazamientos químicos de la RMN y las frecuencias de vibración en el infrarrojo. Yo no podría hacerlo, por lo que siempre he sobrevivido con el conocimiento de casi una docena de desplazamientos
químicos de la RMN y otra docena de frecuencias de vibración en el infrarrojo, y sabiendo cómo son afectados por otras influencias. He presentado estas fre- cuencias importantes del infrarrojo en la tabla 12-2 y los desplazamientos químicos de la RMN en la 13-3. No trate de memorizar todo a lo largo
de este curso; no funciona. Tiene que conocer qué está pasando para que pueda aplicar lo que indica el material. Además, no piense (como yo lo hice) que puede sobrevivir sin memorizar nada. Lea el capítulo, escuche con atención las clases y resuelva los problemas. Los problemas le indicarán si
conoce o no el material. Si puede resolver los problemas debe irle bien en los exámenes. Si no puede resolver los problemas es probable que tampoco le vaya bien en los exámenes. Si tiene que consultar un punto para resolver los problemas, ese punto es bueno para aprender. Aquí presento algunas
sugerencias que les doy a mis estudiantes al inicio del curso: 1. Lea el material en el libro antes de la clase (en promedio de 13 a 15 páginas por clase). Si sabe qué esperar y qué hay en el libro puede tomar unas cuantas notas y pasar más tiempo escuchando y comprendiendo la clase. 2. Después de
la clase, revise sus notas, el libro, y resuelva los problemas dentro del capí- tulo. Lea también el material para la siguiente clase. 3. Si tiene dudas de algo, visite de inmediato a su profesor durante las horas de oficina, antes de que se atrase. Lleve consigo sus intentos de soluciones a los problemas
para que el profesor vea en dónde está teniendo problemas. 4. Para estudiar para un examen, primero revise cada capítulo y sus notas, luego concéntrese en los problemas de final de capítulo. También use los exámenes anteriores para practicar, si están disponibles. PREFACIO Prefacio xxvii
Recuerde las dos “reglas de oro” de la química orgánica. 1. ¡No se quede atrás! El curso avanza demasiado rápido y es difícil ponerse al día. 2. Resuelva muchos problemas. Todos necesitan práctica, y los problemas muestran dónde ne- cesita trabajar más. Siempre escucho con atención a los
estudiantes que usan este libro. Si tiene alguna su- gerencia acerca de cómo podría mejorarlo, o si ha encontrado un error, por favor hágamelo saber (L. G. Wade, Whitman College, Walla Walla, WA 99362: E-mail wadelg@whitman.edu). Tomo las sugerencias de los estudiantes con seriedad y cientos
de ellas ahora aparecen en este libro. Por ejemplo, un estudiante de Whitman, Brian Lian, sugirió la figura 21-9, y un estudiante de la University of Minnesota (y piloto de carreras), Jim Coleman, me proporcionó los hechos del uso de metanol en Indianápolis. Buena suerte con la química orgánica. Estoy
seguro de que disfrutará este curso, en espe- cial si se relaja y desarrolla un interés en aprender cómo los compuestos orgánicos influyen en nuestras vidas. Mi objetivo al escribir este libro ha sido hacer el proceso un poco más fácil: construir los conceptos de manera lógica, uno después de otro, para
que fluyan de forma na- tural uno tras otro. Estas sugerencias y recomendaciones para la resolución de problemas han ayudado a mis estudiantes en el pasado y espero que algunas de ellas le ayuden a comprender y a usar el material. Incluso si su memoria es peor que la mía (muy poco probable),
debe ser capaz de hacerlo bien en la química orgánica. Espero que ésta sea una buena experiencia de aprendizaje para todos nosotros. L. G. Wade, Jr. Walla Walla, Washington wadelg@whitman.edu Al profesor Al escribir la primera edición de este libro, mi objetivo era producir un texto moderno y
claro que usará las técnicas más efectivas de presentación y revisión. Las ediciones siguientes am- pliaron y perfeccionaron este objetivo con una reescritura y reorganización sustanciales, y con varias características nuevas. Esta séptima edición incorpora aún más mejoras que la sexta, con revisiones
en la organización, escritura e imágenes. Algunas de las modificaciones hechas en las ediciones más recientes son: 1. Recuadros de mecanismos. Aproximadamente 100 de los mecanismos más importan- tes han sido organizados en estos recuadros, con grandes encabezados azules para una revisión
fácil. En esta séptima edición, estos recuadros se han mejorado para hacer los pasos individuales más claros para los estudiantes. He tratado de elegir la mayoría de los procesos estándar que casi todos enseñan; sin embargo, en algunos casos parece que sería bueno tratar otros sistemas. Si hay
mecanismos adicionales que deban ponerse en recuadros, o alguno que no deba estarlo, por favor hágame saber lo que piensa. Para esta elección he usado dos criterios principales. Si es uno de los mecanismos fundamentales que forma parte de otros más grandes y complejos, entonces lo pongo
como mecanismo clave. Los ejemplos son SN1, SN2, E1, E2, la sustitución nucleofílica de aci- los, la sustitución aromática electrofílica, la adición nucleofílica a carbonilos, y así suce- sivamente. El otro criterio es más subjetivo: si el mecanismo es uno de los que espero que los estudiantes realicen en
los exámenes, entonces es un mecanismo clave. Algunos ejemplos son la formación de iminas y acetales, condensaciones aldólicas y de Claisen, y así sucesivamente. Si siente que he dejado alguno fuera o incluido uno que no debe ser un mecanismo clave, por favor hágamelo saber. 2. Cobertura
actualizada. En la sexta y séptima ediciones, he actualizado varios térmi- nos que poco a poco han recibido aceptación entre los químicos orgánicos. Ejemplos son la entalpía de disociación del enlace que reemplaza la energía de disociación del enlace más ambigua y la más nueva transliteración de
Zaitsev que reemplaza la an- www.elsolucionario.org xxx Prefacio al mínimo la rutina de la memorización. Estas técnicas destacan la decisión de si la reacción es de naturaleza ácida, básica o de radicales libres, rompiéndola luego en las interacciones de ácido-base de Lewis y usando “flechas que
empujan electrones” para ilustrar estos pasos indi- viduales. Los mecanismos importantes se realzan colocándolos en los recuadros de Mecanismo y Mecanismo clave. INTRODUCCIÓN A LOS MECANISMOS USANDO LA HALOGENACIÓN DE RADICALES LIBRES Durante varios años se han
debatido las ventajas y desventajas del uso de la halogenación de ra- dicales libres para introducir los mecanismos de reacción. La principal objeción a la haloge- nación de radicales libres es que no es una reacción sintética útil. Pero las reacciones útiles como la sustitución nucleofílica y las adiciones a
alquenos se complican por la participación del disol- vente y otros efectos. La halogenación de radicales libres en fase gaseosa permite un tratamien- to más claro de la cinética y la termodinámica, siempre que se expliquen sus desventajas como una reacción sintética y que los estudiantes estén
conscientes de las limitaciones. SÍNTESIS ORGÁNICAS A lo largo de este libro se hace hincapié en la síntesis orgánica, con explicaciones progresivas del proceso involucrado en el desarrollo de una síntesis. Se destaca el análisis retrosintético y el estudiante aprende a trabajar de manera inversa a
partir del compuesto objetivo, y en forma directa a partir de las materias primas para encontrar un intermediario común. Se han proporcionado los rendimientos comunes para muchas reacciones sintéticas, aunque espero que los estudiantes no hagan mal uso de estos números. Con mucha frecuencia



los estu- diantes consideran que el rendimiento de un compuesto producido en una reacción es una carac- terística fija, de la misma manera que lo es el punto de fusión de un compuesto. En la práctica, varios factores afectan el rendimiento de los productos, y los valores bibliográficos para reacciones
aparentemente similares con frecuencia difieren por un factor de 2 o más. Los rendimientos dados en este libro son los comunes que podría obtener un buen estudiante con una técnica excelente. ESPECTROSCOPIA La espectroscopia es una de las herramientas más importantes del químico orgánico.
Este libro desarrolla la teoría para cada tipo de espectroscopia y explica las características espectrales. Las características más útiles y confiables se resumen en un número pequeño de reglas generales que permiten al estudiante interpretar la mayoría de los espectros sin buscar o memorizar grandes
tablas de información. Para uso de referencia, se proporcionan como apéndices tablas comple- tas de la información de RMN e IR, y una versión más completa de las reglas de Woodward-Fieser para el UV. Este método es muy efectivo con la espectroscopia IR y de RMN, y con la espectrometría de
masas. Se dan las reglas prácticas para ayudar a los estudiantes a ver qué información está disponible en el espectro y qué características espectrales corresponden con qué características estructurales. Los problemas resueltos muestran cómo se combina la información a partir de varios espectros
para proponer una estructura. El objetivo es ayudar a los estudiantes a desarrollar un sen- timiento intuitivo para el uso de la espectroscopia en la resolución de problemas estructurales. NOMENCLATURA A lo largo del libro se destaca la nomenclatura de la IUPAC, pero también se explica la nomen-
clatura común, la cual se usa para desarrollar la confianza de los estudiantes. El enseñar sólo la nomenclatura de la IUPAC podría justificarse en la teoría, pero pondría en desventaja a los estu- diantes en estudios posteriores y al usar la bibliografía. La mayor parte de la bibliografía de química, biología
y medicina usa nombres como metil etil cetona, ácido isovalérico, éter metil tert-butílico, ácido g-aminobutírico y e-caprolactama. Este libro señala por qué con frecuencia se prefiere la nomenclatura sistemática, aunque también promueve la familiaridad con los nom- bres comunes.
www.elsolucionario.org Prefacio xxxi He disfrutado trabajar en esta nueva edición y he tratado de que no haya errores en el texto, pero no dudo de que se habrán ido algunos. Si encuentra un error o tiene sugerencias sobre cómo mejorar el libro, por favor hágamelo saber (L. G. Wade, Whitman College,
Walla Walla, WA 99362: e-mail wadelg@whitman.edu). Los errores pueden corregirse rápido en la siguiente impresión. Ya he comenzado un archivo de cambios posibles y mejoras para la octava edición, y espero que muchos de los usuarios actuales contribuyan con sugerencias. Espero que este li-
bro haga su trabajo más sencillo y ayude a que más estudiantes tengan éxito. Ésta es la razón más importante de por qué lo escribí. RECURSOS PARA EL PROFESOR (EN INGLÉS) En la página web del libro encontrará material de apoyo como preguntas CRS interactivas; lecturas en PowerPoint; el
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CAPÍTULO 1 Introducción y repaso Como químicos sabemos que los compuestos derivados de las plantas y los compuestos sintetizados son idénticos. Si asumimos que son puros, la única forma de distinguirlos es me- diante datación utilizando 14C: los compuestos sintetizados a partir de
petroquímicos tienen un contenido menor de 14C radiactivo y parecen antiguos debido a que su 14C ha disminuido con el tiempo. Los compuestos derivados de las plantas se han sintetizado recientemente a partir del CO2 del aire, por lo que éstos tienen mayor contenido de 14C. Algunos proveedores
importantes de productos químicos ofrecen análisis de la relación de isótopos para mostrar que sus “produc- tos naturales” tienen mayor contenido de 14C y que se derivan de las plantas. Estos análisis sofisticados dan un aire de alta tecnología a esta forma de Vitalismo del siglo XXI. Aun cuando los
compuestos orgánicos no necesitan una fuerza vital, de todas maneras se diferencian de los compuestos inorgánicos. La característica distintiva de los compuestos orgánicos es que todos contienen uno o más átomos de carbono. Sin embargo, no todos los compuestos de carbono son sustancias
orgánicas; sustancias tales como el diamante, grafito, dióxido de carbono, cianato de amonio y carbonato de sodio se derivan de minerales y tienen propiedades inorgánicas típicas. No obstante, la mayoría de los millones de compuestos del car- bono se clasifican como orgánicos. En gran medida los
seres humanos estamos formados por moléculas orgánicas y nos nutri- mos con los compuestos orgánicos de los alimentos. Las proteínas de nuestra piel, los lípidos de las membranas celulares, el glucógeno del hígado y el ADN que se encuentra en el núcleo de nuestras células son todos compuestos
orgánicos. Nuestro cuerpo también es regu- lado y defendido por compuestos orgánicos complejos. N N CH3 nicotina OH O CH2OH HO HCOH H O vitamina C glucosa OH OH COOH OH O O HO carmín Cuatro ejemplos de compuestos orgánicos en organismos vivos. El tabaco contiene nicotina, un
alcaloide adictivo. Los escaramujos contienen vitamina C, esencial para prevenir el escorbuto. El colorante rojo carmín proviene de las cochinillas, las cuales se muestran en el nopal. Las amapolas contienen morfina, un alcaloide analgésico y adictivo. Los químicos han aprendido a sintetizar o simular
muchas de estas moléculas complejas. Los productos sintéticos sirven como fármacos, medicamentos, plásticos, pesticidas, pinturas y fibras. Muchos de los avances médicos más importantes son en realidad avances en la química orgánica. Se desarrollan nuevos fármacos sintéticos para combatir
enfermedades, y los nuevos polímeros son moldeados para reemplazar órganos dañados. La química orgánica ha cerrado el círculo. Comenzó como el estudio de los compuestos derivados de “órganos”, y ahora nos pro- porciona los fármacos y materiales que necesitamos para salvar o sustituir dichos
órganos. Uno de los efectos de la nicotina es aumentar la concentración de dopamina, una sustancia química del sistema de recompensa del cerebro. La liberación de esta sus- tancia hace que los fumadores se sientan bien y refuerza la necesidad de fumar. Una de las razones por las cuales los
químicos sintetizan derivados de compuestos orgánicos complejos como la morfina es el descubrir nuevos fármacos que conserven las propiedades benéficas (analgésicos potentes), pero no las propiedades nocivas (altamente adictivas). nube de electrones  núcleo (protones y neutrones)  FIGURA 1-1
Estructura atómica básica. Un átomo tiene un núcleo denso, cargado positivamente y rodeado por una nube de electrones. 1-2 Principios de la estructura atómica 3 Antes de comenzar a estudiar química orgánica, debemos repasar algunos principios básicos. Los conceptos de la estructura atómica y
molecular son cruciales para comprender la estructura y los enlaces de los compuestos orgánicos. 1-2A Estructura del átomo Los átomos están formados por protones, neutrones y electrones. Los protones tienen carga po- sitiva y se encuentran junto con los neutrones (sin carga) en el núcleo. Los
electrones, los cuales tienen una carga negativa de igual magnitud a la carga positiva del protón, ocupan el espacio que rodea al núcleo (figura 1-1). Los protones y neutrones tienen masas parecidas, aproximadamen- te 1800 veces la masa de un electrón. Casi toda la masa del átomo se concentra en el
núcleo, pero son los electrones quienes participan en los enlaces y en las reacciones químicas. Cada elemento se distingue por el número de protones en el núcleo (el número atómico). El número de neutrones en general es muy similar al número de protones, aunque el número de neutrones puede
variar. Los átomos con el mismo número de protones pero diferente número de neutrones se conocen como isótopos. Por ejemplo, la clase más común de átomos de car- bono tienen seis protones y seis neutrones en su núcleo. Su número de masa (la suma de pro- tones y neutrones) es 12, y
escribimos su símbolo como 12C. Aproximadamente el 1 por ciento de los átomos de carbono tiene siete neutrones; el número de masa es 13 y se escribe 13C. Una fracción muy pequeña de los átomos de carbono tiene ocho neutrones y un número de masa de 14. El isótopo 14C es radiactivo, con una
vida media (el tiempo que toma para que la mi- tad de los núcleos decaigan) de 5730 años. El decaimiento predecible del 14C se utiliza para de- terminar la antigüedad de los materiales orgánicos de hasta 50,000 años. 1-2B Estructura electrónica del átomo Las propiedades químicas de un elemento se
determinan mediante el número de protones en el núcleo y el correspondiente número de electrones alrededor de éste. Los electrones forman enlaces y determinan la estructura de las moléculas resultantes. Debido a que son pequeños y ligeros, los electrones presentan propiedades tanto de partículas
como de ondas; en muchos sentidos, los electrones de átomos y moléculas se comportan más como ondas que como partículas. Los electrones que están alrededor del núcleo se encuentran en orbitales. El principio de incertidumbre de Heisenberg establece que nunca podemos determinar
exactamente en dónde se encuentra el electrón; sin embargo, podemos determinar la densidad electrónica, la probabilidad de encontrar al electrón en una parte específica del orbital. Entonces, un orbital es un estado de energía permitido para un electrón, con una función de probabilidad asociada que
define la distribución de la densidad electrónica en el espacio. Los orbitales atómicos se agrupan en distintas “capas” a diferentes distancias del núcleo. Cada capa se identifica mediante un número cuántico principal, n, con n  1 para la capa de menor energía y más cercana al núcleo. Conforme n
aumenta, las capas se alejan del núcleo, tienen mayor energía y pueden albergar a más electrones. La mayoría de los elementos co- munes de los compuestos orgánicos se encuentran en las dos primeras filas (periodos) de la tabla periódica, lo que indica que sus electrones se encuentran en las dos
primeras capas electrónicas. La primera capa (n  1) puede alojar dos electrones, y la segunda (n  2) puede alojar ocho. La primera capa electrónica sólo contiene al orbital 1s. Todos los orbitales s son simétri- camente esféricos, lo que significa que son no direccionales. La densidad electrónica es única-
mente función de la distancia desde el núcleo. La densidad electrónica del orbital 1s aparece en la figura 1-2. Observe que la densidad electrónica es mayor en el núcleo y disminuye ex- ponencialmente al aumentar la distancia desde el núcleo. Podemos imaginar al orbital 1s como un capullo de
algodón, con la semilla en medio representando el núcleo. La densidad del algodón es más elevada cerca de la semilla, y se hace menos densa a distancias mayores de este “núcleo”. La segunda capa electrónica consiste en los orbitales 2s y 2p. El orbital 2s es simétri- camente esférico como el orbital
1s, pero su densidad electrónica no es una simple función exponencial. El orbital 2s tiene una cantidad más pequeña de densidad electrónica cercana al núcleo. La mayor parte de la densidad electrónica está muy alejada, más allá de una región de densidad electrónica cero llamada nodo. Debido a que
la mayor parte de la densidad electró- 1-2 Principios de la estructura atómica Energías relativas de los orbitales energía 2py 2pz2px 1s 2s www.elsolucionario.org 4 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso densidad electrónica distancia desde el núcleo distancia 1s núcleo  FIGURA 1-2 Gráfica y diagrama del
orbital atómico 1s. La densidad electrónica es más elevada en el núcleo y disminuye exponencialmente cuando la distancia desde el núcleo aumenta en cualquier dirección.  FIGURA 1-3 Gráfica y diagrama del orbital atómico 2s. El orbital 2s tiene una pequeña región de alta densidad electrónica
cercana al núcleo, pero la mayor parte de la densidad electrónica se encuentra alejada de él, más allá de un nodo, o región de densidad electrónica cero. densidad electrónica nodo nodo distancia desde el núcleo distancia desde el núcleo nodo nod o 2s núcleo nica del 2s está más alejada del núcleo
que la del 1s, el orbital 2s tiene mayor energía. La fi- gura 1-3 presenta una gráfica del orbital 2s. Además del orbital 2s, la segunda capa también contiene tres orbitales atómicos 2p, orien- tados respectivamente en cada una de las tres direcciones espaciales. Estos orbitales se cono- cen como 2px, 2py
y 2pz, de acuerdo con su dirección a lo largo de los ejes x, y o z. Los orbitales 2p tienen ligeramente mayor energía que los 2s, ya que la ubicación promedio de un electrón en un orbital 2p se encuentra más alejada del núcleo. Cada orbital p consiste en dos lóbulos, cada uno a ambos lados del núcleo,
con un plano nodal en el núcleo. El plano nodal es una región espacial plana, la cual incluye al núcleo, con una densidad electrónica igual a cero. Los tres orbitales 2p difieren sólo en su orientación espacial, por lo que tienen energías idénticas. Los orbitales con energías idénticas se conocen como
orbitales degenerados. La figura 1-4 muestra las formas de los tres orbitales atómicos degenerados 2p. www.elsolucionario.org 1-4 Estructuras de Lewis 7 La transferencia de un electrón da a cada uno de estos elementos la configuración de un gas noble. Los iones resultantes tienen cargas opuestas y
se atraen mutuamente para formar un enlace iónico. Por lo general este enlace da como resultado la formación de una gran red cristalina, en lugar de moléculas individuales. El enlace iónico es común en compuestos in- orgánicos, pero relativamente raro en compuestos orgánicos. 1-3B Enlace
covalente El enlace covalente, en el cual los electrones se comparten en lugar de transferirse, es el tipo más común de enlace en los compuestos orgánicos. Por ejemplo, el hidrógeno necesita un se- gundo electrón para lograr la configuración del gas noble helio. Si dos átomos de hidrógeno se juntan y
forman un enlace, éstos “comparten” sus dos electrones y cada átomo tiene dos elec- trones en su capa de valencia. En el capítulo 2 estudiaremos con más detalle el enlace covalente. H H Cada H comparte dos electrones (configuración del He) H H Una manera de simbolizar los enlaces de una
molécula covalente es mediante las estructuras de Lewis, en las cuales cada electrón de valencia se representa mediante un punto. Un par de electrones de enlace se simboliza mediante un par de puntos o con un guión (—). Intentamos acomodar todos los átomos de tal manera que tengan las
configuraciones adecuadas de un gas noble: dos electrones para el hidrógeno y octetos para los elementos de la segunda fila. Considere la estructura de Lewis para el metano (CH4). El carbono contribuye con cuatro electrones de valencia y cada hidrógeno con uno, lo que da un total de ocho
electrones. Los ocho electrones que rodean al carbono representan un octeto, y cada átomo de hidrógeno comparte dos de los electrones. La estructura de Lewis para el etano (C2H6) es más compleja. Una vez más, hemos calculado el número total de electrones de valencia (14) y los distribuimos de
tal manera que cada átomo de carbono esté rodeado por 8 y cada hidrógeno por 2. La única estructura posible para el etano es la que se muestra, con los dos átomos de carbono compar- tiendo un par de electrones y cada átomo de hidrógeno compartiendo un par con uno de los car- bonos. La
estructura del etano muestra la característica más importante del carbono: su capacidad de formar enlaces fuertes carbono-carbono. H C C H o etano H H H H H C CH H H H H H HC H o metano H H H H C H 1-4 Estructuras de Lewis Li F transferencia electrónica Li configuración del He  F configuración
del Ne Li F  enlace iónico www.elsolucionario.org www.elsolucio rio.org Los electrones no enlazados son electrones de la capa de valencia que no se comparten entre dos átomos. Un par de electrones no enlazados con frecuencia se conoce como par soli- tario de electrones. Los átomos de oxígeno,
nitrógeno y halógenos (F, Cl, Br, I) generalmente tienen electrones no enlazados en sus compuestos estables. Estos pares de electrones no enlaza- dos ayudan a determinar la reactividad de sus compuestos de origen. Las siguientes estructuras de Lewis muestran un par de electrones no enlazados
en el átomo de nitrógeno de la metilami- na y dos pares de electrones no enlazados en el átomo de oxígeno del etanol. Los átomos de los halógenos por lo general tienen tres pares de electrones no enlazados, como se aprecia en la estructura del clorometano. Una estructura de Lewis correcta debe
mostrar todos los pares de electrones no enlazados. Los químicos orgánicos con frecuencia dibujan estructuras que omiten la mayoría o todos los pares de electrones no enlazados. Éstas no son verdaderas estructuras de Lewis, ya que debe- mos imaginarnos el número correcto de electrones no
enlazados. H C N H H H H par de electrones no enlazados metilamina H C H H C H H O H pares de electrones no enlazados H C H H Cl etanol clorometano pares de electrones no enlazados 8 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso En la sección 1-4, cuando dibujamos las estructuras de Lewis, colocamos
sólo un par de elec- trones entre dos átomos cualesquiera. Cuando dos átomos comparten un par de electrones se dice que forman un enlace sencillo. Muchas moléculas tienen átomos adyacentes que com- parten dos o incluso tres pares de electrones. Cuando comparten dos pares se dice que
forman un enlace doble, y cuando comparten tres forman un enlace triple. El etileno (C2H4) es un compuesto orgánico con un enlace doble. Cuando dibujamos una estructura de Lewis para el etileno, la única manera de mostrar los dos átomos de carbono con octetos es dibujarlos compartiendo dos
pares de electrones. Los siguientes ejemplos muestran compuestos orgánicos con enlaces dobles. En cada caso dos átomos comparten cuatro elec- trones (dos pares) para tener los octetos. Dos guiones (") simbolizan un enlace doble. El acetileno (C2H2) tiene un enlace triple. Su estructura de Lewis
muestra tres pares de electrones entre los átomos de carbono para formar los octetos. Los siguientes ejemplos presen- tan compuestos orgánicos con enlaces triples. Tres guiones simbolizan un enlace triple (#). C C HH HH o CC H H H H etileno C H H C H H O O o formaldehído C H H C H H N N o
formaldimina H H PROBLEMA 1-2 Dibuje las estructuras de Lewis de los siguientes compuestos. (a) amoniaco, NH3 (b) agua, H2O (c) ion hidronio, H3O (d) propano, C3H8 (e) dimetilamina, CH3NHCH3 (f) dietil éter, CH3CH2OCH2CH3 (g) 1-cloropropano, CH3CH2CH2Cl (h) 2-propanol,
CH3CH(OH)CH3 (i) borano, BH3 (j) trifluoruro de boro, BF3 Explique qué hay de inusual en los enlaces de los compuestos de los incisos (i) y (j). para resolver problemas Las estructuras de Lewis son la forma en que escribimos en química orgánica. Aprender a dibujarlas rápida y correctamente le será
de ayuda a lo largo de este curso. Consejo 1-5 Enlaces múltiples 1-6 Electronegatividad y polaridad de enlace 9 Todas estas estructuras de Lewis muestran que el carbono normalmente forma cuatro en- laces en compuestos orgánicos neutros. El nitrógeno por lo general forma tres enlaces, y el oxígeno
usualmente forma dos. El hidrógeno y los halógenos tienden a formar un solo enlace. El número de enlaces que un átomo por lo regular forma se conoce como su valencia. El carbono es tetravalente, el nitrógeno trivalente, el oxígeno divalente y el hidrógeno y los halógenos son monovalentes. Si
recordamos el número usual de enlaces de estos elementos comunes, podemos escribir con mayor facilidad estructuras orgánicas. Si dibujamos una estructura y cada átomo tiene su número usual de enlaces, en general obtenemos una estructura de Lewis correcta. H H H H H H H H
acetonitrilodimetilacetilenoacetileno C C C C H C C NH C C H H C C CH H C CC H H H CH C N H H ooo H H Un enlace en el que los electrones están compartidos de manera equitativa entre dos átomos se conoce como enlace covalente no polar. El enlace en el H2 y el enlace C!C del etano son en-
laces covalentes no polares. En la mayoría de los enlaces entre dos elementos distintos, los elec- trones de enlace son atraídos con más fuerza por uno de los dos núcleos. Un par de electrones de enlace compartido de manera desigual se conoce como enlace covalente polar. Por ejemplo, cuando el
carbono se enlaza al cloro, los electrones de enlace son atraídos con más fuerza por el átomo de cloro. El átomo de carbono tiene una pequeña carga parcial po- sitiva, y el cloro una pequeña carga parcial negativa. La figura 1-6 muestra el enlace polar car- ClCH enlace covalente no polar enlace
covalente polar enlace iónico H ClNa+ − carbono 4 0 valencia: pares de electrones no enlazados: nitrógeno 3 1 oxígeno 2 2 halógenos 1 3 hidrógeno 1 0 C N O H Cl PROBLEMA 1-3 Dibuje estructuras de Lewis para las siguientes fórmulas moleculares. (a) N2 (b) HCN (c) HONO (d) CO2 (e) CH3CHNH
(f) HCO2H (g) C2H3Cl (h) HNNH (i) C3H6 (un enlace doble) (j) C3H4 (dos enlaces dobles) (k) C3H4 (un enlace triple) PROBLEMA 1-4 Encierre en un círculo todos los pares de electrones no enlazados de las estructuras que dibujó en el pro- blema 1-3. RESUMEN Patrones de enlaces comunes
(neutros) para resolver problemas Estos “números usuales de enlaces” pueden ser enlaces sencillos, o podrían combinarse para formar enlaces dobles y triples. Por ejemplo, tres enlaces con el nitrógeno podrían ser tres enlaces sencillos, uno sencillo y uno doble, o un enlace triple (:N#N:). Cuando
resuelva problemas, considere todas las posibilidades. Consejo El acetileno es un hidrocarburo gaseoso de alta energía que es explosivo a presiones elevadas. Si se combina con oxígeno, el acetileno arde con una flama tan caliente que funde el acero. Este hidrocarburo se utiliza comúnmente en
soldadura y en sopletes de corte que funcionan en cualquier parte, incluso bajo el agua. En el caso de los cilindros de gas, el acetileno se disuelve en acetona para evitar que esté demasiado concentrado y explote. 1-6 Electronegatividad y polaridad de enlace 12 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso
Algunos compuestos orgánicos contienen enlaces iónicos. Por ejemplo, la estructura del cloruro de metilamonio (CH3NH3Cl) no puede dibujarse utilizando únicamente enlaces cova- lentes; para ello sería necesario que el nitrógeno tuviera cinco enlaces, lo que implicaría diez electrones en su capa de
valencia. La estructura correcta muestra al ion cloruro enlazado de manera iónica al resto de la estructura. cloruro de metilamonio NCH H HH HH Cl  no puede dibujarse de modo covalente NCH HH HH Cl H demasiados electrones alrededor del nitrógeno SOLUCIÓN Éste es un compuesto neutro, en el
cual cada átomo está formalmente cargado. La estructura de Lewis muestra que tanto el nitrógeno como el boro tienen cuatro pares de electrones de enlace comparti- dos. El boro y el nitrógeno tienen  4 electrones que contribuyen a sus cargas. El nitrógeno (grupo VA) necesita cinco electrones de
valencia para ser neutro, por lo que tiene una carga formal de 1. El boro (grupo IIIA) sólo necesita tres electrones de valencia para ser neutro, por lo que tiene una carga formal de 1. (d) SOLUCIÓN En esta estructura tanto el carbono como el nitrógeno tienen cuatro pares de electrones de enlace com-
partidos. Con cuatro enlaces, el carbono es formalmente neutro; sin embargo, el nitrógeno se encuentra en el grupo VA y tiene una carga formal positiva: CF  5  0  4  1. Este compuesto también podría dibujarse con la siguiente estructura de Lewis: En esta estructura el átomo de carbono tiene tres
enlaces con seis electrones de enlace. Calculamos que  3 electrones, por lo que el carbono tiene uno menos de los cuatro que necesita para ser formal- mente neutro: CF  4  0  (6)  1. El nitrógeno tiene seis electrones de enlace y dos electrones no enlazados. Calculamos que  2  5, por lo que el
nitrógeno no tiene carga en esta segunda estructura: En la sección 1-9 explicaremos la importancia de estas dos estructuras de Lewis. La mayoría de los compuestos orgánicos contienen sólo unos cuantos elementos comunes, por lo general con octetos completos de electrones. La tabla de resumen de
la página siguiente muestra las estructuras de enlace que se presentan con mayor frecuencia, que utilizan guiones para representar pares de electrones de enlace. Utilice las reglas para calcular las cargas for- males y verificar las cargas que aparecen en estas estructuras. Comprender bien las
estructuras que aparecen aquí le ayudará a representar compuestos orgánicos y sus iones de una manera rápida y correcta. CF = 5 - 2 - 12162 = 0 6 2 1 2 6 2 H H H H C N   NC H H H H [H2 CNH2]+ Boro: CF = 3 - 0 - 12182 = -1Nitrógeno: CF = 5 - 0 - 1 2182 = +1 8 2 1-8 Estructuras iónicas 1-9
Resonancia 13 1-9A Híbridos de resonancia Algunas estructuras de ciertos compuestos no se representan adecuadamente con una sola estructura de Lewis. Cuando son factibles dos o más estructuras de enlace de valencia, que sólo difieren en la ubicación de los electrones, la molécula en general
presenta características de ambas estructuras. Las distintas estructuras se conocen como estructuras de resonancia o formas de resonancia, ya que no son compuestos diferentes, sino que son diferentes formas de dibujar al mismo compuesto. Se dice que la molécula real es un híbrido de resonancia
de sus formas de resonancia. En el problema resuelto 1-1(d) vimos que el ion [H2CNH2] podía representarse por medio de las siguientes formas de resonancia: H H H H C N  H H H H C N  H H H H C N d d  formas de resonancia de un híbrido de resonancia representación combinada Algunas
moléculas pueden dibujarse de manera covalente o iónica. Por ejemplo, el aceta- to de sodio (NaOCOCH3) puede representarse con un enlace covalente o con uno iónico entre el sodio y el oxígeno. Debido a que el sodio en general forma enlaces iónicos con el oxígeno (como en el NaOH), la estructura
enlazada de manera iónica por lo general es más utilizada. En términos generales, los enlaces entre átomos con diferencias de electronegatividad muy gran- des (de 2 o más) por lo regular se dibujan de forma iónica. representada de forma iónica (más común) Na9O9C9C9H H H Na  O9C9C9H O H H
representada de forma covalente (menos común) O RESUMEN Patrones comunes de enlace en los compuestos orgánicos y iones B 3 B B C C C  4C (no hay octeto) (no hay octeto) N N N5N  O 6 O O O  halógeno 7 Cl Cl Cl  Átomo Electrones de Valencia Cargados positivamente Neutros Cargados
negativamente PROBLEMA 1-6 Dibuje estructuras de Lewis para los siguientes compuestos y iones, en las que se muestre las cargas for- males adecuadas. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) (i) (j) (k) (l) [H2 C “ OH]+KOC1CH323[HONH3]+ 1CH322 O¬ BF3NaBH3 CNNaBH4 -CH3+CH3NaOCH3 1CH324
NClNH4 Cl[CH3 OH2]+ para resolver problemas Ésta es una tabla muy importante. Resuelva varios problemas para que se familiarice con estos patrones de enlace y pueda reconocer otros patrones que resulten inusuales o erróneos. Consejo 1-9 Resonancia www.elsolucionario.org 14 CAPÍTULO 1
Introducción y repaso La estructura real de este ion es un híbrido de resonancia de las dos estructuras. En la molécula real, la carga positiva está deslocalizada (dispersa) tanto sobre el átomo de carbono como sobre el átomo de nitrógeno. En la forma de resonancia de la izquierda, la carga positiva está
sobre el carbono, pero éste no tiene un octeto. Los electrones no enlazados del nitrógeno pueden mo- verse dentro del enlace (como indica la flecha roja) para dar a la segunda estructura (la que tiene un enlace doble carbono-nitrógeno) una carga positiva sobre el nitrógeno y un octeto en el carbono. La
representación combinada intenta juntar las dos formas de resonancia en una sola imagen, con una carga compartida por el carbono y el nitrógeno. Dispersar la carga positiva sobre los dos átomos hace que el ion sea más estable que lo que sería si toda la carga estuviera localizada únicamente sobre
el carbono o sólo sobre el nitrógeno. A esto le llamamos catión estabilizado por resonancia. La resonancia resulta más importante cuando permite que una carga se deslocalice sobre dos o más átomos, como en este ejemplo. La estabilización por resonancia desempeña una función crucial en la
química orgánica, en especial en la química de los compuestos que presentan enlaces dobles. A lo largo de este curso utilizaremos con frecuencia el concepto de resonancia. Por ejemplo, la acidez del ácido acético (a continuación) se intensifica por efecto de la resonancia. Cuando el ácido acético
pierde un protón, el ion acetato resultante tiene una carga negativa deslocalizada sobre ambos átomos de oxígeno. Cada átomo de oxígeno tiene la mitad de la carga negativa, y esta dispersión estabiliza al ion. Cada uno de los enlaces carbono-oxígeno es parcialmente un enlace sencillo y un enla- ce
doble, y se dice que tienen un orden de enlace de 1 12. ácido acético CH HH H C O  H2O equilibrio CH H H C O resonancia ion acetato  H3OCH H H C O O O O  Utilizamos una sola flecha con doble punta entre las formas de resonancia (y con frecuen- cia encerradas entre corchetes) para indicar que
la estructura real es un híbrido de las estruc- turas de Lewis que hemos dibujado. Por el contrario, el equilibrio se representa con dos flechas apuntando en direcciones opuestas. En ocasiones utilizamos flechas curvas (como las que aparecen arriba en color rojo) para ayudarnos a ver cómo mover
mentalmente los electrones entre una forma de resonancia y otra. Los electrones en realidad no “resuenan” hacia delante y hacia atrás, sino que se deslocalizan en todas las formas de resonancia al mismo tiempo. Algunas moléculas sin carga en realidad tienen estructuras estabilizadas por resonancia
con cargas formales positivas y negativas iguales. Por ejemplo, podemos dibujar dos estruc- turas de Lewis para el nitrometano (CH3NO2), pero ambas tienen una carga formal positiva sobre el nitrógeno y una carga negativa sobre uno de los átomos de oxígeno. Por lo tanto, el ni- trometano tiene una
carga positiva sobre el átomo de nitrógeno y una carga negativa dispersa equitativamente sobre los dos átomos de oxígeno. Los enlaces N!O son enlaces parcialmente sencillos y parcialmente dobles, como se indica en la representación combinada: Recuerde que las formas de resonancia individuales
no existen. La molécula no “resuena” entre estas estructuras; es un híbrido con algunas características de ambas. Una analogía es la mula, la cual es un híbrido de un caballo y una burra. La mula no “resuena” entre la aparien- cia de un caballo y una burra; simplemente luce como una mula todo el
tiempo, con el lomo ancho del caballo y las orejas largas de la burra. 1-9B Contribuyentes principales y secundarias de la resonancia Dos o más estructuras de Lewis correctas para el mismo compuesto pueden o no representar distribuciones electrónicas con la misma energía. Aunque no existen
formas de resonancia se- paradas, podemos estimar sus energías relativas como si en realidad existieran. Las formas de CH H H N O O N  formas de resonancia O O CH H H    CH H H N  O representación combinada 2 12 O2 1 2 para resolver problemas Los elementos de la segunda fila (B, C, N, O,
F) no pueden tener más de ocho electrones en sus capas de valencia. La siguiente NO es una estructura de Lewis válida: diez electrones en el N C H H N O O H Consejo 1-10 Fórmulas estructurales 17 Los químicos orgánicos utilizan diversos tipos de fórmulas para representar compuestos orgá- nicos.
Algunas de estas fórmulas involucran una notación abreviada que requiere cierta explica- ción. Las fórmulas estructurales en realidad muestran cuáles átomos están enlazados entre sí. Hay dos tipos de fórmulas estructurales, las estructuras de Lewis completas y las fórmulas estructurales
condensadas. Además, existen varias maneras de dibujar fórmulas estructurales condensadas. Como hemos visto, una estructura de Lewis simboliza un par de electrones de enlace como un par de puntos o como un guión (!). Los pares de electrones no enlazados se muestran como pares de puntos.
1-10A Fórmulas estructurales condensadas Las fórmulas estructurales condensadas (tabla 1-2) se escriben sin mostrar todos los enlaces individuales. En una estructura condensada, cada átomo central se muestra junto con los áto- mos que están unidos a él. Los átomos enlazados a un átomo central
con frecuencia se mencio- nan después del átomo central (como en CH3CH3, en lugar de H3C-CH3), incluso si ése no es el orden de enlace real. En muchos casos, si hay dos o más grupos idénticos, se utilizan paréntesis y un subíndice para representarlos. Los electrones de no enlace rara vez
aparecen en fórmulas estructurales condensadas. PROBLEMA 1-7 Dibuje las formas de resonancia importantes de las siguientes moléculas e iones. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) PROBLEMA 1-8 Para cada uno de los siguientes compuestos dibuje las formas de resonancia importantes. Indique cuáles
estructuras son las contribuyentes principales y secundarias, o bien, si tienen la misma energía. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) (i) [CH3 C(OH)2]+H9C9CH9C9H O O  H9C9NH2 O H2 N¬ C + H¬ CH“ CH¬ NH2[H2 CCN]-H2 CNN [H2 COH]+H2 C “ CH¬ NO2[H2 CNO2]- B(OH)3[CH3 C1OCH322]+SO42-H2 C
“ CH¬ CH2- H2 C “ CH¬ CH2+NO2-NO3-CO32- para resolver problemas Al dibujar formas de resonancia para iones, vea cómo puede deslocalizar la carga sobre varios átomos. Intente dispersar una carga negativa sobre elementos electronegativos como el oxígeno y nitrógeno. Trate de disper- sar una
carga positiva sobre todos los carbonos posibles, pero en espe- cial sobre cualesquier átomos que puedan tener carga positiva y aún así tener un octeto, como el oxígeno (con tres enlaces) o el nitrógeno (con cuatro enlaces). Consejo 1-10 Fórmulas estructurales (Continúa) TABLA 1-2 Ejemplos de
fórmulas estructurales condensadas Compuesto Estructura de Lewis Fórmula estructural condensada H9C9C9C9C9C9C9Hn-hexano isobutano etano CH3(CH2)4CH3 (CH3)3CH CH3CH3 H H H H H H H H H H9C9H H H9C C C9H H H H H H H9C9C9H H H H H H H H 18 CAPÍTULO 1 Introducción y
repaso Cuando se escribe la fórmula estructural condensada de un compuesto que contiene en- laces dobles o triples, por lo general los enlaces múltiples se dibujan como estarían en una estructura de Lewis. La tabla 1-3 muestra ejemplos de fórmulas estructurales condensadas que contienen enlaces
múltiples. Observe que el grupo !CHO de un aldehído y el grupo !COOH de un ácido carboxílico en realidad se enlazan de manera distinta a como sugiere la notación condensada. TABLA 1-2 Continuación Compuesto Estructura de Lewis Fórmula estructural condensada dietil éter etanol alcohol
isopropílico dimetilamina CH3CH2OCH2CH3 o CH3CH29O9CH2CH3 o (CH3CH2)2O CH3CH2OH (CH3)2CHOH (CH3)2NH H9C9C9O9H H H H H H9C9C9O9C9C9H H H H H H H H H H9C9N9C9H H HH H H H9C9C99C9H O9H H H H H H TABLA 1-3 Fórmulas estructurales condensadas para
enlaces dobles y triples Compuesto Estructura de Lewis Fórmula estructural condensada 2-buteno H H H C C C C H H H H H C C HH H H O C C HH H H C H H O O CH3CHCHCH3 o CH3CH"CHCH3 CH3CHO o CH3CH CH3COCH3 O o CH3CCH3 acetonitrilo acetaldehído C C HH H H O O O
CH3COOH o CH3C9OH o CH3CO2H ácido acético acetona H9C9C#N H H CH3CN o CH3C#N 1-10 Fórmulas estructurales 19 Como puede observar en las tablas 1-2 y 1-3, la diferencia entre una fórmula estructural de Lewis completa y una fórmula estructural condensada puede ser confusa. Los
químicos con frecuencia dibujan fórmulas con algunas partes condensadas y otras partes completas. Es nece- sario que usted trabaje con estos distintos tipos de fórmulas para que comprenda todo lo que significan. PROBLEMA 1-9 Dibuje estructuras de Lewis completas para las siguientes fórmulas
estructurales condensadas. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) (CH3)3 COH 1CH3 CH222 CO CH3 COCOOH(CH3)3 CC OCHCH 2 CH2 CHCHOCH3 CH2 COCN 1CH322 CHCH2 ClCH31CH223 CH1CH322 1-10B Fórmulas de líneas y ángulos Otro tipo de abreviatura que se utiliza para estructuras orgánicas
es la fórmula de líneas y ángulos, algunas veces llamada estructura de esqueleto o figura de líneas. Las fórmulas de líneas y ángulos con frecuencia se utilizan para compuestos cíclicos y ocasionalmente para al- gunos no cíclicos. En una figura de líneas los enlaces se representan por medio de líneas
y se asume que los átomos de carbono están presentes en cualquier punto donde dos líneas se encuentren o una línea comience o finalice. Los átomos de nitrógeno, oxígeno y de halógenos aparecen, pero los átomos de hidrógeno normalmente no, a menos que estén enlazados a un átomo que
aparezca explícitamente. Se asume que cada átomo de carbono tiene átomos de hidrógeno suficientes para darle un total de cuatro enlaces. Los electrones no enlazados rara vez aparecen. La tabla 1-4 muestra algunos ejemplos de dibujos de líneas y ángulos. TABLA 1-4 Ejemplos de dibujos de líneas



y ángulos Compuesto Estructura condensada Fórmula de líneas y ángulos hexano CH3(CH2)4CH3 CH3CH2-hexeno CHCH2CH2CH3 OH 3-hexanol CH3CH2CH(OH)CH2CH2CH3 CH CH C CH2 2-ciclohexenona 2-metilcilohexanol ácido nicotínico (una vitamina también llamada niacina) O O CHCH3
CH2 CHOH CH2 CH3 OH o OH C HN C C H C C H COOH H COOH N o OH N O H2C H2C H2C H2C www.elsolucionario.org www.elsolucionario.org 22 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso En 1923, Brønsted y Lowry definieron a los ácidos y las bases sobre la base de la transferencia de protones. Un
ácido de Brønsted-Lowry es cualquier especie que puede donar un protón, y una base de Brønsted-Lowry es cualquier especie que puede aceptar un protón. Estas defini- ciones también incluyen a todos los ácidos y bases de Arrhenius debido a que los compuestos que se disocian para formar H3O
son donadores de protones, y los compuestos que se disocian para formar OH son aceptores de protones. (El ion hidróxido acepta un protón para formar H2O). Además de los ácidos y bases de Arrhenius, la definición de Brønsted-Lowry incluye bases que no tienen iones hidróxido, pero que pueden
aceptar protones. Considere los siguientes De acuerdo con la definición de Arrhenius, las bases son sustancias que se disocian en agua para formar iones hidróxido. Se suponía que las bases fuertes, como el NaOH, se disocia- ban de manera más completa que las bases débiles y poco solubles como
el Mg(OH)2. La acidez o basicidad de una disolución acuosa se mide por medio de la concentración del H3O. Este valor también implica la concentración del OH, ya que estas dos concentraciones están relacionadas por la constante del producto iónico del agua: En una disolución neutra, las
concentraciones del H3O y OH son iguales. Las disoluciones ácidas y básicas se definen por un exceso de H3O u OH. Debido a que estas concentraciones pueden abarcar un amplio rango de valores, la acidez o basicidad de una disolución generalmente se mide en una escala logarítmica. El pH se
define como el logaritmo negativo (base 10) de la concentración del H3O. Una disolución neutra tiene un pH de 7, una disolución ácida tiene un pH menor que 7 y una disolución básica tiene un pH mayor que 7. pH = - log10[H3 O+] [OH]  107 MM yácido: [H3O ]  107 básico: [OH]  107 MM y[H3O ]  107
[H3O ]  [OH]  1.00  107 M en una disolución neutra [H3O ][OH]Kw  1.00  1014 M2 (a 25 °C) NaOH Na OH 2 OHMg(OH)2 Mg2 PROBLEMA 1-13 Calcule el pH de las siguientes disoluciones. (a) 5.00 g de HBr en 100 mL de disolución acuosa. (b) 1.50 g de NaOH en 50 mL de disolución acuosa. La
definición de Arrhenius fue una contribución importante para comprender muchos ácidos y bases, pero no explica por qué un compuesto como el amoniaco (NH3) neutraliza áci- dos, aun cuando no tiene al ion hidróxido en su fórmula molecular. En la sección 1-13 abordare- mos una teoría más versátil
sobre ácidos y bases que incluirá al amoniaco y a una gran variedad de ácidos y bases orgánicos. 1-13 Ácidos y bases de Brønsted-Lowry www.elsolucionario.org 1-13 Ácidos y bases de Brønsted-Lowry 23 ejemplos de ácidos que donan protones a las bases. El NaOH es una base según las definicio-
nes de Arrhenius y Brønsted-Lowry. Las otras tres son bases de Brønsted-Lowry, pero no son bases de Arrhenius, ya que no tienen iones hidróxido. Cuando una base acepta un protón, se vuelve un ácido capaz de devolver dicho protón. Cuando un ácido dona su protón, se vuelve una base capaz de
aceptar nuevamente ese pro- tón. Uno de los principios más importantes de la definición de Brønsted-Lowry es este con- cepto de ácidos y bases conjugados. Por ejemplo, el NH4 y el NH3 son un par conjugado ácido-base. El NH3 es la base; cuando éste acepta un protón se transforma en su ácido
conjuga- do, NH4. Muchos compuestos (por ejemplo el agua) pueden reaccionar como ácido o como base. A continuación le presentamos ejemplos adicionales de pares conjugados ácido-base. 1-13A Fuerza de los ácidos La fuerza de un ácido de Brønsted-Lowry se expresa como en la definición de
Arrhenius, por medio de su grado de ionización en el agua. La reacción general de un ácido (HA) con agua es la siguiente: Ka se conoce como la constante de disociación ácida (o constante de acidez), y su valor in- dica la fuerza relativa del ácido. Entre más fuerte es el ácido más se disocia, lo que da
un valor ácido par conjugado ácido-base base KaHA H2O H3O  A Ka [HA] [H3O ][A]   O H 9 C 9 OH ácido O H 9 C 9 O base conjugada CH3 9 O base  CH39 O 9 H ácido conjugado   H2O ácido OH base conjugada NH3 base  NH4  ácido conjugado  H2SO4 ácido base conjugada H2O base  H3O 
ácido conjugado HSO4  H donador de protones donador de protones donador de protones donador de protones Cl  NaOH aceptor de protones aceptor de protones aceptor de protones aceptor de protones NaCl  NH3  H OH H2SO4  NH3 HSO4   H C C H H H CH3 HCl  C C H H H H CH3 Cl HNO3  C N
H H H C N H H H  H NO3 www.elsolucio ari .org 24 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso más grande de Ka. Las constantes de disociación ácida varían en un amplio rango de valores. Los ácidos fuertes se ionizan casi por completo en el agua, y sus constantes de disociación son mayores que 1. La
mayoría de los ácidos orgánicos son ácidos débiles, con valores de Ka me- nores que 104. Muchos compuestos orgánicos son ácidos demasiado débiles; por ejemplo, el metano y el etano son esencialmente no ácidos, con valores de Ka menores que 1040. Como éstos abarcan un rango tan amplio, las
constantes de disociación ácida con frecuen- cia se expresan en una escala logarítmica. El pKa de un ácido se define de la misma manera que el pH de una disolución: como el logaritmo negativo (base 10) de Ka. pKa = - log10 Ka PROBLEMA RESUELTO 1-3 Calcule Ka y pKa para el agua.
SOLUCIÓN El equilibrio que define la Ka del agua es El agua funciona tanto como el ácido como el disolvente en esta disociación. La expresión de equi- librio es Ya sabemos que la constante del producto iónico del agua es [H3O][OH]  1.00  1014 M 2. La concentración del H2O es simplemente la
cantidad en moles de agua en 1 L (aproxima- damente 1 kg). Al sustituir tenemos El logaritmo de 1.8  1016 es 15.7, por lo que el pKa del agua es 15.7. Ka = [H3 O+][-OH] [H2 O] = 1.00 * 10-14 55.6 = 1.8 * 10-16 M 1000 g>L 18 g>mol = 55.6 mol>L Ka = [H3 O+][A-] [HA] = [H3 O+][-OH] [H2 O] ácido (HA)
H2O disolvente H2O H3O  base conjugada (A) OH Ka Los ácidos fuertes generalmente tienen valores de pKa cercanos a 0 (o incluso negativos), y los ácidos débiles, como la mayoría de los ácidos orgánicos, tienen valores de pKa mayores que 4. Los ácidos más débiles tienen valores más grandes de
pKa. La tabla 1-5 presenta valo- res de Ka y pKa para algunos compuestos inorgánicos y orgánicos comunes. Observe que los valores de pKa aumentan conforme disminuyen los valores de Ka. PROBLEMA 1-14 El amoniaco aparece en la tabla 1-5 como ácido y como una base conjugada. (a) Explique
cómo es que el amoniaco puede actuar como ácido y como base. ¿Cuál de estas funciones se desempeña comúnmente en disoluciones acuosas? (b) Explique por qué el agua puede actuar como ácido y como base. (c) Calcule Ka y pKa para el ion hidronio, H3O. (d) Explique por qué el metanol
(CH3OH) puede actuar como ácido y como base. Escriba una ecuación para la reacción del metanol con ácido sulfúrico. 1-13B Fuerza de las bases La fuerza de un ácido se relaciona inversamente con la fuerza de su base conjugada. Para que un ácido (HA) sea fuerte, su base conjugada (A) debe ser
estable en su forma aniónica; de lo con- para resolver problemas En la mayoría de los casos, el pKa de un ácido corresponde al valor del pH de dicho ácido cuando se encuentra a la mitad de su disociación. A menor pH (más ácido), menor es el nivel de disociación del ácido; a mayor pH (más básico),
mayor es el nivel de disociación. Consejo PROBLEMA RESUELTO 1-4 Cada uno de los siguientes compuestos puede actuar como un ácido. Escriba la reacción de cada compuesto con una base general (A), y muestre la estructura de Lewis de la base conjugada que resulte. (a) (b) (c) SOLUCIÓN (a)
El etanol (CH3CH2OH) puede perder el protón O!H para formar una base conjugada que es un análogo orgánico del ion hidróxido. (Los protones C!H son mucho menos ácidos que los protones O!H, debido a que el carbono es menos electronegativo que el oxígeno, y por lo tanto la carga negativa es
menos estable en el carbono). (b) La metilamina (CH3NH2) es un ácido muy débil. Una base muy fuerte puede extraer un protón para formar una base conjugada poderosa. (c) El ácido acético (CH3COOH) es un ácido moderadamente fuerte, y forma el ion acetato estabilizado por resonancia como su
base conjugada. PROBLEMA RESUELTO 1-5 Cada uno de los componentes del problema resuelto 1-4 también puede reaccionar como una base. Escriba la reacción de cada compuesto con un ácido general (HA), y muestre la estructura de Lewis del ácido conjugado que resulte. SOLUCIÓN (a) El
etanol puede experimentar la protonación de su átomo de oxígeno. Observe que uno de los pares no enlazados del oxígeno forma el nuevo enlace O!H. (b) El átomo de nitrógeno de la metilamina tiene un par de electrones que puede enlazarse con un protón. (c) El ácido acético tiene electrones no
enlazados en sus dos átomos de oxígeno. Cualquiera de estos átomos de oxígeno podría protonarse, pero la protonación del átomo de oxígeno con el enlace doble se ve favorecida, ya que la protonación de éste produce un ácido conjugado simétrico estabilizado por resonancia. ácido acético (base
muy débil) ácido conjugado del ácido acético (ácido muy fuerte) CH3 C O H O HA CH3 C O O H H CH3 C O H HO  CH3 O H O  C H  A HA metilamina (base moderada) ácido H CH39NH2 (ácido moderado) CH39NH2 A   CH3CH29 O 9 H (ácido fuerte) A HA etanol (base débil) ácido H CH3CH29 O 9 H 
ácido acético (ácido moderado) ion acetato (base moderada) CH3 C O H O CH3 C O O  CH3 C O  O  HAA  CH39 N 9 H  metilamina (ácido muy débil) base muy fuerte  HA (base poderosa) H CH39 N 9 HA  CH3CH29 O 9 H A etanol (ácido débil) base  HACH3CH29 O etóxido (base fuerte)  CH3
COOHCH3 NH2CH3 CH2 OH 1-13 Ácidos y bases de Brønsted-Lowry 27 www.elsolucionario.org 28 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso 1-13C Efectos de la estructura sobre la acidez ¿Cómo podemos ver una estructura y predecir si un compuesto será un ácido fuerte, uno débil o que no será ácido en
absoluto? Para que sea un ácido de Brønsted-Lowry (HA), un compuesto debe tener un átomo de hidrógeno que pueda perder en forma de protón. Un ácido fuerte debe tener una base conjugada estable (A:) después de perder el protón. La estabilidad de la base conjugada da una buena idea de la
acidez. Los aniones más esta- bles tienden a ser bases más débiles, y sus ácidos conjugados tienden a ser ácidos más fuertes. Algunos de los factores que afectan la estabilidad de las bases conjugadas son la electronega- tividad, el tamaño y la resonancia. Electronegatividad Un elemento más
electronegativo soporta una carga negativa con ma- yor facilidad, lo que genera una base conjugada más estable y un ácido más fuerte. La electro- negatividad aumenta de izquierda a derecha en la tabla periódica: Tamaño La carga negativa de un anión es más estable si se dispersa sobre una región
más grande. En una columna (grupo) de la tabla periódica, la acidez aumenta de arriba hacia abajo, conforme aumenta el tamaño del elemento. Acidez Estabilidad H F  H Cl  H Br     H I F Cl Br I aumento de tamaño aumento de acidez aumento de electronegatividad Electronegatividad Estabilidad
aumento de acidez Acidez Basicidad H CH3  H NH2  H OH  H F C  N  O  F CH3  NH2  OH  F CH3  NH2  OH  F aumento de basicidad PROBLEMA 1-16 El problema resuelto 1-5(c) mostró la protonación del átomo de oxígeno con el enlace doble del ácido acético. Escriba el producto de la protonación
del otro átomo de oxígeno (!OH). Explique por qué la protonación del átomo de oxígeno con el enlace doble se ve favorecida. PROBLEMA 1-17 (a) Clasifique en orden de acidez descendente al etanol, metilamina y ácido acético. (b) Clasifique en orden de basicidad descendente al etanol, metilamina
(pKb  3.36) y ion etóxido (CH3CH2O). En cada caso explique su clasificación. para resolver problemas Para evaluar o comparar la acidez de los ácidos, considere la estabilidad de sus bases conjugadas. Para comparar la basicidad de las bases, considere la estabilidad de sus ácidos conjugados.
Consejo www.elsolucionario.org 1-14 Ácidos y bases de Lewis 29 Estabilización por resonancia La carga negativa de una base conjugada puede desloca- lizarse sobre dos o más átomos por medio de la resonancia. Dependiendo de qué tan electrone- gativos son dichos átomos y cuántos comparten la
carga, la deslocalización por resonancia es con frecuencia el efecto dominante que ayuda a estabilizar un anión. Considere las siguien- tes bases conjugadas. Base conjugada Ácido pKa ion acetato ion etóxido ion metanosulfonato CH3 C O O CH3 C O OH O  CH3CH2  etanol (ácido débil) 15.9 (ácido
moderado) 4.74 1.2 (ácido fuerte) OHCH3CH2 CH3 C O  O CH3 S O O O  O CH3 S O O O O  CH3 S O  ácido metanosulfónico ácido acético CH3 S OH O O El ion etóxido resulta la más fuerte de estas tres bases. El etóxido tiene una carga negativa localizada en un átomo de oxígeno; el ion acetato
tiene la carga negativa compartida entre dos átomos de oxígeno; y el ion metanosulfonato tiene la carga negativa distribuida en tres átomos de oxígeno. Los valores de pKa de los ácidos conjugados de estos aniones muestran que los ácidos son más fuertes si se desprotonan para formar bases
conjugadas estabilizadas por resonancia. La definición de ácidos y bases de Brønsted-Lowry depende de la transferencia de un protón del ácido a la base. La base utiliza un par de electrones no enlazados para formar un enlace con el protón. G. N. Lewis razonó que este tipo de reacción no necesitaba
un protón. En su lu- gar, una base podría utilizar su par de electrones no enlazados para formar un enlace con algún otro átomo deficiente en electrones. En efecto, podemos ver una reacción ácido-base desde el punto de vista de los enlaces que se forman y se rompen, en lugar de un protón que se
trans- fiere. La siguiente reacción muestra la transferencia de protones, y en la que se enfatiza los en- laces que se rompen y se forman. En la química orgánica se utilizan con frecuencia flechas curvas para mostrar el movimiento de los electrones participantes. Las bases de Lewis son especies con
electrones disponibles que pueden donarse para formar nuevos enlaces. Los ácidos de Lewis son especies que pueden aceptar estos pares de electrones para formar nuevos enlaces. Debido a que un ácido de Lewis acepta un par de elec- trones, se le conoce como electrófilo, palabra derivada del
griego que significa “amante de B B H A AH  PROBLEMA 1-18 Escriba las ecuaciones para las siguientes reacciones ácido-base. Marque los ácidos y bases conjugados, y muestre cualquier estabilización por resonancia. Prediga si el equilibrio tiende hacia los reactivos o hacia los productos. (a) (b) (c)
(d) (e) (f) (g) (h) CF3 COOH + CH3 COO-CH3 SO3- + CH3 COOH CH3 O- + CH3 COOHCH3 NH3+ + CH3 O- NaOH + H2 SCH3 OH + H2 SO4 CH3 CH2 COOH + CH3 NHCH3CH3 CH2 OH + CH3 NH- 1-14 Ácidos y bases de Lewis 32 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso Cada capítulo finaliza con un
glosario que resume los términos nuevos más importantes del capítulo. Estos glosarios son más que un simple diccionario para buscar términos desconocidos conforme se encuentran (el índice sirve para ese propósito). El glosario es una de las herramien- tas para repasar el capítulo. Puede leer
cuidadosamente el glosario para ver si comprende y re- cuerda todos los términos y la química asociada que mencionamos ahí. Debe repasar cualquier término con el que no se sienta familiarizado, y puede hacerlo si regresa al número de página que se menciona en la lista del glosario. ácido
conjugado Ácido que resulta de la protonación de una base. (p. 23) ácido de Lewis, base de Lewis Vea ácidos y bases. ácidos y bases (pp. 21–32) (definiciones de Arrhenius) ácido: se disocia en agua para formar H3O base: se disocia en agua para formar OH (definiciones de Brønsted-Lowry) ácido:
donador de protones base: aceptor de protones (definiciones de Lewis) ácido: aceptor de pares de electrones (electrófilo) base: donador de pares de electrones (nucleófilo) base conjugada Base que resulta cuando un ácido pierde un protón. (p. 23) cargas formales Método para dar seguimiento a las
cargas, el cual muestra qué carga estaría en un átomo de una estructura de Lewis en particular. (p. 10) constante de disociación ácida (Ka) Constante de equilibrio para la reacción de un ácido con el agua para formar H3O. (p. 23) ácido par conjugado ácido-base base KaHA H2O H3O  A Ka [HA] [H3O ]
[A]   En este caso no se ha transferido protón alguno, por lo que ésta no es una reacción ácido-base de Brønsted-Lowry. En cambio, se ha formado un enlace entre el átomo de carbono del grupo C"O y el átomo de oxígeno del grupo CH3!O. Dibujar las estructuras de Lewis nos ayuda a mostrar que el
grupo CH3!O (el nucleófilo de esta reacción) dona los electrones para formar el nuevo enlace con el acetaldehído (el electrófilo). Este resultado coincide con lo que intuimos sobre que es probable que un ion cargado negativamente sea rico en electrones y por lo tanto sea un donador de electrones.
Observe que el acetaldehído actúa como el nucleófilo (base de Lewis) en el inciso (a), y como el electrófilo (ácido de Lewis) en el inciso (b). Como la mayoría de los compuestos orgánicos, el acetaldehído es tanto ácido como básico. Éste actúa como una base si añadimos un ácido suficiente- mente
fuerte para hacerlo donar electrones o aceptar un protón; actúa como un ácido si la base que añadimos es lo suficientemente fuerte para donar un par de electrones o para remover un protón. CH39 NH2  CH39 Cl CH39 NH29 CH3  Cl(f)   H2O OO CH39 C 9 H  OH O H 9 C 9 C 9 H(e) H  H9 C " C 9H H
O CH39 C 9 H  OH CH39 C 9 H(d) O OH BH3  CH39 O 9 CH3 CH39 O 9 CH3  (c) BH3 CH3 O C H electrófilo O  CH3 nucleófilo CH3 C H O  O CH3 1 Glosario 1 Glosario 33 El logaritmo negativo de Ka se expresa como pKa: densidad electrónica Probabilidad relativa de encontrar a un electrón en
cierta región del espacio. (p. 3) electrófilo Aceptor de pares de electrones (ácido de Lewis). (p. 29) electronegatividad Medida de la capacidad de un elemento para atraer electrones. Los elementos con electronegatividades más elevadas atraen electrones con más fuerza. (p. 10) electrones de valencia
Aquellos electrones que se encuentran en la capa externa. (p. 6) electrones no enlazados Electrones de valencia que no se utilizan para enlace. Un par de electrones no enlazados también se conoce como par solitario. (p. 8) enlace covalente Enlace que ocurre cuando se comparten electrones en la
región que existe entre dos núcleos. (p. 7, 9) enlace sencillo Enlace covalente que involucra el compartir un par de electrones. (p. 8) enlace doble Enlace covalente que involucra el compartir dos pares de electrones. (p. 8) enlace triple Enlace covalente que involucra el compartir tres pares de electrones.
(p. 8) enlace covalente polar Un enlace covalente en el que los electrones se comparten de manera desigual. Un enlace en el que se comparten electrones de manera equitativa se conoce como enlace covalente no polar. (p. 9) enlace iónico Enlace que ocurre por la atracción de iones con cargas
opuestas. El enlace iónico general- mente da como resultado la formación de una red cristalina tridimensional grande. (p. 7) estructura de Lewis Fórmula estructural que muestra todos los electrones de valencia, con los enlaces representados por guiones (!) o por pares de puntos, y con los electrones no
enlazados representados por puntos. (p. 7) formalismo de las flechas curvas Método para dibujar flechas curvas para dar seguimiento al movi- miento de electrones desde un nucleófilo hasta un electrófilo (o dentro de una molécula) durante el curso de una reacción. (p. 31) fórmula de líneas y ángulos
(estructura de esqueleto, figura de líneas) Fórmula estructural abreviada con los enlaces representados por líneas. Se asume que hay átomos de carbono siempre que dos líneas se juntan o cuando una línea comienza o se flexiona. Otros átomos distintos al carbono se dibujan, pero los átomos de
hidrógeno no se muestran a menos que se encuentren en un átomo que esté dibujado. Se asume que cada átomo de carbono tiene átomos de hidrógeno suficientes para formar cuatro enlaces. (p. 19) fórmula empírica Relación de átomos en un compuesto. (p. 20) Vea también fórmula molecular.
fórmula molecular Número de átomos de cada elemento en una molécula de un compuesto. La fórmula empírica simplemente da la relación entre los átomos de diferentes elementos. Por ejemplo, la fórmu- la molecular de la glucosa es C6H12O6. Su fórmula empírica es CH2O. Ni la fórmula molecular
ni la empírica dan información estructural. (p. 20) fórmulas estructurales Una fórmula estructural completa (como una estructura de Lewis) muestra todos los átomos y enlaces de la molécula. Una fórmula estructural condensada muestra a cada átomo central junto con los átomos enlazados a él. Una
fórmula de líneas y ángulos (algunas veces llamada es- tructura de esqueleto o figura de líneas) asume que hay un átomo de carbono siempre que dos líneas se junten o cuando una línea comienza o termina. Vea la sección 1-10 para revisar ejemplos. (p. 17) híbrido de resonancia Molécula o ion para
los cuales es posible dibujar dos o más estructuras de Lewis válidas, que sólo difieren en la ubicación de los electrones de valencia. Estas estructuras de Lewis se cono- cen como formas de resonancia o estructuras de resonancia. Las formas individuales de resonancia no existen, pero podemos
estimar sus energías relativas. Las estructuras más importantes (de menor energía) se conocen como contribuyentes principales, y las menos importantes (de alta energía) como con- tribuyentes secundarias. Cuando una carga se dispersa sobre dos o más átomos por efecto de resonancia, se dice que
está deslocalizada y se dice que la molécula es estable por resonancia. (p. 13-16) isótopos Átomos con el mismo número de protones pero distinto número de neutrones; átomos del mismo elemento pero con masas atómicas distintas. (p. 3) mapa de potencial electrostático (MPE) Representación
molecular calculada por computadora que utiliza colores para mostrar la distribución de carga en una molécula. En la mayoría de los casos, el MPE utiliza el rojo para mostrar las regiones ricas en electrones (el potencial electrostático más negativo) y el azul o el púr- pura para mostrar las regiones
pobres en electrones (el potencial electrostático más positivo). Los colores in- termedios, naranja, amarillo y verde representan regiones con potenciales electrostáticos intermedios. (p. 10) C HC C H C H C C H H H OH O H H H H estructura de Lewis del 2-ciclohexenol fórmula de líneas y ángulos
equivalente al 2-ciclohexenol pKa = - log10 Ka 34 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso momento dipolar (M) Medida de la polaridad de un enlace (o una molécula), proporcional al producto de la separación de la carga por la longitud del enlace. (p. 10) nodo Región de un orbital con densidad electrónica
igual a cero. (p. 3) nucleófilo Donador de pares de electrones (base de Lewis). (p. 30) orbital Estado de energía permitido para un electrón unido a un núcleo: función de probabilidad que de- fine la distribución de la densidad electrónica en el espacio. El principio de exclusión de Pauli establece que
hasta dos electrones pueden ocupar cada orbital si sus espines están apareados. (p. 3) orbitales degenerados Orbitales con energías idénticas. (p. 4) par solitario Par de electrones no enlazados. (p. 8) pH Medida de la acidez de una disolución, definida como el logaritmo negativo (base 10) de la
concentra- ción de H3O: pH  log10[H3O] (p. 22) plano nodal Región plana del espacio con densidad electrónica igual a cero. (p. 4) química orgánica Nueva definición: es la química de los compuestos del carbono. Definición antigua: es el estudio de los compuestos derivados de organismos vivos así
como de sus productos naturales. (p. 1) regla de Hund Cuando existen dos o más orbitales vacíos con la misma energía (orbitales degenerados), la configuración de menor energía ubica a los electrones en orbitales distintos (con espines paralelos) en lugar de aparearlos en el mismo orbital. (p. 6) regla
del octeto Los átomos por lo general forman arreglos de enlace que les dan capas llenas de elec- trones (configuraciones de gas noble). En el caso de la segunda fila de elementos, esta configuración tiene ocho electrones de valencia. (p. 6) valencia Número de enlaces que generalmente forma un
átomo. (p. 9) Vitalismo Creencia de que la síntesis de compuestos orgánicos necesita la presencia de una “fuerza vital”. (p. 1) Problemas de estudio Es fácil que se engañe al pensar que comprendió la química orgánica cuando en realidad es probable que no fuera así. Conforme lea el libro, es posible
que todos los hechos e ideas puedan tener sentido, aunque no haya aprendido a combinar y a utilizar dichos hechos e ideas. Una evaluación es un momento doloroso para darse cuenta de que en realidad no comprendió el material. La mejor forma de aprender química orgánica es utilizándola.
Seguramente tendrá que leer y volver a leer todo el material del capí- tulo, pero este nivel de comprensión es sólo el comienzo. Le proporcionamos problemas para que pueda trabajar con las ideas, aplicarlas a nuevos compuestos y nuevas reacciones que nunca antes ha visto. Al trabajar con
problemas, se obliga a utilizar el material y a llenar las lagunas de comprensión. También aumentará su nivel de confianza y su capacidad de hacer buenos exámenes. En cada capítulo incluimos diversos tipos de problemas. A lo largo de los capítulos hay problemas que presentan ejemplos e ilus- tran
el material conforme se aborda. Resuelva estos problemas conforme lea el capítulo para que se asegure de que comprende mientras avanza. Las respuestas a muchos de estos problemas se encuentran en la sección final de este libro. Los problemas de estudio que se encuentran al final de cada
capítulo le dan experiencia adicional en el uso del material, y lo obligan a pensar concienzudamente sobre las ideas. Los problemas con asteriscos rojos (*) son problemas más difíciles que requieren esfuerzo adicional y tal vez ampliar el ma- terial abordado en el capítulo. Algunos problemas de estudio
tienen respuestas cortas en la parte final del libro. Habilidades esenciales para resolver problemas del capítulo 1 1. Dibujar e interpretar fórmulas de Lewis, condensadas u estructurales de líneas y ángulos. Mostrar cuáles son los átomos que soportan cargas formales. 2. Dibujar formas de resonancia y
utilizarlas para predecir estabilidades. 3. Calcular fórmulas empíricas y moleculares a partir de composiciones elementales. 4. Predecir la acidez y basicidad relativas según una estructura, enlaces y resonancia de pares con- jugados ácido-base. 5. Calcular, utilizar e interpretar valores de Ka y pKa. 6.
Identificar nucleófilos (bases de Lewis) y electrófilos (ácidos de Lewis), y escribir ecuaciones para reacciones ácido-base de Lewis para que por medio de flechas curvas se muestre el flujo de electrones. www.elsolucionario.org 1 Problemas de estudio 37 *1-39 El siguiente compuesto puede ser
protonado en cualquiera de los tres átomos de nitrógeno. Sin embargo, uno de estos átomos de nitrógeno es mucho más básico que los otros. (a) Dibuje las formas de resonancia importantes de los productos de la protonación de cada uno de los átomos de nitrógeno. (b) Determine cuál es el átomo de
nitrógeno más básico. 1-40 Marque los siguientes conjuntos de formas de resonancia como contribuyente principal y secundaria, y diga cuáles estructuras tendrían la misma energía. Incluya cualquier forma de resonancia faltante. (a) (b) (c) (d) (e) 1-41 Para cada par de iones determine cuál es el ion
más estable. Utilice formas de resonancia para explicar sus respuestas. (a) (b) (c) (d) (e) 1-42 Clasifique las siguientes especies en orden de acidez creciente. Explique sus razones para ordenarlas de esa manera. 1-43 Clasifique las siguientes especies en orden de basicidad creciente. Explique sus
razones para ordenarlas de ese modo. 1-44 La Ka del ácido fenilacético es 5.2  105, y el pKa del ácido propiónico es 4.87. (a) Calcule el pKa del ácido fenilacético y la Ka del ácido propiónico. (b) ¿Cuál de éstos es el ácido más fuerte? Calcule qué tanto es más fuerte. (c) Prediga si el siguiente equilibrio
tenderá hacia los reactivos o hacia los productos. CH2COO CH3CH2COOH CH2COOH CH3CH2COO CH2 C OH CH3 O CH2 C OH O ácido fenilacético, Ka  5.2  105 ácido propiónico, pKa  4.87 NH3 CH3 O- H2 O CH3 COO- NaOH NH2- HSO4- HF NH3 H2 SO4 CH3 OH CH3 COOH H3O+ H2O 
CH39 C 9 CH3 CH39 N 9 CH3  CH39 C 9 CH3 CH39 CH 9 CH3 o CH2  o CH2   CH29 CH3 CH29 C # No  CH2" CH 9 CH 9 CH3 CH2" CH 9 CH29 CH2 o   CH39 CH 9 CH3 o  CH39 CH 9 OCH3   CH39 CH29 C 9 NH2 CH39 CH29 C " NH2 NH2 NH2  CH39 CH 9 CH " CH 9 NO2   CH39 CH " CH 9 CH
9 NO2  CH39 C 9 CH 9 C 9 CH3 O CH39 C " CH 9 C 9 CH3 O O O O  CH39 C " CH 9 CH 9 CH3 O  CH39 C 9 CH " CH 9 CH3 CH39 CH 9 C # N  CH39 CH " C " N  CH3 NH C NH NH2 www.elsolucionario.org 38 CAPÍTULO 1 Introducción y repaso 1-45 Marque a los reactivos de estas reacciones
ácido-base como ácidos de Lewis (electrófilos) o como bases de Lewis (nucleófilos). Utilice flechas curvas para mostrar el movimiento de los pares de electrones en las reacciones. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) (h) (i) 1-46 Prediga los productos de las siguientes reacciones ácido-base. (a) (b) (c) (d) (e) (f) (g) 1-
47 Los siguientes compuestos aparecen en orden de acidez creciente. En cada caso, el protón más ácido se muestra en rojo. (a) Muestre la estructura de la base conjugada de cada ácido, incluidas todas las formas de resonancia. (b) Explique por qué X es un ácido más fuerte que W. (c) Explique por
qué Y es un ácido más fuerte que X. (d) Explique por qué Z es un ácido más fuerte que Y. 1-48 Las amidas tales como la acetamida ( ) son bases mucho más débiles que las aminas tales como la etilamina (CH3CH2NH2). (a) Utilice formas de resonancia para mostrar por qué los electrones no
enlazados del átomo de nitrógeno de la amida son levemente básicos. (b) Se necesita un ácido fuerte para protonar la amida. Prediga en dónde experimentará la acetamida la protonación, y utilice formas de resonancia para mostrar por qué el sitio que escogió es más básico. (Consejo: para comparar
basicidades, compare las estabilidades de los ácidos conjugados). CH3 NH2C O CH2 H O NH H O N H O OH O H O W, pKa = 25 X, pKa = 23 Y, pKa = 8.8 Z, pKa = 4.2 HCOOH CH3O H2O  NH3HO9C9OH 2 OH O (CH3)3NH   OHC O OH  OH CH3COOH (CH3)3NH2SO4 CH3COO BF39 CH29 CH2
CH2" CH2 BF39 CH29 CH29 CH29 CH2  CH2" CH2 BF39 CH29 CH2BF3  CH3 C O CH3  O H  CH3 C CH2  O H O  H (CH3)3CCl  AlCl3 (CH3)3C  AlCl4 CH3 C O CH3  H2SO4 CH3 C O CH3 H  HSO4  Cl CH39 NH2 CH39 CH29 Cl CH39 NH29 CH2CH3   NH3 NH3 H 9 C 9 H O H 9 C 9 H O   CH3
CH39 O 9 CH3   H CH39 O 9 H CH3 CH39 O H O 9 H Cl CH3O CH39 Cl CH39 O 9 CH3  *1-49 El metil litio (CH3Li) se utiliza con frecuencia como base en reacciones orgánicas. (a) Prediga los productos de la siguiente reacción ácido base. (b) ¿Cuál es el ácido conjugado del CH3Li? ¿Esperaría que el
CH3Li fuera una base fuerte o débil? 1-50 Los siguientes cuatro compuestos pueden reaccionar como ácidos. (a) Para cada compuesto muestre su base conjugada. Si aplica, presente cualquier forma de resonancia. (b) Clasifique las bases conjugadas en el orden que predeciría, del más estable al
menos estable. (c) Clasifique los compuestos originales en orden, del ácido más fuerte al más débil. 1-51 Los siguientes compuestos pueden reaccionar como bases. (a) Para cada compuesto muestre su ácido conjugado. Si aplica, presente cualquier forma de resonancia. (b) Clasifique los ácidos
conjugados en el orden que predeciría, del más estable al menos estable. (c) Clasifique los compuestos originales en orden, de la base más fuerte a la más débil. 1-52 Los siguientes cuatro compuestos pueden reaccionar como ácidos. (a) Para cada compuesto muestre su base conjugada. Si aplica,
presente cualquier forma de resonancia. (b) Clasifique las bases conjugadas en el orden que predeciría, del más estable al menos estable. (c) Clasifique los compuestos originales en orden, del ácido más fuerte al más débil. *1-53 En 1934, Edward A. Doisy de la Washington University extrajo 3000 lb de
ovarios de cerdo para aislar algunos miligramos de estradiol puro, una potente hormona femenina. Doisy hizo arder en oxígeno 5.00 mg de esta preciosa muestra y encontró que se generaron 14.54 mg de CO2 y 3.97 mg de H2O. (a) Determine la fórmula empírica del estradiol. (b) Posteriormente se
determinó que la masa molecular del estradiol es 272. Determine la fórmula molecular del estradiol. *1-54 El pKa del ácido ascórbico (vitamina C, página 2) es 4.17, lo que indica que es ligeramente más ácido que el ácido acético (CH3COOH, pKa 4.74). (a) Muestre las cuatro diferentes bases
conjugadas que se formarían por la desprotonación de los cuatro distintos grupos OH del ácido ascórbico. (b) Compare las estabilidades de estas cuatro bases conjugadas y prediga qué grupo OH del ácido ascórbico es el más ácido. (c) Compare la base conjugada más estable del ácido ascórbico con
la base conjugada del ácido acético y sugiera por qué estos dos compuestos tienen una acidez similar, a pesar de que el ácido ascórbico carece del grupo ácido carboxílico (COOH). CH3 NH2C O CH3 OHS O CH3 OHS O O CH3 OHC O CH3CH2 NH2 NaOHCH3 NH2C O CH3CH2 OH CH3 OHC O
CH3 OOHC O CF3 OHC O CF3CH2 OHC O CH3 CH2 ¬ OH + CH3 ¬ Li : 1 Problemas de estudio 39 www.elsolucionario.org 42 CAPÍTULO 2 Estructura y propiedades de las moléculas orgánicas  FIGURA 2-5 Región de enlace. Los electrones en el espacio entre los dos núcleos atraen a ambos núcleos
y enmascaran sus cargas positivas. Un orbital molecular de enlace ubica una gran cantidad de densidad electrónica en la región de enlace. + − + núcleo 2núcleo 1 − región de enlace los electrones de esta región atraen a ambos núcleos y enmascaran las cargas positivas para evitar que se repelan
entre sí 2-1A Combinación lineal de orbitales atómicos Los orbitales atómicos pueden combinarse y traslaparse para generar ondas estacionarias más complejas. Podemos sumar y restar sus funciones de onda para obtener las funciones de onda de nuevos orbitales. Este proceso se conoce como
combinación lineal de orbitales atómicos (CLOA). El número de nuevos orbitales generados siempre es igual al número de orbitales con el que iniciamos. 1. Cuando interactúan los orbitales de átomos diferentes éstos producen orbitales molecu- lares (OM) que derivan en interacciones de enlace (o de
antienlace). 2. Cuando interactúan los orbitales del mismo átomo, producen orbitales atómicos hí- bridos que definen la geometría de los enlaces. Comenzaremos con el estudio de las interacciones de los orbitales atómicos de átomos dis- tintos para generar orbitales moleculares, y luego
consideraremos cómo los orbitales atómicos del mismo átomo pueden interactuar para formar orbitales atómicos híbridos. La estabilidad de un enlace covalente se debe a una densidad electrónica muy grande en la región de enlace, es decir, en el espacio entre los dos núcleos (figura 2-5). En la región
de enlace, los electrones están cerca de ambos núcleos, lo que disminuye la energía total. Los elec- trones de enlace también enmascaran las cargas positivas de los núcleos, por lo que éstos no se repelen entre sí tanto como lo harían si no fuera de este modo. Siempre hay una distancia óptima para
los dos núcleos enlazados. Si están demasiado alejados, la interacción de sus electrones de enlace disminuye. Si están demasiado cerca, la re- pulsión electrostática los aleja. La distancia internuclear en la que se equilibra la atracción y la repulsión, la cual también genera una energía mínima (el enlace
más fuerte), es la longitud de enlace. MPE del H2 2-2A La molécula de hidrógeno; el enlace sigma La molécula de hidrógeno es el ejemplo más sencillo del enlace covalente. Cuando dos áto- mos de hidrógeno se acercan entre sí, sus funciones de onda 1s pueden sumarse constructiva- mente de tal
manera que se refuerzan, o destructivamente de tal forma que se cancelan en el lugar donde se traslapan. La figura 2-6 muestra cómo interactúan constructivamente las funciones de onda cuando se encuentran en fase y tienen el mismo signo en la región internu- clear. Las funciones de onda se
refuerzan una a otra y aumentan la densidad electrónica en esta región de enlace. El resultado es un orbital molecular de enlace (OM de enlace). El OM de enlace representado en la figura 2-6 tiene la mayoría de la densidad electrónica centrada a lo largo de la línea de conexión de los núcleos. Este
tipo de enlace se conoce como cilíndricamente simétrico o enlace sigma (enlace S). Los enlaces sigma son los enlaces más comunes en los compuestos orgánicos. Todos los enlaces sencillos de los compuestos orgánicos son enlaces sigma, y cada enlace doble o triple contiene un enlace sigma. El
mapa de potencial electrostático del H2 muestra su enlace sigma cilíndricamente simétrico, con la densidad elec- trónica más elevada en la región de enlace (rojo) entre los dos protones. 2-2 Orbitales moleculares para resolver problemas Cuando los orbitales se combinan para formar orbitales atómicos
híbridos u orbitales moleculares, el número de orbitales formados siempre es igual al número de orbitales que se combinaron para formarlos. Consejo 2-2 Orbitales moleculares 43 Interacción constructiva: los dos orbitales 1s están en fase y tienen el mismo signo. 1s 1s   1s 1s  suma representado por
orbital molecular de enlace OM de enlace      FIGURA 2-6 Formación de un OM de enlace s. Cuando los orbitales 1s de dos átomos de hidrógeno se traslapan en fase, interactúan constructivamente para formar un OM de enlace. La densidad electrónica de la región de enlace (entre los núcleos) es
elevada. El resultado es un enlace cilíndrica- mente simétrico, o un enlace sigma (s).        suma representado por orbital molecular de enlace OM de enlace * nodo nodo Interacción constructiva: los dos orbitales 1s están en fase y tienen el mismo signo.  FIGURA 2-7 Formación de un OM de antienlace
s*. Cuando dos orbitales 1s se traslapan fuera de fase, interactúan destructi- vamente para formar un OM de antienlace. Los valores positivo y negativo de las funciones de onda tienden a cancelarse en la región internuclear y un nodo separa los núcleos. Utilizamos un asterisco (*) para denotar
orbitales de antienlace como este orbital sigma de antienlace, s*. Cuando dos orbitales 1s de átomos de hidrógeno se traslapan fuera de fase, el resultado es un orbital molecular de antienlace (figura 2-7). Las dos funciones de onda 1s tienen signos opuestos, por lo que tienden a cancelarse donde se
traslapan. El resultado es un nodo (en reali- dad un plano nodal) que separa a los dos átomos. La presencia de un nodo separando los dos núcleos generalmente indica que el orbital es de antienlace. El OM de antienlace se denota como s* para indicar un orbital molecular cilíndricamente simétrico (s)
de antienlace (*). www.elsolucionario.org www.elsolucionario.org 44 CAPÍTULO 2 Estructura y propiedades de las moléculas orgánicas antienlace *  1s1s energía orbital atómicoorbital atómico orbital molecular enlace nodo  FIGURA 2-8 Energías relativas de los orbitales atómico y molecular. Cuando los
dos orbitales 1s del hidrógeno se traslapan, el resultado es un OM de enlace sigma y un OM de antienlace sigma. El OM de enlace tiene menor energía que el orbital atómico 1s, y el orbital de antienlace tiene mayor energía. Dos electrones (representados con flechas) entran en el OM de enlace con
espines opuestos, y forman una molécula estable H2. El orbital de antienlace está vacío. La figura 2-8 muestra las energías relativas de los orbitales atómico y molecular del sis- tema de H2. Cuando los orbitales 1s están en fase, el orbital molecular resultante es un OM de enlace s cuya energía es
menor que la del orbital atómico 1s. Cuando dos orbitales 1s se tras- lapan fuera de fase, forman un orbital de antienlace (s*) cuya energía es más alta que un orbital atómico 1s. Los dos electrones del sistema H2 se encuentran con espines apareados en el OM de enlace sigma, lo que produce una
molécula estable H2. Los orbitales de enlace y antienlace existen en todas las moléculas, pero los orbitales de antienlace (como el s*) por lo general están vacíos en moléculas estables. 2-2B Traslape sigma que involucra orbitales p Cuando dos orbitales p se traslapan a lo largo de la línea internuclear,
el resultado es un orbital de enlace y uno de antienlace. De nuevo, la mayor parte de la densidad electrónica se centra a lo largo de la línea entre los núcleos. Este traslape lineal es otro tipo de OM de enlace sigma. El traslape constructivo de dos orbitales p a lo largo de la línea que une a los núcleos,
forma un enlace s que se representa de la siguiente manera: + OM de enlace spxpx + +− − −− + (menor energía) PROBLEMA RESUELTO 2-1 Dibuje el orbital de antienlace s* que resulta del traslape destructivo de los dos orbitales px que acabamos de mostrar. SOLUCIÓN Este orbital resulta del
traslape destructivo de los lóbulos correspondientes a dos orbitales p con fases opuestas. Si los signos están invertidos en uno de los orbitales, al sumarlos resulta un orbital de antienlace con un nodo que separa a los dos núcleos:  OM de antienlace * pxpx      nodo (mayor energía) para resolver
problemas En compuestos estables la mayoría o todos los orbitales de enlace estarán llenos, y la mayoría o todos los orbitales de antienlace estarán vacíos. Consejo 2-4 Hibridación y formas moleculares 47  FIGURA 2-12 Formación de un par de orbitales atómicos híbridos sp. La suma de un orbital s y
un orbital p da como resultado un orbital atómico híbrido sp, con la mayor parte de su densidad electrónica de un lado del núcleo. Sumar el orbital p con la fase opuesta da como resultado el otro orbital híbrido sp, con la mayor parte de su densidad electrónica en el lado opuesto al del primer orbital
híbrido. s p s (−)p + +− + − + − traslape constructivo traslape destructivo traslape constructivo traslape destructivo + + − híbrido sp segundo orbital híbrido sp 2-4A Orbitales híbridos sp Los orbitales pueden interactuar para formar nuevos orbitales. Hemos utilizado este principio para formar orbitales
moleculares, mediante la suma y resta de orbitales atómicos de átomos diferentes. También podemos sumar y restar orbitales del mismo átomo. Considere el resultado que aparece en la figura 2-12, el cual surge cuando combinamos un orbital p y uno s del mismo átomo. El orbital resultante se conoce
como orbital híbrido sp y su densidad electrónica se con- centra en un lado del átomo. Comenzamos con dos orbitales (s y p), por lo que debemos termi- nar con dos orbitales híbridos sp. El segundo orbital híbrido sp se genera si sumamos el orbital p con la fase opuesta (figura 2-12). El resultado de
esta hibridación es un par de orbitales direccionales híbridos sp que apun- tan en direcciones opuestas. Estos orbitales híbridos proporcionan una mayor densidad elec- trónica en la región de enlace de un enlace sigma a la izquierda del átomo y de otro enlace sigma a la derecha; dan un ángulo de
enlace de 180°, y separan a los electrones de enlace lo más posible. En general, la hibridación sp da como resultado este arreglo de enlace lineal. PROBLEMA RESUELTO 2-2 Dibuje la estructura de Lewis para el hidruro de berilio, BeH2. Dibuje los orbitales que se tras- lapan en el enlace del BeH2 y
marque la hibridación de cada orbital. Prediga el ángulo de enlace H!Be!H. SOLUCIÓN Primero dibujemos la estructura de Lewis para el BeH2 H:Be:H Sólo hay cuatro electrones de valencia en el BeH2 (dos del Be y uno de cada H), por lo que el átomo de Be no puede tener un octeto. El enlace debe
involucrar orbitales del Be que generen los enlaces más fuertes (la mayor cantidad de densidad electrónica en la región de enlace) y también permitir que los dos pares de electrones estén lo más separados lo más que se pueda. Los orbitales híbridos concentran la densidad electrónica en la región de
enlace y los híbridos sp dan una separación de 180° para dos pares de electrones. El hidrógeno no puede utilizar orbitales híbridos, ya que los orbitales p más cercanos disponibles son los 2p, y tienen mucho más energía que el 1s. El enlace del BeH2 resulta del traslape de orbitales híbridos sp del Be
con los orbitales 1s del hidrógeno. La figura 2-13 muestra cómo sucede esto. www.elsolucionario.org 48 CAPÍTULO 2 Estructura y propiedades de las moléculas orgánicas               s px py orbitales híbridos sp 2 tres orbitales híbridos sp2 superpuestos átomo de carbono híbrido sp2 (visto por un lado)
sp2sp2 sp2 orbital pz no hibridado 120 120 120  FIGURA 2-14 Geometría trigonal con orbitales híbridos sp2. La hibridación de un orbital s con dos orbitales p da un conjunto de tres orbitales híbridos sp2. Esta estructura trigonal tiene ángulos de enlace de aproximadamente 120°. El orbital p restante es
perpendicular al plano de los tres orbitales híbridos. + + + − + − H H Be ángulo de enlace de 180° (lineal) para los orbitales híbridos sp Be (sp) H (1s) Be (sp) H (1s) 180° Imagen superpuesta Primer enlace Segundo enlace  FIGURA 2-13 Geometría lineal en el enlace del BeH2. Para formar dos enlaces
sigma, los dos orbitales atómicos híbridos sp del Be se traslapan con los orbitales 1s del hidrógeno. El ángulo de enlace es de 180° (lineal). 2-4B Orbitales híbridos sp2 Para orientar tres enlaces de tal manera que estén lo más alejado posible, se requieren ángulos de enlace de 120°. Cuando un orbital
s se combina con dos orbitales p, los tres orbitales híbridos resultantes se orientan en ángulos de 120° entre sí (figura 2-14). Estos orbitales se conocen como orbitales híbridos sp2, ya que están formados por un orbital s y dos orbitales p. El arreglo de 120° se conoce como geometría trigonal al
contrario de la geometría lineal asociada con los orbitales híbridos sp. Ahí permanece un orbital p no hibridado (pz) perpendicular al plano de los tres orbitales híbridos sp2.    s px py pz cuatro orbitales híbridos sp3 109.5 2-4 Hibridación y formas moleculares 49 PROBLEMA RESUELTO 2-3 El borano
(BH3) es inestable en condiciones normales, pero se ha detectado a baja presión. (a) Dibuje la estructura de Lewis para el borano. (b) Dibuje un diagrama de enlaces en el BH3 y marque la hibridación de cada orbital. (c) Prediga el ángulo de enlace H!B!H. SOLUCIÓN En el borano sólo hay seis
electrones de valencia, por lo que el átomo de boro no puede tener un octeto. El boro forma un enlace sencillo con cada uno de los tres átomos de hidrógeno. Los mejores orbitales de enlace son aquellos que proporcionan la mayor densidad electró- nica en la región de enlace y mantienen a los tres



pares de electrones de enlace lo más alejados posi- ble. La hibridación de un orbital s con dos orbitales p genera tres orbitales híbridos sp2, con un alejamiento de 120°. El traslape de estos orbitales con los orbitales 1s del hidrógeno genera una molécula trigonal plana. (Observe que hemos omitido los
pequeños lóbulos traseros de los orbitales híbridos). 2-4C Orbitales híbridos sp3 Muchos compuestos orgánicos contienen átomos de carbono que están enlazados a otros cuatro átomos. Cuando cuatro enlaces están orientados de tal manera que estén lo más alejado posible, forman un tetraedro
regular (ángulos de enlace de 109.5°), como ilustra la figura 2-15. Este arreglo tetraédrico puede explicarse mediante la combinación del orbital s con los tres orbi- tales p. Los cuatro orbitales resultantes se conocen como orbitales híbridos sp3 ya que están formados por un orbital s y tres orbitales p.
Metano (CH4) es el ejemplo más sencillo de la hibridación sp3 (figura 2-16). La estruc- tura de Lewis para el metano tiene ocho electrones de valencia (cuatro del carbono y uno de cada hidrógeno) que corresponden a cuatro enlaces sencillos C!H. La geometría tetraédrica separa a estos enlaces
mediante el ángulo más grande posible, 109.5°. H H H B sp2 sp2 sp2 120 120 120 B HH H  FIGURA 2-15 Geometría tetraédrica con orbitales híbridos sp3. La hibridación de un orbital s con los tres orbitales p da como resultado cuatro orbitales híbridos sp3 con una geometría tetraédrica que
corresponde a ángulos de enlace de 109.5°. Los metanótrofos son bacterias o arqueas que utilizan el metano como su fuente de carbono y energía. Aquellas que viven en el aire utilizan el oxígeno para oxidar el metano a formaldehído (H2C"O) y CO2. Aquellas que viven en sedi- mentos marinos
anóxicos utilizan el sulfato (SO42–) para oxidar el metano a formaldehído y CO2, y también reducen el sulfato a H2S. para resolver problemas El número de orbitales híbridos formados siempre es el mismo que el número total de orbitales hibridados s y p. Número de orbitales Híbrido Ángulo 2 sp 180° 3
sp2 120° 4 sp3 109.5° Consejo www.elsolucionario.org 52 CAPÍTULO 2 Estructura y propiedades de las moléculas orgánicas Los problemas resueltos 2-4 a 2-8 muestran cómo utilizar estas reglas para predecir la hi- bridación y los ángulos de enlace de compuestos orgánicos. PROBLEMA RESUELTO
2-4 Prediga la hibridación del átomo de nitrógeno en el amoniaco, NH3. Dibuje la estructura tridimensio- nal del amoniaco y prediga los ángulos de enlace. SOLUCIÓN La hibridación depende del número de enlaces sigma más los pares de electrones no enlazados. Una estructura de Lewis nos da esta
información. En esta estructura hay tres enlaces sigma y un par de electrones no enlazados. Se necesitan cuatro orbitales híbridos lo que implica una hibridación sp3, una geometría tetraédrica alrededor del átomo de nitrógeno y ángulos de enlace de aproximadamente 109.5°. La estructura resultante
es muy pare- cida a la del metano, excepto que uno de los orbitales híbridos sp3 está ocupado por un par de elec- trones no enlazados. Los ángulos de enlace del amoniaco (107.3°) son ligeramente menores que el ángulo tetraédrico ideal, 109.5°. Los electrones no enlazados son más difusos que un
par de electrones de enlace y ocu- pan más espacio. El par de electrones no enlazados repele a los electrones de los enlaces N!H y com- prime el ángulo de enlace. PROBLEMA 2-2 (a) Prediga la hibridación del átomo de oxígeno en el agua, H2O. Dibuje su estructura tridimensional y explique por qué
su ángulo de enlace es de 104.5°. (b) Los mapas de potencial electrostático del amoniaco y el agua aparecen abajo. La estructura del amo- niaco aparece dentro de su MPE. Observe cómo el par de electrones no enlazados crea una región de alto potencial electrónico (rojo), y los átomos de hidrógeno
están en regiones de bajo potencial electrónico (azul). Muestre cómo corresponde la estructura tridimensional del agua a su MPE. PROBLEMA RESUELTO 2-5 Prediga la hibridación, geometría y ángulos de enlace del etileno (C2H4). SOLUCIÓN La estructura de Lewis para el etileno es Cada átomo de
carbono tiene un octeto y hay un enlace doble entre los átomos de carbono. Cada carbono está enlazado a otros tres átomos (tres enlaces sigma), y no hay pares de electrones no enla- zados. Los átomos de carbono tienen hibridación sp2 y los ángulos de enlace son trigonales: aproxi- madamente
120°. El enlace doble está compuesto por un enlace sigma, formado por el traslape de dos orbitales hibridados sp2, más un enlace pi, formado por el traslape de los orbitales p no hibridados que le sobran a los átomos de carbono. Debido a que el enlace pi requiere una alineación paralela de sus dos
orbitales p, la molécula del etileno debe ser plana (figura 2-17). C C HH HH o CC H H H H NH3 H2O H H H N 107.3° H NH H oH N H H par de electrones no enlazados www.elsolucionario.org 2-6 Reglas generales de hibridación y geometría 53 OC C H H H sp2 sp2 sp2 pp sp2 sp2 sp3 sp2 H OC C H H
H H 109.5 120  FIGURA 2-19 Estructura del acetaldehído. El carbono del CH3 en el acetaldehído tiene una hibridación sp3 con ángulos de enlace tetraédricos de aproximadamente 109.5°. El carbono del grupo carbonilo (C"O) tiene una hibridación sp2 con ángulos de enlace de aproximadamente 120°.
Es probable que el átomo de oxígeno tenga una hibridación sp2, pero no podemos medir ningún ángulo de enlace para verificar esta predicción. PROBLEMA 2-3 Prediga la hibridación, geometría y ángulos de enlace de los átomos centrales de (a) 2-buteno, CH3CH"CHCH3 (b) CH3CH"NH PROBLEMA
RESUELTO 2-6 Prediga la hibridación, geometría y ángulos de enlace de los átomos de carbono en el acetileno, C2H2. SOLUCIÓN La estructura de Lewis para el acetileno es Los dos átomos de carbono tienen octetos, pero cada carbono está enlazado exactamente a otros dos átomos, por lo que
necesita dos enlaces sigma. No hay pares de electrones no enlazados. Cada átomo de carbono tiene una hibridación sp y es lineal (ángulos de enlace de 180°). Los orbitales híbridos sp se generan a partir del orbital s y el orbital px (el orbital p dirigido a lo largo de la línea de unión de los núcleos). Los
orbitales py y pz no están hibridados. El enlace triple está compuesto por un enlace sigma, formado por el traslape de orbitales sp híbridos, más dos enlaces pi. Uno de los enlaces pi resulta del traslape de dos orbitales py, y el otro del traslape de dos orbitales pz (figura 2-18). PROBLEMA 2-4 Prediga la
hibridación, geometría y ángulos de enlace para los átomos de carbono y nitrógeno del aceto- nitrilo (CH3!C#N:). H:C:::C:H o H ¬ C ‚ C ¬ H PROBLEMA RESUELTO 2-7 Prediga la hibridación, geometría y ángulos de enlace de los átomos de carbono y oxígeno en el acetaldehído (CH3CHO).
SOLUCIÓN La estructura de Lewis para el acetaldehído es El átomo de oxígeno y los dos átomos de carbono tienen octetos. El átomo de carbono en el CH3 tiene enlaces sigma con cuatro átomos por lo que tiene una hibridación sp3 (y tetraédrica). El átomo de carbono en el C"O está enlazado a tres
átomos (no hay pares de electrones no enlaza- dos), por lo que su hibridación es sp2 y sus ángulos de enlace son de aproximadamente 120°. Es probable que el átomo de oxígeno tenga una hibridación sp2, ya que está enlazado a un átomo (carbono) y tiene dos pares de electrones no enlazados, lo
que requiere un total de tres orbitales híbridos. Sin embargo, de manera experimental no podemos medir los ángulos de los pares de electrones no enlazados del oxígeno, por lo que es imposible confirmar si el átomo de oxígeno realmente tiene una hibridación sp2. El enlace doble entre el carbono y el
oxígeno luce exactamente como el enlace doble del etileno. Hay un enlace sigma formado por el traslape de orbitales híbridos sp2 y un enlace pi formado por el traslape de orbitales p no hibridados del carbono y el oxígeno (figura 2-19). C H H H H C O o H C H C H H O para resolver problemas
Comience con una estructura de Lewis válida y utilice orbitales híbridos para los enlaces sigma y los pares de electrones no enlazados. Utilice enlaces pi entre los orbitales p no hibridados para el segundo y tercer enlaces, en el caso de enlaces dobles y triples. Consejo 54 CAPÍTULO 2 Estructura y
propiedades de las moléculas orgánicas PROBLEMA 2-5 1. Dibuje una estructura de Lewis para cada compuesto. 2. Marque la hibridación, geometría y ángulos de enlace alrededor de cada átomo que no sea de hidrógeno. 3. Haga una representación tridimensional (utilizando cuñas y líneas
punteadas) de la estructura. (a) CO2 (b) CH3OCH3 (c) (CH3)3O (d) CH3COOH (e) CH3CCH (f) CH3CHNCH3 (g) H2CCO PROBLEMA 2-6 El aleno, CH2"C"CH2, tiene la estructura que aparece abajo. Explique por qué los enlaces del aleno requieren dos grupos "CH2 en sus extremos para estar en
ángulos rectos uno respecto del otro. CC H H C H H aleno PROBLEMA RESUELTO 2-8 En las secciones 1-7 y 1-9 consideramos la estructura electrónica del [CH2NH2]. Prediga su hibri- dación, geometría y ángulos de enlace. SOLUCIÓN Éste es un problema capcioso. Este ion tiene dos formas de
resonancia importantes: Cuando se involucra la resonancia, las distintas formas de resonancia pueden sugerir diferentes hi- bridaciones y ángulos de enlace. Sin embargo, sólo los electrones pueden estar deslocalizados. La molécula puede tener sólo un conjunto de ángulos de enlace, el cual debe ser
compatible con todas las formas de resonancia importantes. Si observamos cualquiera de las formas de resonancia del [CH2NH2], predeciríamos una hibridación sp2 (ángulos de enlace de 120°) para el átomo de carbono; sin embargo, la primera for- ma de resonancia sugiere una hibridación sp3 para
el nitrógeno (ángulos de enlace de 109°), y la segunda sugiere una hibridación sp2 (ángulos de enlace de 120°). ¿Cuál es correcta? Los experimentos muestran que los ángulos de enlace tanto del carbono como del nitrógeno son de aproximadamente 120°, lo que implica una hibridación sp2. El
nitrógeno no puede tener una hi- bridación sp3 debido a que debe haber un orbital p no hibridado disponible para formar el enlace pi de la segunda forma de resonancia. En la primera forma de resonancia dibujamos el par de electro- nes no enlazados residiendo en este orbital p no hibridado. En
general, las estructuras estabilizadas por resonancia tienen ángulos de enlace adecuados para el mayor número de enlaces pi necesarios para cada átomo, es decir, con orbitales p no hibrida- dos disponibles para todos los enlaces pi de cualquier forma de resonancia importante. C  N C H HH H H HH H
N C  N H H H H  N H H H H C  formas de resonancia N H d H H H C  d representación combinada
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