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UN ENFOQUE ALTERNATIVO A CIERTAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

AN ALTERNATIVE VIEW TO SOME LEWIS STRUCTURES
"Fermin H. Arévalo O.

Resumen

En este articulo se hace un analisis de ciertas estructuras de Lewis que son actualmente aceptadas en los libros de
quimica superior; pero que no parecen ser las mas adecuadas debido a que ciertos cuestionamientos no son facilmente
contestados recurriendo a los diagramas tradicionales de Lewis, en donde predominan las estructuras abiertas; en
cambio, si se toma en cuenta estructuras alternativas, como las que se proponen en este articulo, en donde predominan
las estructuras ciclicas y no abiertas, muchos de los referidos cuestionamientos son respondidos con mas rigurosidad y
racionalidad, pero sin transgredir las reglas de Lewis.

Palabras clave: Estructuras de Lewis, carga formal, ley del octeto, resonancia.

Abstract

In this article an analysis is carried out of certain Lewis structures that are currently accepted in the books of superior
chemistry; but those do not seem to be the most appropriate since certain questions are not easy to answer using
traditional Lewis diagrams, where open structures predominate; however, if someone takes into account the alternative
structures, as it is proposed in this article, where cyclical structures rather than open structures is predominated, many
of the aforementioned questions are answered with more rigor and rationality, but without violating the rules of Lewis.

Key words: Formal charge, Lewis structures, octet law, resonance.

1. Introduccion

A lo largo del tiempo el hombre siempre ha tenido
curiosidad por descubrir la esencia de las cosas, para
luego dar ciertas reglas o leyes que gobiernan nuestro
universo tangible, adentrandose poco a poco en cosas
que estan mas alla de nuestro entendimiento sensorial,
dejando atras nuestros sentidos para ocuparse luego de
un plano mas racional y cientifico.

Por su parte la historia nos dice que desde Leucipo y
Democrito (Mortimer  1983) se traté de describir la
materia como la reunion de atomos y las interacciones
que se presentan entre las mismas. Pasado el tiempo, la
ciencia dio lugar a la explicacion de la organizacion de
la materia en términos de diferentes tipos de fuerzas; asi
es como en la actualidad entendemos que son las fuerzas
intramoleculares ¢ intermoleculares las que dan forma
a la materia y se acepta que son los enlaces quimicos y
las denominadas fuerzas de Van der Waals (Umland y
Bellama 2000) las que determinan estas interacciones
entre atomos y moléculas. Ahora se sabe que entre las
fuerzas intramoleculares, las de mayor relevancia son
los enlaces covalentes y ionicos (American Chemical
Society. QuimCom. 1998).

El concepto de enlaces y sus ordenaciones se lo debemos
en mucho al Norteamericano Gilbert Newton Lewis,
hombre preeminente de la historia, quien fuera el primero
en proponerlo en 1916 en su articulo La Molécula y
el Atomo. En honor a él, en nuestros dias, el arreglo

entre los atomos y los electrones de su ultima capa en
la formacion de moléculas, se denomina Estructuras de
Lewis (Di Risio et al. 2006; Bloomfield 2001).

Entre las leyes de la quimica que se deben de tomar muy
en cuenta para formular las estructuras de Lewis estan
la ley del octeto y la ley de la carga formal (Brown et
al. 1997; Chang 1999). Pero resulta que aplicando estas
mismas reglas que ahora se dan por sentadas, muchas
estructuras de Lewis propuestas en los diferentes libros
de quimica superior aceptadas en todo el mundo, no se
ajustan a las mismas, pues al desarrollarlas tropiezan con
estas leyes o entre ellas y dan como resultado estructuras
de Lewis que no parecen ser las mas adecuadas. Esto
podria deberse al hecho de que en casi todos los casos
de la quimica inorgdnica no se toman en cuenta las
estructuras ciclicas de ciertas moléculas que bien pueden
satisfacer las reglas de Lewis con mayor rigurosidad y
racionalidad que las estructuras no ciclicas, puesto que
cuando se hacen calculos para predecir la estabilidad
de las mismas, resulta que los calculos indican que las
estructuras ciclicas son mas estables.

Asi pues, queda claro que el presente articulo no pretende
refutar lo que ya se conoce actualmente sobre las reglas
de Lewis, solo tiene por objeto hacer una revision de las
estructuras ya existentes y proponer otras alternativas que
sean mas coherentes con las mismas reglas.
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2. Revision de la literatura
Estructuras de Lewis:

El enlace covalente entre atomos se produce por
comparticion de pares de electrones, mecanismo por el que
cada uno de los atomos individualmente podria alcanzar
ocho electrones en su capa mas externa. (Lewis 1916).
Estos diagramas de Lewis son representaciones adecuadas
y sencillas de iones y compuestos que constituyen una
base importante para predecir sus estabilidades. Se usan
para saber la cantidad exacta de electrones de valencia de
un elemento que interactia con otros elementos o con los
de su misma especie para formar enlaces simples, dobles,
o triples que, a su vez, estan relacionados a su geometria
molecular y a la distancia que hay entre los atomos y cada
enlace formado (Shodor 2008).

Ley del Octeto:

El fundamento de este principio es consecuencia
del desarrollo del modelo atomico de Bohr y del
descubrimiento de los gases nobles. Los gases nobles
son elementos de notable inercia quimica que tienen
ocho electrones en su capa de valencia, excepto el Helio
(Moore et al. 2000). Del propio modo, en las moléculas
y compuestos, cada elemento involucrado trata de
completar ocho electrones en su ultima capa para que
tenga una buena estabilidad.

Carga Formal:

En quimica, una carga formal es la carga parcial que se
le asigna a un atomo en una molécula, al asumir que los
electrones en un enlace quimico se comparten por igual
entre los atomos involucrados, sin consideraciones de
electronegatividad relativa (Hirsch y Kobrak 2007).
Definido de otra manera, la carga formal es la carga con
la cual quedaria un atomo cuando todos los ligandos son
removidos homoliticamente (Parkin 2006).

En general, la carga formal de cualquier &tomo en una
molécula puede ser calculada mediante la siguiente
ecuacion:

Carga formal=A—- B — 1/2C

Donde:

A = Numero de electrones de valencia del atomo aislado.
B = Electrones de pares libres del atomo en la molécula.

C = Numero total de electrones que participan en enlaces
covalentes.

Cuando se determina la estructura correcta de Lewis
para una molécula, la carga formal es un criterio muy
significativo en la seleccion de la estructura final de dicha
molécula. Para tal efecto, se debe de tener en cuenta que
la carga formal de cada uno de los atomos en la molécula,
esté minimizada (Cedroén et al. 2000).
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Al representar una estructura de Lewis se describe la
forma en que los electrones se distribuyen en una molécula
dada. Sin embargo, en algunos casos es posible construir
varias estructuras de Lewis para una misma especie; pero
la estructura mas aceptable sera aquella cuya sumatoria
de las cargas formales de los atomos que la componen
sea igual a la carga eléctrica de la especie en estudio; esto
quiere decir que para un i6n debe de ser igual a la carga
del i6n y para una molécula neutra, debe ser igual a cero.
En consecuencia la estructura mas estable sera aquella
que tenga sus atomos con cargas formales iguales a cero
(Cedron et al. 2000).

Resonancia:

Enlateoriadelaresonancia, se entiende que las estructuras
resonantes son aquellas que pueden representar una
molécula o i6n como dos o mas estructuras que solo
difieren en su arreglo electrénico. La molécula es un
hibrido de todas las estructuras posibles y que a su vez,
individualmente, ninguna de ellas puede representarla
satisfactoriamente. Es por ello que se dice que cada una
de las estructuras contribuye al hibrido (Morrison y Boyd
1985).

La gran utilidad de la teoria de la resonancia es que
explica la representacion estructural de una molécula
de manera simple. Por lo tanto es particularmente util
estimar la estabilidad de una estructura basandose en
su racionalidad. Si s6lo puede dibujarse una estructura
para una molécula, hay buenas probabilidades de que
ésta la describa adecuadamente; pero si se puede dibujar
mas de una estructura, entonces se tiene que tomar en
consideracion otros criterios para definir la estructura mas
estable. Consideremos como ejemplo el caso del ozono:
O,, donde se tiene dos estructuras hibridas ampliamente
aceptadas por los libros de quimica superior, tal como se
veen la fig 1.

Figura 1

Las estructuras en referencia cumplen con las reglas de
Lewis y también satisfacen la regla del octeto para el
atomo central y los atomos terminales. Como se ve, el
doble enlace se puede colocar en cualquier extremo de
la molécula; sin embargo ninguna de estas estructuras
explica las longitudes de enlace conocidas en el ozono,
pues, quimicamente se sabe que los enlaces dobles
son mas cortos que los enlaces simples, por lo cual se
esperaria que el enlace O — O en el O, sea mas largo
que el enlace O = O. Sin embargo, segun resultados
experimentales, ambos enlaces Oxigeno — Oxigeno tienen
la misma longitud:128 pm. Para resolver este hecho o
mejor dicho para justificar esta discrepancia, se utiliza
ambos hibridos de la resonancia del Ozono. (Chang 1999
y Petrucci et al. 2002).
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Un error conceptual comiin acerca de la resonancia es
considerar que una molécula como el Ozono cambia
rapidamente de una estructura a otra. No es asi. Téngase
presente que ninguna de las estructura resonantes
representa adecuadamente a la molécula real, la cual tiene
su propia estructura estable y Unica. La resonancia es una
invencion humana disefiada para indicar las limitaciones
de estos sencillos modelos de enlace (Chang 1999).

EL PROBLEMA

En este articulo, el problema radica en que muchas
estructuras ampliamente aceptadas en la actualidad en
los libros de quimica superior, no parecen ser las mas
adecuadas si se toma en cuenta los principios de las
estructuras de Lewis que, paraddjicamente, también
aparecen en casi todos los libros citados (por no decir
todos). No obstante, si se consideraran estructuras
alternativas, en donde prevalecen las formas ciclicas, estos
mismos principios se cumplirian con mas rigurosidad
y racionalidad, satisfaciendo también los principios de
Lewis y otras leyes de la quimica.

Nuevamente consideremos como ejemplo al ozono: O,.
A este compuesto se le representa normalmente como
una molécula no ciclica (fig 1); sin embargo ;por qué no
podria ser como se indica en el lado superior derecho de
la fig 2?; ¢por qué no ocurriria lo mismo con el dioxido
de azufre, si al fin y al cabo el oxigeno y el azufre son de
la misma familia?.

s o
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Figura 2

Fuente: Elaboracion propia.

En el caso de la pirita, por ejemplo, cuya formula quimica
es FeS,, se esperaria que el hierro esté con estado de
oxidacion +4 y ciertamente éste no es un estado de
oxidacion del Fe; pero una estructura ciclica, tal como
se presenta al lado derecho de la fig 3, si explicaria la
existencia de la pirita con la formula indicada.

_— "s/;e\s“

Figura 3

Fuente: Elaboracion propia.

Figura 4

Fuente: Elaboracion propia.

Algo similar ocurre con el protoxido de nitrogeno: N,O,
que basado en una quimica elemental, primeramente el
nitrogeno tendria que tener un estado de oxidacion +1 y
no es asi. Segundo, que el nitrégeno central no tiene par
libre de electrones. Por eso la estructura ciclica es mas
razonable. Ver la fig 4.

Asi por el estilo hay muchas interrogantes que no son
resueltas satisfactoriamente con las estructuras de Lewis
tradicionales; sin embargo, si se recurre a estructuras
ciclicas, estas interrogantes son mucho mas asimilables a
la vez que no transgreden los principios de Lewis.

3. Discusion

Muchas estructuras de Lewis ampliamente aceptadas en
los libros de quimica superior no satisfacen a cabalidad
los principios de Lewis. Todo indica que esto se debe a
que se fuerzan ciertas estructuras a ser lineales o abiertas
sin darles la posibilidad de ser ciclicas; estructuras que
al parecer son mucho mas razonables que las estructuras
lineales y que ciertamente satisfacen las leyes de la
quimica sin transgredir los principios de Lewis.

Veamos, en primera instancia, el caso del ozono, referido
en las Figs 1 y 2. Si se toma la estructura abierta y
angular, entonces tenemos que recurrir a una invencion
humana que no es real es decir a la resonancia (Chang
1999), porque de hecho, todos los libros de quimica
superior mencionan que los dos enlaces oxigeno-oxigeno
son iguales, con una longitud de 128 pm; sin embargo
por otro lado se sabe que el doble enlace es mas corto
que el enlace simple (Redmore 1981); pero resulta que en
el ozono los dos enlaces son iguales y, como ya se dijo,
para resolver este problema se recurre a la resonancia, de
donde se saca en limpio que el doble enlace es mas corto,
pero no es mas corto porque el doble enlace realmente no
es doble enlace, etc, etc, etc...

Siendo coherente con lo expresado en la revision de la
literatura, se tiene que tener muy en cuenta que las dos
formas resonantes del ozono, dado en la fig 1, no son dos
estructuras que cambian la posicion del doble enlace muy
rapidamente en el tiempo (Chang 1999), ya que el ozono
tiene solamente una estructura unica y no cambiante, pues
la resonancia, en concordancia con lo que se dice en los
libros de quimica superior, no existe, no es real y solo es
una invencion humana para explicar ciertas cosas como
las que ocurre con el ozono. (Chang 1999; Morrison y
Boyd 1985). Por otro lado se puede apreciar un oxigeno
con tres enlaces, es decir el oxigeno central, que de por
si es aberrante. Pero si el ozono fuera una estructura

251



UN ENFOQUE ALTERNATIVO A CIERTAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

Julio-Diciembre 2015

ciclica triangular, tal como se muestra en el lado superior
derecho de la fig 2, entonces cabe esperar una estructura
Unica, no cambiante y con los enlaces iguales y de la
misma longitud, ademas de ser angular en cada uno de
los atomos de oxigeno.

Respecto a la carga formal seria tal como se indica en la
tabla 1:

Tabla 1
Atomo e- valenci e libres enlaces Carga
- formal
O con doble enlace 6 4 2 0
O central 6 2 3 +1
O con enlace simple 6 6 1 -1

Fuente: Elaboracion propia.

Lo que quiere decir que, si bien es cierto, la carga formal
neta de la molécula es cero, esto resulta de la eliminacion
mutua de los extremos numéricos +1 y -1. Sin embargo si
el ozono es ciclico, los tres atomos son iguales, con dos
pares libres cada uno y con dos enlaces simples cada uno,
lo que resulta finalmente que cualquiera de los atomos
tenga una carga formal igual a cero y por consiguiente la
molécula completa tenga una carga formal de cero, porque
es la “sumatoria de tres ceros” y no como resultado de
una media aritmética de las cargas.

Tabla 2. Solubilidad del oxigeno molecular y del ozono
a20°C (17,18).

Oxigeno: : Proporcion
) Ozono:0, 0,0,
Solubilidad en 7.60 3,00 2,53 veces
mg/L
Solubilidad en 2,375x10*  6,250x10° 3,80 veces
moles/L

Fuente: Elaboracion propia

Si se toma en cuenta la solubilidad del ozono y del
oxigeno molecular en el agua, también se encuentra otra
razon interesante para creer que el ozono es una molécula
ciclica (tabla 2). Como se puede apreciar, resulta que de
acuerdo a los datos experimentales (Engineering ToolBox
-Air solubility in water. 2014; Lenntech. Water treatment
solutions 2014), se tiene que la solubilidad del oxigeno
en el agua en mg/L o ppm es 2,53 veces mas que la del
0zono; si esto se lleva a solubilidad molar se incrementa
a 3,80 veces. {Como una molécula totalmente simétrica
y lineal como el O, puede ser mas soluble, en un solvente
polar como el agua, que el O, que es angular y con cargas
formales parciales de +1 y-1? Este hecho no resiste a la
razon; sin embargo con una estructura ciclica y apolar del
ozono esto es totalmente coherente.

Para el caso del SO, la cosa es casi igual; pero con
unas pequeias anadiduras. La literatura refiere que en
el modelo de la repulsion de los pares electronicos de
la capa de valencia RPECC, los dobles enlaces se tratan
como si fueran enlaces sencillos, por lo tanto la molécula
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de SO, se puede visualizar con el azufre como dtomo
central y con “tres pares de electrones” (ojo que el doble
enlace se trata como si fuera un enlace simple), por lo
tanto, de estos tres pares dos pares son enlazantes y un
par es libre. Por otro lado la literatura también sefala que
la distribucion de los “tres pares” de electrones es plana y
trigonal; pero debido a que uno de los pares de electrones
es un par libre, la molécula tiene forma angular, tal como
se detalla en la parte inferior izquierda de la Fig 2. Por
ultimo se menciona que debido a que la repulsion par
libre contra par enlazante es mayor que la repulsion
entre par enlazante contra par enlazante, los dos enlaces
azufre — oxigeno se acercan ligeramente y el angulo
0-S-0 es menor a 120° (Chang 1999; Garritz y Chamizo
1998). Hasta aqui lo que dice la literatura.

Si se hace un analisis respecto a la estructura ciclica del
SO,, se vera que hay muchas coincidencias respecto al
parrafo anterior, pero con una explicacion diferente. Lo
primero que se debe observar es lo que es y lo que no
es. Esto en referencia a que el doble enlace se trata como
un enlace simple; pero no es simple porque es doble
enlace y asi por el estilo. Por otro lado, segtn la repulsion
entre pares libres y enlazados, resulta que los oxigenos
se acercan y por eso el angulo es menor de 120°. Esto
es algo que realmente no convence, pues ;como dos
oxigenos que son los mas electronegativos de la tabla
periddica, (después del Fluor), pueden acercarse uno al
otro, teniendo uno de los oxigenos dos pares libres de
electrones y el otro tres pares libres de electrones? Esto es
razonable para los atomos de hidrogeno en la molécula de
agua o para los atomos de hidrégeno en la molécula del
sulfuro de hidrogeno, en donde los hidrogenos carecen
de pares libres de electrones; pero no para el didxido de
azufre. Pues bien, una vez mas la estructura ciclica viene
a solucionar estos ininteligibles. Primero que los enlaces
son tales como son y no se trata un doble enlace como
si fuera un enlace simple para ciertas conveniencias.
Segundo, que los oxigenos son iguales y se repelen debido
a sus pares libres de electrones y de forma simétrica.
Tercero, que el angulo de enlace O-S-O es ligeramente
menor a 120° porque el tamaifio del atomo de azufre es
mayor que el de los oxigenos, en consecuencia el enlace
azufre — oxigeno tiene que ser mas largo que el enlace
oxigeno — oxigeno y, por lo tanto, este ultimo enlace que
es mas corto, hace que los oxigenos relativamente se a
cerquen un poco y concuerda perfectamente con el hecho
de que el enlace O-S-O sea menor de 120°, amén de que
en este triangulo los angulos no pueden ser iguales, como
ocurre con el ozono, debido a que el atomo de azufre es
mas grande que el atomo se oxigeno y, por lo mismo,
genera una suerte de triangulo isosceles que explica esa
pequeiia distorsion en el angulo del atomo de azufre y
hace que sea ligeramente menor a 120°. Por lo demas,
como ya se dijo, es casi lo mismo que el ozono.

En el caso de la pirita no es facil de comprender como
el hierro puede combinarse con dos azufres. En la
quimica clésica esto exigiria que el Fe tenga un estado de
oxidacion de +4, lo cual no es verdad, pues todas las tablas
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periddicas mencionan que los estados de oxidacion del
Fe son +2 y +3 y con 6 para compuestos de coordinacion
(Chang 1999). Pero si se considera una estructura ciclica
como la indicada en la parte derecha de la Fig 3, esto se
explica perfectamente, ya que de este modo la capacidad
de combinacion del Fe es +2 y del i6n disulfuro es -2,
generando un enlace divalente de tendencia idnica; pero
con un enlace covalente perfectamente razonable entre
los atomos de azufre.

- -
N=N-0" <> "N=N=0

Otro caso que reviste especial importancia es el caso
del protéxido de nitrégeno, mondxido de dinitrogeno
u oxido nitroso, indicado en la Fig. 4. La literatura
menciona que es una molécula lineal y, de acuerdo a la
quimica clasica, el estado de oxidacion del nitrogeno en
la molécula seria +1. También se indica que tiene dos
formas resonantes, tal como se indica en la Fig. 5; que
el enlace entre los nitrogenos mide 112,6 pm y que el
enlace entre el nitrogeno central y el oxigeno mide 118,6
pm (Wikipedia, la enciclopedia libre 2014). ;Cémo se
puede entender racionalmente esto? Analicemos. Primero
que no son formas resonantes simétricas, pues el enlace
nitrogeno - nitrogeno es diferente al enlace nitrogeno -
oxigeno. Entonces ;qué valor de resonancia se le asigna
a cada posibilidad? Para el caso del ozono, por lo menos
para este proposito, se le asigna el valor de 'z a cada
forma resonante, porque este compuesto es simétrico
en sus formas resonantes; pero para el caso del N,O
(acaso serian valores fraccionarios diferentes de ', aun
tratandose solamente de dos formas resonantes? Una vez
mas y con mayor acierto aqui si cabe perfectamente la
resonancia como una invencion humana (Chang 1999),
para justificar hechos que la naturaleza y la razon en si
mismas no la resisten. Por otro lado, si fuera asi ;como
se explicaria las longitudes de enlaces diferentes entre
los nitrogenos y entre el nitrégeno central y el oxigeno?
Porque haciendo un silogismo o, mejor dicho, un “sin
logismo” el triple enlace seria igual al doble enlace y el
doble enlace igual al enlace simple y por lo tanto el triple
enlace igual al enlace simple? ;Cémo se explicaria que
en una de sus formas resonantes, donde se presentan dos
dobles enlaces, como el indicado en la parte derecha de la
Fig 5, tengan longitudes de enlace tan diferentes, por lo
menos para ese nivel picométrico? Para la “justificacion
del o0zono”, que no es tan justificable, por lo menos son
“formas equivalentes” entre elementos y enlaces; pero
ciertamente no es asi en este caso. Entonces... ;volvemos
al hecho de que es y no es y que a veces es grifon mitico y
a veces es unicornio también mitico; pero que en realidad
es un rinoceronte; pero que tampoco existe? (Chang
1999); y para que la carga formal concuerde en algo, en la

estructura de la izquierda de la Fig 5, el nitrogeno central
no tiene par libre y el oxigeno tiene tres pares libres y
para la estructura de la derecha de la misma figura, el
nitrégeno central no tiene par libre y el nitrogeno de la
izquierda dos pares libres, o sea forzar las cosas para que
las reglas de Lewis se cumplan de cualquier manera o a
como dé lugar, cuando estos mismos principios se pueden
cumplir si se le da un enfoque diferente a esta estructura,
es decir una estructura ciclica como la indicada a la
derecha en la Fig 4.

Asi se puede seguir haciendo toda una serie de analisis
que conducen a lo mismo, como por ejemplo lo que
ocurre con los o6xidos de nitrogeno que se conocen y
que se indican en la tabla 3. Como se puede ver, en las
estructuras propuestas no hay especies resonantes, la
carga formal es cero para todos los elementos y en todos
los casos se cumple con las reglas de Lewis. Por otro lado,
el nitrogeno tiene solo una capacidad de combinacion que
es 3 y conserva su par electronico libre en todos los casos.
Adicionalmente, respecto a la tabla 3, quiero afiadir que
los libros mencionan y los experimentos demuestran que
el NO es altamente reactivo y que es considerado como un
radical libre, por tal motivo normalmente se le representa
como NO*. En efecto lo es, pues en la estructura
propuesta tiene un electron desapareado y como tal es un
radical libre (Chang 1999).

En realidad las leyes de la naturaleza no son tan
complicadas, no espera que inventemos nada, porque
desde el principio ya todo estd hecho; lo unico que
nuestra tarea exige es explicar racionalmente los secretos
que guarda. Por eso, siendo coherente con el objetivo
principal de este articulo, las estructuras ciclicas si
explican perfectamente las objeciones hechas aqui,
pues claramente se puede decir que no existen formas
resonantes, el doble enlace es mas corto que el enlace
simple y la carga formal de la molécula es cero.

Es probable que estos razonamientos para muchos no
sean convincentes, tal vez sea necesario hacer un nuevo
enfoque de investigacion experimental considerando estos
supuestos; el tiempo lo dira si lo que se propone aqui es
valedero o no, si la respuesta es afirmativa, humildemente
quedaré regocijado sabiendo que, como ya lo he dicho,
el hombre no inventa ninguna ley natural, s6lo se limita
a descubrirla y/o entenderla y/o explicarla, del mismo
modo como lo hizo Lewis. Reitero una vez mas que en
este articulo no se modifica ni invalida los principios de
Lewis, solo se trata de entenderla de un modo diferente,
de una forma un poco mas amigable con la razon; pero
si lo que aqui se propone es una equivocacion, creo
firmemente que por lo menos los cuestionamientos
son valederos y en algin otro tiempo otra explicacion
sera plausible, porque las explicaciones actuales no
resisten muchos de estos cuestionamientos. La historia
nos demuestra que el conocimiento es dialéctico, sino
considérese todos los estudios hechos al benceno cuando
inicialmente se pens6 que era una estructura abierta, para
finalmente dilucidarla y entender que se trataba de una
estructura ciclica que ahora aceptamos (Streitwieser,
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A Jr. y Heathcock 1979; McMurry 2001), al igual que
otras estructuras ciclicas de la quimica organica. Es justo
sefialar que, para el caso del benceno y sus derivados, la
resonancia si es totalmente razonable y justificable, pues
se trata de enlaces pi conjugados (Wade 1991) y, por
lo tanto, responde a los experimentos y la razéon. Como

otro ejemplo veamos el caso del S, que ahora es aceptado
como una estructura ciclica de 8 atomos de azufre y con
hibridacion sp® para cada uno de los atomos de azufre
(Brown et al. 1997; Kotz et al. 2005.).

Tabla 3
Formula Nomenclatura ValenciadelN Estructuratradicional Estructura propuesta
o . . n 4 L
N;O Mondéxido de dinirégeno I NEN-0" <+ “N=N=0 :N_,.f ‘\N:
NO  Monoxido de nitrégeno II == :E? =
- . L 1] L ¥
N2O: Trisxido de dinifrogeno m ST ™R 0=N=0—N=
i O
D e AN
N.0; Tetraoxido de dinitrdégeno v JN—'I:-I <« NN /N— N\
0 o 0 0
s
p L e
N, Dioxido de nitrégeno v N = > ,N | \\r?:n-
(i . __,.--"'".f
0 0
|
i =
o =]
N.0:; Pentaoxido de dinitrégeno WV b hi‘r Ll " >ﬁ_§_ﬁ< ‘
) T g T o O el

4. Conclusiones

Asi pues la conclusion final es que las reglas de Lewis
siguen vigentes en la actualidad y para los fines del
presente articulo, la tinica objecion es que las estructuras
que se dan por aceptadas en la literatura actual no son lo
suficientemente convincentes para los cuestionamientos
que aqui se han hecho; pero si se le da un nuevo enfoque,
en donde, entre otras cosas, se le da especial atencion a
algunas formas ciclicas de dichas estructuras, entonces
los principios de Lewis se cumplen con mucha mayor
rigurosidad y racionalidad.
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