
➁

①

–374 kJ/mol

① ∆HI(K)+ ∆HEA(Cl) = 418 + (–349) = 69 kJ/mol

–443 kJ/mol

K+Cl–(g)

K+(g) + Cl–(g)

K(g) + Cl(g)

69 kJ/mol



➁

①

+1018 kJ/mol

① ∆HI1(K)+ ∆HI2(K)+ 2 × ∆HEA(Cl) =
418 + 3070 + 2 × (–349) = 3488 kJ/mol

–4 × 443 =
–1772 kJ/mol

K2+(Cl–)2(g)

K2+(g) + 2Cl–(g)

K(g) + 2Cl(g)

2790 kJ/mol



➁
①

–178 kJ/mol

① ∆HI1(Mg)+ ∆HEA(Cl) =
736 + (–349) = 387 kJ/mol

–565 kJ/mol

Mg+Cl–(g)

Mg+(g) + Cl–(g)

Mg(g) + Cl(g)
387 kJ/mol ➁

①

–772 kJ/mol

① ∆HI1(Mg)+ ∆HI2(Mg)+ 2 × ∆HEA(Cl) =
736 + 1450 + 2 × (–349) = 1488 kJ/mol

–4 × 565 =
–2260 kJ/mol

Mg2+(Cl–)2(g)

Mg2+(g) + 2Cl–(g)

Mg(g) + 2Cl(g)

1488 kJ/mol



➁①

+291 kJ/mol

711 kJ/mol –420 kJ/mol

P+Cl–(g)

P+(g) + Cl–(g)

P(g) + Cl(g)

① ∆HI(P)+ ∆HEA(Cl) = 1060 + (–349) = 711 kJ/mol



Tabla 2.1. Longitudes medias de enlaces simples y múltiples en ångströms (1 Å = 10–10m)
H–H 0,74 F–F 1,28 Cl–Cl 2,00 Br–Br 2,28 I–I 2,66

H–F 0,92 H–Cl 1,27 H–Br 1,42 H–I 1,61 O–H 0,94 N–H 0,98 C–H 1,10

O–O 1,32 N–N 1,40 C–C 1,54 N–O 1,36 C–O 1,43 C–N 1,47

C=C 1,34 N=O 1,15 C=O 1,22 C=N 1,27

C≡C 1,21 N≡O 1,08 C≡O 1,13 C≡N 1,15



Tabla 2.2. Entalpías medias de enlace en kilojulios por mol
H–H 436 F–F 158 Cl–Cl 242 Br–Br 193 I–I 151

H–F 565 H–Cl 431 H–Br 366 H–I 299 O–H 463 N–H 388 C–H 412

O–O 157 N–N 163 C–C 348 N–O 200 C–O 360 C–N 305

O=O 496 N=N 409 C=C 612 N=O 600 C=O 743 C=N 615

N≡N 944 C≡C 837 C≡O 1070 C≡N 891
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F—H  ↔ F– H+

H—F
cov. pura

H(g) + F(g)

565 kJ/mol

258 kJ/mol

307 kJ/mol

①

➁

➂

HF(g) Molécula real
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Tabla 2.4. Electronegatividades de algunos grupos

Grupo
χM

(en unid. Pauling)
χM

(en V)
2η

(en eV)

CH3 2,28 7,45 4,64

CH2CH3 2,29 7,52 3,78

CF3 3,55 10,50 5,32

CCl3 2,83 10,12 4,33

CBr3 2,59 9,87 3,96

CI3 2,51 9,43 3,77
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