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Algunos “ porqués’ : ¢Porqueé este tema?

«¢ Porgué se forman los enlaces?

«¢Porqué Cl, yno Cl?, ¢Porqué CH, yno CH.?

e ;Porgué el nitrogeno estan inerte?

o ¢Porqué la molécula de CO, eslineal y no angular?
e ¢;Porgué el agua es polar?

o (POrqué e O, es paramagnético?

« ¢Porque los metales conducen la electricidad?

Teoriadel enlace quimico



Teoriasdel enlace guimico

Teoria de
Lewis

Teoria del enlace
devalencia

Teoria de
orbitales molecular
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¢Porgué se forman |os enlaces?

Debido a que los agregados finales
tienen menos energia gue los atomos
por separado

Cuando el agregado tiene una energia
inferior en unos 40 kJ/mol (10 kcal/mol)
decimos que se haformado enlace
guimico

L as fuerzas intermoleculares NO son
enlaces quimicos propiamente, (son
fuerzas de atraccion entre moléculas que se
mantienen cercanas en los estados solido y
liquido como veremos mas adel ante). Son
mucho mas débiles

Ek.J/mol

458

H H

Comienza interacion

Distancia Internuclear pm



Energias de enlace

« Magnitud mas representativa de la fortaleza de un enlace

e Sedefine como la energia necesaria para separar los atomos hasta € infinito:
H,(g) - H(g) + H(g) AH (entalpia de disociacion) = D (energia de disociacion)

« Algunas energias de enlace para distintas moléculas y enlaces, todas ellas en kcal/mol

Enlace D Enlace D Enlace D Enlace D
Li-H 58 H-F 135 F, 37 N, 226
Na-H 47 H-Cl 103 Cl, 59 O, 118,3
K-H 43 H-Br 87 Br, 46 F, 37
Rb-H 39 H-I 71 l, 31 =0 258,3
N-N 39 C-C 83,5 0-0 37,7
N=N 98,2 C=C 146,9 O=0 119,0
N=N 226 =@ 200,9

e Cuando sdlo hay un enlace el concepto esta claro. En moléculas poliatomicas hay que
afinar. Generalmente se toma el promedio de D.



L ongitudes de enlace

« Distanciamedia entre los centros de |os &omos que forman el enlace
— Concepto de vibraciéon atdbmica
« Stretching (tension, estiramiento)
« Bending (flexion)
e Sepueden obtener através de espectroscopiaUV, IR, rayos-X

«  Algunas longitudes de enlace para distintas moléculas y enlaces, todas ellas en A

Enlace  long Enlace long
F-F 1,28 H-F 0,92
Cl-Cl 1,99 H-ClI 1,27
Br-Br 2,28 H-Br 1,41
|- 2,67 H-I 1,61
H-H 0,74 N-N 1,40
O-O 1,32 C-N 1,47
C-C 1,54 C=N 1,27




El Enlace Covaente.

» Estructuras de Lewis:
Regla del octeto
- Formas resonantes
- Cargaformal
- Excepciones alaregladel octeto
» Geometria Molecular:
TeoriaVSEPR (RPECV)
» Polaridad de las Mol éculas:
Enlaces covalentes polaresy no polares
- Moléculas polaresy no polares

»



Estructuras de Lewis

L os gases nobles presentan gran estabilidad quimica (inercia
guimica), y existen como moléculas mono-atdmicas.

Su configuracion electronica es muy estable y contiene 8 e-
en la capa de valencia (excepto el He).

La idea de enlace covalente fue sugerida en
1916 por G. N. Lewis:

Los atomos pueden adquirir estructura de gas noble compartiendo
electrones para formar un enlace de pares de electrones.

Gilbert Newton Lewis
(1875-1946)



Estructuras de Lewis

TABLE 8.1 Electron-Dot Symbols

Electron Electron-
Ele- Configu- Dot

Regla del octeto:
Los aomos se unen compartiendo
electrones hasta conseguir completar la dltima

capa con 8 e- (4 pares de e-) es decir conseguir la ment ration _ Symbol
configuracion de gas noble: s°p°® Li [He]2s Li»
Be “"[EIES: «Bes

Tipos de pares de electrones:
1- Pares de e- compartidos entre dos atomos (representado
con unalinea entre los at. unidos)
- enlaces sencillos
- enlaces dobles
- enlacestriples
2- Pares de e- no compartidos (6 par solitario)

[He[2s2p'  «Be
[Hel2s'2p’  +C-

B
C .

N [Hej2s2p N
O [Hel2s'2p"  :0:
F

[He[2s2p"  +F3
Ne  [He]2s2p" :Ne:

HH OO0 :N-N:



Estructuras de Lewis

Simbolos de Lewis: Son una representacion gréfica para comprender donde estan los

electrones en un atomo, colocando |os electrones de valencia como puntos alrededor del
simbolo del elemento:
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¢ Como obtener la configuracion de gas noble?

1) Ganando o perdiendo electrones

Nao + ..I:.:
\ @ 4
2) Compartiendo electrones
B 4 RS ‘|

[Na] [*F 3

Enlace
10NICo

Enlace
covalente

Regla del octeto: Los atomos tienden a ganar, perder o compartir electrones

para alcanzar 8 electrones en la capa de valencia.




2 INTRODUCCION AL ENLACE COVALENTE

Comparticion de electrones = Enlace covaente

1 par — Enlace covalente sencillo

Pares solitarios

Par enlazante
H + *O° + 'H - H:Q:H
¢y € CO,? ") <0+ C::0-  O=C=0:

2 pares - Enlace covalente doble



"N° + °N° - INSIING INENG

3 pares - Enlace covalentetriple

Propiedades del N, : congruentes con la estructura de Lewis
[]
Distancia de enlace muy corta
Reactividad excepcionalmente baja



3 ENLACES COVALENTES POLARES

Enlace covalente no polar: aguel en que los dos atomos
comparten por igual |os electrones, g emplo: F,

Enlace covalente polar: aguel en que los dos atomos
no comparten por igual los electrones, ggemplo: HF

Uno de los atomos atrae mas a | os el ectrones de enlace que € otro

O+ oo O-

H—E;\

mas el ectronegativo




Polaridad de las Moléculas

POLARIDAD

Polares: ‘Existe una distribucion asimetrica de los electrones, el enlace o la molécula posee

un polo + y uno -, o un dipolo

No polares: Existe una distribucion simétrica de los e-, produciendo un enlace o molécula

sin dipolo

Enlaces covalentes polares FEnlaces covalentes no polares

El grado de polaridad de un enlace covalente estd relacionado con la diferencia de

electronegatividad de los dtomos unidos.



Polaridad de las Moléculas

a* §
Hydrogen Chlcride
O+ 0-
Carga postiva pequeria Carga negativa pequefia

Menor electronegatividad Mayor electronegatividad



Polaridad de las Moléculas

Para determinar si una molécula es polar, necesitamos conocer dos cosas:
1- La polaridad de los enlaces de la molécula.

2- La geometria molecular

CoO, H,0

Bond dipoles Bond dipoles

Overall dipole moment = 0

da dipolo C-O [ [ '
Cada dipolo C-O se anula porque la Overall

dipole
moment

molecula es lineal

Los dipolos H-O no se anulan porque la molecula
no es lineal, sino bent.



Polaridad de las Moléculas

Si hay pares de no enlace la
molécula es polar.

FPolar

MNonpolar Nonpolar Polar

Si los pares de e- son de enlace, la molécula es no polar.
Cuando los pares estdn distribuidos simétricamente alrededor del dtomo central.



Electronegatividad: Capacidad de un &omo en unamolécula
para atraer electrones (apetito de electrones).

H

21 2 below 1.0 N 2.0-2.4 13 14 15 16 17
Li | Be | | 1.0-14 B 25-29 B C| N O F
1.0 | 1.5 : 15-1.9 : 3.0-4.0 20 25| 30| 35| 4.0
Na | Mg Al | Si| P | § | C

BONL2Y 3 4 5 6 7 8 9 10 1 12 |Lo] 15 EEEEEEEIEEE

K | Ca| S | Ti V Cr Mn| Fe | Co | Ni |[Cu | Zn | Ga| Ge | As | Se | Br
08 |10(13 (15|16 |16 |15| 18|18 (18|19 16| 16| 15| 20| 24| 2.8

Rb|Sr | Y |Zr [ Nb|Mo|Tc |Ru |Rh |Pd |[Ag |Cd | In | Sn | Sb | Te | 1
08|10 (12 |14 |16 |18 |19 22122 22|19 |17 | L7 | 1.8|19| 21| 25

Cs |Ba |La* Hf | Ta| W | Re |Os | Ir | Pt | Au | Hg | T1 | Pb | Bi | Po | At
08|09 |11 |13 |15|24|19|22|22|22|24 |19 |18|18|19]| 20| 22

Fr | Ra | Act| "Lanthanides: 1.1-1.3
0.7 | 09 | 1.1 | Y Actinides: 1.3-1.5

A mayor diferencia de electronegatividad [1 enlace mas polar



Estructuras de Lewis

cComo se dibujan las estructuras de Lewis?

Se suman los e- de valencia de los dtomos presentes en la molécula. Para un anion poliatomico se le

afiade un e- mds por cada carga negativa y para un cation se restan tantos electrones como cargas

positivas.

Se dibuja una estructura esquemdtica con los simbolos atomicos unidos mediante enlaces sencillos.

Se calcula el n® de e- de valencia que quedan disponibles.

Se distribuyen los e- de forma que se complete un octeto para cada dtomo.

CH,

C: 1s°25°p* U 4e-
H: 151 1e- x4= 4e-

} -

H,CO
C: 1s°2s'p* U 4e-
H: 1s'00 1e- x2= 2e-
O: 1s°2s°p* 11 6e-

H

H C—O
e- de v. libres: 12-6= 6
H

v g

12e-



Estructuras de Lewis

Ej. 3: SiO* Ej. 4: SO,
A — _ AL
Si: 3s'p* U 4e-

S: 3sp* 1 6e-

. 0Lyt d —
0: 2s°p* Ul 6e-x4 = 24 0: 2 O 6e-x2 = 12

+ 4 cargas ney.

4- S

@] -

‘ O \O
O—Si—0O
L O | e- de v. libres: 18-4= 14

0 o
0 4
O—Si O u/é\u
| ®) o:
HOk




Resonancia

:0=0~0; ‘0~ 0=0:s
Datos experimental es: L ongitudes de enlace:
Dos enlaces iguales O-0:1475A
Longitud de enlace: 1.278 A 0O=0:1.207 A

L averdadera estructura de Lewis no es ninguna de |as dos,
sSino una combinacion de ambas.

0=0—0: - - 10— 0=0

Estructuras resonantes



Estructuras de Lewis

Formas Resonantes
En ciertas ocasiones la estructura de Lewis no describe correctamente las propiedades de la

molécula que representa

Ejemplo: Experimentalmente el ozono tiene dos enlaces idénticos mientras que en la estructura de Lewis

aparecen uno doble (+ corto) y uno sencillo (+ largo).

117¢



Estructuras de Lewis

Explicacion: Suponer que los enlaces son promedios de las posibles situaciones

I AL N

,{}-01‘11105 resonantes

No son diferentes tipos de moléculas, solo hay un tipo.
- Las estructuras son equivalentes.

- Solo difieren en [a distribucion de los electrones, no de los dtomos.

Ejemplos comunes: 0,, NO,, SO,*, NO,, y benceno.




2Y s tenemos diversas estructuras de Lewis?

:O=C=0-: ’) :Q—C=0:s

Carga formal de un atomo: numero de electrones del atomo
libre menos e nimero de electrones asignados a ese &omo

en la estructura de Lewis.

CF = e, atomo libre — e p.solitarios — %2 & p.enlazantes

e 4 aomo libre 6 4 6 6 4 6
— € asignados 6 4 6 /7 4 5
CF 0O 0 O -1 0 +1



:0=C=0> Q-

O—C=0-

e 4 aomo libre 6 4 6 6 4 6
— € asignados 6 4 6 /7 4 5
CF 0O 0 O -1 0 +1

Lasuma de las cargas formales tiene que ser igual ala cargatotal
de lamoléculao ion.

¢Cual esla estructura mas aceptabl e?

- La que tenga cargas formales mas pequefias
- Laque tenga les cargas negativas en |os &0mos mas el ectronegativos

:0=C=0: [ O>E=0"



Estructuras de Lewis

Carga Formal

La carga formal es la diferencia entre el n° de e- de valencia y el n° de e- asignado en la

estructura de Lewis (los e- no compartidos vy la mitad de los e- compartidos).

X=n?de e- de valencia
C,=X-(Y+2/2) = n? de e- no compartidos

Z=n° de e- compartidos

En ocasiones es posible escribir mds de una estructura de Lewis para una misma molécula:

)

H—C—0H H—C—0—H
o
H H H

o f e -~ . I . /
Utilizando el concepto de carga formal podemos determinar cubt es (a estructura de Lewis mds probable:
= El valor de C,sea mas proximo a 0

= La C,negativa debe estar localizada sobre el atomo + electronegativo



Estructuras de Lewis

H

0 b= o -Para C: C= 4-(0+8/2)= 0 <=1 Correctal
o -Para O: C= 6-(4+4/2)= 0
H

11) H—C—O—H -ParaC: Cr 4-(2+6/2)= -1

oM -Para O: C= 6-(2+6/2)= +1

-Para C: C= 4-(2+6/2)= -1
- Para N\; C 5-(2+6/2)=0

ECN@



EXCEPCIONESA LA REGLA DEL OCTETO

1) NUmero impar de electrones ‘N=O-

Presencia de electrones desapareados [1 especie paramagnética

2) Compuestos deficientes en electrones cF—Be—F

3) Ampliacion del octeto

| Capa de valencia expandida

* .FO\ /OFO :
: .F. y S\i:' +  Sepresentageneralmente con &omos no metalicos

. Situados a partir del 3er periodo + atomos
o« Fo muy el ectronegativos.




‘Excepciones a la regla del Octeto

Hay tres clases de excepciones:
b)  Moléculas con niimero impar de electrones.
NO (5+6=11 e- de valencia)

Otros ejemplos: CLO,, NO,

b) Moléculas en las cuales un dtomo tiene menos de un octeto.

BYF, (3+7x3= 24 e- de valencia)

B F
F

Ej: Compuestos de los grupos 14, 24 y 34.

Estructuras de Lewis



Estructuras de Lewis

¢) Moléculas en las cuales un dtomo tiene mds de un octeto.

La clase mds amplia de moléculas que violan la regla consiste en especies en las que el dtomo

central estd rodeado por mas de 4 pares de e-, tienen octetes expandidos.

PCl, Xe¥,
n?dee-devl] 5+7x5=40e- ndee-devl] 8+7x4= 36 e-
.. :Cl:
:Cl ‘ F\ - /F
e . B
CL | F F
:QI:

Otros ejemplos: CIF,, SF,, XeF,

Todos estos dtomos tienen orbitales d disponibles para el enlace (3d, 4d, 5d), donde se alojan los pares de e-

extras.



. LAFORMA DELASMOLECULAS

9

Repulsion de Pares de Electrones de la Capade Vaencia (RPECV)
Valence Shell Electron Pair Repulsion (VSEPR)

L os pares de el ectrones se disponen arededor de un atomo
de forma que se minimicen las repulsiones.

Distribucion electrones Tetragdrica Tetraédrica Tetragdrica
Geometria molecular Tetraedrica Piramidal trigonal Angular




Explicacion de la variacion de los angulos de enlace

/nI‘ X .i.
f/r Ilnl\ i :
/ Hnll \\ ILI Hq Y 5
/ _Ci—>H 5 T E
H H G
Angulo de enlace 109,5° 107° 104.5°

El orden de las fuerzas de repulsion es:

p.solitario-p.solitario > p.solitario-p.enlazante > p.enlazante-p.enlazante



Geometria Molecular

Forma Molecular

Forma molecular estd determinada por: “-

Bong
_distance,
P

» Distancia de enlace 1 Distancia en linea recta, entre los niicleos de los dos

/ . r
dtomos enlazados. g i

. ) ' b
» Angulo de enlace L1 Angulo formado entre dos enlaces que contienen un dtomo o

P e
/ Ecnd angla, J
en comun. 1085

Modelo de Repulsion de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia

La geometria molecular puede predecirse fdcilmente basdndonos en la repulsion entre pares
electronicos. ‘En el modelo de RPECY, [Valence Shell Electron Pair Repulsion Theory (VSEPR)] los pares de
e- alrededor de un dtomo se repelen entre si, por ello, los orbitales que contienen estos pares de e-, se orientan de

forma que queden lo mds alejados que puedan unos de otros (asi se minimizan las repulsiones).



Geometria Molecular

El modelo de RPECV: Prediccion de la geometria molecular

a)  Sedibuja la estructura de Lewis.

b)  Secuenta el n’ de pares de e- de enlace y de no enlace alrededor del ~ dtomo central y se colocan de forma
que minimicen las repulsiones: Geometria de los pares de e-. (Geometrias ideales)

¢)  La geometria molecular final vendrd determinada en funcion de la importancia de la repulsion entre los

pares de e- de enlace y de no enlace.

PNC-PNC > PNC-PE > PE-PE
PN(C= Par de no enlace; PE= Par de enlace

NH; =% H—N-—H _uly —a
Lewis structure \

Electron-pair geometry Molecular geometry
(tetrahedral) (trigonal pyramidal)




Geometria Molecular

Geometria ideal

N° de pares Geometria Angulo de enlace
de e-
2 (AX,) Lineal 180¢°
3 (AX,) Trigonal Plana 1200
4 (AX,) Tetraédrica 109.5°
5 (AX;) Trigonal Bipiramidal 90° / 120°

6 (AX) Octaédrica 90°




Geometria Molecular
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Geometria Molecular

L os dobles enlaces son ignorados en RPECV



Geometria Molecular
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Geometria Molecular

Crl,

Estructura de Lewis:

n—




Geometria Molecular

+Ht —>

Trigonal piramidal Tetraédrica

104.5°
H

Bent o V



Geometria Molecular

5 0 PCi5
Tetrvrmal Trigonal
Febeorid p—
binyvramidal bipyramidal
a 1 ﬂ_ﬂ} QE.
! 1 ﬂ B SE.

oeesaw

3 2 53 CIE:

B

I-shaped

Xel»

B

T
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Geometria Molecular

Oetalhadesl hapals o
A TA LIRS L Ly LTe1a )

5 1 BrFs
Square pyramidal
T,
ek
4 2 B~y XcF,

Square planar




Orbitales atomicos; Hibridacion

Teoria del Enlace de Valencia (TEV)

— @ @O Overlap region

H / Cl Cl \ |
H Y H o s, R R P e C i L

Overlap region




Orbitales atomicos; Hibridacion

El enlace en el Be'F,

A este proceso se le denomina hibridacion y se forman nuevos orbitales hibridos.

N de O. Hibridos que se forman = N° de O atomicos mezclados.

Y

Q+gﬂc>o+o<>



Orbitales atomicos; Hibridacion

Linear

P Ly o PSR D OMy
P TLice 5p DIy, OO
Tricnnal
rigonal
1
E_flcll cry
s,p.p.p Four sp” CH,, NH;, H,O, NH,~

ITetrahedral




Orbitales atomicos; Hibridacion

Orbitales Orbitales

Atomicos Hibridos Geometria Ejemplos

e of hybrid orbitals =

Pis, SF;, Bris

Tr igux Tat
bipyramidal

T B Oy apdd 2
ny;y;yﬂﬁ,u L \1}; [

CE_ M W~ DL —
WLy el By FVLL QL L




Orbitales atomicos; Hibridacion

E ﬁ M&ﬁ%&

Los pares de e- extra de un enlace multiple no estdn localizados en orbitales hibridos.

H
N H-C—C H
N

C
H H
Enlace sigma, O:

Densidad electronica se concentra en el eje que une los dtomos. Consta de un solo [obulo.Todos los

enlaces sencillos son sigma.

‘Enlace pi, Tt
Densidad electronica se encuentra por encima y por debajo del eje que une los dtomos. Consta de mds

de un [obulo.

- Un enlace doble consiste en un enlace O T

Internuclear
axis

- Un enlace triple consiste en un enlace O T



Orbitales atomicos; Hibridacion

the set of orbitals sp? + p

overlap of p orbitals leading to pi ix) bond



Orbitales atomicos; Hibridacion




O+ O-
H—F u=0-r (Cm,1Debye=3.34-10% C-m)

| >

En una molecula poliatomica hem de considerar
dels moments dipolars dels enllacos.

O—C—O0 >//'O\
’ H H

H=0 uz0
No polar Polar




Estructuras de Lewis

Molécula de Hidrogeno: H,

1s electrons Shared electron pair

Two hydrogen atoms A hydrogen molecule
H + H H—H

Tipos de enlaces covalentes:

Half-filled orbitals Shared electron pair

(a) Typical covalent single bond

Filled orbital Vacant orbital Shared electron pair

PN <

X\—/+V/me Y

(b) Coordinate covalent single bond



Estructuras de Lewis

FEnlace covalente vs Enlace ionico

atoms atoms

SHARING OF TRANSFER OF
ELECTRONS ELECTRON

molecule pquitiva mnnﬂ'lm
an on

covalent bond ionic bond



Estructuras de Lewis

» En el enlace solo participan los electrones de valencia (los que se encuentran alojados en la

ultima capa).

Ej.: El enlace en [a molécula de agua.

8+

Hydrogen

Hydrogen

6+

Bohr model

(a)




