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Tema 5
Enlace Quimico |

Conceptos basicos sobre el enlace. Estructuras de
Lewis

Modelo RPECV para la estructura molecular.

Bibliografia: Tema 9 del Petrucci (pag. 334-345)

El enlace quimico

Los atomos se unen entre si solo si al hacerlo liberan energia

Algunas ideas I » . . -
previas La reduccion en energia se debe a: la interaccion entre
iones de cargas opuestas 0 a entre los nucleos y los pares
de electrones de enlace )
¢ Por qué es \ La existencia de compuestos es el centro de la Quimica \
importante p N
entender el El conocimiento de como se unen los atomos es
enlace? fundamental para obtener nuevos compuestos
4
VNIVERSITAT
B VALENCIA (§F) EQEM Curso 2007-08 T2

Geometria molecular

Las repulsiones electronicas entre los pares de

Ideas principales ‘ .
P P electrones determina la forma molecular

e ]
[ Laforma de las moléculas determina las propiedades

\

¢ Por qué es importante de la sustancia (estado fisico, solubilidad, puntos de
conocer la forma de las fusion, ..., gobiernan las reacciones quimicas)
moléculas? Si el agua tuviera una forma distinta, sus propiedades
\ serian muy diferentes. )
A8 4
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Objetivos del tema

Dibujar la estructura electronica de Lewis de moléculas e iones
Escribir las estructuras de resonancia de una molécula
Usar los calculos de la carga formar para evaluar las estructuras de
Lewis alternativas

Geometria molecular. Explicar los fundamentos del modelo VSEPR

de enlace en términos de repulsion entre electrones

Usar el modelo VSEPR para predecir la disposicion de los electrones y
la forma de una molécula o ion poliatbmico

Predecir el caracter polar de una molécula
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El modo mas simple para describir el
enlace es la Teoria de Lewis. A pesar de
su sencillez permite predecir la forma de

las moléculas sencillas. Esta se
racionaliza mediante el modelo de
repulsion de electrones de la capa de
valencia RPECV.

Terminologia utilizada

Molécula =» conjunto finito de atomos unidos entre si mediante enlaces
covalentes
Longitud de enlace =¥ distancia entre dos nlcleos unidos.
Angulo de enlace =» angulo entre enlaces adyacentes.
Fuerza de enlace =» Es la energia necesaria para romper un enlace
enlace fuerte: > 800 kJ-mol!
enlace intermedio: ~ 500 kJ-mo*?
enlace débil: <200 kd-mol-!
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[(;Cémo se combinan los atomos para formar moléculas?]

<

'En 1916 G.N. Lewis sugiri6 la novedosa idea de que los ‘k
enlaces se forman por comparticiéon de electrones

Teoria de Lewis
Distribucion electronica en las moleculas
covalentes

y

6 Shared electron pair




Revision de la Teoria de Lewis

Ideas principales

Los electrones de la capa mas externa
(de valencia), juegan un papel
fundamental en el enlace.

Los enlaces se establecen por
comparticion de dos electrones.

En algunos casos se transfieren
electrones de un atomo al otro (ionico).
En otros se comparten uno o mas pares
de electrones (covalente).

G. N. Lewis (1875-1946)

Teoria de la comparticion de
electrones

Estructuras de Lewis

Teoria acido-base de Lewis

Los electrones se transfieren o se comparten de modo

[}
E que los atomos adquieran una configuracion electronica
g especialmente estable. Generalmente de gas noble.
R Octeto. En sentido estricto solo es aplicable a los
il elementos del segundo periodo
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Puntualizaciones sobre las estructuras de Lewis

Las estructuras electronicas de Lewis no indican nada acerca de la
forma o de la geometria de una molécula.

Tampoco informan acerca de los orbitales de donde proceden los
electrones a compartir ni donde se alojan definitivamente estos. Basta
contar los electrones de valencia y distribuirlos de forma correcta
alrededor de los atomos.

A pesar de ello constituyen una herramienta muy simple y eficaz para el
estudio de la distribucion electronica de moléculas sencillas (estructura
electronica).

El modelo de Lewis es anterior a la teoria del orbital molecular, mucho
menos sofisticado y menos potente.
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Simbolos de Lewis
Un simbolo de Lewis representa el nicleo y los e internos de un atomo.

Los puntos alrededor del simbolo representan a los e- de valencia. Los
electrone que reien en la apa exterior incompleta de los atomos

«Sje  Si:[Ne] 3s23p2

<Al * Se. 1K :Ar:

s
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Comparticion de electrones

El enlace quimico entre dos atomos se origina mediante la
comparticion de electrones

Los e son compartidos para dar a cada atomo una
configuracion de gas noble

Regla del octeto

En las moléculas, los atomos se unen entre
si compartiendo pares de electrones
para adquirir cada atomo la
configuracion de gas noble (para los
elementos del 2° periodo: 8e-).

Esta regla funciona bien con atomos del 2°
periodo pero en los del 3° se presentan
bastantes casos de incumplimiento
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Enlace covalente segun Lewis

La molécula de dihidrogeno (H.,):

He + sH — HIH 0 Hj—\H
Par de
enlace

[ ¢ Como se origina el enlace entre los atomos de H? ]

por comparticion de ambos electrones por los dos nicleos

[ ¢ Qué configuracion adquiere cada atomo de H? ]

la configuracion del gas noble He (1s?, ambos electrones

apareados espines opuestos, m=+1/2)

[ ¢ Cuantos e- atrae cada nicleo? ]
atrae a los 2 electrones de enlace
[ ¢A qué se debe la estabilidad de la molecula? |
gue e,lrﬁ?r de e se localiza preferentemente entre ambos nicleos
VNIVERSITAT avelcolost
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Enlace covalente segun Lewis
La molécula de Cloro (Cl,):

:Cls + +Clt — :CClt o :C1oCl}<—= Pares solitarios

/g

Par electronico de enlace: aquel que es compartido por dos atomos y
que por tanto contribuye de modo eficaz al enlace

Par solitario: aquel que pertenece exclusivamente a un atomo. No

contribuye al enlace pero es crucial a la hora de determinar las
estructuras moleculares

Par de
enlace
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Enlace covalente segun Lewis

La molécula de Metano (CH,):
¢ C> [He]2s?2p,' 2p,!
¢ C* > [He]2s'2p," 2p,' 2p,’

® la energia liberada al formar 4 enlaces C-H compensa con exceso la energia
necesaria para la formacion del estado excitado C*

H
- |
4H- + *C* —» H.C'H o H—C—H
i |
H

— ¢ Qué configuraciéon adquiere el atomo de C?
configuracion del gas noble que le sigue Ne ([He] 2s2 2pf)
—¢Qué configuraciéon adquiere cada atomo de H?

configuracion del gas noble He (1s2)
VNIVERSITAT (s 45
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Enlace covalente dativo

Enlace covalente coordinado (o dativo):
¢ Formacion del ibn amonio NH,*

+
H H
HN:/—\ H* — H—N—H
H H
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Enlaces covalentes miultiples

Enlaces covalentes mltiples:

Molécula N,

Enlaces covalentes miultiples

Enlaces covalentes multiples:
Molécula CO,

;Q.W

.C../‘\// .(.): s :Qic::ié:

PR

Orden de enlace
numero de pares de e que contribuyen al
enlace entre dos atomos.
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Carga formal. Definicion m
CF = n° e de valencia- n° e en par solitario-(1/2)n° e- en par Calcula las cargas formales para la molécula de H,O
enlazante (compartido)
La CF no representa la distribucion real de la carga en la molécula.
Es solo una herramienta de trabajo que permite dilucidar qué
distribuciones electronicas no son adecuadas.
Ejemplo: Molécula CO (gas toxico): ° O .
Estructura de Lewis satisfactoria * d CF(0)=6-4-(4/2)=0
Las cargas formales sobre cada atomo son las siguife%ti o CF(H)=1-(2/2)=0
e C:4-2-3=-1 electronegatividad=2,55 *“~ — ° H
o 0:6-2-3=+1 electronegatividad=3,40 H
Esta distribucion de cargas no es adecuada porque asigna una carga
formal negativa sobre el atomo menos electronegativo
. o
:C=0:
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Carga formal. Reglas

En una molécula neutra la suma de las CF sera 0.

En una especie ibnica la suma de las CF sera igual a la carga del ion.
Las CF deben ser tan pequenhas como sea posible.

Las CF negativas deben estar sobre los elementos mas electronegativos
a ser posible

Estructuras de Lewis con CF del mismo signo sobre atomos adyacentes
son poco probables.

Cargas formales en el N,O

Es una molécula lineal asimétrica con un N como atomo central.
Tenemos 3 posibles diagramas de Lewis que cumplen la regla del octeto:

=N=0

U] (I

asignacion de cargas formales

IN=N-Q

*N-N=0:

(I

N=N=Q (IN=N-Q TP«
©® ©
“e<valertia e solitarios 1/2e comp | CF
la estructura de menor estructura ,’\\"((g : 3 i +'1
; energia sera: (1) la que 0 o 5 2 2 0
Las cargas formales determinan Formal Charges tenga menores cargas R 5 2 3 0
la plausibilidad de las posibles formales S(;?rd? 'f_sb y O - : e
0 atomos y Istripuidas N 5 5 7 2
estructuras de Lewis de acuerdo con su ssma N((g ° ° ! 2
electronegatividad B 0 6 2 3 +1
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Resonancia Resonancia en el anion nitrato
Hay especies que no pueden expresarse :0:
correctamente con un diagrama de Lewis sencillo e . . —l = g —| = . —| =
Por ejemplo, moleculas en las que son posibles Q=50 . 0 . . 0 . . 0 .
mas de dos estructuras resonantes de la misma 1 .. 1| .. .. | .. .. ..
energia de modo que no hay manera de decidir o e T — 0N —_ Y. X Y — —
cual es la estructura correcta. Son estructuras -O- : 0 N O : 0 =N O : * 0 N= 0
equivalentes. | -0
. . c0—S—
Cuando hay varias estructuras equivalentes, °° e 'I o
ninguna de ellas describe de modo correcto las ﬂL
propiedades moleculares. O
Las estructuras de Lewis del SO, predicen que la .. : | : ..
molécula tendria 1 enlace doble y 2 sencillos. 0=s 0.
Los datos estructurales confirman que las tres Longitud de enlace en el NO,: 124 pm
distancias de enlace S-O son idénticas. d(N=O): 140 pm
La fusion de las tres estructuras se denomina 0. d(N=0): 120 pm
resonancia y a la estructura de Lewis resultante oo \ oo
hibrido de resonancia : O==5=0.
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Resonancia. Molecula de ozono

Hay 2 posibles estructuras de Lewis. Ninguna de ellas es

satisfactoria .o @ . @
¢ Porqué estas estructuras de Lewis no son satisfactorias? . ._O_. 2’
Las estructuras de Lewis presenta dos enlaces diferentes (doble y
sencillo). Sin embargo, los datos experimentales indican que ) @
ambos enlaces son idénticos (1,28 A) e intermedios entre enlace Jee 0% e
simple O-O 'y doble O=0. - O—0=

La estructura electronica es una combinacion de ambas o
hibrido de resonancia:

d(pm)
0-0 147
0=0=0 0=0 121
0O-0 (ozono) 128

| ;Qué concepto subyac} Deslocalizacion electronica

Excepciones a la Regla del Octeto

Incumplimiento
de la Regla

Por exceso
(Moléculas
hipervalentes)

Regla del Octeto:

Suelen cumplirla los atomos del 2° periodo
Los atomos del 3° periodo y superiores
presentan bastantes casos de incumplimiento
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Moléculas impares Estructura de Lewis del O,
Molécula de NO (1_1 €): ) ) ) El problema de la molécula de dioxigeno O,:
Con un numero impar de electrones es imposible cumplir la regla del octeto.
Se prefiere colocar el electron impar sobre el atomo menos electronegativo Orden de enlace 2
Una molécula par (12 e°) pero paramagnética (electrones
desapareados)
‘N=0O  paramagnética
Molecula de CN (9 &) ‘ ¢ Qué estructura de Lewis podemos proponer? ‘
La estructura de Lewis no cumple la regla del octeto m W
Explica la gran tendencia a la dimerizacion . . . o~ N~ o 1
:0- U-o- — 3 010. — :0=0: (1)
‘C=N: paramagnética * Estructura (1): distribuciéon de Lewis mas racional
- » compatible con la energia y longitud de enlace experimentales
— \T e — o NT— — T * incompatible con paramagnetismo (no deja electrones
p— ° + p— . —_— > . p— — p— .
*C=N *C=N: N=C—C=N desapareados)
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Estructura de Lewis del O,

Otras alternativas para O, que no cumplen la regla del octeto pero que
son paramagnéticas

* Estructura (2) y (3):
» compatibles con paramag-

Moléculas hipovalentes, BF,

Octeto incompleto (moléculas hipovalentes): BF,

3 F+ + -B* — F:B:!F! 4cidode Lewis

netismo et e
* incompatibles con la energia e’
y longitud de enlace experi-
mentales ve o oo
‘F: tF: tF:
* Estructura (3): | | |
« ademas no es viable B — B —— B
porque......... NP 72NN N
No podemos proponer ninguna estructura * Elatomo de O no dispone .F. F. + F, Fe .E. JFe
de Lewis que sea compatible con los de 5 orbitales en la capa de
datos experimentales valencia ) . )
¢Cual contribuye mas ?
La TOM si es capaz de explicar tanto el orden de enlace como el paramagnetismo
de la molécula de O,
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Moléculas hipovalentes, BF; Moléculas hipervalentes
El BF; es un acido de Lewis. El NH; es una base de Lewis Expansion del octeto: moléculas hipervalentes
cumplen octeto: NCl, PCl, 1 OF, SF,
F H expanden octeto: ¢N§‘§§? PCl, | ¢OE2 SF,,SFg
| m | El atomo central debe pegenecer al me@ al 3¢" periodo
F— 3] ‘N —H > FB-NH; | ¢ Por qué?
I‘? I!I Pueden expandir octeto
® n° orbitales de la capa de valencia: mas de 4

reaccion acido-base
de Lewis

VNIVERSITAT
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los atomos del 2° periodo: ¢ Por qué no puede presentar expansion del

octeto?
® 4 orbitales en la capa de valencia: (maximo 8 e°)

VNIVERSITAT
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Moléculas hipervalentes, PCI;

Molécula PClI; (10 e alrededor del P)
P > [Ne] 3s?3p,' 3p,'3p," 3d°
El P dispone de 3 e para formar 3 enlaces simples con 3 atomos de

cloro:
:Cl: PCIl; cumple regla del octeto
P — ¢Qué configuracion
NN adquiere el atomo de P en
CLoock PCI,?
configuracion del gas noble
que le sigue Ar ([Ne] 3s2 3p®)

¢, Como puede formar 5 enlaces el P ?
Se requiere excitar 1e- del orbital 3s al orbital vacio 3d

Moléculas hipervalentes, PCl;

¢,Como puede formar 5 enlaces el P ?
®Se requiere excitar 1e- del orbital 3s al orbital vacio 3d

Pr:iNel [I_] ] T T T

3s! 3p,' 3p,' 3p," 3d!
hibridacion sp3d are O
Cl
Sl v P QI L
:Cl- Pe —
LX) . K / \ .
Cl, CL

PCI; no cumple la regla del octeto

® la energia liberada al formar 5 enlaces P-Cl compensa con exceso la energia
necesaria para la formacion del estado excitado P*
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Moléculas hipervalentes, SFq Estructuras de Lewis. Reglas(l)
Molécula SF4 (12 e alrededor del S) El H solo puede adquirir 2e. Los elementos del 2° periodo: 8e y los del 3%y sig.
S > [Ne]3s23p.23p, 3p,! 30 pueden ampliar el octeto: 12, 14,...
el Py SPy’ 9P, _ Escribir una formula esqueleto con el elemento mas voluminoso (o el menos
El S solo dispone de 2 e- desapareados para formar 2 enlaces simples electronegativo) en el centro, enlazado por enlaces sigma a los atomos
(p.e. en SF,) periféricos. El H siempre es periférico
Nv: suma de electrones de valencia. Si la molécula es ibnica sumar o restar su
carga.
No: nimero de electrones necesarios para que cada atomo cumpla la regla del
S*: [Ne] |T | |T |T |T | |T |T | | | | octeto No=8n (n= numero atomos). Excepto H que solo puede rodearse de 2 e.
' I — = Nc: elec. a compartir para que se cumpla la R.O. Nc=No-Nv
configuracién < 351 3p,' 3p,'3p," 3d? ) No: Numero de electrones que participan en enlaces sigma.
electronica I — Ns=2(n-1)
excitada U Nz: NUmero de electrones que participan en enlaces pi.
s F Nr=Nc-No
"F°‘ o Nr=0: la molécula solo tiene enlaces sencillos
RN | - F.- Np>0: Np electrones implicados en enlaces muiltiples
S Np<0: el atomo central amplia su octeto en Nz electrones. En este caso, recalcular No,
S | B Nc, No y N
LR e
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Estructuras de Lewis. Reglas(ll)

Nps: Numero de electrones en pares solitarios.
Nps=Nv-Nc (o No si se ha ampliado el octeto)
Proceder a la asignacion de los enlaces y pares solitarios respetando la
regla del octeto
asignar pares solitarios preferentemente a los atomos periféricos
Carga formal CF=Nv - Nps - Nc/2
las cargas formales han de ser razonables y lo mas bajas posibles

estructuras mas razonables son las que tienen una menor separacion de
cargas formales

Tener en cuenta la posibilidad de estructuras resonantes.
No violar nunca la regla del octeto para elementos del 2° periodo.

VNIVERSITAT
1 VALENCIA [§F) EQEM Curso 2007-08 T-38

Resumen reglas de Lewis

Nv: suma de electrones de valencia. F

No = 8n (n= nUmero atomos) F\ |

Nc = No-Nv S \
No=2(n-1) F

Nn= Nc-No esqueleto de la

Nr=0: la molécula sélo tiene enlaces sencillos molécula SOF,

Nm=>0: Np electrones implicados en enlaces multiples

Nn<0: el atomo central amplia su octeto en Nr electrones. En este caso,

recalcular No, Nc, N6 y N&t

Nps = Nv-Nc (o No si se ha ampliado el octeto)
CF = Nv - Nps - Nc/2

VNIVERSITAT
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Estructura de Lewis del SOF,

1)  Atomo central:

el menos electronegativo: S F F
2) Nv=6+6+4x7 =40 \|/O
3 No=8x(n)=8x6=48 /S\

4) Nc= No-Nv=48-40=8 F
No =2(n-1) =2x5 =10

esqueleto de la
6) Nm=Nc-No =8- 10 =-2 amplia octeto

molécula SOF,

3) No=48+2 =50
4) Nc= No-Nv=50-40=10
5) No=2(n-1) = 2x5 =10 se forman 5 enlaces sigma
6) N =Nc-No =10 - 10 = 0 no hay enlaces pi
7) Nps=(Nv-Nc)=(40-10) = 30 15 pares solitarios
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Refinando la estructura de Lewis del SOF,

analisis de cargas formales : . .8 |':'
CF(0)=6-6-2/2=- \ | ¢
CF(S)=6-0-10/2=1 e .
CF(F)=7-6-2/2=0 F. .F.:
e © : .
0L ]

CF(0)=6-4-4/2=0
CF(S)=6-0-12/2=0
CF(F)=7-6-2/2=0

Estructura mas probable al
minimizar las cargas
formales

VNIVERSITAT
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Ejercicios

Ejercicios practicos sobre estructuras
electronicas de Lewis

Proponer la estructura de Lewis de las siguientes Geometria molecular
entidades moleculares:

NH;, NH,*, HF, H,0, CH,, NF;, NO5-, CIO,, PCl;, ICl,,
CIF;, IF,, XeOF,, XeO,, ICI,*
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Estructura de Lewis vs estructura molecular Geometria molecular
% Las estructuras de Lewis en nada nos indican la forma
. ‘ . T de la molécula. Para ello recurrimos a un modelo muy
‘F—B—F: sencillo pero eficaz: Repulsion entre los Pares
4 Botor triflustide, BE . . Electronicos de la Capa de Valencia (RPECV o VSPR,
3 5 Boron trifluoride, BF4 en inglés)
o M — Desarrollado por N.V. Sidgwick y H.E. Powell
Gl p— Gk ( Qp, , (1940) refinado por R.J. Gillespie y R.S. Nyholm
Cl C: ' — Buena capacidad de prediccion y sencillo de aplicar
e ; 9 B dad de pred llo de apl
6 Phosphorus pentachloride, PCl; Q
7 Phosphorus pentachloride, PCl
VNIVERSITAT VNIVERSITAT
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Conceptos basicos del modelo RPECV

Los pares de electrones se repelen entre si, tanto si se encuentran
formando enlaces (pares de enlace) como cuando estan sin compartir
(pares solitarios).

Los pares de electrones (tanto solitarios como de enlace) se distribuyen
en torno al atomo central de modo que se minimicen las repulsiones
entre ellos

La geometria molecular viene definida por distribucion espacial de los
atomos que integran la molécula.

VNIVERSITAT
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Reglas del modelo RPECV

idea principal

Los pares de electrones se repelen entre si, tanto si se encuentran
formando enlaces (pares de enlace) como cuando estan sin compartir
(pares solitarios). MODELO ELECTROSTATICO

12 Regla (N.V. Sidgwick y H.E. Powell, 1940) |

Los pares electronicos se distribuyen alrededor de un atomo
central de manera que se minimicen las repulsiones entre ellos.

Generalizacion del | El modelo RPECV no se centra en pares de electrones
par de electrones sino en agrupamientos de electrones.

Un agrupamiento de electrones puede ser:
—un par de electrones, ya sea enlazante o solitario,
—un Unico electrén desapareado sobre el atomo central (p.e. NO)
—un doble (p.e. 0O=C=0) o un triple enlace (H-C=N)
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Reglas del modelo RPECV

22 Regla: no equivalencia entre par solitario (PS) y par de
enlace (PE)

La repulsion entre los pares electronicos disminuye
segun el orden: PS-PS > PS-PE > PE-PE

Justificacion

Un par electrénico solitario se encuentra bajo la accion de
un Unico nucleo por lo que ocupa un mayor espacio que un
par de enlace

Consecuencia ‘

Cuando existan dos o0 mas pares solitarios, éstos tienden a
estar lo mas separados posible

los enlaces multiples concentran mayores densidades de carga

y por tanto generan mayores repulsiones que los sencillos.
VNIVERSTTRT 1 *
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Estratégia para el uso del modelo RPECV

Dibujar la estructura de Lewis

¢ Cuantos pares electronicos? X\/X
Considerar el doble enlace como el sencillo H A/
Distribuir los pares electronicos de forma que x/ \x

minimicen sus repulsiones: geometrias ideales
Decidir qué posiciones ocuparan los PS y cuales los
PE
Cuando los PS puedan ocupar mas de una posicion no
equivalente, situarlos alli donde minimicen sus
repulsiones
Identificar la geometria molecular a partir de las
posiciones de los atomos perifericos
Permitir las distorsiones debido a las repulsiones
entre PSy PE
R(PS-PS)>R(PS-PE)>R(PE-PE)

VNIVERSITAT
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Geometrias ideales AX,
2 pares enlace 3 pares enlace 4 pares enlace
LINEAL TRIGONAL PLANA TETRAEDRICA

/‘\ 180°

Denominacion de las estructuras de moléeculas senci

.:.:. tri | forma T
rigona L o
120° 1005° . ? piramide tetraédrica
lineal plana ;
angular trigonal l e
S
P~ P |\. 120 b
—o— A 2 o
5 pares enlace 90"/ disfenoidal  cuadrado ~ bipiramide piramide bipiramide
i trigonal
‘?_llgggln\ﬁ?E gg‘?jzgg%j silla de montar  plana 9 base cuadrada pentagonal
o | o I R
-—‘.(" — 120" \I _ f" R — 72
N I( — 00" 00
V octaédrica
VNIVERSITAT VNIVERSITAT
o VALENCIA (3 F) EQEM Curso 2007-08 T-50 ® VALENCIA [0F) EQEM Curso 2007-08 T-51
Notacion en el modelo RPECV Algunas geometrias comunes
PS+PE Distribucion l\éoptaEii:c'\:/n Geometria Molecular Ejemplos
Notacién AXn Em Lineal @—@=@ AX2 Lineal BeH2
Triangulo equilatero
: atomo central
3 1200 AX3 Trigonal Plana BCI3, AICI3
: atomos periféricos AX2E Angular SnCl2
o - A 2 Tetraedro
. pares solitarios asociados al atomo central AX4 Tetraédrica CH4, SiCl4
4 \mss" AX3E Piramide Trigonal NH3, PCI3
AX2E2 Angular H20, SCl2
AXE3 Linear HF
Bipiramide Trigonal
AX5 Bipiramide Trigonal PCI5, AsF5
5 < AX4E Disfenoidal SF4
N AX3E2 Forma de T CIF3
120° AX2E3 Lineal XeF2
Octaédro
AX6 Octaédrica SF6
\fo" AX5E Piramide base cuadrada BrF5
6 AX4E2 Cuadrada plana XeF4
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Moléculas derivadas del tetraedro: AX.E,_,

PS+PE Distribucion I\'Iaogaé(éc\)/n Geometria Molecular Ejemplos
Tetraedro
AX4 Tetraédrica CHg4, SiCl4
4 \mas" AX3E Piramide Trigonal NH3, PCI3
AX2E2 Angular H20, SCl2
AXE3 Lineal HF

S)oe)

H

angulos:

|
i
i
\ i
; L 0

Efecto de un par solitario, [SO,]*

2_
5—§—o]

-
AXLE
) ;

15 Sulfite ion, 5032*

Atoms
move 4 v LP/BP triangular

together

tetraédrica pero
piramide de base

'Y
| " - . . Metano: HCH = 109,5° | 4 o O-S—0
7 ] : Amoniaco: HNH = 106,6° el angulo O-5-0 es menor que
”/ \H N \H \H Agua: HOH = 104,5° 'N \ } el ideal de 109,5° debido a las
R 5 S ‘ repulsiones PS-PE que cierran
@ ® @ BP/BP el enlace
\éN{XxELr‘SLTCP& (6%) EQEM Curso 2007-08 T-55 \éN{X\ELIS]vTCAII\ (G%) EQEM Curso 2007-08 T-56
Efecto de dos pares solitarios Octaedro

Lone
AX,E,
| Los pares solitarios ejercen una repulsién que tiene

como consecuencia la disminucion del angulo
104.5° H-O-H respecto del ideal 109,5°

18 Water, H,0

tetraédrica angular
Lone pairs
s
3
J ) Forcing
) atoms to
Lone pairs P Q\WW together
J J move apart J/Sl K J
1) (b) (c)
VNIVERSITAT
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Moléculas derivadas del octaedro: AX, Eg_,

abri i Notacion . n
PS+PE Distribucion RPECV Geometria Molecular Ejemplos
Octaédro
AX6 Octaédrica SFg
90°
6 ) AX4E2 Cuadrada plana XeF4

Ejemplo de AX, E;_.. Estructura de ICI,

Repulsion entre PS-PS muy
intensa para angulos de 90°

XeF,
(Incorrect)
() § i
— 1
( ) ole
]
¥ a
Estructura molecular correcta I
| Cl=—p—~¢
— o — o — o .
a (FSF)= 90 a(F..BrF,)=84,9 a (FSF)= 90 i |
(Correct)
BVATENCA (37) FaEM  Curso200708 59 BV 1) EQEM  Cursosuwive 0
Bipiramide trigonal Moléculas derivadas de la bpt: AX E; .
PS+PE Distribucion '\éogaE%?/n Geometria Molecular Ejemplos
Bipiramide Trigonal
5 df
d(0-Xp0) d(0-Xo0) 120 AX2E3 Lineal XeF2
PFs 1,577 1,534
PCly 2,140 2,02 sLas posiciones axial (Ax) y ecuatorial (Eq) no
AsF, 1,711 1,656 son equivalentes
*La repulsion PS-PS es muy fuerte a 90°
*Los pares solitarios E tienden a situarse en las
posiciones Ecuatoriales donde la separacion es
de 120°
F F Cl
C 0 F C waCl C wniCl
Cl Cl Cl
F
VNIVERSITAT (s VNIVERSITAT (s
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Disposicion del par solitario en AX,E

Los pares solitarios minimizan sus repulsiones si se
sitian en el plano ecuatorial

Estructura del SF,

Disposicion axial
incorrecta del par

Disposicion ecuatorial
correcta del par

Efecto distorsionador
del par solitario (b)

solitario (a) solitario (b)
i LP
Weaker oo
LP/BP
Stronger LP/BP repulsions rcp;lsmns Q | LP . LP "
- - = o -
- - ‘J) ) ] 3
«
o o (a) (b) (c)
(a) (b)
VNIVERSITAT D VNIVERSITAT
© VaLENCiA (0] EQEM Curso 2007-08 _ T8 © VALENCIA [0F) EQEM Curso 2007-08 T-64
- - Efecto de la diferencia de electronegatividad
F-.._, | . n | F 3?2 Regla: efecto de la diferencia de electronegatividad
F/SI " _/Cll —F h"‘)é (x) entre el atomo central y los terminales (ligandos)
F T F e—i El volumen de un par electrénico de enlace disminuye al aumentar la
L | electronegatividad del ligando
SF4 C1F3 F
F,.SF.= 173,5° (<180°) F,.CIF = 87,5°(<90°)  FXeF= 180° Cuanto mayor sea la x, del &tomo terminal, mas desplazado
estara hacia él el par electronico de enlace (y mas lejos del
disfenoidal (o balancin) punta de flecha lineal atomo central), por lo tanto, menos interaccionara

VNIVERSITAT
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repulsivamente con los demas pares de electrones
localizados alrededor del atomo central (produciendo una
disminucion del angulo)

..().. .‘()..
7\
H .~ H :I:.é/i l;:.
VNIVERSITAT (s 1045 1031
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Efecto de la diferente electronegatividad

AX,E

Pl, PBr, PCl, PF,
2,66 2,96 3,16 3,98
102° | 101,5° | 100,3° | 97.,8°

Finalmente...

¢ Otras geometrias? Existen estructuras basadas en la coordinacion de
mas de seis pares de electrones: IF,
: Moléculas isoelectronicas son tambien isoestructurales:
[SO,J%, [CIO,], [PO,]?, CCl, : tetraédricas
[NO,J, [CO,]2: triangular plana
BeCl,, BOCI, CO,, N,O: lineales

VNIVERSITAT VNIVERSITAT
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Ejercicio
of Electon-  of Ideal
Electon  Guoup Lone  VSEPR Molecular  Bond
Goups Geometry Puirs  Notation  Geometry  Angles  Example
2 lincar 0 AX. .I A= 1380 BeCl
. 3 . . . (lincar)
Determina la geometria de las siguientes especies de acuerdo con el modelo
de repulsiones de pares electrénicos de la capa de valencia: PCl;, ICl,-, ICl,*, wgwalk O 7AX X 20% BE
- - - planar & (BeCly)
XeOF,, XeO;, SF,, CIF;, ICl,-, OSF,, POCI;, XeO,F,, XeO,, IOF;, 10,F, IF, planar K "
Ry 2 —
trigonal 1 AXI X 120 S0,
planar =Y
X (BF;)
4 tetrahedral 0 AX 109.5°  CH,
(tetrahedral)
tetrahedral 1 AXqE & 109.5° NH
.
X<=o-y X —
X —
(trigonal
pyramidal)
tetrahedral 2 AXE o 100.5° OH 2
4
A -
X —
(angular)
5 rigonal 0 AX 90°, 120° PCI
VNIVERSITAT VNIVERSITAT ﬁ (continues)
EQEM Curso 2007-08 T-69
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TABLE 11.1  (Continued)

Number Number
of Electon-  of Ideal
Electon Gmup  Lone VSEPR  Molecular  Bond
Gmups Geometry Pairs  Notation  Geometry  Angles  Example
wigonal- | AXE 90,1207 SF,
bipyramidal
wigonal- 2 AXE, X 90 CIF,
bipyramidal P
x—adet
X
(T-shaped)
AXE, X 180°  XeF

|
Sy
X
(linear)

Distribucion de cargas en las moléculas

Enlace covalente polar: el que se establece entre atomos de diferente
electronegatividad. Moléculas heteronucleares

La separacion de cargas inherente a un enlace covalente polar origina
un momento dipolar de naturaleza eléctrostatica.

Molécula polar: una molécula con un momento dipolar no nulo

-

A i AX Table 9.1 Dipole moments of selected molecules
Dipole moment, Dipole moment, 4 A
Molecule D Molecule D —

HF 191 PH, 0.58 ‘ y
HCl 1.08 AsH, 0.20

octahedral 1 AXSE HBr 0.80 SbH; 0.12
HI 0.42 o, 053 o— o+
co 0.12 co, 0
CIF 0.88 BF, 0 1
o, = 2 : 22 Dipole moment

(square- Cscl* 10.42 ¢is-CHCl=CHCl 1.90
ramidal 5 5 =
e A pramidaly S :1? }ii trans-CHCl=CHC| 0 en algunos textos
3 47
: o o el sentido del momento
These two species consist of pairs of ions in the gas phasc. ) .
A W | dipolar es el contrario
(square-
planar)
VNIVERSITAT For 2 discussion of 3 VNIVERSITAT -
® VALENCIA [O.’}‘] For a discussion of ctrons in this structure, se¢ page 412 T-71 ® VALENCIA [@"’f] EQEM Curso 2007-08 T-72
VSEPR VSEPR

Calculo del momento dipolar

A
—_ —_ —
‘LL —_ q . r ' ‘)
&— 5+
22 Dipole moment
Donde:
q: es la carga en el sitio positivo (SI: Culombios)
r es la distancia entre las cargas (SI: metro)
Ejemplo: HCI
q=n-e=n1.602:10"°C (n<1)
r=127pm=127-10"2m
u =3.603-10-%¢ C-m=1,08 D
1 Debye = 3.336:1030C'm

® Debye (1884-1966) recibio el Premio Nobel de Quimica en 1936 por sus estudios
de la estructura molecular
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type Noapolar Polar type Nonpalar Polar

Moléculas polares

CO,: molécula apolar. Los
mome%tos diposlares seacancelan : PG
— + -

//\ 10 . l(
I A

o w e AN

23 Carbon dioxide, CO, o - Xy
AXE, 3)
0,: molécula polar. Los momentos wE ——0 0—6—0 S T n
dipolares no se cancelan
-

| I I a1 I Pt

4

NH.
29 O O At
zone, Oy /u(\ \I .
X
= —
N >
1 (8l
AXEs I)— )
S,
26 Tetrachloromethane, CCl AX, —_.\l](—— —_\TI(__
CH,: molécula apolar
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Moléculas polares

y

S
\ @ Electrode

(a) CCly: a nonpolar molecule

H™ ¢

i

Field off

NG
<

el .
e? 9\

-
o

(b) CHCl5: a polar molecule

manifestacién del

@ momento dipolar del agua:
el agua experimenta una
atraccion hacia el boligrafo

cargado positivamente

VNIVERSITAT
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Field on
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P
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Y

+
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FUERZAS INTERMOLECULARES

Fuerzas intermoleculares

Son fuerzas que mantienen cohesionadas las moléculas independientes.
Si no existieran, todas las sustancias serian gaseosas independientemente

de la temperatura.

e Permiten la existencia de los tres estados de materia

Las fases condensadas se forman cuando las fuerzas de atraccion entre las
patiiculas las acercan unas a otras.

Son de una intensidad mucho menor que los enlaces covalentes
Tipos de fuerzas intermoleculares (fuerzas de Van der Wals):

ion-dipolo
dipolo-dipolo
puentes de hidrogeno

fuerzas de dispersion (o de London)

Tema 13 del Petrucci

VNIVERSITAT
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Interacciones entre moleculas

Energia By Dependencia
Tipo interaccion | tipica intgractua?\ con la
(kd:mol) distancia
ion-ion 250 iones 1/r
ion-dipolo 15 iones + moleculas 12
polares
dipolo-dipolo 2 moleculas polares 1/
dipolo-dipolo > al menos una de ella 18
inducido debe ser polar
London <2 Ocolbeles 1/r6
moleculas
TR moleculas con N, O,
e 20 F; el vinculo es un
9 atomo de H
VNIVERSITAT (o
® VALENCIA (§F) EQEM Curso 2007-08

Potential energy, Ep

Separation, r




Interacciones ion dipolo

Son mas fuertes para iones pequenos y con carga elevada
A menudo los cationes con carga alga forman compuestos hidratados:

CuS0,-5H,0

En agua los iones se hidratan: ejemplo de interaccion ion dipolo

S

Interacciones dipolo-dipolo

Un solido formado por moleculas polares organiza las moleculas. Los
dipolos tienden a orientarse por si mismos.

Afectan a las propiedades fisicas como los puntos de fusion de los
solidos y los puntos de ebullicion de los liquidos

Las interacciones dipolo-dipolo disminuyen rapidamente con la distancia.
Son de mayor intensidad que las fuerzas de dispersion de London

1 Water, H,0 ‘ 51 o
‘ \a- 5+
| J )
5+ “%a», ‘5—)
\ > P.f.(K) P.e. (K) \
J co 68 82 0N 0
(a) (b) N, 63 77 000
CO y N, son isoelectrbnicas 0 Q a
VQN{X\ELI‘ELS,LTC'\.I\ (5%) EQEM Curso 2007-08 T-83 YDN{X\EL'S[LTCP]I\ (&%) EQEM Curso 2007-08 T-84
Prediccion de puntos de ebullicion Fuerzas de dispersion (London)
¢ Cual esperarias que tuviera un mayor punto de ebullicion? Evidencias experimentales:
a a ¢ los gases nobles pueden licuarse
¢ muchos compuestos apolares son liquidos
a ) . . .
(3) [174°C ¢, Qué mecanismo tienen las moleculas apolares para atraerse entre si?
(4) [180°C
a
3 p-Dichlorobenzene 4 o-Dichlorobenzene
H\c/q H\c/c' (5) |60°C g
/ﬂ\ /lc\ (6) |48°C La fluctuacion en la distribucion
H a a H electronica en dos moleculas vecinas da
5 cis-Dichloroethene 6 trans-Dichloroethene como resultado momentos electricos
H a dipolares (instantaneos) que se atraen
\ﬁ/ c'\c/c' (6) |48°C entre si.
BN ! (7) |31°C
a H IS
6 trans-Dichloroethene 7 1,1-Dichloroethene
VNIVERSITAT (s VNIVERSITAT (o
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Fuerzas de dispersion (London)

= Se dan incluso en moléculas apolares
= Formacion de dipolos inducidos
4 Situacion normal (a). Una molécula apolar tiene una distribucion de carga
simétrica
4 Situacion instantanea (b). Un desplazamieno de carga electronica produce
un dipolo instantaneo.

4 Dipolo inducido (c). El dipolo instantaneo induce una separacion de carga en
la molécula vecina. Los dipolos inducidos se reorientan adecuadamente

= Su intensidad depende del nUmero de electrones (o del tamaho de la
molécula) y se suma a cualquier interaccion dipolo-dipolo

¢ las moleculas polares tambien atraen a las moleculas por interacciones
debiles dipolo-dipolo inducido

(a) (b) (©)
VNIVERSITAT
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Fuerzas de dispersion y propiedades fisicas

= Estas interacciones pueden
afectar a las propiedades 40 o
fisicas como los puntos de W SnH,
fusion de los solidos y los __ ~604
puntos de ebullicion de los 80
|IquIdOS g 100 G€H4
= Explica la tendencia en los & .
puntos de ebullicion del G- g ~120 7 SiH,
=}
14 & —140
= Explica la tendencia en los 160 4 e
puntos de ebullicion: o CH,
. 0 X T T T T T T
¢ HCI:-85°C 0 10 20 30 40 50 6
¢ HBr: -67 °C Numero de electrones
¢ HI:-35°C
Dependencia del punto de
ebullicion de hidruros del G-14
YDN{X\EL'SLTCP}I\ (1) EQEM Curso 2007-08 T-88

Fuerzas de dispersion y propiedades fisicas

8 Pentane, CH,,

VNIVERSITAT
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m ¢ Cual de las dos especies isoelectronicas tiene un mayor punto de

ebullicion?
(8) [36°C
(9) |10°C
: o— o—
(a)
O+0—
o o+

9 2,2-Dimethylpropane (b)
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TABLE 5.2 Melting and Boiling Points of Substances

TABLE 5.2 Melting and Boiling Points of Substances

Substance Melting point (°C) Boiling point (°C) Sub Melting point (°C) Boiling point (°C)
Noble gases Small inorganic species
He —270 (3.5 K)* —269 (4.2 K) Ell —259 —253
Ne —249 —246 N, -210 —196
Ar ~189 ~186 o 518 183
Kr -157 —153 H,0 0 100
Xe ~112 ~108 HS 86 ~60
Halogens NH; ~78 -33
F, —220 —188 CO, — —78s
d, ~101 ~34 S0, -76 -10
Br, =7 59 Organic compounds
L 114 184 CH, -182 —162
Hydrogen halides CF, -150 —129
HF -93 20 Cccly —23 77
HCI =114 -85 CeHy 6 80
HBr -89 —67 CH;OH -94 65
HI =51 -35 glucose 142 d
sucrose 184d —

Abbreviations: s, solid sublimes; d, solid decomposes.
* Under pressure.

VNIVERSITAT
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Abbreviations: s, solid sublimes; d, solid decomposes.
* Under pressure.
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Enlace de hidrogeno

Figura: evolucion de los puntos de ebullicion de diversos hidruros
4 comportamiento normal: aumento del punto de ebullicion con la masa molecular
+ tres excepciones: NHg, HF, H,O | los tienen mas altos de lo esperable.
Responsable: un tipo especial de fuerza intermolecular llamada enlace de
hidrogeno.

¢ De hecho se le describe mejor como un enlace covalente débil que como una fuerza
intermolecular fuerte

100 |-
O0—H- - -0 g
- O —
£
o0
o
o
i£
10 Hydrogen bond i -100 -
-4}
VNIVERSITAT 200 2 3 4 5
B VALENCIA (§F) Period 792
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11 Hydrogen Fluoride, (HF),

12 Acetic acid dimer
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