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Tema 3: Enlace Molecular

Estructuras de Lewis

Enlace idnico y covalente

Enlaces covalentes polares y no polares
Momento dipolar

Par electrénico

Teoria del enlace: TRPECV y TEV
Hibridacion

Orbitales moleculares

Orden y estabilidad de enlace



Introduccion

Energia Potencial
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Enlace covalente y enlace idnico

Enlace Molecular

Enlace I6nico.- Se forman por la transferencia de uno o mas electrones de un atomo
0 grupo de atomos a otros.

Tiene lugar con mayor facilidad cuando reaccionan elementos de energia de
ijonizacion pequeia (metales) con elementos de elevada electronegatividad

y afinidad electronica (no metales)

Ej : NaCl, Li,O, CaO, etc.
Q—

Enlace Covalente. - Este tipo de enlace se forma por solapamiento de
dos orbitales atbmicos, cada uno de los cuales contiene un solo electréon .

Los electrones son compartidos por los atomos. Ej: H, ; N, ; etc

0O - 0 —




Enlace covalente y enlace idnico

Caracteristicas del enlace

Enlace lonico Enlace Covalente
v Solidos de elevado punto de fusién v Gases, Liquidos o Sélidos de bajo
v" La mayoria son solubles en punto de fusion
disolventes polares v' La mayoria son insolubles en
v" Insolubles en disolventes apolares disolventes polares

v Los compuestos fundidos conducen v Solubles en disolventes apolares

la electricidad v' Los Liquidos y Sélidos fundidos no
v' Las disoluciones acuosas conducen conducen la electricidad
la electricidad v Las disoluciones acuosas son malas

conductoras de la electricidad



Introduccion

Vision general de la Teoria

de Lewis

 Los electrones de valencia juegan un papel
fundamental en el enlace quimico.

 La transferencia de electrones conduce a X.X. Lewis
los enlaces i6nicos.

e La comparticion de electrones lleva a los
enlaces covalentes.

* Los electrones se transfieren o se
comparten de manera que los atomos
adquieren una configuracion de gas noble:

— El octeto.



Introduccion

Estructuras de Lewis

compuestos idnicos

BaO B.a./\.fi. - ‘6 K
T,
MgC|2 I\/Tg o _— 2:6| :_
\_ .4, S



Introduccion

Estructuras de Lewis

compuestos Covalentes

H + H - H:H o H—H

éPar enlazante 5

:Cl- + :Cl- » :CECE: o :CI—ClI:

C Par enIazante‘B




Introduccion

Estructuras de Lewis

Compuestos Covalentes Coordinados

H
WaR A | .
H—N? H —Cl —> |H—N —H s CI3
| (1)
H




Introduccion

Estructuras de Lewis

Enlace Covalente Multiple

f/ Ve . RV
o i
3N‘\QI3 é IN=N



Introduccion

Estructuras de Lewis

Contar el nimero total de _| Escribir un esqueleto | Situar 2 electrones en cada enlace
electrones en la estructura. | de la estructura. del esqueleto de la estructura.

Restar al nUmero total de
electrones de valencia el
numero de electrones utilizados
¢Queda algun electréon?

Completar los octetos de |dentificar los &tomos
-« los atomo terminales. A terminales.
(Los &tomos H necesitan 2.)

|s
NO
Situar los electrones
restantes sobre el
atomo central ESTRUCTURA DE
—> LEWIS
SATISFACTORIA
v
- Sl T
¢ Tienen los H un par
L
y un oc’teto los Formar enlaces
demas atomos? NG > mdltiples hasta
completar octetos




Introduccion

(a) Distancias covalentes no polares

(b) Distancias covalentes polares

® = Nucleo de los atomos
Z\= Centro de carga positiva
o = Centro de carga negativa



Introduccion

Viomento Dipolar

En las moléculas diatbmicas homonucleares la carga
esta distribuida simétricamente respecto del plano
perpendicular al eje internuclear.

NN

O- o+ En las moléculas diatdmicas heteronucleares la carga
esta distribuida asimétricamente respecto del plano
ﬂ H perpendicular al ejeo internuclear.
&) ©
B A La carga del enlace se desplaza hacia el atomo mas
_‘/\' electronegativo: y, < g
-

® >

%

U=OT

Moléc.

HF

HCl

HBr

HI

F,

CO

ICI

FCl

KF

WD)

1.91

1.07

0.79

0.38

0

0.12

0.65

0.88

8.60

¢ El momento dipolar es proporcional a |y, - ¥zl




Introduccion

Electronegatividad

H
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Moléculas diatdmicas heteronucleares

=
Viomento Dipolar

Interaccion con el campo eléctrico .

+ + + + + + + +

E

At [ S R R (! (Y (R

+ + + + F +
|
_|_
|

¢ La orientacion de dipolos genera
dentro del dieléctrico un campo E’
opuesto al de polarizacion.

¢ Dentro del dieléctrico el campo
efectivo (E-E’) es inferior al campo
polarizante.



Introduccion

Porcentaje I6nico

1K) —

KC! LgF
) L KFe
LiBr. LiCl CsiCl alie

Lila ™® NaCl

laje de carcler 1oneon

[hferencia de electronegativadad

El enlace i6nico se puede considerar como el limite de un covalente polar
(transferencia total del e°)



Introduccion

Excepciones a la regla del Octeto

* Especies con numero impar de electrones:

H . o o
Gt N=0 ‘Q —H
e Octetos incompletos:
3F s sFs I
I D
LN a RN

: F ° o F.: + F'o .F.: '.F.’ ..F.:



Introduccion

Excepciones a la regla del Octeto

* Octetos expandidos:

Cl . :Cl's o F ..

‘ ., 'oCI \ | - Cl " \ S/ F:,
PN PSRN SN
Cl Cl c, c F o



Introduccion

La Forma de las Molécuilas
Segun su forma y geometria las moleculas

experimentaran propiedades fisicas y
guimicas distintas

H—O—H



Introduccion

. 7

Teoria RPECV

« Teoria de la Repulsion de los Pares de Electrones
de la Capa de Valencia:

— Los pares de electrones se repelen entre si, tanto si
estan en enlaces quimicos (pares enlazantes) como si
no estan compartidos (pares solitarios). Los pares de
electrones se disponen alrededor de un atomo con
orientaciones que minimicen las repulsiones.

e Geometria de grupos de electrones: distribucion de
los pares de electrones.

« Geometria molecular: distribucion de los nucleos.



Metano, amoniaco y agua
Yy -

# 1
oY AXE AX.E,
{a) ih) (¢}
H H H
”'1;{-'“ H:N:H *0:H




Introduccion

. 7

Aplicacion de la Teoria RPECV

v' Escribir una estructura de Lewis aceptable.

v’ Determinar el nUmero de grupos de electrones y
establezca si son grupos enlazantes o pares

solitarios.
v’ Establecer la geometria de grupos de electrones.

v Determinar la geometria molecular.



Introduccion

Aplicacion de la Teoria

RPEC

BeCl, BF, CH, PCl, SFe
H ., Fi CEC
:8l—Be—qi: | ETBTE H C_H 24— {)/Cl X
o o ‘F* ! Teeede T Cls CE N
ee H o0 LY ¢ .P;'
2 paresdee- | 3paresdee- | 4 paresdee- | 5 paresdee- | 6 paresde e-
de enlace de enlace de enlace de enlace de enlace
180° 120° 109.5° 90y 120° 90°
o-0-0
Lineal Triangular Tetraédrica Bipiramide Octaédrica
plana trigonal




Introduccion

Aplicacion de la Teor

SnCl, PE=2 Triangular .. Angular
*Cl—Sn—C1¢ PL=1 plana d% angulo menor 120°
NH, PE=3 tetraédrica o o Pirdmide
H—N—H PL=1 @o trigonal
H 107°
H,O PE=2 tetraédrica Angular
n—6—mn | P2 o@ 105°




Introduccion

SF, PE=4 Bipiramide Balancin
;f:._/s —FF PL=1 trigonal .
ClF, PE=3 Bipiramide Formade T
Pt S trigonal s
LF: 1
|5 PE=2 Bipiramide Lineal
.. — trigonal e
L] | PLES J oE
..BrF; PE=5 Octaédrica oo Pirdmide
..F.. . oo,
: g:._}r _F i PL=1 % cuadrada
XeF, PE=4 Octaédrica oo Plano
Fz/Xe—FF PL=2 X cuadrada




Introduccion

Método de Enlace de Valencia

» El solapamiento de orbitales atbmicos
describe el enlace covalente.

» El area de solapamiento de los orbitales esta
en fase.

e Un modelo de enlace localizado.

l HIBRIDACION

Formacion de nuevos orbitales
moleculares direccionales y
degenerados



Introduccion

El enlace de la molecula H,S

Aloms separados

nlt sinel (4] (44[4 [¢




Introduccion

Hibridacion de orbitales atomicos

Estado fundamental C T¢ T T

Estado excitado T T T ?

Hibridacion HEAEEE




Hibridacion sp?

Representxdos
conjuntamentc por




Introduccion

Hibridacion de tipo SP3

Eiemplo de Hibridacidn del &tomo central.
CH, ™

E
E t 1
_ﬁ - ; ~ HIBRIDACION y. f 1 1 1
2s SpP3
NH,
1 ottt :
i 2p HIBRIDACION / 1‘ 1 S1P3 1



Introduccion




Introduccioén

Hibridacion de tipo SP?

Ejemplo de Hibridacion
del atono central. B F3

E t

2p E| » t t 1
ﬂ HIBRIDACION / SP2

sp? Orbital




Introduccioén

Hibridacion de tipo S

Ejemplo de Hibridacion
del atono central. BeFZ
Bl T T E| 2 ¢ ¢t
ﬂ HIBRIDACION / SP




Introduccioén

Hibridacion de tipo SP3d, SP3d?

1

Cl .
?P i
Cl
<l
() Orbitales spid Estructura de bipimumide mgonal
F

b .
- . i F é= 8=
| E\ P N

ih) Crbitales .'-|r|1'.'|’: Estrocturs octissdncn




Moléculas poliatbmicas

Zr(C,04)4

Coordinacion 8
Coordinacion 7: bp de

sp3d* base pentagonal
sp3d?



Introduccion

Enlaces covalentes multiples

 E| etileno tiene un enlace doble carbono-| o ©
carbono en su estructura de Lewis. C=C

 Lateoria RPECV trata cada atomo de C H H

como si estuviera rodeado por tres grupos de
electrones en una ordenacion trigonal-plana.

: ] hl-mm-.;mn> ;



Introduccioén

—.T

Solapamiento de orbitales p que condecen al enlace pi (1)



Introduccion

Teoria de orbitales moleculares

Adicion
e —

= +
'.P'I (p1 (pz il OM (Orbital molecular enlazante): La

carga ahi tiende a estabilizar el enlace
Q Q — 0 Q

l.lJ (p1 () OM* (Orbital molecular antienlazante) : La
carga ahi tiende a desestabilizar el enlace




Introduccion

Teoria de orbitales moleculares

Plano nodal

Los orbitales moleculares
abarcan dos 0 mas 4tomos y &
son la combinacion lineal
de orbitales atbmicos:

LIII — (Pl _I_ (Pz Orbs 1s

Orbital 1s 18

Y,=0,-0,

P, =

(wa+ws)

2(1+5S)

Representacion en coordenadas esféricas de la parte
angular de los orbitales enlazante y antienlazante.



Introduccion

Orbitales moleculares del Hidrogeno

Q:Q0/

is |'|.III

Crbitales 1r die dos
alomos de H
separados

Plane
moal

I
/ Antienlazanie
'}
/
i

—

/

\

\

!

T

FErlaeanice

{ Whiatales moleculares |

de la molecula de I[_-

Probab hdad
L

Probabilidad

a b

[ensidad de carga
electronica [ probabalidad)
3 o largo de la linea que

une los dos nicleos: a y b

II:I']:

-::I':II

Dhaagrama de
miveles de
Enereia

2

Molécula de H,

&—> fuerzas de repulsion
& - fuerzas de atraccion



Introduccion

ldeas basicas en relacidon con los

orbitales moleculares

v" NUmero de orbitales moleculares (OM) = numero de
orbitales atomicos.

v' Se forman O.M. enlazantes y antienlazantes a partir
de orbitales atomicos.

v I 0S nlor\frnnnc se r‘nl ~AaN an
wibLuliIViiIvo VIVUCLIT Ul

energia mas baja.
v' Se cumple el principio de exclusion de Pauli.
v Se sigue la regla de Hund.

Fa! AdAienn hl dn
1 1\J IVI Al P | INIL AL



Introduccion

Orden de enlace

» Las especies estables tienen mas
electrones en los orbitales enlazantes
gue en los antienlazantes.

Orden de n.°de e en OM enlazantes — n.° de e- en OM antienlazantes
enlace =
2




Introduccion

Orbitales moleculares del Hidrogeno

O * O*
! v b= __“s 7 \
; \ / \
\ !
/ | i \
/ \ ! 1
! ! \
f \ 'F \‘
— — —A —
\ | 1S\ ; 1S
18 3 ;1S \ /
! \ !
“\. T .r’ E.p'*l!‘k%}lgs- ."\ T ¢ .l‘
o (9)

Niveles energéticos de los OM y OM* del H,
Niveles energéticos de los OM y OM* del H,*



Introduccion

as Diatomicas

r 1‘ ¢' \ OE. = (no € enlazante ~ n° € antienlazante )/ 2
l, G l!‘1
! \
/ \ OE = (1-0)/2="%
I\‘ / He+2 2
3 ]
\‘ /
AV OE  =(2-0)2=1
o) 1,
— \
! \ OE  3(2-1)/2=%
/ \
;r 1“ 2
_“ —
\ / OE & =(2-2)2=0
\ ¢ ! Hez




Combinacion de orbitales p
VW .HE p -. - O‘“ : }-O o, (antienlazante)
| 1O 1
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Diagrama de OM esperado del C,

IT'
— —aETT T, N
{ :II|'1 I "-_--""""'-"_ T— '---_"' 1 '1]'. -E_I"_-

{ap £ = H




Diagrama de OM modificado del C,

i -\.'_'| i"l_' :‘l_'__": F'-l"l ::'I.- -.-'?I :_I",- T
iy
ol
5
s * o
Yo Uy 1T2p UZp 1T2p O-Zp



Introduccion

JIoItales violeculares o, m

Interaccion o entre funciones sy p

OM o*

2sA

OM o 25 + 2pyg = S>0




Introduccion

| e e
Jroitales violeculares o, m

Interaccion o entre funciones p
2pya — 2pyg =S <0

2pya + 2pyg = S>0



Introduccion

| oy e e
Jroitales violeculares

Interaccion © entre funciones p, o p,

2pzA~ 20,8 =5S<0

OM



Introduccion

Direccionalidad del enlace

P

Interaccion ’n:p_p

=
S e

Buen recubrimiento Mal recubrimiento



Introduccion

Demas moléculas diatomicas O,, F,, Ne,

Orden de enlace (OE) = % - (e-en OM - e en OM*)

e [os subniveles totalmente ocupados (OE=0) no contribuyen a la estabilizacion.
Especie estable << OE > 0.



Introduccion

; % ,=>0E=0
‘.:-:.- L — .T.-."':.:..-" e2 :OE:O

TR o L O, =O0E=25

- . O, =O0E=2
k: . O, =O0OE=15
O =O0OE=1

N, = OE=2.5
by =1 N, =0E=3

RARAEARARANE

Tr2p O-ZZp 1T2p 02}’




Introduccion

Moleculas diatomicas heteronucleares

N NO o

o
Jﬂk ++ 15, \

ﬂ + 158
‘~*< > Description de la molécule HF

Descripcion de la molécula NO



Introduccion

Moleculas diatomicas heteronucleares

O L0 ()
&
* e
J_.-"' |l'-_,,1‘_I '-.11
_q'*"{" s ™ "
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2 0-72k Cr2p qTZp Tr;p O-gp



Moléculas diatdbmicas homonucleares

® ® = IN=NI|
2+ -+ + +
cN=N:2:
2pm
2po
— 2
2s 2s

Representacion de la molécula N,

* | 250



Moléculas diatdbmicas homonucleares

Endace Sigma
1 par de zlectromes 'ihgﬁﬂ

"y sk

AL APLA
(=== — W

o

DL 3t
T =

¥ Bunds\‘_'f):

H N\ N




Moléculas diatdbmicas homonucleares

T Eﬂnd‘_\/

Representacion de la molecula acetileno



Fin de Capitulo



