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Los modelos quimicos de las moléculas

¢ Todas las

sustancias
forman

moléculas?

Gilbert Newton Lewis (1875-1946)
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Compuestos covalentes

¢, Qué propiedades presentan?

¢, Qué modelos tenemos para explicar sus
propiedades?

- Representaciones de Lewis

- Teoria de Repulsion de Pares Electronicos
de la Capa de Valencia (TRPECV 6 VSEPR)

- Teoria de enlace valencia
- Teoria de orbitales moleculares.

- Teoria de atomos en moléculas.
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El enlace quimico

A——B

¢ QUE ES EL ENLACE QUIMICO?

Los modelos quimicos infieren la estructura de las
sustancias a partir de su comportamiento quimico.

Los modelos fisicos explican la estructura de las
sustancias a partir de teorias basadas en primeros
principios.
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Densidad electréonica del H,0O

Potencial electrostatico
molecular sobre la
densidad electronica p

N

NN 1
| [

|sosuperficie de la Mapa de contornos de la
densidad electronica p densidad electronica p
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Enlace quimico: distancias

Algunas moléculas: Algunas caracteristicas: distancia de enlace
H,: H—H * 74.2pm
O,: O =—=0  120.7 pm
N,: N=N e 109.8 pm
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Enlace quimico: energias

Algunas moléculas: Algunas caracteristicas: energia de enlace
H.: H—H * 432 kJ mol?
O.: O—=0 « 493.59 kJ mol*

N,: N=N + 941.69 kJ mol-!



C

¢, Qué es el momento dipolar?

3.16

& o
H—Cl ;
sz 2.2

No solamente moléculas diatdmicas tipo HCI
son polares, veamos otras.

Por ejemplo: el agua

e
H . H

5+ y 5+

H

K

gd

-Cl

HCI es una molécula polar porque se le
puede asociar un vector p llamado momento
dipolar cuya magnitud es diferente de cero.

Al ser una magnitud vectorial, el
momento dipolar de una
molécula es el vector resultante
de la suma vectorial de todos
los dipolos locales. Por lo tanto,
depende de la geometria de la
molécula.
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Enlace quimico: polaridad

Algunas moléculas: Algunas caracteristicas: polaridad
H.: H—H « u=0D E,= 432 kJ mol*
HF: H—F « u=198D E,= 565 kJ mol*
HCI: H—CI « u=1.03D E,= 428 kJ mol*
141.4 pm
HBr: H———Br « u=0.79D E,= 362 kJ mol*

1 debye=1 D=1 x 108 ues * cm
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Enlace quimico: geometrias

Algunas moléculas: Algunas caracteristicas: geometria
H.,: H—H * lineal
O
H,O: N + angular
HoR
CgHs: « anular

<

10



Las representaciones de Lewis

Regla del octeto:

Existe una tendencia en los atomos de completar su capa de valencia con 8 electrones.

H
-X¢) -] 0 LN
HSCSH HeNSH *OSH oFeH
[-X:3 e ee o9
. H H
(a)
H

Ll J L L
H SF

H

(b)

11
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Estructuras de Lewis

Cuente el numero total de electrones de
valencia, agregue o reste los que se requieran
por la carga en el caso de especies ionicas.

Dibuje un esqueleto de la molécula o ion
uniendo con lineas para representar pares de
electrones: enlaces simples.

Dibuje un circulo alrededor de cada atomo
diferente a H. Calcule cuantos electrones
requiere cada atomo para completar un octeto.

Si el niumero de electrones requeridos coincide
con los electrones de valencia disponibles
entonces pongalos como pares de electrones
no compartidos.

Si se requieren mas electrones que los
disponibles ponga enlaces multiples sobre los
atomos que los requieran.

Si aun sobran electrones que acomodar
coléquelos sobre el atomo central el cual
excedera el octeto. Este atomo debe ser del
tercer periodo o mayor.

Por ultimo, revise que los electrones colocados
coincidan con la suma inicial y que cada atomo
completd su octeto excepto los hidrogenos o de
los de periodos tercero en adelante.

C—B—ai

o—

EV =5+ 3(7)=26
Ereq = 2P 3(6)CI =20

12



Excepciones alaregla del octeto

* Laregla del octeto solo se cumple en los elementos del
periodo 2 (C,N,O y F). No es una ley fisica es solamente
una regla empirica.

« Se han propuesto alternativas para usar las
representaciones de Lewis en moléculas gue no cumplen
la regla del octeto, tales como:

las moléeculas hipervalentes.
las moléculas hipovalentes.




Moléculas hipervalentes

T 3 F F F
F |
“-F I '|.||1||||F I I..l.l.ﬁ |||||1| F |,'|'||'||1|||'F
F L F etk F——P F—~FP F =]
+ b
- G G ‘\F N
F F F F F

Formas mesoméricas o estructuras de resonancia para PF¢

F 153 pm
90° /
F—[P nwy “F

120°

158 me F
F

Muchas moléculas con atomos del tercer periodo tienen octetos expandidos: PCl, SF,
IF-,CIF;, CIO,, I3, XeO, ...



* Moléculas hipervalentes

Otro caso: estructuras de resonancia para SO
-

5

0 Ng

La evidencia experimental indica que los 3 enlaces son equivalentes y que las distancias
S-O son menores que las esperadas para enlaces sencillos.

Ver mas ejemplos: CO, CO,, NO, N,O, NO,, SO;*.



* Moléculas hipovalentes

'I: 226 pm F"~. 226 pm _La longitud pequeﬁq entre B-F, se
. ) il interpreta como debida a un doble
138 pm/B'wu';F B—F enlace. Esto pone en evidencia las
F \ /131 pm limitaciones de este tipo de
¢ 2 representaciones.
© F.
F\\ \ F\ Las distancias en BF; y BF, son
Be-—F - 82 i iguales, mostrando que las distancias
/ // / mas cortas en BF; son debido a que
F F F los atomos se acomodan mejor en
® BF; que en BF,. Las estructuras de
resonancia para BF; muestran que,
131.3 pm aparentemente, el BF, cumple la
> regla del octeto
\\\‘F
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Limitaciones de las ideas de
Lewis

Los pares electronicos no siempre estan bien localizados.

Lewis propuso que todos los electrones en moléculas estan presentes en pares
localizados. Sin embargo, se sabe que moléculas como la del benceno no
pueden ser representadas por una sola estructura de Lewis.

! !
Estructura de H. .C. _H H. .C, _H
- c? ¢ c” Sc
resonancia de la , T I |
molécula de benceno. H"C‘"‘*C"’*C“H H"CHC*M’G‘"H
I |
H H

Lewis no pudo explicar:

1) ¢Por qué si los electrones tienen la misma carga eléctrica, pueden formar
pares sin repelerse entre si?

i) ¢Por qué dos electrones forman un enlace entre dos atomos?

iii) La estabilidad que tienen moléculas con un niumero impar de electrones.
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Radicales:
moléculas paramagnéticas con nidmero impar de
electrones: NO, NO, y CIO,

° ¢
Y’\; —0 NN NO, (17e)
/\ " : O / \\O.
NO (11 e)
°o " L/—f- CIO, (19e¢€)
/ CX \ Es imposible dibujar estructuras
N\ de Lewis satisfactorias para

' O . D estos casos.

18
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Cargas formales C;

Es la diferencia de la carga eléctrica de los electrones de valencia del atomo aislado
y los electrones asignados a ese atomo en la estructura de Lewis.

Cf: Nva _ I\Im = I\Iva' Nps _ 1/ZNpc

N,,,= Numero de electrones de valencia del atomo libre.
N.,= Nimero de electrones pertenecientes al atomo en la estructura de Lewis.

N,s= NUmero de electrones en pares no compartidos.

N,.= NUmero de electrones en pares compartidos.

Ejemplo: la molécula de ozono: O,

s . .
O

..k_

O
1.29PA

79X

- g ¢ °

o I\—,a.;> O

C (0)=6-4-4/2=0
C (0)=6-2-6/2=1

C(0,)=6-6-2/2=-1

19



C

Electronegatividad de Pauling x,

AB < > AT B" < > ATB-

Ver capsula
Recuerden E..=15(E + F + A “Propiedades
la polaridad AB ( AA BB) ~ Periddicas de
de las Atomos Enlazados”
moléculas del profesor
— . 1/ ) Victor Fabian Ruiz
Exg= (Ean " Egg)?+ A

(AAB)UZ: K(XA _XB) donde yas %g

(unidades: eV17?)

Existen muchas otras escalas de electronegatividad: Mulliken-Jaffé, Sanderson,
Allred-Rochow, Ickorsky-McGrave, Allen, Parr, etc.


https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing

+ QOtras escalas de
electronegatividad

AB < > A Bt <« > AT :B-
Mulliken:

Ly + AE :
Xy = LV 5 L4 unidades: eV

Allred-Rochow:

XAR= (3590 (Zzef)> + 0.744 unidades: C/m?

Tcov

Existen muchas otras escalas de electronegatividad: Mulliken, Sanderson,
Allred-Rochow, Ickorsky-McGrave, etc. Ni sus valores ni sus unidades coinciden
pero sus variaciones periodicas si.
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Teoria de Repulsion de Pares Electronicos de la Capa de

Valencia (TRPECV)

AX.S,: repulsion entre pares:

A
par solitario : par solitario
par solitario : par compartido
par compartido : par compartido
repulsion

\ £H / ‘, "\ '
- \\. e > \} ** J

A A

Ver:

La repulsion entre pares compartidos

decrece al aumentar la electronegatividad
del 4tomo X

La repulsion entre pares compartidos

en enlaces multiples es mayor que la de
pares en enlaces simples.

La repulsion entre pares de capas llenas
es mayor que la de pares en capas
Incompletas.

http://www?2.uah.es/edejesus/interactivos/indice VSEPR.htm 22



http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm

Tipo de Atomos  Pares Disposicién

molécula enlazados  libres electronica Geometria Ejemplos
180° 180°
€O,
2 pares AB, 2 0 B——A——B B-—A_B v
lineal
B ‘|3 BF,
1202 1200
B B B B NO;
trigonal
3 pares -
L A
O i NO,-
A B Ya oo B 2
] AB,E 2 1 o s o SO,
angular
B B
| | CH,
A Ay ;3
— AB4 4 O w3 \IIB o \’IB PO4
B \~__.‘ B B ‘\_,' B _
109.5° 109.5° SO,°
tetraédrica
4 pares -
Q /A \N'B
AB3E 3 1 B‘/ 'QMB B “"'\B NH3
) e B < 109.5° PC13 23

< 109.5°
Piramide trigonal



Tipo de
molécula

4 pares AB,E,

AB,E

D pares —

AB;E,

AB.E,

Atomos
enlazados

Pares Disposicion
libres electronica
R e

4%
B
90°
B_:-;L.ﬂ\\\B
0 1205} B
B
I
\\\\\B
| AL <120°
| VB
B
B

Geometria

A
B~ B

<109.5° H,0
angular

B axial
90° _

r

B :
B— A ecuatorial
~ Afl\ PCl,

120°-}- "B
bipiramide trigonal

B—A—B
BB SF,
<120°

balancin

B—A—B
| BrF,
B

formade*“T?”

180°
XeF,
B—A—B

lineal

Ejemplos

24



Tipo de Atomos  Pares Disposicion

” ) . G tri. Ej |
molécula enlazados libres electronica RENRE LE
B
Tooe By, 1908
— Bh'"'A"‘ \\\\B ("A‘]\
6 0 B” | VB B ]|3 B SF,
B
octaédrica
B B
Blln," | ‘:B BII[,,,_/L,,\\\\B
6 pares — AB.E 5 1 B’@ B g g IF,
piramide de base cuadrada
B/,, ﬂ R\ B Bln, o\ B
AB.E 4 2 AN VA IF
4 B/U\B B( \B 4

cuadrada

25



[ pares —

Tipo de
molécula

ABE

AB.E,

Atomos
enlazados

Pares
libres

Disposicion
electronica

W B

=
>—
l >
w

[v2)

e

Geometria
| |
B
p—ay. <A
g B |
B

bipiramide pentagonal

octaedro distorsionado

B
B B/"‘J\--\\‘“B
57 ~wp

Piramide pentagonal

pentagonal

Ejemplos

IF,

XeF,

XeOF;-

XeF5~

26
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Teoria de Repulsion de Pares Electronicos de la Capa de
Valencia (TRPECV)

- Cuando hay pares libres, la geometria se desvia de la ideal (angulos de enlace menores)
- Los pares libres elegiran la posicion mas amplia (ecuatorial en bpt)

- Si las posiciones son equivalentes, los pares libres estaran en posicion trans entre si

- Los enlaces dobles ocupan mayor espacio que los sencillos

- Los pares de enlace con sustituyentes electronegativos ocupan menos espacio que los
de los sustituyentes electropositivos.

- La TRPECV es aplicable a especies del blogue p pero no para especies del bloque d.

Ver:

http://www?2.uah.es/edejesus/interactivos/indice VSEPR.htm

27


http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm
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Teoria de Repulsion de Pares Electronicos de la Capa de
Valencia (TRPECV)

Ejercicio:

¢Por qué en el NF; el angulo de enlace F-N-F es 102.3 ° mientras que en la molécula analoga

NH; el angulo H-N-H es de 107.2°7

Ver:

http://www?2.uah.es/edejesus/interactivos/indice VSEPR.htm

28


http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm

OC

Teorias de UV y OM

Mas adelante veremos, de manera
Introductoria, la teoria de enlace valencia y
la teoria de orbitales moleculares.

29
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