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ENLACE QUIMICO

El enlace quimico es la unidn entre atomos

Es un proceso por el cual los atomos ganan, ceden o comparten
electrones de la capa de valencia (la capa mas externa), hasta conseguir
la configuracion electronica propia del gas noble mads proximo.

cambios energéticos que determinan la formacion de los enlaces
recen cuando los electrones de valencia de los atomos, pasan a una
eVa ubicacidn. Por consiguiente, la formacién de los enlaces depende de
astructuras electronicas de los atomos.



ENLACE QUIMICO

atomos separados.

Es la union entre atomos. Cuando se forma un enlace quimico entre dos atomos, la disposicidn
resultante de los dos nucleos y sus electrones tiene una energia menor que la energia total de los
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ENLACE IONICO

Es la unién que se produce
cuando se produce
transferencia total de
electrones entre dos
atomos. Un sdlido ionico
es un ensamble de cationes
y aniones unidos en forma
regular por la fuerza de
Coulomb.

Elementos con
electronegatividades
diferentes.

ENLACE METALICO

Las sustancias metalicas
estan formadas por atomos
de un mismo elemento
metalico.

Se forma un mar de
electrones: conjunto de
electrones libres,
deslocalizados, que no
pertenecen a ningtin
atomo en particular.
Elementos con
electronegatividades bajas
y similares

ENLACE COVALENTE

Cuando se forma un enlace
covalente, los atomos
comparten los electrones
hasta alcanzar la
configuracion del gas noble
mas préximo.
Elementos con
electronegatividades altas
y similares.



PROPIEDADES

COMPUESTOS IONICOS COMPUESTOS METALICOS COMPUESTOS COVALENTES




VISION GENERAL DE LA TEORIA DE LEWIS

1. Los electrones de la capa mas externa, de valencia, juega un rol
fundamental en el enlace quimico.

2. En algunos casos los electrones se transfieren de un atomo a otro
generando iones positivos y negativos que se atraen entre si mediante
fuerzas electrostaticas dando lugar a la formacion de enlaces idnicos.

3. En otros casos se comparten entre los atomos uno o mas pares de
electrones, originando enlaces covalentes.

4. Los electrones se transfieren o se comparten de manera que los atomos
adquieren una configuracién electrdnica especialmente estable.

JOLOS DE LEWIS

s la representacion de los electrones de valencia de un elemento quimico a
través de puntos.

EJEMPLOS . .
L|e e Be e eBe o(Ceo :No
O o O
o0 .20 o0
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FORMACION DE UN ENLACE IONICO

A menudo se analizan procesos complejos separdndolos en pasos simples, y que
pueden ser hipotéticos, constituyendo modelos simples.

Consideraciones:

* Los metales se encuentran en estado natural como sélidos, mientras que los no metales como gases
formando algunos moléculas diatémicas.

* No obstante para que una reacciéon ocurra facilmente los reactivos deberian estar en el estado mas
disperso posible, este es el gaseoso. El modelo se explica con estas consideraciones.

Pasos:
Na: 1s2 2s2 2p® 3s! Cl: 1s22s%22p®3s23p°
Nat*: 1s? 2s? 2p® Cl:1s22s22p®3s?3p°
Na, — Na‘, +1e Clg +1e =Cl
El (requerida) = 494 KJ mol* AE (liberada) = 349 KJ mol!
Cambio neto de energia: 494 KJ mol? - 349 KJ mol? = 145 KJ mol!

Na*g + Clg— NaCl, Energia liberada: 787 KJ mol?

Na(g)+ Cl(g) — NaCI(S)

Cambio neto de energia para todo el proceso: 145 KJ mol? - 787 KJ mol?! = -642 KJ mol?

e Cls| Nat




ENLACE COVALENTE

Cuando se forma un enlace covalente, los atomos comparten los
electrones hasta alcanzar la configuracion del gas noble mas proximo.

Lewis en 1916 llamo a esto |la Regla del Octeto:

“En la formacion de enlaces covalentes, los dtomos se
acercan todo lo posible a completar sus octetos
compartiendo pares de electrones”.

Los gases nobles presentan gran estabilidad quimica y existen como

moléculas monoatdmicas.

Z Elemento Electrones por capa
2 Helio 2
10 Nedn 2,8
18 Argdn 2,8,8
36 Kripton 2,8,18,8
54 Xendn 2,8,18,18,8

86 Radon 2,8,18,32,18,8



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

EJ E M P LOS Molécula de oxigeno (O,)
Ts elecirons Shared electron pair |
0
, - He H
Molécula de hidrégeno (H,)
] ]
.Q. o0 L R J
0: :0
" N NG
H Py - H o (X v N s o -
Enlace covalente sencillo Enlace covalente doble Enlace covalente triple




ESTRUCTURAS DE LEWIS

1- Se suman los electrones de valencia de los atomos presentes en la
molécula. En el caso de un anion se anade un electrén por cada carga
negativa y, se restan tantos electrones como cargas positivas tenga si se trata
de un cation.

2- Se dibuja una estructura esquematica con los simbolos atdémicos unidos
mediante enlaces sencillos colocando como atomo central al elemento
menos electronegativo .

- Los electrones se disponen de a pares alrededor del atomo central, en el
caso de quedar electrones, se colocan, siempre de a pares, alrededor de los
vecinos, y si aun quedaran electrones se acomodan sobre el atomo central
como electrones libres.

4- Se distribuyen los electrones de forma que se complete un octeto para
cada atomo, si es necesario, se desplazan pares de electrones en donde no se
alcance el octeto.

Desarrollar ejemplo: CO,*



RESONANCIA

Algunas moléculas tienen estructuras que no pueden
expresarse correctamente por una unica estructura de Lewis.

o 40\0 S O/O% *

O . O
. .
«* . * * .

*

Esta combinacidon de estructuras se denomina resonancia y la estructura combinada es
un hibrido’de resonancia.

La Resonancia es una combinacion de estructuras con la misma disposicion de
atomos, pero diferentes disposiciones de electrones. Distribuye las
caracteristicas de los enlaces multiples por toda la molécula y da como
resultado una energia mds baja.

Ejemplos: O;, NO;', SO,;, NO,, y benceno (C,Hy).



CARGA FORMAL

Las estructuras de Lewis no equivalentes en general no contribuyen de la misma
manera al hibrido de resonancia.

V= n° de e  de valencia

Cf=V-(N+C/2) N= n° de e no compartidos

C=n° de e compartidos

La/carga formal indica la medida en que cada atomo dispone sus electrones en el
roceso de formacion del enlace covalente. Las disposiciones de los atomos y las

estructuras de Lewis con menores cargas formales probablemente tienen la energia
mas baja.

Ejemplo: H
..
H—C—O—H ¢ ParaC:C=4-(0+8/2)=0
1) TR = ) <= (Correcta
H * Para O: C= 6-(4+4/2)=0

1) H_é|§—E|°)— H  *ParaC:C=4-(2+6/2)=-1
H H * Para O: C= 6-(2+6/2)= +1



EXCEPCIONES A LA REGLA DEL OCTETO

Hay tres clases de excepciones a la regla del Octeto:
. Especies con n° impar de electrones.

‘N— Q Otros ejemplos: ClO,, NO,
Octetos incompletos.

:F

F 7

Los compuestos de boro y aluminio presentan octetos incompletos o atomos de
halégenos que forman puentes.

Capas de valencia extendidas (Octeto expandido)

CI\CTI

.. P—CI

:Ql/ | -
:QI:

Atomos del periodo 3 o posteriores.



Resolver Ejercicios
N°1,4,5y6




FORMA'Y ESTRUCTURA MOLECULARES

Forma molecular esta determinada por:

* Distancia de enlace = Distancia en linea recta, entre
los nucleos de los dos atomos enlazados.

e Angulo de enlace = Angulo formado entre dos

enlaces que contienen un atomo en comun.

|| Tgéria de Repulsion de los Pares de Electrones de la Capa de Valencia ||

En el modelo de TRPECV, [Valence Shell Electron Pair Repulsion Theory
(VSEPR)], las regiones de alta concentracion de electrones adoptan
posiciones que maximizan sus separaciones, los pares de electrones en un
enlace multiple se tratan como una unidad simple.

La forma de la molécula se identifica a partir de las localizaciones relativas

de sus atomos.




Prediccion de la Geometria Molecular

 Se dibuja la estructura de Lewis.

e Se cuenta el n? total de pares de electrones y se colocan
alrededor del atomo central de forma que minimicen las

Isiones

geometria molecular final queda determinada en funcién de
la importancia de la repulsion entre los pares de electrones
compartidos y no compartidos.

PNC-PNC > PNC-PE > PE-PE
PNC= Par no compartido; PE= Par compartido (enlace)



EJEMPLOS

iMenor repulsion!
Estructura correcta

NH3 NH4+ HZO

1073\ + 109.52\
}IQ+H — H/N_H O
OQ

O, S prte
104.5° H

Trigonal piramidal Tetrahédrica Angular o V



GEOMETRIA IDEAL

Tipo de
molécula

AM,

AM;

AM,

Ejemplo

BeC|2

BF,

CH,

PCl,

SF

Zonas de alta  Orientacién espacial

Estructura

d 2 densidad de las nubes Geometria de la molécula
e Lewis i s
electrénica electronicas
180°
C|—Be—C| 7) Cl— Be—ClI o == = o
Lineal
F
F—B—F ’
'F ; L
3l pic F/ \F o/ o
Plana trigonal
i
H—C—H 4
|
H
:"|: o
$ /C:I:
Cl—pP 5
| \CI:
:C.I: )
oo :if: o0
g \Sl/ & ¢
... Vi I N\ ...

F Octaédrica

v\




EOMETRIA SEGUN LA TEORIA DE LA REPULSION DE LOS PARES DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA

Tipo de Geometria Geometria .
, Forma , . Ejemplos
molécula electronica Molecular
Molécula .. ) . : ,
diatdmica
AM;N, . HF; O,

AM,N, Lineal 2@ peci; Hecl; CO,
AM,N, Angular J’i,) ‘)A) S0,; 0,
AM,N, Angular ﬂ JA) H,0
J
AM,N, Lineal %J T o XeFaily

\ WA



EOMETRIA SEGUN LA TEORIA DE LA REPULSION DE LOS PARES DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA

’ - . . 2-

AM;N, Triangular plana ‘y—-) ‘ % BF;; SO;; CO;
AM.N Piramide \ bl

3 trigonal » 3; PCly
AM;N, Forma de T J?“' J‘T" CIF5; BrF,
AM4N0 Tetraédrica J‘L X CH4, Po4—3; 504—4

J j '
, \ SF

AM,N, Balancin %‘) w 4
AM;N, Cuadrada plana ‘{*} J—fJ XeF,

\\



EOMETRIA SEGUN LA TEORIA DE LA REPULSION DE LOS PARES DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA

Bipiramide PCl
AMsN, trigonal “'%) ‘L%))
RO Piramide * ;.) CIF,; BrF,

S cuadrada )

- J

Pentagonal XeF
AMsN, plana * 5 3 5

Octaédrica » SF

A: Atomo central
M: Atomo vecino o ligando
N: Par de electrones aislados o no compartidos




SINTESIS DE LAS GEOMETRIAS MAS COMUNES

2 0 2 @99 Lineal O=C=0
- H
- - Triangular - C=
. o $o o g [ ==C=0
= O
5 5 m Angular o S
| i i
4 0 Tetraédrica A=
J“ Hg~ H
H
3 1 4 Piramide '
trigonal H /N —H
H
: z 7
L - Angular
? H- G
L =) H




Angulos de enlace y Geometria

Influencia de pares de electrones no enlazantes:
9 0 L@% Q
H%’N)‘H_* A X —

Influencia de atomos de distinta electronegatividad:

A AN,

sngulo HOH = 104,5° tngulo FOF = 103,1°




POLARIDAD

La electronegatividad es una medida de la fuerza de atraccion de un atomo sobre los
electrones de un enlace. Un enlace covalente polar es una unidn entre dos atomos con
cargas eléctricas parciales que surgen de su diferencia de electronegatividad.
La presencia de cargas parciales da origen a un momento eléctrico dipolar.

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

Polar

Nonpolar Nonpolar Polar



TEORIA DEL ENLACE VALENCIA

Esta teoria es una descripcion de la mecanica
cuantica respecto de la distribucion de los
electrones en los enlaces. Proporciona una forma de
calcular los valores numéricos de los angulos y las
longitudes del enlace.

Describe la formacion del enlace covalente por el
solapamiento de orbitales atomicos.

La fusidon de los dos orbitales atdmicos se conoce como
superposicion o solapamiento. El enlace se forma
cuando se solapan los orbitales atdmicos. Los dos
lectrones se comparten en el orbital solapado.

La distribucion de electrones resultante de forma de
cilindro alargado, con una acumulacion de densidad
electrdnica entre los nucleos, se denomina un enlace o.

H/ «a c o\ Cl

enlace o.

lateralmente originando enlaces m (en este caso,

dos.)

Los

\(—O.—> . . ~— <

distancia internuclear {pm)

o ,
Region de solapamiento

7 ] En el caso de la molécula de N, , sélo uno de los
Region de solapamiento tres orbitales

“w._n

p” con un electrén

superponerse extremo con extremo para formar un

otros dos orbitales

perpendiculares y por ende sélo podran interactuar

o



HIBRIDACION DE ORBITALES

Combinacion algebraica de las ecuaciones de onda de orbitales
atomicos puros para obtener orbitales hibridos.

(1) (2) (3)
(a) | C B Be
2s 2p__ 28 2p 2s 2p
ofl [EETE] [t rlu | [t] [ [ 1
Tipo = I
de hibridos s Qp “hibridos sp p hibridos sp P
hibridacion 1“]’ “ IT ?‘T | | T]f I |
J B
7 - orbital
Orientacion hibrido
de los
orbitales it
hibridos -
| © ' Tetraédrica Trangular plana Lineal
Geometria
de la
molécula CH4




Otras hibridaciones posibles para el carbono

Estado
fundamental

promocién de
un electrén

Hibridacién sp?

Hibridacién sp® del carbono.

Ay

*

*

1 NEIE

NEIE

v

orbitales 2sp2

El enlace en el etileno C;H 4

Ny

H 1s H 1s
C C
H 1s H 1s
(a)
2p, 2p,
e €]
e c” .-E’D‘Dc )
N @

La densidad electrénica sigma (o) se encuentra entre
ambos nicleos en la linea de unién internuclear.

La densidad electronica pi (7t) se encuentra arriba y
abajo de la linea de unién internuclear.

Hibridacion sp del carbono.

Estado
fundamental

promocidn de
un electrén

Hibridacién sp

Ay

2s

*

2s

K

orbitales 2sp

*

2p

2p

2py

2p,

El enlace en el acetileno CoH,

2p; 2p;
1s H 1s
C C C 2p C

2py .

(a) (b)

H
g
T
g n
b2 < c
H

<y




Prediccion de la hibridacion del atomo central (m + n)

1. Escriba la estructura de Lewis de la molécula.

2. Cuente el numero de pares de electrones libres y el de atomos unidos al atomo
central.

N° de atomos vecinos (m)
+
~ N°de pares de Hibridacion Ejemplos
electrones libres (n)
2 sp BeCl,
3 sp? BF,
4 sp3 CH4, NH;, H,O
5 sp3d PCI.

6 sp3d? SF



COMPLETE LA SIGUIENTE TABLA

COMPUESTO TEORIA DE TRPECV TEV RESONANCIA POLAR
LEWIS
SO,

NH,



Resolver Ejercicios
N°8,9,11y 12
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Fuerzas Intermoleculares

recen debido a la interaccion entfre una
“molécula/especie/idon con sus vecinos.

» Se diferencian de las Fuerzas Inframoleculares
o Iinferatomicas, las cuales describen el
enlace quimico enfre atomos.

Permiten explicar el comportamiento
Macroscopico de la materia.

»[xisten tanfo fuerzas de atraccion como de
repulsion.
Importante determinar la polarizabilidad.

La facilidad con la cual se puede distorsionar
la distribucion electfronica de un atomo o

olécula neutfro para generar un dipolo.



Fuerzas Infermoleculares
trostaticas)

» Fuerzas de inferaccion con iones
® |on - dipolo inducido
» |Oon - dipolo
= |dn -idn

» Fuerzas de Van der Waals

» Dispersion de London (Dipolo

cido-dipolo inducido)
»/ Dipolo - dipolo inducido
Dipolo - dipolo

= Fuerzas Puente de Hidrégeno




Fuerzas de Interaccion con lones

Cuando una carga puntual (idn) interacciona con moléculas
neutras, induce un dipolo permanente en la nube electronica de
la molécula.

» Fsta interaccion es mayor mientras mas grande sea la carga
neta del anion/cation en cuestion.

» fste fipo de fuerzas es el que permite explicar la disolucion de
compuestos ionicos en solventes polares como el agua.




Fuerzas de Van der Waals

Las nubes electronicas de las moléculas pueden polarizarse
generando pequenos dipolos.

®» | 0s dipolos instantdneos dan origen a las fuerzas de dispersion
de London.

®» | 0s dipolos se ordenan de forma tal de maximizar la atraccion
electrostdtica.

eracciones son las mds débiles de todas las fuerzas
oleculares.



Fuerzas Puente de Hidrogeno

N fipo de inferaccion dipolo — dipolo de muy alta intensidad.

» Solamente aparecen entfre moléculas en las cuales hay un datomo de H
enlazado covalentemente con un atomo muy electronegativo (F, O y N).

H. _H - Enlaces
O débiles



