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1.- Estructura de los atomos




ESTRUCTURA MOLECULAR
ATOMOS

Durante practicamente En 1897, Thomson Las experiencias de Rutherford
todo el siglo XIX la descubre la primera demostraron que la materia del
imagen del atomo erala  particula subatémica: el ~ atomo no estaba repartida sino
propuesta por Dalton: ~ electrén, y propone un ~ dué estaba concentrada en una

una esfera macizade  modelo de atomo que es [€9I0ON extremadamente pequena:
materia. Podriamos  conocido como el atomo- €l nucleo, cargada positivamente.

denominarlo el atomo-  puding. Los electrones ~ LOS €lectrones se moverian en
bola estan insertos en una torno a €l. Es el modelo
matriz de materia cargada planetario..
positivamente’ siendo el Modelo atomico de Rutherford
conjunto neutro ® clectron ()
atomo de . proton (+)

helio
@ neutron (0)

orhita electronica



En 1913 Bohr explica el espectro
de emision del hidrogeno
suponiendo que los estados del
atomo estaban cuantizados, es
decir, la energia y los radios de las
Orbitas electronicas solo podian
tomar determinados valores.
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En 1926 se dispone ya de un modelo de
atomo plenamente cuantico (Schrodinger) ,
donde han desaparecido dos conceptos
basicos del modelo anterior:

Los electrones no son considerados como
particulas sino como ondas
No existen Orbitas electrénicas sino
orbitales.

2s orbital Nucleus

2p orbitals

1s orbital \

3s orbital

evidente: solo sirve para el
hidrégeno



Cada orbital puede ser ocupado como maximo por dos electrones que se
diferencian en el nUmero cuantico de espin (s).

1

Nimero Rango de Describe
. . valores
Cuantico
Principal, n 1,23, .. Nivel energético
Secundario, |, Desde 0 hasta n- Forma del orbital

Magnético, m

Desde - | hasta +
|

Orientacion
espacial

Espin, s

+1/2

Espin del
electrén




Principio de construccion (Aufbau):
En su estado fundamental la distribucion electronica de un elemento se
construye a partir del inmediato anterior, adicionandole un electron de
modo que le confiera la maxima estabilidad (menor energia)
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Principio de exclusion de
Pauli:

En un determinado sistema
cuantico (atomo o molécula)
no pueden existir dos
electrones con los cuatro
ndmeros cuanticos identicos
Por tanto, en un orbital sélo
caben dos electrones que
compartirian tres nameros
cuanticos y se diferenciarian
en el nimero cuantico de spin

(s)
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Regla de la maxima multiplicidad de

Hund:
Cuando una serie de orbitales de igual
energia (p, d , f) se estan llenando con

electrones, éstos permaneceran
desapareados mientras sea posible,
manteniendo los espines paralelos
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PROPIEDADES PERIODICAS: RADIO ATOMICOS

Relative atomic sizes of the representative elements

uwnjod e uAXOp aseaIdul
0} PUd} SWOje JO SAZIG

1A 8A

1 d
4A 5A 6A 7A He

2 J 2 9 o o
C N (@) F Ne

3 Q| O | 0 | o
Si P S Cl Ar

4 D O | o
Ge As Se Br Kr
5 Q 9 2
Sn Sb Te I Xe
6 Q D D I O
Pb Bi Po At Rn

Sizes of atoms tend to
decrease across a period




PROPIEDADES PERIODICAS: ELECTRONEGATIVIDAD




2.- Enlace y moléculas




‘ 3.1.- ENLACE IONICO — ENLACE COVALENTE

IONICO

COVALENTE POLAR




ENLACE IONICO

Se establece entre atomos de elementos metalicos y no metalicos (gran
diferencia de electronegatividad). Puede entenderse como consecuencia de
la cesion permanente de electrones entre atomos y la consiguiente atraccion

electrostatica derivada de la formacion de iones.




ENLACE COVALENTE

Se establece entre atomos de elementos no metalicos (poca diferencia
de electronegatividad). Puede entenderse como consecuencia de la
comparticion de electrones entre atomos.Puede dar lugar a moléculas
0 a cristales atomicos




ENLACE IONICO

ENLACE COVALENTE

NO POLAR POLAR




TIPO DE ENLACE Y ELECTRONEGATIDAD

Pure (nonpolar) Polar covalent bond: Ionic bond:
covalent bond: electrons shared electron transferred
electrons shared unequally
equally
Py A e AL

0.0 0.4 2.0




3.2.-TEORIAS QUE EXPLICAN LA FORMACION DEL ENLACE

COVALENTE Y LA GEOMETRIA MOLECULAR

TEORIA

OCTETO
ELECTRONICO

Lewis

ENLACE-VALENCIA

Heitler-London

ORBITAL
MOLECULAR

Mulliken-Hund

i

Comparticion de
electrones

Solapamiento de O.A.

Formacion de O.M.

GEOMETRIA

Metodo de repulsion de
electrones de la capa
de valencia

Hibridacion de O.A

Orbitales moleculares



3.3.-TEORIA DE LEWIS

H* Hes
> [ ] » L » *e "

Li* Be' B' -C' ON= 103 -F: :Ne:
» » ™ . *e *e

Atomos Na* Ea' AI' -éi' .E: -é: 'E.Iz 355"2
. - * % -8 >0

Los atomos forman moléculas porque compartiendo
electrones alcanzan el octeto electronico

Moléculas Diatdmicas

:Cl- + :Cl- —»:Cl:Cl: or ICI—ClI {9 +:0- —> :0::0: or 0=0)
ﬁach8o><lygen

H-+ H- = H:H or H—H i he ncs dial

H°+|éj°—"H—C:|| or H:.é]: :N- +:N- — > :N:::N: or IN=NI

each N has an
octet of e”s



Estructuras de Lewis \

1. Se elige el atomo central. Amoniaco, NHs
Nunca H. Generalmente es el 1. N es central
menos electronegativo. 2. e- de valencia =
2. Se cuentan los e de 5+ 3-1 =8 (4 pares)
valencia. 3.

3. Se forman enlaces entre el H—N—H

atomo central y los periféricos.

4. Los e restantes se situan

como pares solitarios para 4. .

completar los octetes. H—ITJ—H
H

I—




En el establecimiento de las estructuras de Lewis es
muy importante tener en cuenta tres aspectos

1.- Asignar cargas formales a los atomos

2.- Valorar la existencia de formas resonantes

3.- Hay atomos que no cumplen la regla del octeto




Cargas formales

Para determinar cargas formales sobre los atomos:

Carga _ Nuamero e | Ndmero e . Mitade
Formal Capa Desapareados compartidos
valencia

- - - - - -




4 electrones 4 electrones
solitarios asignados solitarios asignados
al C al §
\:E/S \Sj‘/
7 A
/ e
4 electrones de 4 electrones de
enlace enlace
compartidos: compartidos:
asigno 2 al Cv asigno 2 a cada
Tals atomo de S
CiS|S
Flectrones valencia | 4 | 6 | 6
Flectrones asignados | 6 | 4 | 6
Carga formal | -2|+2| 0
Carga Numere e Numero e Mitad &
Formal - Capavalencia Desaparsados compartidos

)




Ejercicio: Usar el concepto de carga formal para determinar la estructura de
Lewis mas estable para a) CO, b) N,O

a) Diferentes estructuras de Lewis que satisfacen la regla del octeto

(a) 0—=Cc—0! (c) I0—C=0I

(b) 0—0—C1 (d) IC—0=0!
(e) 1I0—O0=CI

Para cada una de ellas se puede calcular la carga formal de cada atomo:

0 0 0 -1 0 +1

(a) 1I0—=Cc—0! (c) I0—C=0 La carga formal se minimiza

cuando el atomo de carbono se

0 T 4 i SRR coloca en el centro y establece
(b) 0O=0=—CI (d) IC—0=0 dobles enlaces con los atomos
142 - de oxigeno

(e) I0—O=Cl



b) Para el N,O las posibles estructuras de Lewis con cargas formales son
las siguientes:

0 H A 2+ H
(@) O=N=NI (¢) N—N=O0I
1 2 1 H 0
(b) IN—0=—NI (d) IO—N=NI
2 0

(&) IN—O=NI

Se comprueba que las estructuras a) y d) son igual de buenas en cuanto
a las cargas formales, sin embargo, habra que convenir que la mas
importante (contribuye mas al hibrido de resonancia) es la d) porque en
ella la carga negativa esta situada sobre el atomo de oxigeno, elemento
mas electronegativo que el nitrégeno.



Resonancia.

No siempre existe una unica estructura de Lewis que pueda
explicar las propiedades de una molécula o ion.

-1 -1 -1

Qﬁ - &Is ' : E|5 :

AN —p -~

050" o g 1070
1 2 3

A cada una de ellas se le denomina forma
resonante y al conjunto hibrido de resonancia

LI --1
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En el caso del ion CO,%, se podrian formar tres
estructuras de Lewis en las que el doble enlace se
forma con cada uno de los atomos de oxigeno, siendo
las tres validas. Cada una de estas formas contribuye
por igual al la estructura del ion CO,%, siendo la
verdadera estructura una mezcla de las tres.

. . -2
Iﬂl
1



N

Condiciones para escribir formas resonantes:

1. Para pasar de una forma resonante a otra solamente

puedo mover electrones, nunca atomos.

2. Todas las estructuras resonantes que yo escriba deben ser

estructuras de Lewis validas.

3. Las estructuras resonantes deben poseer el mismo numero

de electrones desapareados.

4. Las estructuras resonantes mas importantes son las de

menor energia potencial.




Ejercicio: Escribir las formas resonantes del nitrometano y DMAP

@30 ?
CH;—N,
:():
e e

Nitrometano

CH3 ~ CHj3

N

~

NS

N

(N,N-dimetilamino)piridina
DMAP



¢,Cudl de todas las estructuras resonantes se parece mas al compuesto real?

1. Aquella en la que todos los atomos tienen el octete completo.

2. Aguellas en las que no existe separacion de carga es mas importante que la

gue en la que existe separacion de carga.

0 o
R B S R
OH OH
@

3. Cuando en dos formas resonantes existe separacion de carga es mas

estable aquella que tiene |las cargas mas alejadas.




4.  Las estructuras de resonancia que lleven carga negativa sobre un

atomo electronegativo contribuye mas que cuando esa carga va sobre

otro atomo. _
e ©

H,C—CH—0O0 B e H,C—CH=—=/O0

5. Si hay dos formas resonantes iguales la resonancia sera mas importante.

Cuando una forma resonante es muchisimo mas estable que las demas la
resonancia no existe y la molécula real se parece mucho a esta forma.
Cuando todas las formas resonantes son importantes, entonces la molécula

real si es un hibrido de todas las formas resonantes.

C) C)
H,C—CH—CH, —<=——>  H,C—CH=—CH,




Ejercicio: Se sabe que en el nitrometano los oxigenos distan por igual
(1.2 A) del nitr6geno. ¢ Cémo puede explicarse este hecho?

i — / \_‘@
@f?ﬁ} @,
K CH3—NH N e I CHB_N‘% \ -
,h N L

La molécula de nitrometano es un hibrido de resonancia de dos
especies idénticas. El enlace N-O ni es simple ni doble, tiene un
caracter intermedio en ambos extremos.




En el ion acetato sucede algo analogo (dC-0=1.26 A).

<« CH;—C -~ CHs—C -
. \el S \
ﬁ_ B ROAT

Las estructuras electronicas reales del nitrometano y del ion acetato son
estructuras compuestas, promedio de las dos estructuras de Lewis
respectivas (formas resonantes), y se dice que la molécula es un hibrido

de resonancia.



Hay incumplimientos de la regla del

octeto
IFI
-~
L 1R
IF — Be —F| T

Elementos del tercer periodo como el féosforo se rodean de 10 electrones

Los atomos con numero impar de electrones suelen incumplir laregla




Ejercicio: Construir la estructura de Lewis del ion sulfito

Ejemplos de estructuras de Lewis \

Ion sulfito, SO Corgas formales:
1. S es central Cada atomo tiene “en
2. e de valencia = propiedad” la mitad de
6+ 36+2=26(13 pares) lose compartidosy la
3. totalidad de sus pares
0—5-0 solitarios.
I S:tieneb/2 + 2=25H
O debe tener 6 D+1
_® _
4 = F — 8|10-5-016

l O: tiene 272 + 6 =7 | Q|

IO' debe tener 62 -1 é




Ejercicio: Construir la estructura de Lewis del dioxido de carbono

Ejemplos de estructuras de Lewis \

Diéxido de carbono, €O,

1. C es central
2. e de valencia =
4+ 2-6 =16 (8 pares)

O—C—-0

3.

Enlaces miltiples:
La estructura del CO,
no cumple la regla
del octeto, a no ser
que...

_’1 =
2-6rg!

§_=c=§

¢Como es el CN?




Ejercicio: Construir la estructura de Lewis del dioxido de azufre

Ejemplos de estructuras de Lewis \

Diéxido de azufre, 80, Resonancia:

1. S es central Para completar el
2. e  de valencia = octete...
6+ 26 =18 (9 pares) 5-5¥5 6\5\5 5i
: L&
0—-5-0 ©0-5=6 0-5-01©
Las dos estructuras
4. S ok son equivalentes. La

8|0—S5 —5 &P estructura real es un

hibrido de resonancia
entre las dos.




Ejercicio: Construir la estructura de Lewis del ion sulfato

Violaciones de la regla del octeto \

Ion sulfato, S0O,°" Elementos con orbitales nat

1. S es central Lf':\s estructuras de Lewis ngen escri-

: birse con la menor separcién de carga
2. e de valencia = posible. Sélo los elementos del tercer
6+4-6+2=32(16 pares) periodo o superiores admiten mas de
3. cuatro pares de e a su alrededor:




Ejercicio: Construir la estructura de Lewis del trifluoruro de boro
(Punto de vista de los organicos)

Violaciones de |a regla del octeto |

Trifluoruro de boro, BFs Separacién de cargas:
1. B es central Los elementos electronegativos
no deben quedar con cargas
formales positivas y viceversa:

\ﬁ £2.
o>
d

2. e- de valencia =
3 +3-7 =24 (12 pares)

[F—B—F]| El Boro es a menudo
deficiente en electrones




Las diferentes estructuras de Lewis de los atomos principales de las
moléculas organicas, dependiendo de la estructura en la que estén
involucrados, son:

| \ _ | | |

e o— —C= (o A —C® 1O g
() A I S
—b|~I. \: N= —|@— \\\N@— _%:'E ON—

/ | / -

A
—&: e e
L e _ | |



Geometria molecular




Limitaciones de estructuras de Lewis

= Las estructuras de Lewis no dan informacion de la forma de las moléculas.
Tampoco sirven en general para determinar si la especie quimica existe.

La forma de las moléculas esta determinada por los angulos de enlace.

Ejemplo: molécula de CCl,, experimentalmente se encuentra que los angulos
de enlace CI-C-Cl son todos iguales y de 109,5°

¢Puede ser plana la molécula de CCI,?




Bond
distance,
1.78A

/\ 109.5°_/r\




‘ Geometrias moleculares

S
e
lineal
4 *"—0—e
| 3PE trianguiar AXs tridnguio BF4,Bl.GAly
| equilatero A
| 2PE | 1PS AX; forma de SnCI;PbCl;
| LA
| 4PE AXe tetraédrica ({\ CHa,[BF4}-'
« 3PE | 1PS | tetraédrica AXs piramidal NHa, H;0 +'
trigonal .%.
2PE | 2PS AX, forma de H20 H:S
v ,&{Q
SPE AXs bipiramidal PCls, SbCls VO,-'
trigonal
4PE 1PS bipiramidal AX, tetraedro SF4,TeCl,,SeCl;
irregular ‘/p
3PE | 2PS trigonal AXs en forma de CIF3,BrFs
T -&
2PE | 3PS AXz lineal a {ICly) -1y
6PE AXg octaédrica éb SFg[SiFs}*,{PbCls}-*
SPE | 1PS octaédrica AXs piramidal BrFs,IFs
cuadrada ®
4PE | 2PS AX, planar cuadrada ® [ICL}- [BIF [




‘ Geometrias moleculares

N* pares de

Geometria| Férmula |N°enlaces |, ..ronee iores| EJ€MPlOS
li / AB 1 0 HCI, CO, HBr, etc.
ihed AB, 2 0 CO,, HCN, etc.
Angular AB,E, 2 162 H20, ”S;Sﬂp
. ) NH3, PF,, H;0*%,
Piramidal | AB;E 3 1 bl
Trigonal BF;, AlH,, CH.*
AB 3 D ) 3F 37
Planar 3 Ste
CH,, 50,;% NH,*,
Tetraedral AB, 4 0 A
Cuadrada Au(CN); Ptcl;?
2 4 r q »
planar AB4E, ® etc.
XeF, , SCl,,
Octaedral AB; 6 0 Fe(cN)3 et




Teoria Valence Shell Electron Pair
Repulsion (VSEPR)

O TREPEYV (teoria de repulsion de los pares
electronicos de valencia)

Se asume gue los electrones de valencia se
repelen entre si. La forma o geometria
tridimensional (3D) de la molecula sera la que
hace minima las repulsiones.



AB,

Linear Bent
ABj
Trigonal Trigonal T-shaped
planar pyramidal




Para determinar la forma de una molécula se deben
distinguir sobre el atomo central:

- los electrones de los pares libres o pares no
enlazantes,

- los electrones de enlace o pares enlazantes (entre
los atomos unidos).

Se define la geometria de los dominios de
electrones por la posicion en el espacio de TODOS
los pares de electrones (de enlace y no enlazantes)

Los electrones adoptan una localizacion en el
espacio de manera de minimizar la repulsion e- e-.



Para determinar la geometria de los
dominios de electrones:
o Dibujar la estructura de Lewis de la molécula,

o contar el nUmero total de pares de electrones
alrededor del atomo central.

o acomodar espacialmente los pares de electrones
para minimizar la repulsion e--e-.

o contar los enlaces multiples como una Uunica
region.



Para determinar la geometria molecular solo
se tiene en cuenta la geometria de los
atomos.

La intensidad de la repulsion se ordena
segun:

par libre-par libre > par libre- par de
enlace> par de enlace- par de enlace






___—Axial bond

\

Equatorial
bond




Ejemplo:

/ \

/S »
oo /:/——‘L”N \\
NH; = H—N—H msp I “7~ ,\\_\H —,
\ / g
-

|
H

Lewis structure Electron-domain geometry Molecular geometry
(tetrahedral) (trigonal pyramidal)




TABLE 9.2 Electron-Domain Geometries and Molecular Shapes for Molecules with Two, Three, and Four
Electron Domains Around the Central Atom

Number of Electron-

Electron Domain Bonding Nonbonding Molecular

Domains Geometry Domains Domains Geometry Example

2 SSD 0 -@— 5—c—0

Linear Linear

:'}Ifz
3 0 ‘ . /B\ '
¢ “E EL

3
Trigonal planar :
Trigonal planar
N
v/ N\
’ 1 ‘Aﬂ [0/ O:I
Bent
i
4 4 g lc AN
Hg H
Tetrahedral Tetrahedral
3 1 ¢ IN N
. Hg H
Trigonal
pyramidal

2 2 =
of

Bent

Iao




TABLE 9.3 Electron-Domain Geometries and Molecular Shapes for Molecules with Five and Six Electron

Domains Around the Central Atom

Total Electron-
Electron Domain Bonding Nonbonding Molecular
Domains Geometry Domains Domains Geometry Example

5 5 0 PCls
Trigonal Trigonal
bipyramidal bipyramidal
4 1 SF,
Seesaw
3 2 ' CIF;
T-shaped
2 3 Xel;

Linear



TABLE 9.3 Electron-Domain Geometries and Molecular Shapes for Molecules with Five and Six Electron

Domains Around the Central Atom

Total Electron-
Electron Domain Bonding Nonbonding Molecular
Domains Geometry Domains Domains Geometry Example

6 6 0 SF4
Octahedral Octahedral
5 1 BrFs
Square pyramidal
4 2 XeF,

Square planar




type Nonpolar

CH,Cl

3-
3o

AXE SF,

XeE,
wE g % o %ﬂ

PClg PO,
AXg

AXE

SFy

o




Se asigna la geometria a cada atomo central
Independientemente.




GEOMETRIA MOLECULAR: METODO DE REPULSION DE LOS PARES DE
ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA

Los pares de electrones se disponen en torno al atomo central de modo
gue se minimicen las repulsiones eléctricas entre ellos

Cuatro pares de e rodeando el
atomo de nitrégeno. Se dirigen
-e hacia los vértices de un tetraedro

- 4
L
-

H H

1?‘%” H Como sélo se enlazan 3 de los 4
pares electronicos, la forma de la
molécula sera piramidal

(Geometria electronica)

(Geometria molecular)



Tres pares de e enlazados: Molécula triangular plana

) Dos pares de e enlazados: Molécula lineal

> Cuatro pares de e:

Cl=—Be—-Cl

k\u_,f;¢80°

Ea

B—F

Molécula tetraédrica

Cuatro enlazados

ILUWQ 5=

H® \' H
H
Enlazado-
Enlazado <

Molécula piramidal

Tres enlazados

No enlazado-
Enlazado <

Molécula angular

Dos enlazados

HY &
» xH
104+

No enlazado-
No enlazado

Repulsion
entre pares de
electrones



age
‘ Cinco pares de e enlazados: Molécula bipiramidal triangular -P—YF

F o0°above the Elans

‘ Seis pares de e enlazados: Molécula bipiramidal cuadrada F.. FVD 90 in the plane
3

F
F 90° belowthe plane




En cuanto a la geometria molecular, los enlaces multiples son iguales que los simples

(shows bonding - not shags)

T_
O:|S:O
o

(shows bonding - not shape)

v

v

v

v

0 0
c|)_1IZIQ.5°
)

R ¥

of\ )
O

2
N\

O

O

1}—} /4 o Co-ordinate bond



Propiedades ondulatorias de los electrones en los
orbitales

* Un electron en un orbital se comporta como una vibracion
estacionaria confinada.

« Esta descrito por su funciéon de onda, descripcion del
tamano, forma y orientacion

 Las ondas tienen signo positivo en un instante y negativo
en el otro (amplitud).

 Estos signos no son de carga sino de la funcion de onda.



Propiedades de las ondas

+ El signo se refiere a la amplitud.

« En el nodo la amplitud es cero y cambia
de signo.




3.4.- TEORIA DEL ENLACE-VALENCIA. HIBRIDACION

Los enlaces covalentes se producen
por solapamiento de orbitales
atomicos semiocupados de distintos
atomos

Orbital 1s semiocupado de Orbital 1s semiocupado de
un atomo de H un atomo de H

Molécula de hidrogeno




Tipos de enlace covalente segun el solapamiento

Enlace tipo sigma o: solapamiento frontal

Enlace tipo pi & solapamiento lateral




Combinacion lineal de orbitales
atomicos (CLOA)

* Proceso de combinar y sobreponer para
formar ondas permanentes mas
complejas.

« El numero de orbitales nuevos generados
siempre es igual al numero de orbitales
iniciales.



3.4.- HIBRIDACION: Geometria molecular segin TEV

HIBRIDACION -
Sp3 Todos los enlaces C-H del metano son idénticos
METANO
ik
f*‘ 2px 2F3'~,.r Epz | 25 | ————— 1‘ 1‘ 1 1‘
25 sp3 hybrid orbitals
El carbono sélo podria 1 t t
formar dos enlaces C-H 2w 2py 2pg
25
hydrogen nucleus
embedded in new
- malecular ortibal
hvdrogen ¥ \
akoms
|}
l > —— & —_~—
[ ] / ™
- . .







Geele ™

¥ -I]g- Pz

—4 enlaces sencillos. Ejemplo: metano
—3 enlaces sencillos + 1 par e~ sin compartir. Ej: NH,
—2 enlaces sencillos + 2 par e~ sin compartir. Ej: H,O



Un carbono unido a cuatro &tomos siempre tendra hibridacién sp® y una
estructura tetraédrica. Asi son los alcanos, haluros de alquilo, alcoholes,
éteres y aminas, entre otros. Todos estos compuestos tienen estabilidad
suficiente como para poder ser almacenados sin problemas especiales.
Un carbono unido a menos de cuatro atomos también puede tener
hibridacion sp? pero la estructura variara dependiendo del nimero de

sustituyentes:
Ir .
=) |
Estructura R e CHR Ry g
i 7
Tipo de compuesto Carbaniones Carbenos
Geometria Piramidal Angular

Los carbaniones y carbenos son especies
altamente reactivas (intermedios de reaccion)
y en general tienen un tiempo de vida muy

corto.
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Ceel = «{

—3 enlaces sencillos. Ejemplo: BF,
—1 enlace doble y 2 sencillos . Ejemplo: eteno




Un carbono unido a tres atomos, que mantiene un doble enlace con uno
de ellos, siempre tendra hibridacién sp? y una geometria trigonal plana.
Asi son compuestos estables tales como olefinas, hidrocarburos
aromaticos, aldehidos, cetonas y acidos carboxilcos y derivados,

entre otros.

Existen otras situaciones donde un atomo de carbono unido a tres
atomos también posee hibridaciéon sp2:

R']'In @ R"ll.ll_l ]
T C—R
Estructura Rgf‘c R3 Ry
Tipo de compuesto Carbocation Radical

(ion carbenio)

Geometria

Trigonal plana

Trigonal plana

Carbocationes y radicales son especies altamente reactivas
(intermedios de reaccioén) y en general tienen un tiempo de vida

muy corto.




HIBRIDACION
Sp2
GRUPO CARBONILO

Atomo carbono: Hibridacion sp?2

H

e

25 25

‘//p-::-rt-ital
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bivbaricd Srtaital

P oy 20z 2

Atomo oxigeno: Hibridacion sp?

=1
H
methanal
’f HI [t
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HIBRIDACION
sp
ACETILENO

(Dos regiones de densidad electréonica alrededor del C)

Enlaces Enlaces O

ETINO
(ACETILENO)







e

H

—2 enlaces sencillos. Ejemplo: BeF,
—2 enlaces dobles. Ejemplo: CO,
—1 enlace triple y 1 sencillo. Ejemplo: etino




Un carbono unido a dos atomos, que mantiene un triple enlace con
uno de ellos, siempre tendra una hibridacion sp y una estructura lineal.

Existen otras posibilidades:

H
N ||H
C=C=C: =
Estructura H A TH Ri—C=C-2
sp
Tipo de compuesto Aleno Acetiluro
Geometria Lineal Lineal

Los alenos son compuestos estables. Los acetiluros son especies
reactivas (intermedios de reaccion).




Electronegatividad del carbono en funcion de su hibridacion
El carbono tiene mayor electronegatividad a medida que aumenta el

caracter s de la hibridacion. Por tanto los carbonos del etano (sp3) son

menos electronegativos que los del eteno (sp?) y éstos a su vez menos
electronegativos que los del etino (sp). El calculo de las densidades
electrénicas en estos tres compuestos refleja claramente este hecho:

(azul +, rojo -)

Etano

Eteno

Etino

Los hidrégenos tienen una coloracion azul mas acusada
desde el etano al etino, prueba de su menor densidad
electrénica como consecuencia de la electronegatividad

creciente del carbono.




HIBRIDACION DE ORBITALES ATOMICOS EN NITROGENO Y OXIGENO

sp?
N;ogeno Oxigeno
4 x sp? 4 x sp?
||n R|4 Ill .I.@
Y @ ne )
Estructura | Rymy ™ Ry NS Ry o Ry 7~ e
L 2; R L / R3 h 2/ 1. { L
Tipo Aminas Salee .de Algoholes Alcoxidos
amonio Eteres
Geometria | Piramidal Tetraédrica Angular -

Las aminas, sales de amonio, alcoholes y éteres son especies
estables. Los alcoxidos son especies muy reactivas (intermedios de

reaccion).




Sp?

R*]l.., _..|-
=N
Estructura R R
Tipo Iminas Sales de imonio Carbonilos
Geometria | Trigonal plana | Trigonal plana Trigonal plana

Los tres tipos de compuestos tienen en general estabilidad suficiente
como para poder almacenarse sin problemas especiales. Los compuestos
con grupos carbonilo son muy variados: pueden ser aldehidos, cetonas,
acidos carboxilicos, haluros de acido, anhidridos, ésteres y amidas, entre

otros.




Sp
Nitrogeno

2xsp 2xp

[ —
Estructura i =C—+F
Tipo Nitrilos
Geometria Lineal

Los nitrilos son compuestos estables




PARAMETROS DE ENLACE

Angulos de enlace

T
N-.. 0..
H .-Nen Onn
H H : H : H
109.5 107  104.5
H F

F—H B—F

H F

120 120
H H H

122 122
>;\J11? 116 —0
H H H
H——H H——N

180 180

Eniace | LonGiud thica | Momento | SRS
(kcal/mol)
C-H 1.07 0.40 99
oH 1.01(N) 1.31(N) 93(N)
0.96(0) 1.51(0) 111(0)
Cc-C 154 0 83
Cc=C 1.33 0 146
Cc=C 1.20 0 200
C-N 1.47 0.22 73
C=N 1.30 1.90 147
C=N 1.16 3.50 213
C-O0 1.43 0.74 86
Cc=0 1.23 2.30 184
C-Cl 1.78 1.46 81
C-Br 1.93 1.38 68
C-l 2.14 1.19 51




3.5.-TEORIA DEL ORBITAL MOLECULAR

La mezclade N orbitales atdbmicos da lugar a N orbitales moleculares

a ¥ antibonding molecular arbital

Ej.: Hidrégeno
4 O O

=n
]
.
: . i .
Ll
1= atornic 1= atormnic
orbital orbital

I i

T bonding rmolecular orbital

La combinacion de dos orbitales atdbmicos 1s da lugar a un orbital molecular enlazante oy a un orbital
antienlazante o*.

Los dos electrones de la molécula ocupan el orbital molecular enlazante




IDEA PRINCIPAL

= Los electrones en una molécula ocupan orbitales Moleculares de

manera similar como lo hacen en un atomo, dos electrones por orbital
molecular.

= Los OM se expresan como combinacion de OA




OM en el atomo de H,

El método de combinacion lineal de funcion de onda
expresa el OM como la suma y diferencia de funciones
De ondas de OA

Dos OA generan dos OM

Combinacion enlazante combinacion antienlazante

Wmo = Y(H)is +w(H)1s Wivo = w(H)s - w(H) s



Waves reinforce Waves cancel

DMistance

_ Dhstance
MNuclel




OM enlazante

Ondas que estan en fase se suman.
La amplitud aumenta. 2 hidrégenos, 1s
solapamiento constructivo.

A X i Ao
_AISNL|N el AN

|| |'|
. » — ..
h‘ll'l-dlhl'_l‘!r.‘l-i'l.lllil‘llll‘!':ul

repreeenied by

- bonding M




OM Anti-enlazante

Ondas que no estan en fase se
cancelan. Solapamiento destructivo

M Mo
_.'"I. , .-'. L
LS N
"-._‘__‘- = | ! o~
"'-.__,-’ff \Il'ﬁ.‘,’/
IH;.h.'
wrerrasied hy: miibemeding :rl:.ln.ulu erhridal

ke

ir® anlibcading &§0




Diagrama de energia para OM H,

OA OA




Diagrama de energia para OM H,

oM
______ o* antiantienlazante

__ o enlazante

OM




Diagrama de energia para OM H,

oM
______ o* antiantienlazante

c enlazante

OM
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FORMACION H,

= Fuerzas electrostaticas:
atraccion entre electrones y nucleos

= Repulsion entre nucleos
= Repulsidon entre electrones




Débil atraccion a distancias
‘ grandes

Energia

potencial /
H ................. H

Distancia internuclear ——




Fuerzas atractivas aumentan
‘ Mas rapido que las repulsivas

Energia
potencial

Distancia internuclear ——




Maxima atraccion

‘ (minimo Energia potencial)
a 74 pm
Energia 74 pm
potencial '
-436 kJ/mol

H, Distancia internuclear ——







Las fuerzas repulsivas aumentan
‘ A distancias menores que 74 pm

Energia 74 pm
potencial '

-436 kJ/mol

H, Distancia internuclear ——




El enlace sigma

* La densidad electronica reside entre los
nucleos.

«Un enlace se puede formar entre s-s, p-p,
s-p, u orbitales hibridos solapados.

£l OM enlazante es mas bajo en energia
que el orbital atomico original.

£l OM anti-enlazante es mas alto en
energia que el orbital atémico original.



Diagrama de energia para OM H,

oM
_____  o* antienlazante

c enlazante

OM




Los orbitales moleculares tipo o también se pueden formar por solapamiento frontal de orbitales p

o de orbitales hibridos

— or e

spd carbon atarn sp? carbon atomn a sigrna molecular orbital

in each case one spd orbital is colored red the six rernaining sp” otbitals are blue

B o-orbital formation from two sp® orbitals




HCI: solapamiento s-p

Pregunta: ; Cual es |a forma predecida
para el MO enlazante y MO antienlazante
de las moléeculas de HCI?

-«- 0—-0

¢ boadmg MO

oﬂo owi

i * antibanding MO

Frarica bl ke




El enlace pi

Enlace pi se forma después del enlace sigma
«s0lapamiento lateral de orbitales p paralelos

s

| ] & &
i
- = - e = + E =
. . : .
. ]
destrective (antbonding ) inleraction * antibonding MO
#Iﬂ-lﬂ_:.r

- = [ — L [ ]

copstructive (bonding b interaction 1 bonding MO




Los orbitales moleculares tipo 1 se producen por solapamiento lateral de orbitales p

. . x* antibonding
' ' ‘ z. rmolecular orbital
Y £
“ . % bonding
l T 5 lT rolecular orbital

A m-orbital form ation from two p-orbitals

Enerqy

pi-bond

zigrna-bond

p orbitals

sp* carbon atorn carbon-carbon double bond

sp? carbon atom
B Formation of o- and =- molecular orbitals
from two sp hybridized carbon atoms




Formacion de dos orbitales 1 por solapamiento lateral de orbitales p. Triple enlace
carbono-carbono.

p-orbital=

|/ N

pi-orbital

l

sp-orbital zp-orbital

sp-orbitals pi-orbital

p-orbital carbon-carbon triple bond

p-orbital
sp hvbridized carbon atorns




Formas Moleculares

+ Los angulos de enlace no se pueden
explicar simplemente con orbitales sy p. Se
usa la teoria de repulsion de los pares de
electrones de la capa de valencia (VSEPR).

« Los orbitales hibridos son bajos en energia
debido a que los pares de electrones estan
separados.

+ La hibndacion es CLOA dentro de un atomo,

justo antes de enlazarse.
==




Hibridacion y geometria

1.5

rcakbanes, 10RES" ey ke, close 1o | 07 :..'{'I:..'Iu.'l:h_'. I &0°




Orbitales Hibridos sp

desinective constructive
overlap overlap

+ 2 pares “uj'SI?F’R (?/@ . EEQ/D

« Geometria lineal

« Angulos de _ |
- COasirctve desiruetive
Enlace 18{] overlap overlap

QT":};) C> S

second sp hybnd
==

; i hyhrid




Orbitales Hibridos sp?
» 3 pares VSEPR
» Geometria Trigonal Planar
» Angulos de enlace: 120°

o f;{D@@

ak%*




Orbitales Hibridos sp?

» 4 pares VSEPR
+ Geometria Tetrahedral
« Angulos de enlace: 109.5°

Y'Y )

5 " Py P four s hybnds
Laprerghd © 0 Pegrsnn Prentos Hall, e
==




Etano
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elhane ethane




Rotacion de enlaces sencillos

H H H H
™, & “\ i
L r o C.
H % H Hl_r’ % H
i H 1

msthyl group methvl group ethane
rolate
H “ H H H
NS L::} N
Hy 'H HY s

H H H H

eclipsed staggered




Rotacion alrededor de los enlaces

+ Enlaces simples rotan libremente.

rolakE
H - H H H
St S peaH
H'y wH = Hy %,
H H H H

e el slagientd
Coprmipht 0 H0E Pesrson Prenbos FHall, s
* Dobles enlaces no pueden rotar, a
menos gue estos se rompan

previamente. ﬁ




INDICE DE DEFICIENCIA DE HIDROGENO

INDICE DE DEFICIENCIA DE CARACTERISTICAS
HIDROGENO
CnH2n+ 0 SATURADO
CnH2n 1 UN ANILLO O UN DOBLE ENLACE
CnH2n-2 2 DOS ANILLOS, TRIPLE ENLACE, DOS

DOBLES ENLACES

CH1-(HX-N)2



FORMULA DEL

FORMULA 'INDICE DE " IDENTIFICACION DE
COMPUESTO PATRON DEFICIENCIA SUBESTRUCTURA
DE HIDROGENO
CsHsBr 3C=C
6. 5 C6H13BI' 4 | ANILLO
- 1 C=
| CeHyN CeHisN 2 1 ANILLO
1 C=N
2 ANILLOS
C4HO C4H;00 3 2C=C
_ 1 ANILLO
CeHsO, CeH140, 4 3 C=C

1 ANILLO




Molécula de metano

___________
. -

v —
s
o —>
—
—

T l P ;) promocion T

hibridacion

[




Hibridacion sp?: la molécula de etileno

N —

T ;[ II hibridacion : Ssz Slz SLZ
s . = J

>

P 5 3 orbitales hibridos
se hibridan 3 orbitales

p
100 1

\ sp2

sp?

sp2

vista desde arriba vista lateral

N —



Etileno

H I’I,'. i \\\\

enlacec
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Acetileno

180°

b

£ L H

1.20 A




T - bl T

1 El estado de oxidacién de un itomo de carbono varia en —1 por cada enlace
con un itomo de hidrégeno.

2 El estado de oxidacidn de un itomo de carbono varia en +1 por cada enlace
con un itomo mis electronegativo.

3 Los enlaces dobles y triples con un heteroitomo se cuentan dos y tres veces.
respectivamente.

4 Los enlaces entre carbonos no se tienen en cuenta en la determinacién del
estado de oxidacidn.
CH,CL, ccl,
0 +4
/o\
-3 43 -1 0 -1









Enlace en haluros de hidrégeno

~;l lli kcal/mol
C
H;C—F / \F H;:yC{'?;;g:A 108
Q .
a) i
C g
HyC—Cl \ g CJ.78 A 84
/ Cl. H/ \Cl=
0 .
| H
al o
H;C—Br / \ H*/"~J.93 A 70
Br,Q H \:B:r:




Longitud

Momento

Energia de

Enlace | tinica (o) | dipolar (D) d('ifé’;'f;f(')cl’)”
C-H 1.07 0.40 99
| 1010 1.31(N) 93(N)

0.96(0) 1.51(0) 111(0)

c-C 1.54 0 83
c=C 1.33 0 146
c=C 1.20 0 200
C-N 1.47 0.22 73
C=N 1.30 1.90 147
C=N 1.16 3.50 213
c-0 1.43 0.74 86
Cc=0 1.23 2.30 184
c-Cl 1.78 1.46 81
C-Br 1.93 1.38 68
C-l 2.14 1.19 51




Cada enlace tiene un momento dipolar “p” (magnitud vectorial que depende la
diferencia de electronegatividad entre los atomos cuya direccion es la linea que
une ambos atomos y cuyo sentido va del menos electronegativo al mas

electronegativo).
Dipolo -
. H
+ _
A B
Menos electro- Mads electro-
negativo negativo
Electronegatividades de algunos elementos
H
2.2
Li Be B C N @] F
1.0 1.6 2.0 2.6 3.0 3.4 4.0
Na Mg Al Si P S Cl
0.9 1.3 1.6 1.9 2.2 2.6 3.2
K Br
0.8 3.0
I
2.7
Valores establecidos por L. Pauling y revisados por A. L. Allred (Journal of Inorganic and Nuclear Chemistry, 1961, 17, 215).




u=exd
* Se expresa en Debye

no polar

polar




Momentos Dipolares de enlaces

Enlace Momento Enlace Momento Dipolar,
Dipolar, D D
H-F 1.7 C-F 14
H-CI 1.1 C-O 07
H-Br 0.8 C-N 04
H 04 C=0 2.4
H-C 0.3 C=N 14
H-N 1.3 C=N 3.6
H-O 1.5

La direccion del momento dipolar es hacia el atomo mas

electronegativo.




La polaridad de las moléculas depende de dos factores:
a) La existencia de enlaces covalentes polares

b) Una geometria que lo permita

B «—} +—>
H\
o= 0=C=0
F
H
£=22D £=0D




Moléculas polares. Moléculas apolares.

Tienen Z p no nulo: Tienen X p nulo:
Moléculas con un solo enlace Moléculas con enlaces apolares.
covalente. Ej: HCI. Ej: H,, CL,.
Moléculas angulares, piramidales, .... Moléculas simétricas X n = 0.
Ej: H20, NH3 Ej: CH,, CO.,.
s =ty +—
H.C—CH, H,C—NH, H,C—OH H,.C—Cl H,CNHJ CI~
ethane methylamine methanol chloromethane methylammonium
chloride

nonpolar increasing polarity D ionic




o H

N— —Ha+
b e
o+H H o+







