ENLACE QUIMICO E INTERACCIONES SECUNDARIAS

Enlaces primarios (muy fuertes, muy estables, muy abajo en la escala de energia)

COVALENTE A---B
H, No Metal + No Metal

(XA, XB altas pero similares)

Estructuras de Lewis
Geometria. TRPECV (VSPER)
TEV (promocién, hibridacion)
Polaridad
Momento dipolar de enlace
Momento dipolar total

Propiedades de las sustancias
covalentes (moléculas y redes)

IONICO A—B

Metal + No Metal
(XA, XB muy diferentes)

Na+ Cl- Na+ Cl-
Cl- Na+ Cl- Na+
Na+ Cl- Na+ CI-

Red de 1ones (cristales)

Ec. de Born

Ciclo de Born-Haber
Solubilidad (disolv. polares)
Puntos de fusiéon, ebullicién

Propiedades de las sustancias
16nicas.

METALICO A—-B
Metal + Metal

(XA, XB muy bajas pero similares)
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Red de atomos metalicos.
Modelo del gas electrénico

Modelo de bandas

Propiedades de las sustancias
metalicas (y aleaciones).

Interacciones secundarias (débiles)

- Interacciones de vdW (puntos de fusion/ebullicidn, solubilidad en disolventes polares/apolares)

- lon-molécula (NaCl en agua; solubilidad)




LOS ATOMOS SE UNEN UNOS A OTROS para formar SUSTANCIAS SIMPLES (Hz, Na, ..

.), COMPUESTOS (Hz0, COs...) y redes

POR MEDIO de uniones denominadas ENLACES QUIMICOS que pueden ser de TRES TIPOS:

ENLACE METALICO

(Red de atomos metalicos)

Metales

El enlace metalico consiste en la unién de
atomos metalicos para dar una red de atomos
metalicos: hierro (Fe), cobre (Cu), plata (Ag)...

Ejemplo: ;como se unen los atomos de cobre?
Cada atomo de cobre aporta un electrén para que
este se mueva por toda la red de atomos. Cada
atomo de cobre se considera como un nucleo de
carga positiva, Cul*. Todos los electrones forman
la denominada nube de electrones (negativa)
cuya funcién es mantener unidos a los ntcleos de
cobre considerados positivos. (ver Lewis)

st
Cu:- Cu-Cu-Cu-
Cu: Cu:-Cu-Cu-
Cu: Cu-Cu-Cu-
Estas uniones entre los 4tomos metéli’cos
dan lugar a las SUSTANCIAS METALICAS

O METALES, Feg), Cug), Aug)... y
aleaciones (FeCr, NiCd, AlTi...)

ENLACE IONICO
(Red de IONES positivos y negativos)

Metales No Metal

Los elementos de la parte izquierda son
considerados metalicos porque tienden a perder
electrones y los elementos de la derecha son
considerados no metalicos porque tienden a ganar
electrones. (ver Lewis)

Ejemplo:
Na — Nal*
Cl — CIv-
El enlace i6nico consiste en la unién de cationes y
aniones para formar una red de iones.

1+ 1-
INaj |CII

Na+ Cl- Na+ Cl-
Cl- Na+ Cl- Na+
Na+ Cl- Na+ (C|-

Ejemplo: ;Cémo se unen los atomos de sodio y
cloro para formar un compuesto, NaCl?

Los atomos de sodio ceden un electrén a los atomos
de cloro quedando cargado positivamente los de
sodio y negativamente los de cloro. Estos iones se
unen por fuerzas de Coulomb ya las cargas +y —se
atraen.

Estas uniones entre iones de la red dan lugar a las
sustancias o COMPUESTOS 1IONICOS
también denominados CRISTALES IONICOS.

ENLACE COVALENTE

(Moléculas y redes covalentes)

No Metal
+ H

El enlace covalente consiste en la comparticiéon
de dos electrones entre dos Atomos no metalicos.
Cada atomo comparte un electrén. Estos dos
electrones del enlace unen a los dos 4tomos.

v wwe

Los atomos se van uniendo por enlaces
covalentes (uniones de dos e-) para formar dos
tipos de entidades quimicas:

a) MOLECULAS (un ntmero determinado de
Atomos unidos: elementos Hz, N2, Oz, F9o, Cls, Brs,
I2; compuestos H20, CO2, ADN, proteinas...)

b) REDES COVALENTES (un numero de
atomos “infinito” para dar una red (en 3D) de
atomos no metalicos: grafito, diamante, SiOs...

Estas uniones por comparticién de e- dan lugar a
SUSTANCIAS MOLECULARES simples
(elementos) o compuestos y a REDES o
cristales COVALENTES “infinitos”.



(POR QUE LOS ATOMOS QUIEREN PEDER, GANAR O COMPARTIR ELECTRONES para unirse los unos con los otros?

Para conocer el origen de este motivo vamos analizar la configuracion electréonica de los siguientes elementos:

G1 G2 Gl16 G17 G18
Li Be O F Ne
Na Mg S Cl Ar

Elementos no metalicos (elementos de la parte derecha de la tabla) que tienden a ganar electrones.

O (Z=8) 1s22822p*

F (Z=9) 1s22822p5 — F!- (10e-) 1s22822p6

Gases nobles, elementos del grupo 18 (configuraciéon muy estable, significa que no quieren ganar ni perder electrones).
Ne (Z=10) 1s22s22p6

Elementos metalicos (parte izquierda de la tabla) quieren perder electrones.

Na (Z=11) 1s22s22p¥3s! — Nal* (10e-) 1s22522p63s0

Mg (Z=12) 1s22s22p63s2 — Mg2+ (10e-) 1s22522p63s0

Para la interaccion de sodio (Na) y flior (F), el sodio pierde un electron (Nal*) y lo gana el fltor (F1-).

Estos 1ones se atraen por la interaccion entre las cargas, dando lugar a un compuesto 16nico, fluoruro de sodio (NaF).

Si nos fijamos en la configuracion electronica del ion sodio y del ion flior vemos que en la tltima capa tienen 8
electrones, es decir, una configuracion de tipo gas noble. Esto conduce a la denominada...

Regla del octeto: este formalismo establece que los Atomos cuando se unen unos a otros, ganan, pierden o
comparten electrones para tener en la altima capa 8 electrones (un octeto, que confiere mayor estabilidad).

Los elementos de la parte derecha (NO METALICOS) quieren ganar electrones para tener los mismos que
el gas noble de su mismo periodo, y los elementos de la izquierda (METALES) quieren perderlos para tener
los mismos que el gas noble del periodo anterior.



ESQUEMA GENERAL: ENLACES PRIMARIOS E INTERACCIONES SECUNDARIAS. PROPIEDADES.

Distancia internuclear

no st
Dist ancia de

solapamiento orbital

Enlace PRIMARIO. Enlace
muy fuerte, muy estable,
en una escala de energia
ocupa niveles muy bajos
(energias negativas). Para
romperlo, hard falta
aportar mucha energia,
denominada energia de
disociaciéon o energia de
enlace A-B (en positiva,

puesto que hay que
aportarla).
Aparece en

moléculas y redes o
cristales covalentes

INTERACCIONES SECUNDARIAS. Enlace muy débil. Dos tipos: vdW e ion-molécula

ion-molécula (polar/apolar)
Compuestos ionicos disueltos en agua. NaCl en

agua éPor qué se disuelv
interacciones secundarias

-6H,0 compensan al enlace iénico AB (primario,
fuerte) y el compuesto acaba disolviéndose. El

desorden de los iones e

favorece el proceso (factor de entropia).

Enlace metdlico. Los atomos metalicos aportan e- a la red para da lugar a la nube de electrones que mantiene unidos a los nicleos del metal.
Propiedades: las sustancias metalicas ( y aleaciones) son maleables (se pueden estirar en hilos ya que la nube de e- se adapta rapidamente al movimiento
de los nucleos metalicos y los sigue manteniendo unidos); por lo general tienen puntos de fusion alto (se requiere de mucha energia para romper el
enlace); conducen el calor (la agitacién de los nucleos metalicos hace vibrar a la red de atomos transportando el calor de un lado a otro del metal);
conducen la electricidad en estado sélido, no fundido: conduccién por electrones (gracias a la nube de e- que se mueve libremente por la red).

Enlace idnico. Consiste en la atraccién que tiene lugar entre cargas electrostaticas opuestas, aniones y cationes, extendidas en una red tridimensional
infinita. Propiedades: los compuestos iénicos son fragiles (un golpe puede alinear las cargas del mismo signo resultando una repulsién global en la red
de iones que rompe el cristal en pedazos); no conducen el calor (sus iones estan fijos en la red); no conducen la corriente (no dispone de electrones
libres, los aniones no ceden sus electrones a la red); En estado fundido los aniones y cationes tienen mayor movilidad y permiten la conduccién por iones
(no por electrones); En disolucion, los iones se separan solvatandose por moléculas de agua; estos iones tienen libertad de movimiento en el seno del

liquido, lo que permite la conduccidn eléctrica por iones. Estructura de Lewis NaCl, CaF,, Na,S
q1l-q2
r2

En base a las cargas de los iones y la ley de Coulomb: F = K a mayor carga, mayor interaccion entre los iones, mas fuerte es el enlace idnico (lo

qgue implica una mayor energia para romperlo y por tanto mayor sera el punto de fusion, menos soluble en disolventes polares); a mayor carga, mayor
sera la energia reticular (definida por la IUPAC como la energia necesaria para romper un mol del cristal en estado sélido en sus respectivos iones en
estado gaseoso): AB(s) — A" (g) + B (g). (Valores de Er en positivo en tablas). A igualdad de cargas, cuanto menor sea el radio de los iones, la carga
del ion se concentra y se nota con mayor intensidad (g/r), por lo que la atraccidon es mayor entre los iones (mayor punto de fusiéon, menor solubilidad...)

Enlace covalente. Enlace muy fuerte, consiste en la comparticién de dos electrones entre los &tomos de un enlace. (Ver estructuras de Lewis)
A---A enlace homonuclear, apolar, covalente puro, no polarizado, moléculas diatémicas Ha. N2, Clz... pa-a =0

A---B enlace heteronuclear, polar, covalente polarizado hacia B, siendo B de mayor electronegatividad. Momento dipolar del enlace Ha-s # 0
Genera una cierta carga parcial negativa 6— (delta menos) en la zona donde estan mas cerca los e-, pero no como una carga idnica. Y una carga parcial positiva 6 +

Entre moléculas del tipo: Tipo de interaccién (nombre, tipo de fuerzas):

Dipolo instantaneo- dipolo inducido (London, dispersion)
0,----0; A bajas temp. son las responsables de que los
gases se licuen e incluso solidifiquen: N, He, Ar, etc.

1) apolar -apolar

Ol0

2) polar -apolar

SHO

3) polar-polar sin H

Interacciones secundarias

e? El conjunto de las de van der Waals (vdW)

débiles Na'-6H.0 y CI Dipolo-dipolo inducido (Debye, induccién):

H,0----O; Es la responsable de que muchos gases apolares
(CO,, O3, N3...) se disuelvan en H,0.

Tiene lugar entre moléculas y gases
monoatémicos (polarizacion de la
nube de electrones de la molécula o

disolucién tambié , i
n disotucion tambIen  yo| stomo). Hay 4 tipos. (1-4)

Dipolo-dipolo sin H (Keeson, orientacién) HCI----HClI

— @ @ Dipolo-dipolo con enlace de hidrégeno (O, N, F)
_— R f Interaccién parcialmente electrostética, pero no llega a
J\,‘?/‘, i\a“ 4 ® ~® 4) polar-polar con H ser totalmente idnica. ..
\L -9 B -4 Puede estar presente ok - H
satq WP .a ,, ) O P ONE s
S ¥ ! $ cuando aparecen los H H-———- .0
ol d \{ (fuerza de la interaccion) enlaces: N-H, O-H, F-H _ /I\ , \
fJ Enlace de Hidrogeno H




Sustancias moleculares y sus propiedades. Las interacciones secundarias entre las moléculas son débiles, pero a ciertas temperaturas (segun la sustancia)
ya empiezan a ser efectivas y las moléculas comienzan a interaccionar entre si. Dentro de una molécula tenemos enlaces covalentes (puro o polarizados) también conocidos como
enlace intramolecular (dentro de...), pero entre las moléculas aparecen interacciones secundarias débiles del tipo de vdW (también llamadas fuerzas intermoleculares= entre
moléculas) que se clasifican en cuatro tipos. Propiedades: puntos de fusion relativamente bajos, algunas sustancias subliman en determinadas condiciones (P, T) y su solubilidad
depende de la naturaleza del disolvente: Las sust. polares se disolveran mejor en disolventes polares (H.0). Las sust. apolares en disolventes apolares (CCl,).

Sustancias covalentes o redes covalentes: tienen altos puntos de fusién, son poco solubles, no conducen la electricidad (diamante, silice...salvo excepciones como el grafito...)

RAZONAMIENTOS EN BASE A LOS ENLACES PRIMARIOS E INTERACCIONES SECUNDARIAS

Observaciones en los enlaces primarios (covalente, metalico e idnico). H,O, Fe, NaCl
El agua presenta enlaces covalentes (polarizados hacia el oxigeno, enlace intramolecular), el hierro presenta un enlace metdlico, y el NaCl un enlace idnico. Los tres son enlaces
fuertes (primarios), lo que implica que habra que aportar mucha energia para romperlos. No podemos distinguir qué tipo de enlace primario es mas fuerte.

¢Qué sustancia tiene mayor punto de fusién o ebullicion?

Fundir un metal implica separar los atomos de la red metdlica, es decir, romper un enlace primario; fundir un cristal idnico implica separar los aniones de los cationes, es decir,
romper también un enlace primario. Ambas sustancias tendran por lo general puntos de fusidn o ebullicién altos.

Fundir en el caso del agua, no es romper enlaces en la molécula, es romper interacciones entre las moléculas, como estas son débiles (de tipo vdW) no hara falta mucha energia'y
su punto de fusién o ebullicidn serd bajo en comparacidn con las sustancias metdlicas o idnicas.

Observaciones entre sustancias moleculares. Mayor punto de fusién o ebullicién. Br,, HCI, H,0
Fundir o pasar a estado vapor en las sustancias moleculares implica romper las interacciones secundarias. En general son débiles, pero dentro de los cuatro tipos establecidos,
podemos establecer un orden de energia, siendo los enlaces de hidrégeno las interacciones que requieren de mayor energia para romperlas.

Observaciones entre sustancias idnicas. Mayor punto de fusién o ebullicién. Solubilidad en agua. No son solubles en disolventes apolares, CCly

Caso 1: cargas distintas NaCl y CaO; caso 2: misma carga, pero distinto tamafio: NaF y Nal

Segun la ley de Coulomb, a mayor carga de los iones, mayor sera la interaccién entre ellos, lo que implicar mayor energia para romperlos (mayor su punto de fusiéon, mayor sera
su energia reticular (energia para romper el cristal), menor sera su solubilidad en disolventes polares como el agua... Los compuestos idnicos se solubilizan muy bien en agua
porgue el conjunto de las interacciones secundarias ion-molécula compensan la interaccion o enlace iénico y el compuesto acaba disolviéndose.

A igualdad de cargas entre iones, en el ion mas pequefio, la carga se concentra mas y se notard con mas intensidad, lo que implica mayor interaccién y por tanto....

Observaciones sobre la solubilidad. Moléculas polares/apolares en disolventes polares/apolares. Metales. Compuestos idnicos.

Los metales no se solubilizan (ni disolventes polares ni apolares), las interacciones secundarias de los atomos metalicos con las moléculas del disolvente no compensan el enlace
primario. Los compuestos idnicos se solubilizan en disolventes polares (las interacciones secundarias ion-H,0, si compensan el enlace iénico)

Las sustancias moleculares se disuelven mejor en disolventes de la misma naturaleza, es decir, las sustancias polares se disolveran en disolventes polares, y las sustancias apolares
se disolveran mejor en disolventes apolares. Eso no quiere decir que el aceite no se disuelva absolutamente nada en agua; diremos que apenas se disuelve, siempre hay una
pequefia interfase donde a escala molecular se mezclan unas moléculas con otras y que separa ambas sustancias. El NHs es polar y apenas se disolvera en CCl, que es apolar.

Para practicar. Ordene de menor a mayor punto de fusion: Cu, O3, H,0; Para ello tenemos que conocer antes la estructura-geometria y los enlaces implicados.
Para practicar. Qué sustancia se solubilizara mas en CCls: CO;, Fe y NaCl; Para ello tenemos que conocer antes la estructura-geometria y los enlaces implicados.



Estructuras de Lewis. (Léase luis). Es una representacion de los enlaces entre los 4tomos que constituyen una
molécula o red covalente. Para ello tenemos que utilizar los electrones (de valencia) caracteristicos de cada grupo.

Gl G2 e G13 G14 G15 Gi16 G17
He <Be-. «Bei «Ce «Ne «O- .F: i Atomos del segundo periodo
l oo R
Moléculas hipovalentes. Moléculas cuyos dtomos alcanzan el OCTETO (4 pares e- alrededor)
Atomo central con menos de 4 pares de e- ns? np'® dispone de un orbital s y tres orbitales p para utilizarlos y

tener a su alrededor 8 electrones cuando se combina con otro dtomo.

i Bloque d ' AL | Si P S cl Atomos del tercer periodo en
! [ Gal Ge |As |Se |Br adelante. Al tener una

configuracién tipo ns? d* np'®
pueden participar con sus
orbitales d y superar el octeto.

'ln | Sn Sb Te I

Moléculas hipervalentes. Atomo
central con mas de 4 pares de e-
Pasos generales. Moléculas del tipo AX..

1- Conectividad. Se conectan con una linea (un enlace con dos electrones) los atomos A-X, donde cada dtomo del
enlace pone un electrén (enlace covalente; los electrones del enlace atraen los nucleos de los dtomos unidos).

2- Afadir el resto de electrones de valencia (segun el grupo del 4tomo). Ej.: Grupo 14, 4 electrones de valencia.

3- Comprobar que se alcanza el OCTETO para los elementos C, N, Oy F.

4- Sialguno de esos dtomos no lo cumple, se mueven pares de e- no compartidos al enlace.

5- Sila molécula tiene carga positiva (catién) se quitard un electrén por cada unidad de carga.

6- Comprobar cargas formales. Recuento de e- mas cercano al atomo, antes y después de conectarlos.
La suma de las cargas de los a&tomos de la molécula da lugar a la carga final de esta (neutra, catién o anidn).

Ejemplos.

a) Moléculas simples (Octeto): CHa, NHs, H,0, HF, SnCly, SiH,4

b) Moléculas con carga (anidnicas y catidnicas): H30*, NH,*, AICly;, NaBH,4 (borohidruro de sodio)

¢) Moléculas “hipovalentes”: BeCl,, BeH,, PbCl, BHs, BCls (estas moléculas suelen formar dimeros de coordinacién)
d) Moléculas “hipervalentes”: AsCls PBrs, SFg, CIFs

e) Moléculas con enlaces multiples: CO, CO,, SO,, SO, O3 (0zono)

f) Moléculas diatémicas: Ha, Na, O, F, Cl; ...

g) Moléculas de hidrocarburos: CH3CHs, CH,=CH,, HC=CH; otras: CH3OH (metanol), CH;COOH (4cido acético)
h) Estructuras de Lewis para sustancias idnicas: NaCl, K,S, CaF;

Otras. Moléculas de acidos ternarios y sus sales: HsPOa, H,COs, H2S04, HsSiOs, H3BOs, HNOs... Na;SO4, NaHCO:s...
Pasos directos para la construccién del acido: a) identificamos el &tomo central; b) por cada hidrégeno se forma un grupo
OH. El resto son oxigenos que se unen al at. central. Para las sales, partimos del acido y se eliminan los hidrégenos.

H
p— I c—
. '®) _ 2Na+
H3POy | 5, H-0— | NaCO3z |, H-0— |g, “ .©
a HeO—p—O—H _ O—C—0
x 9= ” HaCO3 | 1 o=
— O —

Polaridad del enlace. El momento dipolar del enlace Mas para un enlace heteronuclear A-B establece una
separacion de cargas en el enlace, donde el &tomo mas electronegativo atrae mas cerca los electrones del enlace y se
carga parcialmente en negativo 3-, y el menos electronegativo con J +. Se representa (convenio BTO) con una flecha
apuntando hacia la parte negativa. La suma del momento dipolar de los enlaces dara lugar al momento dipolar total
(de la molécula). Si W total €5 cero la molécula es apolar. Si W wotal #0, la molécula es polar.
molécula
A—4B @ @ Saber B<H<C<N<O<F
4 (orden de electronegatividad de Pauling)

enlace polarizado hacia B apolar polar



Lewis. Pares at. central.

Geometria

Hibridacion del

Polaridad del enlace

Férmula Tipo estructural. , 5 3 Molécula
Geom. electronica/molecular UEIRBOTY, VIS 2 stpg e (5, S5 4197 polar, apolar
AXe :Cl— Be —Cl: - e <+ >
BeX:, BeH: " 2 |Cl— Be—Cl| N Cl— Be —Cl
2 pares alrededor del at. central. Utiliza dos . .
- Be = Cl .
COz, CS: orbitales, s + p para dar 2 orb. hibridos de tipo sp ‘ ’ o ‘ ’ D ©Be GDCIQ Has ¥ 0 (polarizado hacia...
HCN Tipo estructural AXs H total = 0
Geom. lineal, angulo X-A-X de 180° (molécula apolar)
AXs IFI : |F= @ |F ?
— | —
BFs BH3 IF—B—F B, i B
S0s -7 FASVE B
3 pares alred. Utiliza tres orbitales, 1 orb s + 2 orb. 1200 1208 ( B F F
NO3-, COs? p para da.r 3 orb. hibridos de tipo sp? B % Ma-s # O (polarizado hacia...)
HCHO Tipo estructural AXs ’ otal = 0
Geom. plana triangular, angulo X-A-X de 120° B—@ ‘ F F b (m Ollélctutl ; apolar)
B C/
AXE - = = O .
. ICl— Sn—Cl| Sn
SnCl: - - - mayor |120° / \
PbBrs 3 pares alred. Utiliza tres orbitales, s + 2 orb. p . / \ Sn El :('j:
Tipo AX:E1 Geom. electrénica plana “ ﬂ %
SOs triangular, pero al tener un par de e- sin Sn cl . Cl Ha-s # O (polarizado hacia...)
Os compartir, el Angulo X-A-X disminuye (menor que O menor 120 b W total # O
120°), siendo la geometria molecular angular o e (molécula polar)
H H
AXy H 4 pares alred. Utiliza 4 (|: | l
orbitales, 1 orb s + 3 orb. p 1> ol e = e
CH. ‘ para dar 4 orb. hibridos de H/ H — \\H
SiCls H—C—H tipo sp3 //
SO, ‘ Tipo estructural AX4 - - H
ClOx i Geomxtztggagdliioc;;ngulo i\ Has # O (polarizado hacia...)
4 - © ' <« 1 - M total = 0
g (molécula apolar)




Lewis. Pares at. central.

Geometria

Hibridaci6on del

Polaridad del enlace

Férmula Tipo estructural. . Molécula
Geom. electronica/molecular UEARNOT, I H BT SR G Polar, apolar
AXE: H @ V 1
l
NH; H-N-H H‘UYN\H /“\‘\\fn
PFs 4 pares. Utiliza 4 orbitales, s + 3 orb. p = 4 sp3 H H /j
H;0+ Tipo AX3E1 Geom. electronica tetraédrica, pero al tener un i H
par de e- sin compartir, el angulo X-A-X disminuye (menor que ; Hae * O (polarizado hacia...)
109.5°), siendo la geometria molecular piramidal. memay 155 M total 0
106.5° (molécula polar)
_ O-H - O-H nH20
AX:Es H-0-H “_/Y 0o ‘*
? 4 pares alred. Utiliza 4 orbitales, s + 3 orb. p= 4 sp? H H
OF: Tipo AX:E: Geom. electrénica tetraédrica, pero al tener 2 &+ &+
sCl pares de e- sin compartir, el Angulo X-A-X disminuye (mucho Mae # O (polarizado hacia...)
? menor que 109.5°), siendo la geometria molecular angular i e ' W total F O
104.5° (molécula polar)
:CI|: Cl
AX . . [ 1] .
’ 'g_P_.C.l' C|/”/:, | Uas # O (polarizado hacia...)
PCl; o/ N P—cl =0
_CI.- o.CI . / H— total =
AsBrs _ C| | (molécula apolar)
5 pares alred. Utiliza 5 orbitales, s + 3 orb. p + 1 orb. d Cl
Tipo AX5 Geometria molecular bipiramide trigonal
c1\ }ci. _
Ax Cl—Se—Cl: Cl T
p .. o
tl/- \C] Cl N, | _.\\‘\Cl o J\ Mae # O (polarizado hacia...)
SeCls e e (86\ 90 M total = 0
6 pares alred. Utiliza 6 orbitales, 1 orb s + 3 orb. p + 2 orb d para Cl | Cl -’ (molécula apolar)
dar 6 orb. hibridos de tipo sp3d2 Cl

Tipo estructural AXe
Geom. molecular octaédrica, angulo X-A-X de 90°

>




T Lew,lf?" Partes at ce‘;tral' Geometria Hibridacién del | Polaridad del enlace
PO estrilctnra . (TRPECV) VSPER | atomo central Molécula apolar
Geom. electréonica/molecular
H H >
H
AX, | a0
H—C—C—H \ @
CH3CH3 | A
H H o0
C2H6 k-:l“'
4 pares. Utiliza 4 orbitales, s + 3 orb. p = 4 sp3 Qj)k
Enlace sigma: electrones en la region del eje internuclear - B ' pi () bond
(direccién que une los ntcleos atémicos) LA e s ortitals
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3 pares. Los enlaces multiples a efectos de geometria e
CzH: hibridacién se cuentan como un enlace. Utiliza 3 orbitales, s + 2
orb. p = 3 sp? Dispone de un orbital p puro y vacio.
Enlace 7: e- en la region fuera del eje internuclear, de tipo
lateral localizados en la parte superior e inferior del plano nodal.
AX, H— C=C—H
CH=CH 2 pares. Utiliza 2 orbitales, s + p = 2 orb. sp.
Ca2Ho Dispone de dos orbitales p puro y vacios
Triple enlace = 1 enlace sigma + 2 enlaces pi
Resonancia 2/30
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. Estructuras de Lewis canénicas (teéricas) que representan la estructura experimental Hibrido de resonancia que contiene las tres distancias
Nitrato observada (hibrido). Las cargas o enlaces multiples pueden estar deslocalizados en otras carbono-oxigeno idénticas (de longitud entre un simple y un

partes de la molécula. Se ha de respetar el octeto para C, N, O,y F

doble enlace) y con los tres oxigenos cargados (-2/3)

*Describir el enlace simple, doble y triple (Hz, O2, N2); y el enlace deslocalizado en el benceno, en el grafito...




