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La gran mayoria de las sustancias no poseen propiedades de
compuestos ionicos.

Gases, liquidos o solidos de bajo PF (agua, CO,, Cl,, O,, etc.)
Muchas se vaporizan facilmente (naftas, solventes para pinturas)

Otras muchas son flexibles en su forma sélida (bolsas plasticas, ceras,
parafina)

— Modelo distinto del idnico

Lewis razond que un atomo podia adquirir la configuracion electronica de

un gas noble (muy estable) al compartir electrones con otros atomos.

Un enlace quimico que se forma compartiendo

electrones se llama Enlace Covalente 2




¢ Porqué la configuracion electrénica de los gases nobles?

Son especies monoatdmicas quimicamente muy estables
(no reaccionan) con una configuracion electronica que

posee 8 electrones de valencia: un octeto (salvo el He: 2)

Elemento e valencia

He
Ne
Ar
Kr
Xe
Rn

Para llegar al octeto los atomos pueden:

® 0o ®N

v  Ganar o perder electrones (enlace
ionico)

v' Compartir electrones (enlace covalente)

Si dos atomos del mismo elemento se unen, ninguno de ellos tendra mayor
tendencia que el otro a retener los electrones para adquirir la configuracion

electrénica del gas noble mas cercano en la tabla.

Si dos atomos distintos, cuya diferencia de electronegatividad es menor a
1,7 se unen, ninguno de ellos tendra suficiente fuerza para secuestrar los
electrones y adquirir la configuracion electronica del gas noble mas

cercano en la tabla.

En ambos casos, uno o mas electrones de valencia se comparten.

Cada par de electrones compartidos constituye un enlace covalente.




Los enlaces covalentes pueden representarse a partir de los simbolos de
Lewis de los elementos participantes, y cada par de electrones de enlace

se puede reemplazar por una linea. Esto se conoce como Estructura de

Cl n C1 _ > ::(?1::(:31:
H—pe 0QF HEN=HO Ly
oo H H |

Pasos para dibujar una estructura de Lewis de una

molécula o de un ién

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos. Para un anion,
sumar un electrén al total por cada carga negativa. Para un cation, restar
un electrén del total por cada carga positiva.

2) Escribir los simbolos de los atomos, indicando cuales estan unidos entre
si mediante un enlace simple (— representa un par de electrones). Siempre
el atomo menos electronegativo se encuentra en el centro.

Recordar que en los oxodcidos los H se encuentran unidos al O.

3) Completar los octetos (o duetos en H) de los atomos unidos al atomo
central.

4) Colocar los electrones que sobren sobre el atomo central, incluso si ello
da lugar a mas de un octeto. (Atomo central: unico, el menos
electronegativo)

5) Si no hay suficientes electrones para que el atomo central tenga un
octeto, probar con enlaces multiples. 6



Estructuras de Lewis del CO,

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos.

Elemento | Configuracion electrnica n° total de electrones de
oC 1s %SZ 2p2| valencia:
O 182 l2s2 2p4| 4 (delC)+2x6(delos20)=
16

2) Escribir los simbolos de los atomos, indicando cuales estan unidos entre si
mediante un enlace simple (— representa un par de electrones).

Siempre el atomo menos electronegativo se encuentra en el centro.

=) O0-C-0

Xo=35

3) Completar los octetos (o duetos en

H) de los atomos unidos al atomo :0-C-0:
central.
.‘. ) .. 4) Colocar los electrones que sobren
:0-C-0:.: sobre el atomo central.  (Atomo
central: unico, o el menos

electronegativo)

5) Si no hay suficientes electrones para
que el atomo central tenga un octeto,
probar con enlaces multiples.



Estructuras de Lewis del CO,2

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos. Para un anidn,

sumar un electron al total por cada carga negativa.

n° total de electrones de valencia:

4 (delC)+2x6(delos20) + 2

Elemento | Configuracién electrénica
«C 152 [2_32 2p2|
Ne) 1s? I232 2p4|

(cargas negativas) = 24

2) Escribir los simbolos de los atomos, indicando cuales estan unidos entre si

mediante un enlace simple (- representa un par de electrones). Siempre el

atomo menos electronegativo se encuentra en el centro.

2-
_ O-C-0

Xo=25 —> !

Xo =35 O
3) Completar los octetos (o duetos en 4 .. .. ~
H) de los atomos unidos al atomo :0-C-0:

LN ] I e o
central.
.0

5) Si no hay suficientes electrones para
que el atomo central tenga un octeto,

probar con enlaces multiples.

- J

4) Colocar los electrones que sobren
sobre el atomo central. (no completa el

octeto)

10



Estructuras de Lewis del H,SO,

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos. Para un anidn,

sumar un electron al total por cada carga negativa.

Elemento | Configuracién electrénica
[ J n° total de electrones de valencia:
169 [Ne]|3s? 3p*
f 1 6 (del S) +4 x6 (delos4 O) +2 x 1
o) 1s? I232 294I
(delos 2 H) = 32
H 1s’
2) Escribir los simbolos de los atomos, 0O

indicando cuales estan unidos entre si |

mediante uryeriace H-0-S-0-H
Ko =258 —> |

Xo=359 1

3) Completar los octetos (o duetos en :0:

H) de los atomos unidos al atomo |

central. |
- :0:
:0:
I 4) Colocar los electrones que sobren
H-0-S -O0-H sobre el atomo central.  (Atomo
i ] CI) _ central: unico, o) el menos

electronegativo)

5) Si no hay suficientes electrones para
que el atomo central tenga un octeto,
probar con enlaces multiples.

12



Estructuras de Lewis del NaClO,

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos.

Elemento | Configuracién electrénica Cation Aniodn
Cl [Ne]| 3s2 3p5] v 2
+ -
o 162 las? 20 NaClO, — Na* + CIO,
1sNa [Ne] L3§1_J Sfl
compuesto
ionico
n° total de electrones de Valencia del catidn: cero
n° total de electrones de Valencia del anion:
7 (del Cl) + 4 x 6 (de los 4 O) + 1 (carga negativa) = 32
13
2) Escribir los simbolos de los atomos, indicando (- o \

cuales estan unidos entre si mediante un enlace |

simple. O-ClI-0
Xo=3,5 XCI:3’16 I:> I

. © _

O -
| 3) Completar los octetos de los
O -Cl- O : atomos unidos al atomo central.
p |
:0: ~ . ™
\ . J . O . -
|
:0-CI-0:
4) Colocar los electrones que -
sobren sobre el atomo central. Xok

14



5) Si no hay suficientes electrones para
que el atomo central tenga un octeto,
probar con enlaces multiples.

NaClO, — Na* + CIO,

:0: -
| El cation Na* se
Na* . [:0-cCl-0: une con enlace
. | o idnico al anion
.0- ClO,
\ . / .

Estructuras de Lewis del SO,

1) Sumar los electrones de valencia de todos los atomos.

Elemento | Configuracion electrénica n° total de electrones de
163 [Ne]|3s2 3p valencia:
16

2) Escribir los simbolos de los atomos, indicando cuales estan unidos entre si

mediante un enlace simple.

e

XO:3’5 16



3) Completar los octetos (o duetos en

H) de los atomos unidos al atomo :0-S-0.

central.

4) Colocar los electrones que sobren

:0-S-0: sobre el atomo central.  (Atomo
\j central: unico, o) el menos

electronegativo)

5) Si no hay suficientes electrones para
que el atomo central tenga un octeto,
probar con enlaces multiples.

17

Tarea

Realizar las estructuras de Lewis de los siguientes
compuestos o iones:

H,O0 |/ NH, / (NO,)
Na(ClO;)  / H,SO,
NH,* — NH, + H*

jjLos revisamos en consultal!

18



Enlaces multiples

Enlace simple Enlace doble Enlace triple
H H P’ VG m
(+) oo J /\‘r“/ \\

0 o 8@ 0 ((®I®):}
Agua Diéxido de carbono Nitrégeno
H,0 :H—O—H C0,:0=C=0 Ny:N=N
Comparte 2 Comparte 4 Comparte 6
electrones electrones electrones

19

Energia y longitud de enlaces simples y multiples

Enlace Longitud del enlace (A) | Enlace Longitud del enlace (A)
C—G 1.54 N—N 1.47
C=C 1.34 N=N 1.24
C=C 1.20 N=N 1.10
C—N V¥ 1.43 N—O0 V¥ 1.36
C=N 1.38 N=0 1.22
C=N 1.16
0—0O 1.48
C—0 1.43 0=0 1.21
C=0 1.23
C=0 1.13
v
et C=C C=C
1,54 A 1.34 A 1.20 A

348 kJ/mol 614 kJ/mol 839 kJ/mol

20



17. ENERGIAS DE ENLACE PROMEDIO (kJ/mol)

Enlace AHer Enlace  AH«®™®*  Enlace AHan Enlace  AHam™*®

Enlaces simples

C-H 413 N-H 391 O-H 463 F-F 155
W 348 | [[NN 163 | ©O 146
CN 293 N-O 201 O-F 190 CLF 253
O 358 N-F 272 O-Cl 203 CI-Cl 242
C-F 485 N-Cl 200 O-l 234
c-Cl 328 N-Br 243 Br-F 237
C-Br 276 S-H 339 Br-Cl 218
C 240 H-H 436 SF 327 Br-Br 193
c-S 259 H-F 567 S-Cl 253
H-CI 431 S-Br 218 I-Cl 208
Si-H 323 H-Br 366 S-S 266 I-Br 175
Si-Si 226 H- 299 H 151
Si-C 301
Si-0 368
Si-Cl 464
Enlaces maltiples
| c=C 614 N=N 418 02 495 Pag 34 de Tabla
C=C 839 N=N 941 de constantes
C=N 615 N=0 607 S=0 523
C=N 891 5=5 418
C=0 749
C=0 1075 21

Un atomo podia adquirir la configuracion electronica de un
gas noble (muy estable) al compartir electrones con otros
atomos, adquiriendo una configuracion electrénica con 8

electrones de valencia: un octeto {salve.el He: 2)

Excepciones a la regla del octeto

Menos de un octeto

Octeto expandido

Atomos con n° impar de e-

22



El elemento no posee suficientes
electrones de valencia para llegar a
completar 4 pares de e- al formar enlaces

Menos de un
octeto

Electrones en
enlaces

H 2
Be 4

H:H B 6 ® ]
6

Al

Elemento

. . Cl-Be-Cl .

23

Octeto expandido

Suele observarse cuando el atomo central es voluminoso,
posee orbitales d vacios en la capa de valencia y los atomos
terminales son pequenos y electronegativos.

CI\P/(;.I S
NG L ET ]
Cl Cl: :F:

24



r

-

Especies con n° impar de electrones

Elemento

NO
NO,
ClO,

Radical OH

1

7 electrones

Electrones en
enlaces

2
4
19
6

O
I
Z -

1

7 electrones

H

T

7 electrones

25

Ejercicio 1. Realice las estructuras de Lewis de los siguientes iones o

compuestos. Identifique los que no cumplen la regla del octeto.

Y
H-O-H
|

H
S

+

«—— H,0*

SCN-

§c=§—cs,

NalO,

o

Na* .

4 . )
O-1-0:
I
:9:

26



4 : Cl: ) ( :Cl: A

L. L

:CI-S-Cl:| «—— 3Cl, : Cl-Br-Cl -
|

N BrCl, L )

Carga formal

A veces es posible dibujar mds de una estructura de Lewis no
equivalente pero en las que fodos los atomos cumplen con la regla del
ocltefto.

¢ Alguna estructura es quimicamente mas razonable? Usamos la “carga
formal”

La carga fomal es la carga que fendria cada dtomo si fodos los dtomos
tuvieran la misma electronegatividad.

La suma de fodas /as cargas formales debe ser iqual a la carga del
compuesto

Estructuras de Lewis mas aceptables:
v son las que presentan las cargas formales mas pequenas, y

v las cargas formales negativas residiran en los atomos mas
electronegativos. 8



Para calcular la carga formal de cualquier atomo en una estructura de

Lewis, asignamos los electrones al atomo

& no compartidos o no v Todos los electrones no compartidos (no

enlazantes: | t . | at |
se asignan aI étomo que enlazan es) Se asignan al atomo en el que
los tiene se encuentran.
€ compartidos o
enlazantes:

- v Se asigna la mitad de los electrones
se dividen entre los

atomos que los comparten enlazantes a cada atomo del enlace.

29

Carga formal = electrones de valencia - electrones
asignados

Carga formal = electrones de valencia — (e- libres + 2 e-
compartidos)

e- compartidos : toma el numero de e- en el par que
se comparte, por eso se multipliza por 1/2

Carga formal = electrones de valencia — (e- enlazantes +
e- no enlazantes)

e- no enlazantes: toma el numero de e- del atomo,
que aporta para el enlace

30



Estructuras de Lewis del CO, " oo
Mas probable| O=C=0

. . . )
Atomo vaI:ncia enlzz:gtes enlazeantes erl:lac::zs SEEEN e (17
O 6 4 2 2 6-—-(4+2)
C 4 0 4 4 4—-(4+0)
O 6 4 2 2 6-—-(4+2)
:0-C=0:
) . . )
Atomo vaI:ncia enlgz:ztes enlazeantes erl:la?:zs SEEENEE (17
O 6 6 1 1 6-(6+1)=-1
C 4 0 4 4 4-(4+0)=0
O 6 2 3 3 6—(2+3)=+1

31

Estructuras de Lewis del anion tiocianato, SCN-

Elemento Configuracion electrénica
C 1s2 [232 Zp% n° total de electrones de
6
S [Ne] Bs? 3p? valencia:
4 (del C) + 6 (del S) + 7 (del N) =
7N 1s? %32 2p5] ( ) ( ) ( )
17
Xc=29
Xs =2,58

=) N-C-S ) :N-C-S:
XN =304

32



:N-C-S:

S:

I:> :N"—C

33

34

[:1:\}—1C=S:]— [ [N=C2=S]—] [(N=C—5:]-

e- e no e n° de Carga formal g, CF
valencia enlazantes enlazantes enlaces (CF)
N 5 6 1 1 5-(6+1)=-2
- C 4 0 4 4 4-(4+0)=0 -2+0+1=-1
S 6 2 3 3 6—(2+3)=+1
N 5 4 2 2 5-(4+2)F-1
o C 4 0 4 4 4 — (4 +0)= 0| -1*0*0=-1
S 6 4 2 2 6-4+2)=0
N 5 2 3 3 5-(2+3)=0
C 4 0 4 4 4 — (4 +0)=0[| 0+0+1=-1
“'s 6 6 1 3 6-(6+1)E-1

¢ cual es la correcta? La que posee la carga negativa sobre el
elemento mas electronegativo - N — estructura 2



Tarea
Realizar todas las estructuras de Lewis posibles de los

siguientes compuestos o iones e indicar cual es la mas
probable, segun la carga formal:

Anion cianuro (CN-) / Anion cianato (OCN)
Aniodn nitrato / anion sulfato

jjLos revisamos en consulta!!

35

Estructuras de resonancia

v Algunas moléculas tienen estructuras que no pueden ser

adecuadamente descriptas, por una sola estructura de Lewis.

v' Tipicamente, son estructuras con enlaces multiples que pueden

ubicarse de forma equivalente entre distintos pares de atomos.

v’ Estas estructuras estan en constante movimiento, de una forma a la

otra.

v’ Las estructuras de resonancia permiten explicar los datos

experimentales que no concuerdan con las estructuras unicas
36

propuestas.



Estructura de Lewis del ozono, O,

0-0=0
n° total de electrones de valencia:
6 x 3 (de los O) =18
. O
-Zf.:'."f E.(_?!'
Los datos indican que consiste en
. . 0..
una molécula flexionada .
O
o7 0
Parecen las mismas pero no lo son.
Son estructuras opuestas. 37

La disposicion de los atomos en las dos estructuras de Lewis
alternas del ozono es la misma, pero la ubicacién de los electrones
es distinta. La flecha con dos puntas indica que las estructuras

mostradas son estructuras de resonancia.

Para describir la estructura, escribimos ambas estructuras de Lewis,
indicando que la molécula real esta descripta por un promedio de las

estructuras de resonancia.
38
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Tarea

Realizar todas posibles estructuras resonantes de los
siguientes compuestos :

Se0, / PO, |/ HCO,

jjLos revisamos en consultall

41

Geometria molecular y teorias de enlace

El modelo de TRPEV (Repulsion de los Pares de electrones de la capa
de Valencia) es una simple extension de la teoria de Lewis y sirve para

predecir la forma geométrica que adopta una molécula poliatbmica.

Constituye un modelo muy simple para explicar la geometria molecular
y se basa fundamentalmente en el analisis de la disposiciéon de los

pares de electrones en la capa de valencia del atomo central.

A las regiones ocupadas por electrones se les denomina dominio de
electrones. En general, cada par no enlazante, enlace sencillo o
mdlfiple constituye un dominio de electrones alrededor del atomo

central. 42



Los postulados de esta teoria plantean:

v' Los pares de electrones de la capa de valencia adoptan una disposicion

que maximiza /a distancia entre estos, minimizando las repulsiones.

v' Los dominios de los pares NO enlazanfes ocupan mas espacio que los

dominios de los pares enlazanfes.

v' Los dominios de los pares de electrones que enlazan a los atomos MAS
ELECTRONEGATIVOS ocupan menor volumen.

v Los electrones de los enlaces MULTIPLES localizados se consideran
como UN solo dominio electrénico, siendo el volumen: triple > doble >

simple 43

La geometria de una molécula del tipo AB, depende de n. Para

determinarla se aplican las siguientes reglas:

a) Los pares de electrones (compartidos y no compartidos) tienden a
situarse en aquellas posiciones que minimicen las repulsiones entre ellos.

Las geometrias ideales para 2, 3, 4, 5 y 6 grupos o dominios electrénicos

son: <@ <
120 1095
_180°_ \ | & \'J
Lo, TN
—9-9 ¢ o 2
Linear Trigonal plana Tetraédrica
Q@ 9
‘9()' ) Q()‘ N -
Ol WP g, " N
Q - Q 120 u - u ‘j
) )

Bipiramidal trigonal Octaédrica 44



Numero de Acomodo de Geometria de Angulos de
dominios dominios electrénicos dominios electronicos  enlace predichos
electronicos

2

Lineal 180°
Trigonal 120°
plana
b
109.5°
4 Tetraédrica
Tetraédrica 109.5%

Bipiramide
trigonal

Octaédrica

b) Las repulsiones decrecen en importancia en el orden:

PNC-PNC > PNC-PE > PE-PE

siendo PNC = par no compartido y PE = par de enlace.

c) Los dobles enlaces ocupan mas espacio que los enlaces

simples.

Para aplicar las reglas del modelo de la RPENV hay que
determinar el numero de electrones de la capa de valencia

del atomo central = hacer estructura de Lewis

45

109.5°

120°

90°

90°

46



19. TABLA DE GEOMETRIA ELECTRONICA Y MOLECULAR, E

HIBRIDACION
38 |38 |28 , .
= ‘& g _§ g Geometria Geometria
€2 | E H|£EH electrénica molecular
o v o = E =
A % Qg 3o
2 2 0 Lineal Lineal
3 3 0 Plana trigonal | Plana trigonal
3 2 1 Plana trigonal Angular
4 4 0 Tetraédrica Tetraédrica
4 3 1 Tefraddrica | Framice de
base trigonal
4 2 2 Tetraédrica Angular

Hibridacién

G

sp?

sp?

sp?

sp?

sp?

Figura representativa

Pag 35 de Tabla
de constantes

47

La geometria electronica depende de la estructura de los electrones del

atomo central de una molécula, mientras que la geometria molecular (o

forma) depende de si otros atomos estan unidos al atomo central o si

hay pares de electrones libres. Cada geometria electronica esta

asociada con una o mas posibles formas moleculares.

Si n°® pares no enlazantes = 0 =

Geometria de dominios electrénicos o geometria electronica (GE)

= Forma molecular o geometria molecular (GM)

48



Geometrias electréonicas

CF,
CO;
N
g —r 4
1 BCl; )
Lineal Tetraédrica
r
120
Trigonal
plana
., 109.5°
Lineal Tri;:nal
plana Tetraédrica
“;ﬁ =ix“.';->!J -
Angular Trigona
piramidal
Jg 9
Angular
Geometrias
moleculares (
o forma)
50

120°(

Bipiramidal
trigonal

Bipiramidal
trigonal

Balancin

8620

Forma de
T

180°

Lo~

lineal

Octaedrica

—T

49

N
ag”

Octaédrica

S

Piramide base
cuadrada

e

Cuadrada
plana

9;;?4

Forma de
T




Formas moleculares: el modelo de repulsion de los pares
electronicos de la capa de valencia (RPECV)

n° total pares
de e-

N

n° total pares
de e-

w

8 od
o CSE SO
5N o8N E2 GE GM Ejemplo
o © c O % °
5 &5
2 0 AB, lineal lineal BeCl,
180
w— B
51
0 0
22 2 2T
5N ony E2 GE GM Ejemplo
o © c O 0 z
5 5
3 0 AB;  Plana trigonal Plana trigonal BF;
'F: g
i B\. ; H
FTOF: ;

Trigonal planar

52



Ejemplo

GM

GE

|eJausb
e|nw.Jo

sejueze|us
ou saled

sejueze|ua
saled

-9 ap
saled |gjo)} U

Angular SO,

Plana trigonal

AB,

AN

™

53

Anqular or bent

Ejemplo

GM

GE

|eJauab
e|jnwJio

sejueze|us
ou sa.ed

sejueze|ua
saled

-9 ap
saled |ej0] U

CH,

Tetrahédrica

Tetrahédrica

AB,

Tetrahedral

109.5°

54



n° total pares

n° total pares

de e-

de e-

N

(%) (79}
(4} o O o —
N e €tz =T
O N © [} :
SN ON Ec GE GM Ejemplo
o © c © ‘O O
c o < w o
[} @
. Piramide de
3 1 AB, Tetrahedrica . NH,
base trigonal
3
® 0
~H Q
H /// - <1 ,
e \—~ Triangular base
H Trigonal pyramidal
55
(79} 0
Q C o © —
N c cE =0T
O c N © 3 :
S N 0 N £ 2 GE GM Ejemplo
o © c © ‘O O
[ o < L O
@ @
2 2 AB, Tetrahédrica Angular H,O

S\

H H

Angular or bent 56



@ 8 008
8¢ 8% 5% 28
= O c ? © g Q GE
T O © N O N = S
2° Oo&E {& 00
= [ o < L @
o o o
c
Bipiramide
- 5 0  AB, .
trigonal
I:>C>|5 9 Equatorial chlorine
Axial chlorine
.o :Cl:
:Ql\|
._/P—(_Z.li
sCl |
= sl
(7p]
o O 00
= O © N © g Q GE
T O © N O N c S
5 O o © cS ©9
2 c Qo c L o
o o o
(e
Bipiramide
5 4 1 AB, ¥
trigonal

GM Ejemplo
Bipiramide
P PCI,
trigonal
Cl
Cl \Cl
\\ -~ p/
c”
Cl
57
GM Ejemplo
Balancin,
caballete SF,
(sube y baja)
102° </,/ i}

The red lines outline the
shape of a trigonal bipyramid.
The grey lines show the
electron pairs.
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Tarea

a) Utilice el modelo RPECV para predecir la geometria
molecular de: PH; / SF, / IF;5

b) Especificar geometria electronica y molecular (forma) de:
H,O*, SCN-, CS,, NalO;, SCl,, BrCl,;, NH,CI, KrF,, BeCl,,
XeF,, AlBr;, SO,%, ICl,, SO,

ijLos revisamos en consulta!!
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Moléculas con mas de un atomo central
H :0O:
Ll H o

H H
Numero de dominios de electrones 4 3 4
Geometria de dominios Tetraédrica Trigonal Tetraédrica
de electrones / /plar\a /
Angulos de enlace predichos / 109.5 / 120 / 109.5°
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Enlaces polares

6‘; st _g +
Enlace covalente Enlace covalente polar Enlace iénico

Electrones Electrones no Transferencia completa
compartidos por igual compartidos por igual

A A A
£ N N

0.0 0.4 1.7 4.0 AEN

La polaridad de un enlace es una medida de qué tan equitativamente se

comparten los electrones de un enlace entre los dos atomos que se

unen: a medida que T la Ay entre los dos atomos, T también la polaridad

del enlace
67

En un enlace covalente, los electrones de enlace pueden estar mas
cerca de un nucleo que del otro cuando los atomos que se combinan
no son iguales. La diferencia de electronegatividad da lugar a un

enlace polar

- pobreene- ricaene
H—F:?
ot o

La densidad electrénica es mayor sobre el fluor que sobre el hidrégeno:

el enlace es polar (dipolo).
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Moléculas polares y no polares en un campo eléctrico

Campo eléctrico

2 .@

A
J8+ &+ o5—
)/ N V Q
Molécula polar Molécula no polar
Momento dipolar 5+ > 5-

H— F

Dipole moment # 0

Mide la intensidad del dipolo:
n=Qxr
Q es el valor de la densidad de carga.

r = distancia internuclear

El Debye (D) es una unidad frecuentemente usada para

el momento dipolar, 1 D = 3,34 x 10-3% Coulomb . metro
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Ejemplo: La longitud de enlace del HCl es 1,27 A y el
momento dipolar medido es de 1,08 D. Cual es la carga

sobre cada atomo en unidades de e?
L=Qxr

oo b 1,08 P'x 3,34 x 1073 C‘7{/y{_

r 127 Hx10- 1071/9/

2,84x10720C

161078 C s e 0178+ 0,178
2,84 1020 C ----x=0,178 & H—CI
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Si hay pares de e-
' no compartidos la
molécula es polar.

Polar Polér

Nonpolar Nonpolar Polar

Si los pares de e- son de enlace, la molécula es no polar.
Cuando los pares estdn distribuidos simétricamente alrededor del dtomo
central.
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Molécula apolar Molécula polar

Dipolos de enlaces

Dipolos de enlace
7L

>—o0—0

Mowento dipolar tatal =0

Mowmento dipelar rotal = 1,84

)
Xc =29 A c0=10 > > dipolos de enlace=p=0D —
\' Xo=3 5)‘ enlace C-O es polar molécula apolar
AX po=13 > > dipolos de enlace =y =1,84D
_ Xn=21 ) enlace H-O es polar — molécula polar

Polar covalent bond

Non-polar covalent bond

e ©
@0 &

Moléculas polares y no polares
con enlaces polares
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Molecular apolar: los dipolos de los enlaces se cancelan

v Igual geometria electronica y molecular (no tengo pares
solitarios)
v" No tengo pares solitarios

v' Los sustituyentes alrededor del atomo central son iguales

Molecular apolar: Excepciones

v' Geometria bipiramide trigonal: 3 pares solitarios y el mismo
sustituyente

v" Geometria octahedrica:

2 pares solitarios y el mismo sustituyente

*4 pares solitarios y mismo sustituyente s

ExamPLES OF MOLECULES

PorLar MOLECULES NoNPOLAR MOLECULES
Bi
I“n-ﬂ 0 C 0
Be s 0] e By Carbon dioxide molecule
H H (u=0)
Water molecule B
(n=1.85D) S C g
Carbon disulfide molecule
[ M. (n=0)
I:.-
S x Cl
O 0 ]
Sulfur dioxide molecule »
(1 = 1.61D) et VI
: - (o /A o |
¢ ¢ g
' Carbon tetrachloride
» N ~N. maolecule
I - ‘; s ¥ H v“f H:;_-_-..H (u=0)

NF3 molecule NH3 molecule
(u = 0.240) (h=147D) . i '6



Momento dipolar de algunas moléculas polares

*A electronegatividad entre los atomos unidos

MOLECULA GEOMETRIA ~ MOMENTO DIPOLO (D) *

HF Lineal 1.92 1,9
HCI Lineal 1.08 0,9
HBr Lineal 0.78 0,7
HI Lineal 0.38 0,4
H,O Angular 1.87 1,4
H,S Angular 1.10 0,4
NH, Piramidal 1.46 0,9
SO, Angular 1.60 1,0
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