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Teoria de Repulsion de Pares de Electrones de la Capa de Valencia (TRPEV)

Prediccion de la geometria electronica y forma molecular.

Este modelo es una forma sencilla de predecir la forma de las moléculas, pero no explica por qué
existen enlaces entre los atomos.

Principio clave: Los pares de electrones (de enlace y libres) alrededor del atomo central se repelen y
adoptan una disposicion espacial para minimizar dichas repulsiones.

Limitaciones:
v No explica como se forman los enlaces.
v No considera orbitales ni enlaces multiples.

:Como podemos explicar los enlaces y las geometrias de las moléculas en

términos de orbitales atdmicos?




Teoria del Enlace de Valencia (TEV)

Localizacion de enlaces entre dtomos.

Se origina en la combinacién del concepto de Lewis de enlaces por pares de electrones con la idea de
los orbitales atdmicos.

Teoria de Lewis — se forman enlaces covalentes cuando los atomos comparten electrones y concentra
la densidad electrénica entre los nucleos.

Teoria del enlace de valencia — la acumulacién de densidad electrénica entre dos nucleos ocurre
cuando un orbital atdmico de valencia de un atomo se fusiona con uno de otro atomo — los orbitales
comparten una region del espacio, se traslapan, permitiendo a dos electrones con espin opuesto
compartir el espacio comun entre los nucleos y formar asi un enlace covalente.

Principio clave: Los enlaces se forman por la superposicion de orbitales atémicos que contienen electrones
desapareados. Explica:
v' Geometria molecular (en parte).
v' Hibridacién (sp, sp?, sp’, etc.).
v' Formacion de enlaces o (sigma) y 1t (pi):
a. Enlace sigma (c): densidad electrénica entre los nucleos.
b. Enlace pi (n): densidad electrénica por arribay por debajo del eje de enlace.

Teoria de Orbitales Moleculares (TOM)

Principio clave: Los orbitales atémicos se combinan para formar orbitales
moleculares, que pueden extenderse sobre toda la molécula.

Explica:
v Magnetismo (por ejemplo, el oxigeno es paramagnético).
v’ Energia de enlace y orden de enlace.
v’ Espectros moleculares y estabilidad.

Limitaciones:
v’ Mas compleja y matematica.



Energia (kJ/mol) —

Formacion de enlace por traslape de orbitales:
Teoria del enlace de valencia (TEV)

Al traslaparse los orbitales, la densidad electronica se concentra entre los nucleos.

Dado que los electrones de la region de traslape son atraidos simultaneamente por

ambos nucleos, mantienen unidos a los atomos y se forma un enlace covalente.

Hay una distancia 6ptima entre los dos

nucleos enlazados en cualquier enlace | la distancia entre los 4tomos

—436

covalente. 1 eltraslape entre sus orbitales

1 la densidad electrénica entre los

nucleos

|
|
|
| | la energia potencial del sistema —

|
|
|
|
|
: la fuerza del enlace aumenta, como
|

indica la disminucidon de la energia en

la curva.

0.74A
DistanciaH—H —



Si los atomos se acercan mucho, la energia T rapidamente, principalmente

por la repulsion electrostatica de los nucleos, que se vuelve importante a

distancias internucleares cortas.

La distancia internuclear en el minimo de la curva de energia potencial

corresponde a la longitud de enlace experimentalmente.

La longitud de enlace es la distancia a la que las fuerzas de atraccion entre

cargas distintas (electrones y nucleos) se equilibran con las fuerzas de

repulsion entre cargas iguales (electron-electron y nucleo-nucleo).

Enlaces sigma (o) formados por

solapamiento frontal de orbitales

Compuesto formado
Orbitales atémicos
que se combinan
Enlace formado por
solapamiento

Hydrogen, H,

1s+1s

I
N

Q
@
)

HF 1s+2p

Q
Q
o

Hydrogen fluoride, HF

N

Z

2 /T/ya/%y@ Fa 2p +2p Opp

Fluorine, F,



Enlace multiple pi (1t) entre

orbitales p paralelos

Orbitales p

Lébulos de enlace pi ()

Eteno o etileno

C,H,

Doble enlace C=C

Recordemos los orbitales atomicos

1s
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Planos
nodales

z

3dXz_y2

.Como se forman los enlaces en estructuras no lineales

con los distintos orbitales atdmicos?

Transformando, combinando los orbitales para que se

ubiquen en otras posiciones...

¥

Hibridacion de orbitales

1

12



¢.Qué pasa con los distintos orbitales atdmicos cuando hibridan?

Los orbitales atdmicos se “mezclan” y generan nuevos orbitales.
Cunado se combinan 2 orbitales atémicos, se forman 2 nuevos orbitales, con 2
lébulos. Pero, a diferencia de los orbitales p, un lobulo es mucho mas grande que el
otro. Los dos nuevos orbitales tienen forma idéntica, pero sus lébulos grandes

apuntan en direcciones opuestas.

Formacion de orbitales hibridos sp

;’\ ;1\ P Pl

/

|/ Hybridization Lo
> X o1 - »- X _——,—— ==
/ /
/
/ 4

Sus energias individuales cambian al combinarse, permitiendo que los
electrones sean promovidos a otros niveles de energia (de los orbitales

hibridos).

Y

energy
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no hibridados y el resultado es un enlace mas fuerte.

debe invertirse en la promocion de electrones.

La promocion de un electron s a un orbital p requiere energia. La formacion de
orbitales hibridos (entre orbitales atdmicos del mismo n), con lébulos grandes

que pueden superponerse mejor con otros atomos que los orbitales atdmicos

La energia liberada por la formacion de los enlaces compensa la energia que

Tipos de hibridacion de orbitales

15

Tipoyn°de orb.itales n°’y ti.po de orbitales Elementos que la Ejemplo
que se combinan hibridos formados presentan

1s+1p 2 orbitales sp Be, Hg BeH, - BeF, - HgCL,
1s+2p 3 orbitales sp? B,S BH,- SO,
1s+3p 4 orbitales sp? C,N,O CH,-NH;-H,0-NH,*

1s+3p+2d 5 orbitales sp3d P, S, Br PH; - SF, - BrF;

1s+3p+2d 6 orbitales sp3d? S,CL P SF4 - CIF - XeF, - PF

sp3d?

sp sp? sp®  spd

120°
'/\180° 109.5°/ \9 3
- - { - ) 4 4 ( 2
120°

*{V

b By R

90°
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Orbitales hibridos: la mezcla de orbitales al hibridizar nos permite explicar la geometria

S TN A

Pu Py Py sp? hybeid orbitals
tetrahedral

&
oY —
s
sp? hybrid orbitals
o uigonal planar
Pu Py
* — L
% Pr s hybrid ortstals
linear

z Z z

eyfolox

x| oy Pz
X mmwmmrwmwwuu 3

sp" "”3 -',”3

~ Shown together ( v_rgg Iobes only) "
P '\o?s

) XA

sp3

sp3

Combine to generate
four sp? orbitals

Which are represented
as the set

l

Esquema general
de la
hibridizacion sp3
y la geometria
que adopta
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C: Hibridizacion sp3

it |t Estado basal =
B 2p 109°28’

f T 1‘ f Estado excitado s

28 2p

b 14 |+ [+ | Estado hibridizado sp®

Forma molecular: tetraedro, 4 enlaces equivalentes
Ejemplo: CH,

sp3 Moléculas mas grandes
hibridos

Etano: C,H; -

orbital
1sdelH

Configuracion electronica: ;C = 1s2 252 2p?

Configuracion electronica externa: 2s2p,' 2p, |

ls

H,-C-C-H,

19
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N: Hibridizacion sp3

H HERANA

2s 2py 2py 2p,

Forma molecular: piramide
trigonal, 3 enlaces equivalentes y
un dominio no enlazante.

Ejemplo: NH,

21

Configuracion electronica: ;N = 1s2 2s2 2p3

Configuracion electrénica externa: 2s? 2p," 2p, 2p,"

I

O: Hibridizacién sp?

IR NA

2s 2px  2py  2p,

— [

Sp3

Configuracién electronica: ;O = 1s2 2s2 2p#

Configuracion electrénica externa: 2s22p,2 2p,' 2p,’

Sp

Forma molecular: angular, 2
enlaces equivalentes y 2

H\ny dominio no enlazante.
H Ejemplo: H,0O

22



19. TABLA DE GEOMETRIA ELECTRONICA Y MOLECULAR, E

HIBRIDACION
w8 |ug |23 5
22 |2E | g% Geometria Geometria o
£5 £0c |23 , o Figura representativa
£ = £ g .E g electrénica molecular <]
o v o 2 3 =
c < ]
o212 8¢ S
2 2 0 Lineal Lineal sp —A—
A . \A P
3 3 0 Plana trigonal | Plana trigonal | sp? |
’ \A /
3 2 1 Plana trigonal Angular sp? @
4 4 0 Tetraédrica Tetraédrica sp? /A ---- "
0
4 3 1 Tetraédrica Plromuc‘je de sp? Ao
base trigonal _— \
4 2 2 Tetraédrica Angular sp? Aan !

Pag 35 de Tabla
de constantes

Esquema general de la hibridizacion sp?y la

geometria que adopta

2]

W

Combine to generate
three sp? orbitals

Which are
> represented
as the set
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. . .. Configuracién electronica: B = 1s2 2s2? 2p’
B: Hibridizacién sp2 °

Configuracion electrénica externa: 2s2? 2p,

10 — 1 1T — T[T

2s 2p 2s op S

orbitales spArbital vacio 2p

2p,

Forma molecular: trigonal

<

plana, 3 enlaces equivalentes.

Ejemplo: BF; )
‘ B

25

Configuracion electronica: ;O = 1s2 2s2 2p*

O: Hibridizacion sp?

Configuracion electrénica externa: 2s22p,? 2p.' 2p,

IR T T

Forma molecular: angular, 2

enlaces O equivalentes.

Ejemplo: O,

26



Carbono Oxigeno

‘
2s 2p 2s 2p * %‘ J
|;I A7y b T

Enlace O Enlc/»ce?[
°_ 00 % 2 . \ 1
o A e %o . @il
o L - 2
120"( & 8 O
Hidré '
rigenc /7 Emm -I
.x2 3 x sp? 3 x sp?
1 CARBONO OXIGENO Orbital 2p
2@ HIBRIDACION FORMALDEHIDO

Be: Hibridizacién sp

Configuracion electronica: ,Be = 1s? 2s?

Configuracion electrénica externa: 2s?

1s 2s 2p

1s 2s 2p 1s sp 2p

/ — ; é Forma molecular:
3 - ybridization E ; 2 . - .
2 O.A. hibridos “sp” equivalentes.
PSP SP-Pp;

Ejemplo: BeCl,
ST T
(o} (e}

lineal, 2 enlaces

2 O.A. puros

enlaces

28



19. TABLA DE GEOMETRIA ELECTRONICA Y MOLECULAR, E

HIBRIDACION
w O - @ 2w c
2 £ 2 g 3 ‘g Geometria Geometria :g . "
€2 | E E E g electrénica molecular § Figura representativa
2 2 0 Linecl Lineal sp —A—
~a
3 3 0 Plana trigonal | Plana trigonal | sp? |
N Pag 35 de Tabla
3 2 1 Plana trigonal Angular sp? @ de ConStanteS
4 4 0 Tefraédrica Tetraédrica sp? /|A\--'"
(on)
4 3 1 Tetraédrica g(i;?emtir.de de sp? \A/_..---'
igonal _— \
(ee)
4 2 2 Tetraédrica Angular sp? \A/“ ......
=N 29
P: Hibridizacién sp3d Configuracién electronica: ;P = 1s? 2s2? 2p® 3s2 3p3
Configuracion electrénica externa: 3s? 3s° 3p,' 3p,' 3p,’
7 sp3d Orbitales
3s 3p 3d b hibridos del P

/ \

so'd @AY _om .
v, m e (__-3sp>d

11 O [ s\

N e

3s 3p 3d LN
spsd

T

Forma molecular: bipiramide trigonal,

orbitales ‘s';)‘;zl orbitales vacios 3d 5 enlaces equivalentes. Ejemplo: PF;



S: Hibridizacion sp3d?

I

K

-

[}
-

T

]

]

1

J

orbitales spid’

orbitales vacios 3d

Forma molecular: octaédrica, 6

Configuracion electronica: ;¢S = 1s? 2s? 2p6 3s? 3p*

Configuracion electrénica externa: 3s? 3p,? 3p,' 3p,’

enlaces equivalentes. Ejemplo: PF,

8 |ug |23 §
2z |2€ 8 E Geomefria Geometria U -
£ [ - . 8 Figura representativa
EE E E £ E electrénica maolecular g
e = § | z
® T
5 5 o Bipiramidal Bipirarmidal sp'd "
trigonal frigonal ‘
Bipiramidal Balancin o . ‘ :
5 4 1 *d —
trigonal caballete sp ‘
N ‘/{)
5 3 2 Bipramidal | o ndeT | spd —A=
trigonal ‘ 0 &
o
. A
5 2 3 Bipiramidal Lineal so'd (3 A
trigonal e 2
e/

32

31
Octaddica | Octaddrica | spid? AL
= /’| 'ﬂ\
Piramide de " |"
Octaédrica base spid? /A\
cuadrada £
(9
1 '\u ot
. Plana ;
a2
Octagdrica cuadrada | ¥ :5\\




Hibridacion de orbitales del C

El atomo de C puede presentar 3 tipos de

orbitales hibridos: sp, sp?, sp3.

2p 2

2p

TR i

[ (0

1s
T\l’ Promaocion
e
25p°
.
Hibridacién [T‘ T 1‘ 1‘
> Y
_ 25p” 20
A |
Hibridacién [T T T S
Enlaces > ~
multiples 25p N 20 2P
——— [T T A 1A |
| ST ]
C: Hibridizacion sp?
Estado ++
fundamental
e 78
Q Ospart ﬂ H 12!?:_\/"' Promocioén +
-l - 12&“@:::5:\ dele-
7l 1» : :
Estado I
hibrido sp? + + +

> Enlaces simples

> Enlaces dobles

> Enlaces triples

2

Forma molecular de cada C:
trigonal plana, 3 enlaces O
equivalentes.

Ejemplo: Eteno - C,H,

&p" arbilalks
L

3enlaceso

*.

2o

£

S

1 enlace Tt
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C: Hibridizacion sp?

The set of orbitals sp?

+p

@) 0P

7h - 0%

Sigma (o) bonds
]
Hlllm,q Q/O-\Q ““\\\\\\H
"""" c—c-"“\
sp? H% o'H
hibridos
H 1s 2p, 2p;

enlacec

H s 1'/" Orbital 1sdelH — L/,"H 1s

g

v

"

enlace «

C e

H

)




C: Hibridizacion sp

-

Estado ,H‘ +

fundamental

U]

T4 Ll
p

Estado 25p 20 20

hibrido sp? T T T T

2 enlaces o 2 enlaces

Forma molecular de cada C: lineal, 2 enlaces equivalentes.

Ejemplo: Etino - C,H,

« >
—
« >

Formation of o bonds Formation of # bonds

Orbital 1s del H

/ :
sp .
hibridos =~ L —




Etano (C,Hg)

Eteno (C,H,)

Etino (C,H,)

Tetrahédrica
(enlace sencillo)

Plana
(enlace doble)

=0

Lineal
(enlace triple)

Metano
sp sp?
.@:.,/
Lineal 2
Trigonal
plana
Angular
Geometrias
moleculares
(o forma)

146 Kcalmol

-

106 Keavmol

Eteno

Tetraédrica

@

10672 J

Trigonal
piramidal

T

Angular

-
|

200 Kcalmot

sp3d

00

120°

Bipiramidal
trigonal

Balancin

t;f*'

Forma de

«,:-.O;lféll%

106pm 120 pm

132 Kcalimol

Ewno

sp3d?

90°

Octaédrica

sk

Piramide base

cuadrada
Cuadrada
plana g6
Forma de
T
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Electrones deslocalizados, ej.: benceno
Hibridizacién de los C del benceno: sp?

En la TOM los electrones existen en estados de energia permitidos llamados
orbitales moleculares (OM), que se pueden extender a todos los atomos de

la molécula.

Cuando se combinan orbitales atomicos (OA) para formar OM, el n°® de

OM formados es igual al n® de OA matematicamente combinados.

Siempre que dos orbitales atdmicos se traslapan, se forman dos orbitales

moleculares.

41
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OM a partir de OA

9 @

Superposicion de orbitales s Orbital molecular
Superposicion de orbitales s y p Orbital molecular O
Superposicion de orbitales p y p Orbital molecular O

La combinacion de 2 OA da lugar a la formacién de 2 OM, uno con
energia mas baja (enlazante) y otro con energia mas alta (anti-enlazante)

en relacion a la energia de los OA que se combinaron. Rigen mismas

reglas de llenado que para OA.

OM oc: atravesados por el gje internuclear

OM n: a ambos lados del gje internuclear

43
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EL OM de menor energia concentra la densidad electronica en la region internuclear
y se denomina orbital molecular de enlace.
El orbital molecular de antienlace, de mayor energia, excluye los electrones de la

region entre lo nucleos.

+ + + 1= + + = + OM Enlazante

o
Hls Hls T H-H

Traslape Los electrones que ocupan un

constructivo

orbital molecular de enlace se
Plano nodal

; OoM
P + 00— = + = A antienlazante

-
H s Hls T H-H

Traslape
destructivo

[laman electrones de enlace.

45

La ocupacién de los OM de enlace favorece la formacion de enlace, en tanto que la ocupacioén de
OM de antienlace es desfavorable.

La estabilidad de un enlace covalente esta relacionada con su orden de enlace

Orden de enlace: %2 (n° de e" de enlace — n°® de e” de antienlace)

Los e de OM internos no contribuyen al enlace entre los atomos = en general sélo se consideran

los e~ de valencia.

Dividimos en dos porque se considera que los enlaces estan formados por pares de electrones.

Un orden de enlace de 1 representa un enlace sencillo, un orden de enlace de 2 representa un doble

enlace y un orden de enlace de 3 representa un triple enlace.
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Diagrama de OM de la molécula de H, Dado que el orbital c1s tiene

mas baja energia que los

orbitales 1s aislados, la

. . molécula de H, es mas
A 15 OM anti-
; enlazante estable que los dos atomos
/ \
! \ de H separados.
/ \
= ! \
:"-'.D 15 ! b 15
2 21 { ) s ELH, tiene dos electrones de
&8 \ ’
Atomo de H ,/ Atomo de H enlacey ninguno de
A .
\ antienlace — orden de
OM
enlazante enlace 2 (2-0) = 1.
Molécula de H,
47
Diagrama de OM de la molécula de He,
OM anti-
enlazante Requiere que 4 electrones ocupen sus
A
OM, pero sélo es posible colocar 2
!
‘,’ - electrones en el orbital c1s — los
SR ;; kx otros dos deberan colocarse en el
3 1s _{’ b 1s :
= — orbital c* 1s
g M= Rl
Atomo de Ha:\‘\ J;’ Atomo de He La | de energia por los 2 electrones del
OM de enlace se contrarresta por el T
OM
enlazante de energia de los dos electrones del OM

de antienlace.

La molécula de He, no existe (igual n® de e enlazantes y no enlazantes)

orden de enlace: 2 (2-2) =0
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Diagrama de OM delion He,"

S

i %
Atomo de He ',

Energia

[on He,

- Requiere que 3 electrones
OM anti-
enlazante ocupen sus OM, es posible
colocar 2 electrones en el orbital
o1s — el tercero debe colocarse
en el orbital 6* 1s
1s
— =
Ion He'
ordende enlace: Y2 (2-1) =2
oM
enlazante

OM con configuraciones

electrénicas del B, al Ne,

El diagrama supone que no hay interaccion entre los

orbitales atdmicos 2s de un atomo y los orbitales

4' '—\o*zp

3 -
) D -
‘:I 02s

>l

ﬂ 2s

atémicos 2p del otro atomo.
Los experimentos demuestran que soélo es valido

para O,, F,y Ne,

Interacciones 2s-2p son lo bastante fuertes como
para que se altere el ordenamiento energético de los
OM: En el caso de B,, C,y N,, el OM c2p tiene mayor
energia que los OM n2p. En el caso de O,, F, y Ne,, el

OM o2p tiene menor energia que los OM n2p.
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Diagrama de OM de

la molécula de O, TR

2p, 2p, 2p,
La estructura de Lewis no explica

el paramagnetismo del O,.

5=0
La TOM predice correctamente 2 2s

electrones no apareados en el
orbital ©w* 2p de la molécula. 1

También indica correctamente un 1s

orden de enlace de 2.

51

Orden de enlaceen O,: 2 (6-2)=2

El modelo de OM predice correctamente que el dioxigeno debe exhibir
paramagnetismo, la atraccion hacia un campo magnético que experimenta una

molécula que tiene electrones no apareados.

Las moléculas en las que todos los electrones estan apareados, como el N,,

exhiben diamagnetismo, una débil repulsion hacia los campos magnéticos.
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Interaccién 25-2p grande Interaccion 2s-2p pequena
Bg C: N: Uj Fz NE:
aiy iy 1l
s, | | m, 1] A
o2 my |1 i [ 1
my |11 AEr o | 1)) 1l
P I I P 1 1
[ W [ | e 0 @ [
Orden de enlace 1 2 3 2 1 L)
Entalpia de enlace (k] / mol) 290 620 o941 495 155 —
Longitud de enlace (&) 1.549 1.3 110 i.x 143 —
Comportamiento magnético Paramagnético Diamagnético Diamagnético Paramagnético  Diamagnético —_
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