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1. Introduccion

¢ Qué es un enlace covalente?

El enlace covalente se establece como resultado de la
comparticion de un par de electrones.

Se origina un sistema cuyo estado energético es inferior
al de los atomos aislados.
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1. Introduccion

¢ Qué parametros son esenciales en
una molécula covalente?

a) Energias de Enlace: Energia liberada (signo

negativo) en la formacién de un enlace.

b) Geometria molecular: Distribucion de los

nucleos de los atomos enlazados en el espacio.

" Longitud de enlace: Distancia promedio
entre los nucleos de dos atomos enlazados.

= Angulo de enlace: Angulo interno entre
enlaces adyacentes.
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1. Introduccion

Geometria de algunas moléculas
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2. El Enlace Covalente segun Lewis

Gilbert Newton Lewis (1916)

“Los atomos se combinah
por comparticion de los
electrones de valencia
(enlace covalente). El nivel
de energia mas externo de
cada atomo tiene cuatro
pares de electrones, con una

configuracién ns?np®.” /

" Este tipo de enlace se da entre los atomos de los
elementos mas electronegativos del sistema
periédico, es decir, entre no metales.

OCW 2011 © M*Pilar Ruiz Ojeda y Borja Muiioz Leoz. Fundamentos Quimicos de la Ingenieria




2. El Enlace Covalente segun Lewis

No Metales
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1. Introduccion

El comportamiento quimico de muchas sustancias
covalentes esta relacionado, en ultima estancia,
con su geometria y distribucion electrénica.

Por eso, es de gran interés poder predecir su
geometria para anticipar su comportamiento
quimico y propiedades.

Las teorias de enlace mecano-cuanticas son un
instrumento adecuado para explicar la geometria
de las moléculas covalentes y sus propiedades.

Sin embargo, antes de plantearlas, vamos a
abordar el enlace covalente mediante las
representaciones de Lewis, que son mas sencillas.
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2. El Enlace Covalente segun Lewis

Formas de Lewis de los Elementos Representativos

Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.
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1. El Enlace Covalente segun Lewis

El Enlace Covalente

1O W46 +u. = WM

OCW 2011 © M*Pilar Ruiz Ojeda y Borja Muiioz Leoz. Fundamentos Quimicos de la Ingenieria

%
HOIO D

H-+H — H:H

12




2.1. Enlaces Covalentes Sencillos y Multiples

Representaciones de Lewis: Enlaces Sencillos

H
Pares de eIectrones,\H |

es enlazantes H:é:H o H—C—H

:qr i I|{

X
& 5 . @ Metano, CH,
X X .
(X ) ° (X )
X /‘3{
[ X J
$ o H—N —H

Pares de electrones |

no enlazantes
Tetracloruro de H

Carbono, CCl,

| Amoniaco, NH4 |
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1.1. Enlaces Covalentes Sencillos y Multiples

® Molécula de Fluor (enlace sencillo):

o+ Fy — FIF; — F—Fi —» F-F

® Molécula de Oxigeno (enlace doble): _\

o + :0 —» 01:0 —» 0=0 —» 0=0

® Molécula de Nitrégeno (enlace triple):

'N' 4 PNt —PINTIND —P INEND — NEN
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2.1. Enlaces Covalentes Sencillos y Multiples

® A medida que aumenta el orden de enlace,
aumenta la densidad de carga entre los nucleos
y, como es légico, la distancia de enlace se
reduce (si los atomos son de tamano similar).

® Los datos experimentales confirman esta
prediccion:

® La energia de enlace aumenta con el
orden de enlace:

E(=) > E (=) > E(-)
¢ Lalongitud de enlace se reduce:

d(=) <d (=) < d(-)
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2.1. Enlaces Covalentes Sencillos y Multiples

Propano Pentano
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1.1. Enlaces Covalentes Sencillos y Multiples
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1.1. Enlaces Covalentes Sencillos, Dobles y Triples
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1.2. Enlace Covalente Coordinado o Dativo

Puede ocurrir que uno de los atomos aporte los dos
electrones, que comparte con otro atomo. En este
caso el enlace se llama enlace covalente
coordinado o enlace covalente dativo.

oo |
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T PN B—F:
F F | -
. F
H
’ N &
—" N °
H ~ . H—N=—H
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H
H
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2. El Enlace Covalente segun Lewis

En resumen, para representar las moléculas mediante Lewis
es preciso tener en cuenta los siguientes criterios:

" Distinguir entre los atomos centrales (los de mayor
electronegatividad) y los atomos terminales:

/NH: H —
Atomo Central | H— ‘ 7&707 H | Atomos Terminales

H B~

® Los atomos de C son atomos centrales

® Los atomos de H son atomos terminales

" Todos los e~ de valencia deben estar representados

" Todos los e~ deben estar apareados y cada atomo con su octeto
® A veces, son necesarios enlaces covalentes miltiples o dativos
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2.2. Resonancia

® A veces, las estructuras de Lewis no describen
adecuadamente las propiedades de las moléculas.

" Ejemplo: Se sabe por estudios experimentales que la
molécula de ozono, O;, tiene ambos enlaces O-0 idénticos
(igual energia y distancia de enlace). Sin embargo, la forma
(a) indica que una unién O-0 tiene doble enlace y la otra
enlace sencillo. Con la forma (b) ocurre lo contrario.

o o 0
O
0® O\\ °, I 0®° // °,
.OQ‘ Oo. .00 ..O o’
Forma (a) Forma (b)
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2.2. Resonancia

® Una explicacion seria suponer que cada uno de los enlaces
del O; es intermedio entre el enlace simple y el doble,
suposicion avalada por el hecho de que la distancia real es
intermedia entre la de un enlace simple y la de uno doble.

® Para expresar este concepto escribimos:

o o 0
oo O o0 2O e
."Q° O.. ..O ..O o’
| Forma Resonate (a) | | Forma Resonate (b) |

La descripcion de la estructura real de una molécula
mediante distintas formas resonantes se designa con la
palabra resonancia.
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2.2. Resonancia

Conviene saber que:

1. Las formas resonantes no tienen existencia real.
El O3 consta de una sola clase de moléculas,
que se representan de la mejor manera posible
mediante dos formas resonantes.

2. La resonancia surge por las limitaciones que
tenemos para representar la molécula real.

3. La flecha de dos puntas no se refiere a un
equilibrio (doble flecha). Una forma resonante no
se interconvierte en la otra. Ninguna existe.
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2.2. Resonancia

Uno de los casos de resonancia mas interesantes en
Quimica es la molécula de benceno, CgHg.
Su estructura es plana hexagonal: seis atomos de C en los

vértices de un hexagono regular unidos a un atomo de Hy
todos los angulos de enlace C—C—C son de 120°.

Podemos considerarlo como un hibrido de resonancia entre
cinco estructuras:

CH

/ \ CH HC CH
-——> -—>
HC Q™ / CH HC CH
CH
CH

He? HC
>
CH HCOQ
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3. Limitaciones de las Estructuras de Lewis

1. Muchos compuestos covalentes no cumplen la regla

del octeto o tienen electrones desapareados: BFj,
PCls, NO, NO, ...

3 pares de e~ v e .

\ :.F.. ‘N=0¢: = :N:6. ('\

- e
- . 9 pares de e desapareados

C;I :o|: 4)
--_I L] N.
:Cl I? -Cl: (07
CI CI oo
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3. Limitaciones de las Estructuras de Lewis

2. Mediante Lewis no se pueden explicar ni las
energias de enlace ni la geometria de las
moléculas, aspectos esenciales.

3. Las representaciones de Lewis no pueden
explicar el paramagnetismo (comprobado
experimentalmente) de la molécula de O,.

0:+..O—>O:ZO—>OO—>OO

Segun Lewis, todos los e~ estan apareados y, sin
embargo, la molécula de O, es muy paramagnética.
El oxigeno es atraido por un campo magnético:
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3. Limitaciones de las Estructuras de Lewis

® e

La molécula de Q 0 @»
oxigeno debe tener

e~ desapareados o 0
que expliquen su /

paramagnetismo. v —

Y

s

ks G
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

® Las limitaciones para explicar el enlace covalente
segun Lewis nos obligan a recurrir a las teorias
cuanticas del enlace quimico covalente, que son
mas rigurosas.

® El procedimiento consiste en establecer la
ecuacion de onda de Schrodinger del sistema y
resolverla.

® Para resolverla, en el caso de moléculas, es
necesario recurrir a métodos de aproximacion,
por la complejidad matematica que presenta:

1. Método de Orbitales Moleculares (OM) y
2. Método de Enlace de Valencia (Hibridaciones)
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

® En el método de OM los orbitales atémicos

pierden sus identidades individuales y se
combinan entre si para formar orbitales nuevos
llamados orbitales moleculares, que abarcan
toda la molécula.

Para describir las moléculas (o iones)
diatdmicas (formadas por 2 atomos)

utilizaremos el método de OM: H,, O,, I,, F, N,,
NO, NO*, ...
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

En el método de Enlace de Valencia (EV) o de
Hibridaciones se colocan los atomos en sus
posiciones de equilibrio en la molécula, y se
considera la interaccién entre los orbitales de
valencia de cada par de atomos enlazados por
separado.

Para describir las moléculas poliatomicas (3

atomos o mas) utilizaremos el método de
Hibridaciones: BeCl,, F;B, CH,, NH;, H,0, CCl, ...
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Teoria de Orbitales Moleculares

® Para comprender las propiedades de las moléculas, se deben
conocer sus configuraciones electronicas, esto es, la
distribucién de los electrones entre los diversos OM.

® El procedimiento es analogo al usado para determinar la
configuracion electrénica de los atomos.
® Para escribir la configuracion electrénica de una molécula:
1. Se colocan los OM en orden creciente de energia.

2. Los electrones se colocan en los OM por orden creciente
de energia, se aplica el Principio de Exclusion de Pauli
(2 electrones por orbital) y las Reglas de Hund.
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

® Por eso, lo primero es conocer la forma y energia de los

OM, para luego hallar la configuracién electrénica de las
moléculas.

® A partir de la configuracién podremos conocer las

propiedades de las moléculas: orden de enlace, energia
de enlace, longitud de enlace y propiedades magnéticas.

® Vamos a aplicar esta teoria a las moléculas del primer y
segundo periodo de la Tabla Periédica:
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Atomos Moléculas

Orbitales
Atomices: Forma 3
Energfa

OM: Ferma y Energia

Ceonfiguraeion

Propiedades Propiedades
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Energy

2
[=]
=]
~
) 1
?
[=}
=]

Molécula H,

Forma y energia de los orbitales moleculares que se

forman cuando se solapan los dos orbitales s de dos
atomos de H cuando se enlazan:

Destructive Antibonding sigma (o7%)
N interference molecular orbital
o '

|
B e BN

N Constructive Bonding sigma (0, )
7 { interference molecular orbital
\ /
ey — >

(a) (b)
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

® Como se observa, se forman tantos OM como orbitales
atémicos se solapan entre si. Esta idea es muy importante.

® Un orbital es enlazante cuando en la region internuclear la
densidad electréonica es maxima.

" Un orbital es antienlazante cuando la densidad electrénica
en la zona internuclear es minima y, por tanto, se trata de un
orbital mas inestable y de mayor energia que el enlazante.

A
+ a
. O"HH
' 3 Destgbilizapon due
Molécula H2 g ~ .. 4- -1_ " to antibonding
| \ ;

Stabilization due
to bonding

#— ‘OH-H
pr

H H-H H
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4. Teoria de Orbitales Moleculares
Ejercicio: Halla la configuracion electronica de las
siguientes moléculas: H2+ Hy He2+ He,
A O—lx O-ls O—lx O-ls
>
en
St
(]
=]
m
Os O1s O O1s
36
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3. Teoria de Orbitales Moleculares

Forma de los OM producidos por el solapamiento de orbitales:

Px Py Pz

o3, (antienlazante)
i
2, 2, DOOOO @, (enlazante)

' 73, (anticnlazanic)
i
i

7 (antienlazante)

2p. 2p: . . 7 gp (enlazanic)
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Q-0

o o T . LN

:n.-k o '*' .

. 2px_2by 2oz ... Bby, Ze=
Diagrama de —_ o —
Energia de los o, 000 e
OM formados . D
para moléculas 2

m 1T

cuyos atomos _
tienen (<3 ¢

Z<8 =- po
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Molecule

Diagrama de / N
Energia de Ia Atom , N Atom

Molécula Li, —H= i

Energy
-
3 E
P | -—
)
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Propiedades de las moléculas
1. Orden de Enlace
OE = [N° e” en OM enlazantes — N° e” en OM antienlazantes] / 2
2. La energia de enlace aumenta con el OE.
3. Lalongitud de enlace se reduce con el OE.
4.Una sustancia es paramagnética si hay e~
desapareados en la configuraciéon de sus moléculas.

5.Una sustancia es diamagnética si hay e~
desapareados en la configuraciéon de sus moléculas.
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Ejercicio: Completa la configuracion de la molécula B,

Molecule
*
O,
/—| '—\
/ \
/ \
/ %, %, \
/ 2y 2P \
/ \
/ /_E
/
/7 % %
I AN
i %
Atom Fy N Atom
Erd v N
: ™ y:
@ \ ;
5 5 \ 5
2, 2py 2p. 5 7 2, 2py 2p.
\ /
N O2p, 7y
N s
e N /
\ /
\ /
/
\ Ty Ty, /

i} )
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Ejercicio: Completa la configuracion de la molécula C,

/
/
/ \
/ \
\
\
/ N
/ N
I \
7 Atom 1 N Atom
) v N\
5
2 N ;
@ ™ ¥
2 2, 2. W S 2, 2y 2p.
Pe 20y 2p: NN 7 Pe 20y 2p.
\ 7
N O2p, e
N 4
v A
\ /
\ /
\ /
\ 2,
\ T2py T, /
\ /
\m
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Ejercicio: Completa la configuracion de la molécula N,

" Molecule

74
/ \
Atom g O,

Energy

2, 2, 2.

Atom

2, 2, 2.
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Ejercicio: Comprueba las configuraciones y las propiedades

Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.

TABLE 10.5 Properties of Homonuclear Diatomic Molecules of the Second-Period Elements*

F,

Bond order

Bond length (pm)

Bond enthalpy
(kJ/mol)

Magnetic properties

*
O2p,
*
Top,
T2,

T2py

Li, B, C, N
0 O 0O [
0 oo 0O
L]
i 1]

2 3
267 159 131 110
104.6 288.7 627.6 941.4

ic_Paramagnetic Diamagnetic Diamagnetic

S
©
*
9

Paramagnetic

0

142
156.9

netic

7.
T T,
Topy Top.
T2p,

*
O2s

*For simplicity the o, and o} orbitals are omitted. These two orbitals hold a total of four electrons. Remember that for O, and F, @y, is lower in energy than

sy, and 7wy,
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Otra forma de representar los diagramas de energia de las
moléculas B,, C, y N,:

OE=1 OE=2 OE=3
Paramagnética Diamagnética Diamagnética
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Otra forma de representar los diagramas de energia de las
moléculas O, y F,:

S o @ o
;I* E .':.'3i * i.i "n
=r‘\

OE=2 OE=1
Paramagnética Diamagnética
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Moléculas: CO y NO

2s ‘%’ 2s 2s “%‘ 2s

Ejercicio: Escribe la configuracién electrénica de ambas
moléculas y calcula su orden de enlace. ;Cual de ellas tendra

menor distancia de enlace? ;Cual de ellas es paramagnética?
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4. Teoria de Orbitales Moleculares

Ejercicio: Dibuja el diagrama de energia para el
ion nitrosilo, NO*, y responde a las siguientes
cuestiones:

1. Escribe su configuracion electrénica.

2. Calcula el orden de enlace.

3. ¢Es un ién diamagnético o paramagnético?

4. ;Cual es la especie quimica mas estable, el

NO o el NO*? Razona la respuesta.

Cuestidon: ;Cual es la geometria de las
moléculas diatomicas?
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

® Con esta teoria, vamos a estudiar las moléculas
poliatébmicas: su geometria y tipo de enlaces.

" En esta teoria se considera el tipo de
solapamiento que tiene lugar cuando dos de sus
atomos se acercan, con independencia del resto
de atomos.

® Es decir, vamos a tratar un problema complejo
(molécula poliatomica) como la suma de
problemas mas sencillos (de dos en dos atomos).

® Estudiamos 3 tipos de hibridaciones: sp sp? sp?
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

|rm\‘| -
mﬁ

T ¥y y
/ ) ~— — Hybridization
771 W e

2s 2

“Px

C Glm ) ci 'CI

Geometria Lineal: angulo 180°

Hibridacién sp: Molécula BeCl, Be
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Hibridacién sp?: Molécula BF; (trifluoruro de boro)
Boro [t [t] [ ] — [t[t]t] []
s p sp? p

ﬁ/*} Y
Hybridization
o) —_—

y

2py 2py
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Luego, se acercan los atomos de F al B y se solapan los
orbitales p del Flior con los hibridos sp? formando los

enlaces. El esquema de enlaces en el BF3 es:

Copyright © The McGraw-Hill Companies, Inc. Permission required for reproduction or display.

FQ\B’F

F
| .
F F

Planar

® Geometria triangular plana
® Angulos de 120 °
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Hibridacion sp3: Molécula CH4 (metano)

2s 2s
t4 - - D =[] - - E

Orbltales hlbndos sp

v
7(

\‘)

2p, 2p.
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Luego, se acercan los H al C y se solapan los
orbitales s con los hibridos sp® formando los

enlaces. El esquema de enlaces en el Metano es:

Gepmetria Tetraédrica:
Angulos de 109,5 °
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Ejercicio: Halla la geometria y clase de enlaces en
las moléculas NH; y H,0.
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5. Teoria de Hibridaciones o de EV

Solucion

Considerar las

H
repulsiones de H S
los pares de .
electrones no
enlazantes raédrica Piramide Triangular Angular Plana
C N (0]
P g - 7
- - = H - = H e - -~ H
H H H
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6. Polaridad

® En las moléculas diatdmicas homonucleares (H,, Cl,, N,, ...)
ambos atomos son iguales, tienen la misma
electronegatividad, y por tanto los electrones se comparten
por igual. Son enlaces covalentes no polares.

® Ahora bien, si los atomos enlazados son diferentes
(heteronucleares), la comparticion de electrones resulta
desigual debido a la diferente electronegatividad de cada

atomo. Son enlaces covalentes polares.
® Uno de los atomos adquiere una cierta carga parcial
positiva , +0, y el otro una cierta carga parcial negativa, —9.

TLERIEIIGGET “ii
Molecula apolar Molecula polar
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A
6. Polaridad

® El caracter polar de un enlace se mide por su
momento dipolar, u. Es una magnitud vectorial.

® F| sentido vadel +6 a -

® Su médulo se mide en Debyes, D, y viene dado por:

u=3d.r W

+#® T = -9

0 es la carga

r es la distancia entre los nucleos ( | _.

1D=3.36x103°Cm y
d/
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6. Polaridad

® En moléculas poliatomicas es preciso sumar, de forma
vectorial, los momentos dipolares de cada enlace para
conocer el momento dipolar resultante de la molécula.

® Si el momento total es nulo, la molécula es apolar.

® Si el momento total no es nulo, la molécula es polar.

| u=0
/X/ B Q\ Apolar )
Bk -6\ -
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6. Polaridad
NH Iiiitl‘éﬁ?idi?fé% H,0
3
u#o0 -5
I Polar P
O
w#0 6’? AN

-9
N
Polar / y YQH 5 +d
" f +0 *
+5"

4 - uw= 0 C02
Apolar
\ ‘ (X I I (X
s O=C=Q0 _
6 LK J L J
+0
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7. Resumen

Los simbolos de puntos de Lewis representan el nimero de
e~ de valencia de un atomo. Estos simbolos se utilizan
principalmente para los elementos representativos.

En un enlace covalente, dos atomos comparten dos e~ (un
par). En los enlaces covalentes multiples, dos atomos
comparten 2 6 3 pares de e".

Algunos atomos unidos por enlaces covalentes también
tienen pares libres, es decir, pares de e~ de valencia que no
participan en los enlaces.

La distribucion de los e~ de enlace y los pares libres
alrededor de los atomos de una molécula se representa por
medio de la estructura de Lewis.

La regla del octeto predice que los atomos forman enlaces
covalentes hasta rodearse de 8 e” cada uno.
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7. Resumen
® Existen dos métodos en la Mecanica Cuantica para explicar
el enlace covalente: la teoria de Orbitales Moleculares y la
de Enlace de Valencia.
® La teoria de OM describe el enlace mediante la formacion
de orbitales moleculares, a partir del solapamiento de
orbitales atémicos, que estan asociados a la molécula en
su conjunto. Se aplica al caso de moléculas diatomicas.
® En la teoria de OM, las configuraciones de las moléculas
diatomicas se escriben siguiendo las mismas reglas que en
el caso de las configuraciones de los atomos:
v' Orden creciente de energia
v" Principio de Exclusion de Pauli
v" Regla de Hund
® Las moléculas diatdémicas son estables si el n° de e~ en los
OM de enlace es mayor que el n° de e~ en OM de antienlace.
62
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7. Resumen

En la teoria de enlace de valencia, los orbitales atomicos
hibridos se forman mediante la combinaciéon y
reorganizacién de los orbitales del mismo atomo.

Esta teoria ofrece buenos resultados cuando se aplica a
moléculas poliatdmicas de 3 6 mas atomos. Este método
permite conocer y preveer la geometria de las moléculas.

Se estudian las hibridaciones sp (lineal), la sp? (triangular)
y la sp? (tetraédrica).

Finalmente, el momento dipolar es una medida de la
separacion de la carga en moléculas que contienen atomos
de diferente de diferente electronegatividad.

El momento dipolar de una molécula es la resultante de
todos los momentos dipolares presentes en ella y depende,
por tanto, de la geometria molecular.
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