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1. Introduccién al enlace quimico

PROPIEDADES DE LOS ELEMENTOS DE LOS OXIDOS A LO LARGO DE UN PERIODO

Propiedades de los 6xidos de los elementos del tercer periodo

Na,0 MgO Al,0; SiO, P4010 SO; Cl,0,
Tipo de compuesto _ Covalente
Estructura Tridimensional extensa Unidades
Punto de fusion (2C) 1275 2800 2045 1610 580 16,8 -91,5
Punto de ebullicidn (2C) ? 3600 2980 2230 ? 44,8 82

Naturaleza acido-base Basico Basico anfétero Acido
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1. Introduccién al enlace quimico

Enlace. Fuerzas que mantienen unidos los atomos o iones en las sustancias quimicas.

1
1
1
1
1
1
1
0,01 ;
1
L4 I . 7 7
Zona de repul(slon delds ! Zona de atraccidn entre dtomos S
atomos !
0,00 :
1
= | ¢ ©
: @ o0
5 ] Atomos de
0,01 - ' . . hidrégeno
. aislados
Situacion de minima energia donde —t>
se alcanza la méaxima estabilidad. Molécula de H,
10,02 - - T - v T ¥ T
E. Enlace 1,0! 1,5 20 2,5 3,0
Distancia de enlace : distancia interatémica

* Cuando los elementos quimicos se combinan hay una reorganizacion de los electrones de las capas mas
externas de cada atomo.
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1. Introduccién al enlace quimico
éQué tipos de enlace existen?

1) Enlace ionico. (Metal-No metal)
* Entre elementos de muy diferente electronegatividad.
* El enlace se establece por atraccidon electrostatica entre iones de signo opuesto.
* Cesion de un electron por el metal al elemento no metalico clomirs sadiee’ (Nacl)
* Enlace no direccional -
* Redes cristalinas infinitas: sélidos idnicos.

NaCl Na: 1s°2s°2p®3st  -1e 15%2s5%2p°
Cl: 15°25°2p®3s?3p°> +1e 15%25°2p%3523p°

sodio (Na)
cloro (Cl)

2) Enlace covalente (No metal-No metal)
(No metal-H)
* Entre elementos no metdlicos de semejante electronegatividad.
* Elenlace se establece por comparticion de electrones.
* Enlace direccional.
* Formacion de moléculas discretas (excepcionalmente redes).

He+eH-—> H H Enlace Covalente: un enlace en el que dos electrones son compartidos por dos
H—H dtomos. Cada electrdn es atraido por los nucleos de ambos dtomos.
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En los enlaces covalentes entre atomos polielectrénicos sélo participan los electrones de

valencia. Electrones de baja energia préximos
al nucleo

2/ )
E 1522@ 7 electrones de valencia

3) Enlace metdlico
* Entre elementos electropositivos (metales)
» Comparticion de electrones, extendida a todo el sdlido: bandas
electrdnicas
» Solidos con propiedades metdlicas

Na: 1522s22p®3s!

Octeto electronico

Para G. Lewis, I. Langmuir y W. Koéssel (1916) los atomos se combinan para alcanzar una
configuracion electréonica mas estable.

e La estabilidad mdxima se logra cuando un dtomo es isoelectrénico con un gas noble. (ns’np®)




UC

UNIVERSIDAD E N LAC E Q U iM ICO

DE CANTABRIA

2. Visién general de la teoria de Lewis

Revision de la Teoria de Lewis del enlace

Enlace segun Lewis. Ideas principales:

* Los electrones, especialmente los de la capa
mas externa (de valencia), juegan un papel
fundamental en el enlace.

* Los enlaces se establecen por comparticién de
dos electrones.

* En algunos casos se transfieren electrones de
un atomo al otro (ionico).

) r.:“‘ : = L ’
i N ‘ J 4

G. N. Lewis (1875-1946)

Teoria de la comparticion de
electrones

Estructuras de Lewis
Teoria acido-base de Lewis

En sentido estricto solo es aplicable a los
elementos del segundo periodo
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2. Visién general de la teoria de Lewis
PUNTUALIZACIONES SOBRE LAS ESTRUCTURAS DE LEWIS

e Las estructuras de Lewis no indican nada acerca de la forma o de la geometria de una
molécula.

e Tampoco informan acerca de los orbitales de donde proceden los electrones a compartir ni
dénde se alojan definitivamente éstos. Basta contar los electrones de valencia de forma
correcta alrededor de los atomos.

e A pesar de ello constituyen una herramienta muy simple y eficaz para el estudio de la
distribucién electronica de moléculas sencillas (estructura electrdnica).

e Elmodelo de Lewis es anterior a la teoria del orbital molecular, mucho menos sofisticado y
potente.

* Un simbolo de Lewis representa el nucleo y los electrones internos de un
atomo.

« Los puntos alrededor del simbolo representan a los electrones de valencia
(situados en la capa mas externa), de n mas allto.
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.Sjs  Si:[Ne] 3s*3p?

oNo i Po .A:SQ oé:bo O.B:iO

Al '§e. I « Ar

* Regla del octeto:
 En las moléculas covalentes, los atomos se unen entre si

compartiendo pares de electrones para adquirir cada atomo la
configuracion de gas noble (para los elementos del 2° periodo: 8

electrones)

« Esta regla funciona bien con atomos del segundo periodo pero en los
del 3¢" periodo se presentan bastantes casos de incumplimiento.
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EJERCICIO
1. ¢Qué tipo de enlace se formara entre el elemento A (Z = 14) y el elemento B (Z =
35)?

2. Alas siguientes especies: X7, Y y Z*, les corresponden los numeros atomicos 17, 18

y 19, respectivamente.

a) Escribe la configuracion electrénica de cada una.
b) éQué especies son X" e Y?

c) éQué tipo de enlace presenta ZX?
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* Molécula = conjunto finito de atomos unidos entre si mediante
H H.0 enlaces covalentes

2 * Longitud de enlace = distancia entre dos nucleos unidos.
d * Angulo de enlace = angulo entre enlaces adyacentes.

& * Fuerza de enlace = Es la energia necesaria para romper un
enlace

d. H - enlace fuerte: > 800 kJ mol

- enlace intermedio: ~ 500 kJ-mol-!

- enlace débil: < 200 kJ-mol-!

Longitudes y energias de enlace

Tipode Longitudde E. Enlace *Enlaces sencillos.
enlace  enlace (pm)  (KJ)/mol) e Enlaces multiples, dobles, triples. El enlace doble tiene
lugar cuando los &tomos comparten dos pares de electrones

C-H 107 y el enlace triple cuando comparten tres pares de
Cc-0 143 358 electrones.
C=0 121 799
C-C 154 348 e Los enlaces triples son mas fuertes que los enlaces dobles y éstos
C=C 133 614 que los enlaces sencillos.
C=C 120 839 e La distancia disminuye con la multiplicidad de enlace.
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TEORIA DE LEWIS DEL ENLACE COVALENTE

Molécula de dihidrégeno (H,)

He + *H — H:H o H

J

H

Par de
enlace

e ¢Como se origina el enlace entre los atomos de H?
Por comparticion de ambos electrones por los dos nucleos.
e ¢Qué configuracion adquiere cada atomo de H?

La configuracion del gas noble He (1s?, ambos electrones apareados con espines opuestos, m, =
+1/2)

e ¢Cuantos electrones atrae cada nucleo?
Atrae a los 2 electrones de enlace
e La estabilidad de la molécula ése debe a...?

Que el par de electrones se localiza preferentemente entre ambos nucleos atrayéndolos.
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* La molécula de Cloro (Cl,):

L) LLJ LA L) LA (L=

$Cle 4+ «Cl: — CI:Cl: o :Cl/—ﬂ;e Pares solitarios
\ Par de

enlace

* Par electronico de enlace: aquel que es
compartido por dos atomos y que por tanto
contribuye de modo eficaz al enlace

* Par solitario: aquel que pertenece exclusivamente
a un atomo. No contribuye al enlace pero es
crucial a la hora de determinar las estructuras
moleculares



UC

UNIVERSIDAD ENLACE QUiM ICO

DE CANTABRIA

3. Introduccidn al enlace covalente

* La molécula de Metano (CHy):
— C> [He]2s22p,' 2p,!
- C* = [He]2s'2p,' 2p,'2p,’

* la energia liberada al formar 4 enlaces C-H compensa con

exceso |la energia necesaria para la formacién del estado
excitado C* H

4H* + *C* —» H . C'H 0

H

H=——C—H

H
— ¢ Que configuracion adquiere el atomo de C?

« configuracion del gas noble que le sigue Ne ([He] 2s2 2p°®)

—¢ Qué configuracion adquiere cada atomo de H?
__+ configuracion del gas noble He (1s?)
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3. Introduccidn al enlace covalente

Enlaces covalentes multiples

* Enlaces covalentes multiples:

— Molécula N,
31:10/\, 1(13 — SN—Nﬁ

:N—=N: ——» :N=N:

J
— Molécula CO,

¢A qué se denomina orden de enlace?

Al numero de pares de electrones que
contribuyen al enlace entre dos atomos

¢0.E. N,?
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3. Introduccidn al enlace covalente

Enlace covalente dativo

* Enlace covalente coordinado (o dativo):

— Se establece cuando uno de los dos atomos que forman
el enlace aporta ambos electrones del par compartido

— Al,Clg
— Formacion del ion amonio NH,*

R
H H
H—+smH* — H—l:l—H
H H
.

¢ Origen de la teoria acido-base de Lewis.
— El protdn es un acido de Lewis (acepta un par de electrones).

— EI'NH; es una base de Lewis (dona un par de electrones).
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* EI BF;es un acido de Lewis. El NH; es una base

de Lewis
F H
| v X
F=—B ‘N —H —» F;B-NH;
C

reaccion acido-base
de Lewis
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Carga formal. Definicion

CF =n° e de valencia- n° e en par solitario-(1/2)n° e- en par
enlazante

* La CF no representa la distribucion real de la carga en la
molécula. Es sélo una herramienta de trabajo que permite
dilucidar qué distribuciones electrénicas no son

adecuadas. ‘0
>\ CF(0)=6-4-(4/2)=0
/ \ CF(H)=1-(2/12)=0

H H

* Ejemplo: Molécula CO (gas toxico):
— Estructura de Lewis satisfactoria :C=0:
— Las cargas formales sobre cada atomo son las siguientes:
+ C:4-2-3=-1 electronegatividad=2,55
+ 0:6-2-3=+1 electronegatividad=3,40
— Esta distribucién de cargas no es adecuada porque asigna una
carga formal negativa sobre el atomo menos electronegativo

S) @
C=0:
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3. Introduccidn al enlace covalente

Carga formal. Reglas

* Enuna molécula neutra la suma de las CF sera 0.

* Enuna especie idnica la suma de las CF sera igual a la carga del
ion.

* Las CF deben ser tan pequefias como sea posible.

* Las CF negativas deben estar sobre los elementos mas
electronegativos a ser posible .

* Estructuras de Lewis con CF del mismo signo sobre atomos
adyacentes son poco probables.

v'Segun la distribucién de las cargas formales elegiremos la estructura de Lewis mas probable.
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3. Introduccidn al enlace covalente

Cargas formales en el N,O

* Es una molécula lineal asimétrica con un N como atomo central. Tenemos
3 posibles diagramas de Lewis que cumplen la regla del octeto:

=N=Q :NEN—:Q. : :.I.\.{—NEO :
(h (I (1)

© @

€ solitarios|1/2 e comp|CF

la estr'ucturg de menor structura N(t) 5 4 2 -1
energia sera: (1) la que 0 N(c) S 0 4 +1
tenga menores cargas 0 6 4 2 0
formales sobre los atomos lestructura N(t) ) 2 3 0
- N(c) 5 0 4 +1

y (2) distribuidas de (1 ) 5 - - .

acuerdo con su
electronegatividad
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4. Resonancia

Resonancia

= Hay especies que no pueden expresarse :0:
correctamente con un diagrama de Lewis sencillo ok I .o,

= Por ejemplo, moleculas en las que son posibles +Q—S—0Q-
mas de dos estructuras resonantes de la misma 1‘
energia de modo que no hay manera de decidir .o
cual es la estructura correcta. Son estructuras :0:
equivalentes. . |

= Cuando hay varias estructuras equivalentes,

ninguna de ellas describe de modo correcto las ﬂ

propiedades moleculares. I
4 Las estructuras de Lewis del SO, predicen que la .. ’ | ’ ..
molécula tendria 1 enlace doble y 2 sencillos. =

¢ Los datos estructurales confirman que las tres
distancias de enlace S—O son idénticas.

m La fusion de las tres estructuras se denomina 0.
resonancia y a la estructura de Lewis resultante oo | e
” - - e N . L ]
hibrido de resonancia :t O—=8 .
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Resonancia. Molécula de ozono

= Hay 2 posibles estructuras de Lewis. Ninguna de ellas es
satisfactoria L 9.0

» ;Porqué estas estructuras de Lewis no son satisfactorias? O_ _O.
¢ Las estructuras de Lewis presenta dos enlaces diferentes (doble y
sencillo). Sin embargo, los datos exeerimentales indican que @
ambos enlaces son idénticos (1,28 A) e intermedios entre enlace Lee OV e
simple O-O 'y doble O=0. 3 9—O=9
= La estructura electronica es una combinacion de ambas o
hibrido de resonancia
d(pm)
o-0 147
0—0—0 0=0 121
O-0 (ozono) 128

¢ Qué concepto subyace? Deslocalizacién electrénica
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Excepciones a la Regla del Octeto

Incumplimiento
de la Regla
Octeto

Moléculas Por exceso
impares (Moléculas
hipervalentes)

Regla del Octeto:

Suelen cumplirla los atomos del 2° periodo
Los atomos del 3° periodo y superiores
presentan bastantes casos de incumplimiento
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5. Excepciones a la regla del octeto

Moléculas impares

» Molécula de NO (11 e):

¢ Con un numero impar de electrones es imposible cumplir la regla del octeto.
Se prefiere colocar el electron impar sobre el atomo menos electronegativo

‘N=0O  paramagnética

» Molécula de CN (9 &)
¢ La estructura de Lewis no cumple la regla del octeto
¢ Explica la gran tendencia a la dimerizacion

-C=N2: paramagnética

cC=N: + *C=N: ——> IN=C— C=N
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Moléculas hipovalentes, BF,

m Octeto incompleto (moléculas hipovalentes): BF,

F: B F.

¢ Cual contribuye mas ?

acido de Lewis
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Moléculas hipervalentes, PCI,

= Molécula PCI; (10 e- alrededor del P)
¢ P > [Ne]3s?3p,’ 3p,' 3p,' 3d°
¢ EI P dispone de 3 e para formar 3 enlaces simples con 3 atomos de

cloro:
21 PCl; cumple regla del octeto
p- — ¢ Qué configuracion
N . adquiere el atomo de P en
cL o PCI,?
configuracién del gas noble
que le sigue Ar ([Ne] 3s2? 3p9)

m § Como puede formar 5 enlaces el P ?
¢ Se requiere excitar 1e- del orbital 3s al orbital vacio 3d
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5. Excepciones a la regla del octeto

Moléculas hipervalentes, PCI,

¢ ;Como puede formar 5 enlaces el P ?

e Se requiere excitar 1e- del orbital 3s al orbital vacio 3d

P*: [Ne] T T T T
3s! 3p,’ 3p“,1 3p,' 3d!
o = 3 .. Cle
hlbnda.lf;lon sp.d. Zpl\ | /.Cl:
5 Cl* + .P- — P )
LN . ¥ / \ o
cL L

PCl; no cumple la regla del octetol

e la energia liberada al formar 5 enlaces P-Cl compensa con exceso la energia
necesaria para la formacion del estado excitado P*
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Estructuras de Lewis. Reglas(l)

El H so6lo puede adquirir 2e. Los elementos del 2° periodo: 8e y los del 3? y sig.
pueden ampliar el octeto: 12, 14,...

Escribir una férmula esqueleto con el elemento mas voluminoso (o el menos
electronegativo) en el centro, enlazado por enlaces sigma a los atomos
periféricos. El H siempre es periférico

Nv: suma de electrones de valencia. Si la molécula es idbnica sumar o restar su
carga.

No: nimero de electrones necesarios para que cada atomo cumpla la regla del
octeto No=8n (n= numero atomos). Excepto H que solo puede rodearse de 2 e.

Nc: elec. a compartir para que se cumpla la R.O. Nc=No-Nv
No: Numero de electrones que participan en enlaces sigma.
¢ Ns=2(n-1)
N=: Numero de electrones que participan en enlaces pi.
Nn=Nc-No
¢ Nn=0: la molécula soélo tiene enlaces sencillos
¢ Np>0: Np electrones implicados en enlaces multiples

4 Np<O: el atomo central amplia su octeto en Nx electrones. En este caso, recalcular No,
Nc, No y Nr
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Estructuras de Lewis. Reglas(ll)

= Nps: Numero de electrones en pares solitarios.
¢ Nps=Nv-Nc (o No si se ha ampliado el octeto)

m Proceder a la asignacion de los enlaces y pares solitarios respetando la
regla del octeto
# asignar pares salitarios preferentemente a los atomos periféricos
m Carga formal CF=Nv - Nps - Nc/2
4 las cargas formales han de ser razonables y lo mas bajas posibles

4 estructuras mas razonables son las que tienen una menor separacion de
cargas formales

m Tener en cuenta la posibilidad de estructuras resonantes.
= No violar nunca la regla del octeto para elementos del 2° periodo.
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Resumen reglas de Lewis

m Nv: suma de electrones de valencia. E

= No = 8n (n= nimero atomos) F\ ‘ - O
® Nc = No-Nv /S\

= No=2(n-1) F F
® N=n= Nc-No esqueleto de la

¢ Nn=0: la molécula soélo tiene enlaces sencillos molecula SOF,

¢ Nm>0: Np electrones implicados en enlaces multiples

¢ Nn<O: el atomo central amplia su octeto en N« electrones. En este caso,
recalcular No, Nc, No y Nnt

Nps = Nv-Nc (o No si se ha ampliado el octeto)
CF = Nv - Nps - Nc/2
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Estructura de Lewis del SOF,

1)

2)
3)
4)
5)
6)

Atomo central: F

= el menos electronegativo: S
NV = 6 + 6 + 4X7 = 40 F\’/O
No=8x(n)=8x6=48 /S\
Nc= No-Nv=48-40=8 F F

No = 2(n-1) = 2x5 =10

esqueleto de la

Nr=Nc-No =8 - 10 = -2 amplia octeto molécula SOF,
3) No=48+2 =50
4) Nc= No-Nv=50-40=10
5) No=2(n-1) = 2x5 =10 se forman 5 enlaces sigma
6) Nn =Nc-N6 =10 -10 = 0 no hay enlaces pi
7) Nps=(Nv-Nc)=(40 - 10) = 30 15 pares solitarios
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5. Excepciones a la regla del octeto

Refinando la estructura de Lewis del SOF,

analisis de cargas formales : . :F:
. .
..F o ] o)y
CF(0)=6-6-2/2=-1 < <
CF(S)=6-0-10/2=1 Ny .
CF(F)=7-6-2/2=0 F F°
% o % o
ooe e :
o‘ . :O: .. :' ) " .
°F.®| ot o °.l"\l/1::

CF(0)=6-4-4/2=0
CF(S)=6-0-12/2=0
CF(F)=7-6-2/2=0

Estructura mas probable al
minimizar las cargas
formales
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Geometria molecular

Las estructuras de Lewis en nada nos indican la forma
de la molécula. Para ello recurrimos a un modelo muy
sencillo pero eficaz: Repulsién entre los Pares

Electronicos de |la Capa de Valencia (RPECV o VSPR,
en inglés)

— Desarrollado por N.V. Sidgwick y H.E. Powell
(1940) refinado por R.J. Gillespie y R.S. Nyholm

— Buena capacidad de prediccidon y sencillo de aplicar
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6. Geometria molecular

TEORIA DE REPULSION DE PARES DE ELECTRONES DE LA CAPA DE VALENCIA (TRPECV)

MODELO ELECTROSTATICO (N.V. Sidwick, H.E. Powell, 1940, refinado por R.J. Gillespie y
R.S. Nyholm). Los pares de electrones se repelen entre si.

Conceptos basicos del modelo RPECV

* Los pares de electrones se repelen entre si,
tanto si se encuentran formando enlaces (pares
de enlace) como cuando estan sin compartir
(pares solitarios).

* Los pares de electrones (tanto solitarios como
de enlace) se distribuyen en torno al atomo
central de modo que se minimicen las
repulsiones entre ellos

* La geometria molecular viene definida por
distribucion espacial de los atomos que
integran la molécula.
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Reglas del modelo RPECV

idea principal

Los pares de electrones se repelen entre si, tanto si se encuentran
formando enlaces (pares de enlace) como cuando estan sin compartir
(pares solitarios). MODELO ELECTROSTATICO

12 Regla (N.V. Sidgwick y H.E. Powell, 1940)

Los pares electronicos se distribuyen alrededor de un atomo
central de manera que se minimicen las repulsiones entre ellos.

Generalizacion del
par de electrones

El modelo RPECV no se centra en pares de electrones
sino en agrupamientos de electrones. [

Un agrupamiento de electrones puede ser:
—un par de electrones, ya sea enlazante o solitario, C
—un unico electrén desapareado sobre el atomo central (p.e. NO)
—un doble (p.e. O=C=0) o un triple enlace (H-C=N)
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Reglas del modelo RPECV

22 Regla: no equivalencia entre par solitario (PS) y par de
enlace (PE)

La repulsion entre los pares electronicos disminuye
segun el orden: PS-PS > PS-PE > PE-PE

Justificacion

Un par electronico solitario se encuentra bajo la accion de

un unico nucleo por lo que ocupa un mayor espacio que un
par de enlace

Consecuencia

Cuando existan dos 0 mas pares solitarios, éstos tienden a
estar lo mas separados posible

los enlaces multiples concentran mayores densidades de carga
y por tanto generan mayores repulsiones que los sencillos.
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Estratégia para el uso del modelo RPECV

Dibujar la estructura de Lewis
— ¢ Cuantos pares electronicos? \ /X
: ‘ :
— Considerar el doble enlace como el sencillo
* Distribuir los pares electronicos de forma X
que minimicen sus repulsiones:
geometrias ideales
* Decidir qué posiciones ocuparan los PS 'y

cuales los PE

— Cuando los PS puedan ocupar mas de una
posicion no equivalente, situarlos alli donde
minimicen sus repulsiones

* Identificar la geometria molecular a partir
de las posiciones de los atomos periféricos

* Permitir las distorsiones debido a las
repulsiones entre PS y PE
R(PS-PS)>R(PS-PE)>R(PE-PE)
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Geometrias ideales

2 pares enlace
LINEAL

Y-

3 pares enlace
TRIGONAL PLANA

5 pares enlace
BIPIRAMIDE
TRIGONAL

o

120°

Axn

6 pares enlace
OCTAEDRICA

4 pares enlace
TETRAEDRICA
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Denominacion de las estructuras de moléculas

forma T
. piramide tetraedrica
lineal angular trigonal ) 100,

180° /h)\ ~ 120° “ , _
—@— ¥ ) *\ //'i ) ) .?
J y - v )

J

trigonal
plana

disfenoidal  cuadrado  Pipiramide
silla de montar  plana trigonal

, 00"
: % ;
g 7

piramide bipiramide
base cuadrada pentagonal

J
% wr v
J X

octaédrica

ro
°%
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Notacién en el modelo RPECV Notacién

Algunas geometrias comunes

-y Notacion ; —
PS+PE Distribucion RPECV Geometria Molecular Ejemplos
[\
2 Lineal m AX2 Lineal BeH2
Triangulo equilatero
3 1200 AX3 Trigonal Plana BCI3, AICI3
AX2E Angular SnCI2
Tetraedro
AX4 Tetraédrica CHg4, SiCl4
4 \.me AX3E Piramide Trigonal NH3, PCI3
AX2E2 Angular H20, SCI2
AXE3 Linear HF
Bipiramide Trigonal
AX5 Bipiramide Trigonal PCIs, AsF5
w/ AX4E Disfenoidal SF4
5
AX3E2 Formade T CIF3
1200 AX2E3 Lineal XeF2
Octaédro
AXe6 Octaédrica SFe6
8 ol AX5E Piramide base cuadrada BrF5

AX4E2 Cuadrada plana XeFa
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Moléculas derivadas del tetraedro: AX_E,

s Notacién :
PS+PE Distribucién RPECV Geometria Molecular Ejemplos

Tetraedro

AX4 Tetraédrica CHg4, SiClg
4 \,,,.,, AX3E Piramide Trigonal NH3, PCI3
AX2E2 Angular H20, SCI2
AXE3 Lineal HF
I
angulos:
# N % ! . Metano: HCH = 109,5°
Cq————.—‘vH ]\— - 7-H DPre - —H
f \ -5 \ Amoniaco: HNH = 106,6°
w N\, S ) t Agua: HOH = 104,5°
VSEPR #
notation:  AX, AX,E AX,E,

(a) by ()



6. Geometria molecular

Moléculas derivadas del octaedro: AX E.

Notacion

PS+PE Distribucion RPECV Geometria Molecular Ejemplos
Octaédro
AX6 Octaedrica SFé
0 s Piramide base cuadrada
6 AX4E? Cuadrada plana XeF4

SFs BrFs XeF,
.
»

a (FSF)= 90° a (F,.BrF_ )= 84,9° a (FSF)= 90°
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Moléculas derivadas de la bpt: AX_E._.

PS+PE Distribucion %%taE%‘v Geometria Molecular Ejemplos
' Bipiramide Trigonal ' ' '
AX5 Bipiramide Trigonal PCIs, AsF5
AX4E Disfenoidal SF4
S AX3E2 Formade T CIF3
AX2E3 Lineal XeF?2
disfenoidal=balancin
AX *Las posiciones axial (Ax) y ecuatorial (Eq) no
9(}/ son equivalentes
ant N - r
Eq— - Eq *La repulsion PS-PS es muy fuerte a 90°
1 20\——/ Eq *Los pares solitarios E tienden a situarse en las
Ax posiciones Ecuatoriales donde |la separacion es
de 120°
F F 1
C] » it F C i ‘“-N\‘Cl C w.qtﬂCI
Cl Cl Cl

F F F
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Efecto de la diferencia de electronegatividad

32 Regla: efecto de la diferencia de electronegatividad
(x) entre el atomo central y los terminales (ligandos)

El volumen de un par electronico de enlace disminuye al aumentar la
electronegatividad del ligando

Justificacion

Cuanto mayor sea la x del atomo terminal, mas desplazado
estara hacia €l el par electronico de enlace (y mas lejos del
atomo central), por lo tanto, menos interaccionara
repulsivamente con los demas pares de electrones
localizados alrededor del atomo central (produciendo una
disminucién del angulo)

H/\> . FQF'



6. Geometria molecular

Efecto de la diferente electronegatividad

Trihalt e Fosfol F u = :l(;;
AXE Pl, PBr, PCl, PF,
2,66 2,96 3,16 3,98

|lx_ X- 1 020 1 01 f50 1 00’30 97.80




