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ENLACE COVALENTE

Un atomo puede adquirir la configuracion electronica de un gas noble
compartiendo electrones con otros atomos

Un enlace quimico, formado al compartir un par de electrones, se

denomina enlace covalente
o

resultado de una orbita
comun a los dos

EN

L]

Los atomos capturan
mutuamente electrones

ENLACE COVALENTE
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ENLACE COVALENTE

El par de electrones compartidos llena simultaneamente el nivel externo

de ambos atomos
Este par de electrones recibe el nombre de par compartido o par

enlazante
H:H H-H

Un par de electrones que es parte de la capa de valencia de uno de los
atomos involucrados en el enlace, pero que no esta implicado en el
mismo, se denomina par solitario o par no compartido

par solitario par no
compartido par no-enlazante

. N
H:F: H=F:

r,...

par enlazante



ENLACE COVALENTE
ORDEN DE ENLACE

El orden de enlace es el numero de pares de electrones compartidos
entre dos atomos

- enlace sencillo: un par de electrones enlazantes
orden de enlace: 1

- enlace multiple: hay mas de un par de electrones enlazantes entre los
dos 4tomos



ENLACE COVALENTE
ORDEN DE ENLACE

- enlace doble: dos pares de electrones enlazantes, cuatro electrones

compartidos
orden de enlace: 2 H H
etileno (C,H,) % 0@3 >C:C<
2' 14
H H

- enlace triple: tres pares de electrones enlazantes, seis electrones

compartidos
orden de enlace: 3 «’» *: N=N :

nitrogeno gas (N,)



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

El enlace covalente se forma cuando los orbitales de dos atomos se
traslapan (o fusionan) y son ocupados por un par de electrones que
tendran la mayor probabilidad de localizarse entre los nucleos

| a region de traslape es favorable para que los electrones residan,
porque son atraidos simultaneamente por los dos nucleos con carga
positiva

()= (D




TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

1.Espines opuestos de los pares de electrones. El espacio formado
por el traslape de orbitales tiene una capacidad maxima para 2
electrones que tendran espines opuestos

2.Maximo traslape de los orbitales enlazados. Mientras mayor es el
traslape de orbitales, mas fuerte (mas estable) es el enlace

La extension del traslape depende de la forma y direccion de los orbitales
Implicados

- Los orbitales s son esféricos tienen una unica forma de traslapar

- Pero los componentes de los orbitales p y d tienen mayor densidad
electronica en una direccion que en otra (lobulares), de forma gue un
enlace que involucre orbitales p o d deben orientarse en la direccion
gue maximice el traslape



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)
2.1. traslape extremo a extremo: enlace sigma (o)

- mayor densidad electronica a lo largo del eje del enlace
- tiene la forma de una elipse que se ha rotado alrededor de su eje mayor

- todos los enlaces sencillos son enlaces o

!! -

- Pero los componentes de los orbitales p y d tienen mayor densidad
electronica en una direccion que en otra (lobulares), de forma gue un
enlace que involucre orbitales p o d deben orientarse en la direccion
gue maximice el traslape



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)
2.2. traslape lado a lado: enlace pi (1)

- dos regiones de densidad electronica, una por arriba y otra por debajo

- Pero los componentes de los orbitales p y d tienen mayor densidad
electronica en una direccion que en otra (lobulares), de forma gue un
enlace que involucre orbitales p o d deben orientarse en la direccion
gue maximice el traslape



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)
2.2. traslape lado a lado: enlace pi (1)

- dos regiones de densidad electrdnica, una por arriba y otra por debajo
- los electrones se pueden localizar en ambas regiones del enlace
- los enlaces multiples (dobles y triples) tienen enlaces

- un enlace doble consiste siempre en un enlace ¢ y un enlace

considerando resonancia

NO3' l’
enlace Tr o

-
o | -
N*=0 T OH O
/ .
S .




TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)
2.2. traslape lado a lado: enlace pi (1)

- dos regiones de densidad electronica, una por arriba y otra por debajo
- los electrones se pueden localizar en ambas regiones del enlace
- los enlaces multiples (dobles y triples) tienen enlaces

- un enlace doble consiste siempre en un enlace ¢ y un enlace

- un enlace triple consiste en un enlace o y dos enlaces 1.

H-C=C-H enlace

11




TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

3. Hibridacion de orbitales atdbmicos.

.... veamos un caso particular, la molécula de agua ....

OXN Y
50 — 1s2 252 2p2, 2p?, 2pY, @ . . @0 /f

H - 1s? —( OO0 )—

O @

.. tendria un angulo interenlace de 90° y un soélo par de electrones no-enlazados ..

.... espacialmente el agua seria ....



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

3. Hibridacion de orbitales atdbmicos.

.... Sin embargo no es asi, realmente tiene las siguientes
caracteristicas estructurales o

no enlazantes
(H’ H ‘|
. 104.5°

Este fue uno de los primeros motivos por el que
la teoria de EV fuese cuestionada

H 104,5°



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

3. Hibridacion de orbitales atdbmicos.

Linus Pauling propuso que los orbitales atomicos de valencia, que
participan de enlaces, en la molécula son diferentes de aquellos en los
atomos aislados

Calculos de mecanica cuantica muestran que la mezcla matematica de
ciertas combinaciones de orbitales en un atomo da como resultado
nuevos orbitales atbmicos de enlace

Las orientaciones espaciales de estos orbitales conducen a enlaces
mas estables y son consistentes con las formas moleculares
observadas (por ejemplo la del H,O)



TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE
1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

3. Hibridaciéon de orbitales atomicos.
Hibridacion: es la combinacion lineal de las funciones de ondas de
orbitales atomicos, para generar nuevas funcmnes de onda de orbltales

de enlace
(H-C<D .

Orbitales hibridos: nuevos orbitales atobmicos de enlace

a) El numero de orbitales hibridos obtenido es igual al numero de

orbitales atomicos combinados
b) El tipo de orbitales hibridos varia de acuerdo con los tipos de orbitales

atomicos combinados




TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

1) TEORIA DE ENLACE DE VALENCIA (EV)

3. Hibridacion de orbitales atébmicos.
Hibridaciéon: es la combinaciéon lineal de las funciones de ondas de
orbitales atdmicos, para generar nuevas funcnones de onda de orbitales

de enlace ’:O
(H)-CO<D

Los tipos de hibridacion recibiran sus nombres segiun los
tipos de orbitales atomicos gue se combinan

Veremos sp, sp?, sp?3, spd, sp3d?



TEORIA EV

HIBRIDACION

BeCl, [ RERKGCHE,,
2s 2p 2p 2p
Atomo de Be aislado

!

¢ 2p -

i R

\ /A /

Orbitales atomicos Orbitales hibridos
2p¥ 29; hibridacién




TEORIA EV
HIBRIDACION

BeCl,




TEORIA EV
HIBRIDACION J
En la hibridacion Sp:

- Se genera dos orbitales hibridos sp equivalentes

- Dispuestos 180 ¢ entre si

- Cada orbital hibrido sp consta en un I6bulo pequeio y en otro grande

- Forma lineal para la molécula
180°

/o 2\

<@

sp sp
Lineal




TEORIA EV
HIBRIDACION

™

T
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Orbitales atomicos Orbitales hibridos
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Atomo de B hibridado

2p




TEORIA EV
HIBRIDACION BFs

sBhibridizade — 152 (SP?)* (Sp?)* (sp?)?

ORBITAL DE ENLACE QoRBITAL HIBRIDO

ORBITAL DE ENLACE

PERERE R )
w

\ !\ /

Orbitales atomicos Orbitales hibridos

ORBITAL HIBRIDO
ORBITAL DE ENLACE



TEORIA EV -
HIBRIDACION SPp
En la hibridacion Sp2:
- Se genera tres orbitales hibridos sp? equivalentes

- Dispuestos hacia los vértices de un triangulo equilatero con sus ejes
a 120 °entre si

- Forma trigonal para la molécula




TEORiA EV ORBITAL HIBRIDO PAR SOLITARIO

o electrones de
HIBRIDACION o enace
____________ L. .  Soato” _ ______
NH ETJ' T T[T :hlbndacnoni N’ T 7 Ti
3 12 2p 2 2p | 15p® p> sp® p° |
Atomo de N aislado Atomo de N hibridado
‘2p 1 1 A1

" ORBITAL HIBRIDO

\ !\ /

Orbitales atomicos Orbitales hibridos

H,0 (OH,) e s
et N, P

ET‘L IRIE :hibridaciéni IBIE E

|25 _2p_ 2 2p | | 50°_p° sp° 53 |

Atomo de O aislado Atomo de O hibridado




TEORIA EV lp 44 ;
HIBRIDACION P | 2 e i

\ !\ /

En la hibridacién sp3:

Orbitales atomicos Orbitales hibridos

- Se genera cuatro orbitales hibridos sp3 equivalentes

- Dispuestos hacia los vértices de un tetraédro con sus ejes a 1090 28’
entre si

- Forma tetraédrica para la molécula




TEORIA EV

3
HIBRIDACION

—
PCl. N (] L === ] ]
| [ UL |
1 3 3p 3 3 3d,3d 3d 3d 3d ] cinco spd | 3d 3d 3d 3d
Atomo de P arslado Atomo de P hibridado

Uno de los cinco
orbitales sp3d -



TEORIA EV
HIBRIDACI
IBRIDACION
En la hibridacion sp3d:
- Se generan cinco orbitales hibridos sp3d

- Dispuestos hacia los vertices de una bipiramide trigonal (90°y 120°
de angulo inter-orbital hibrido)

- Forma bipiramidal trigonal para las moléculas




TEORIA EV

HIBRIDACION
s, [EH I0000=+00000
° 1% %% ¥ 30 3303030 | ssgi :
Atomo de S islado Atomo de S hibridado
Uno de los seis
orbitales sp3d?

Un orbital

2pdelF‘




TEORIA EV
HIBRIDACION

En la hibridacion sp3d2:

- Se generan seis orbitales hibridos sp3d2 equivalentes

- Dispuestos hacia los vértices de un octaedro (90° de angulo inter-orbital
hibrido)

- Forma octaédrica en las moléculas




RELACION TEORIA RPECV E HIBRICACION

PECV | Pares | Parese” | Pares | Ejemplo Forma
de ¢ | enlazados e
(B) libres
(E)
sp AB; 2 2 0 BeCl, Lineal(180°) .
sp’ AB; 3 3 0 BF; Trigonal(120°) o .
@
AB,E 2 1 SO, Angular R
16?51 -
sp” AB;, 4 4 0 CH; | Tetraédrica(109,5°) -
~}$ ?_‘_-.c;
AB;E 3 1 NH; Piramide
trigonal(107°) G"‘f.i.;:g;r
’::I 17T'3
AB,E; 2 2 H,0 Angular (104°) B * 0




RELACION TEORIA RPECV E HIBRICACION

Hibridacién ECV | Pares | Parese” | Pares | Ejemplo Forma
de ¢ | enlazados e
(B) libres
(E)
sp'd ABs 5 5 0 PCls Bipiramide
trigonal e i
&
AB4E 4 1 SF, Tetraédro =
distorsionado L
AB;E, 3 2 CIF; Formade T

oo |02




RELACION TEORIA RPECV E HIBRICACION

Hibridacion ECV | Pares | Parese | Pares | Ejemplo Forma
de ¢ | enlazados | €
(B) libres
(E)
spd’ ABq 6 6 0 SF Octaédro f
@19
U'r‘f-o
ABsE S 1 BrFs Piramide cuadrada &
e e
AB4E; 4 2 XeF, Plana cuadrada -
¢ of
: “~
& ©




TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

2) TEORIA DE ORBITALES MOLECULARES POR COMBINACION LINEAL
DE ORBITALES ATOMICOS (OM-CLOA)
.... veamos un caso particular, el oxigeno molecular ....

B5—8 —- .... el oxigeno

; molecular se comporta
o

como una sustancia
paramagneética ....

Paramagnetismo: tendencia de las especies con electrones
desapareados de ser atraidas por un campo magnetico externo



Teoria OM-CLOA

Se basa en:

- Las moléculas se representan como una coleccion de nucleos con los
orbitales que contienen a los electrones

- Se realiza el tratamiento mecanico-cuantico correspondiente de las
moléculas (uso de V) (de los orbitales)

- Las moléculas tienen orbitales moleculares (OM) de una energia vy
forma dadas, ocupados por los electrones de las moléculas

Desventaja:

- Los orbitales moleculares son mas dificiles de visualizar que las
representaciones sencillas de la teoria RPECV o0 que los orbitales
hibridos de la teoria EV



Teoria OM-CLOA

Formacion de orbitales moleculares: se tienen dos modos de combinacion
de los orbitales atdmicos (OA):

a) Sumar las funciones de onda entre si: esta combinacion forma un
OM de enlace, el cual tiene una region de alta densidad electronica entre
los nucleos. El traslape incrementa la probabilidad de que los electrones
se encuentren entre los nucleos

OM de
enlace




Teoria OM-CLOA

Formacion de orbitales moleculares: se tienen dos modos de combinacion
de los orbitales atdmicos (OA):

OM de
antienlace

b) Sustraer las funciones de onda entre si: esta combinacion forma un
OM de antienlace, el cual tiene un nodo entre los nucleos, una region de
densidad electronica cero. La probabilidad de que los electrones ocupen
el espacio entre los nucleos disminuye a cero

Los orbitales de antienlace se representan con un asterisco



Teoria OM-CLOA OM de

antienlace .,

enlace



Teoria OM-CLOA

El numero de OA combinados siempre equivale al numero de OM
formados (por ). si combinamos dos OA se generaran dos OM)

El OM de enlace tiene menor energia (mas estable) que los OA que se
combinaron para formarlo, mientras que el de antienlace tiene mayor
energia (menos estable)

/ ‘\\“\
/ 0is®) / \bis®

: : f
\ /
\ /
\‘\ l /

Aumento de densidad \ /
electrénica Nodo \ Al Vs /

Iy

Para que los OA interactien de manera efectiva y se formen OM deben
tener energias y orientaciones similares



Teoria OM-CLOA

-Los OM se llenan, con los electrones de los atomos, en orden
ascendente de energia

-Un OM tiene una capacidad maxima de dos electrones con espines
opuestos (principio de exclusion)

-Los OM de la misma energia se llenan parcialmente, con espines
paralelos, antes de que se llene cualquiera de ellos (regla de Hund)

A H, A
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Teoria OM-CLOA

- A los OM se los denominara, en paralelismo con la teoria de EV, como o
O 1T segun el tipo y orientacidon (extremo a extremo, para el primer caso,
o lado a lado, para el segundo) de los OA que se combinen

- Es posible escribir configuraciones electrénicas para una molécula

- El simbolo para cada OM ocupado se muestra entre paréentesis, y el

numero de electrones esta escrito fuera como un superindice, asi para el
H, molecular sera:
A H, A

H; - (04)° e
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Teoria OM-CLOA

LOrden de enlace= 1/2[(n° e-en OM enlace)-(n° e-en OMantienlace)] 1

.
. .
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Teoria OM-CLOA

LOrden de enlace= 1/2[(n° e-en OM enlace)-(n° e-en OMantienlace)] 1

- Un orden de enlace mayor que cero indica que la especie molecular es
estable en comparacion con los atomos separados, mientras que un
orden de enlace cero implica que no hay una estabilidad neta y, por tanto,
no hay probabilidad de que se forme. En general, a mayor orden de

enlace, mas fuerte sera éste

-A través de este concepto se
puede explicar porqueé la molécula
de He, no existe mientras que el
cation de He,* si existe

A RIS

NI

Energia
o
Fa

T4

C1z

OA oM
de He de Heo

orden de entace del Hep =0

™

de He

Energia

NK il

N
O1s

OA oM OA
de He de Heg'

orden de enlace del He," =

1
2



Teoria OM-CLOA
NIVELES DE ENERGIA

- El orden de los niveles de energia de los OM, sin importar si son de
enlace o antienlace, se basa en los niveles de energia de los OAy en el
modo en que se combinan los orbitales p

- Los OM formados de orbitales o,. son menores en energia que los
formados con orbitales o,,, porque los OA 2s son menores en energia
que los OA 2p

- Los OM de enlace tienen menor energia que los OM de antienlace, asi
que 0,, €s de menor energia que 0,,* y T, €s de menor energia que Try,*
- Los orbitales atomicos p pueden interactuar en mayor medida cuando
se da extremo a extremo que cuando es de manera lateral (lado a lado).
Por lo tanto, el OM 0,, es de menor energia que el OM 1r,,, el efecto
desestabilizador del g,,* es mayor que el del m,,*, por lo que la energia
del primero es mayor que la del segundo



Teoria OM-CLOA
NIVELES DE ENERGIA




Teoria OM-CLOA
NIVELES DE ENERGIA

i

PARAMAGNETICO E




Teoria OM-CLOA
NIVELES DE ENERGIA

- Sélo los OA de energia similar interactuan para formar OM

- Cuando los OA en el orbital p estan parcialmente llenos, como en los
atomos de B, C y N, las repulsiones son pequefas, asi que las energias
2p estdn mucho mas cercanas a las energias 2s

- Como resultado, suceden algunas combinaciones entre |los orbitales 2s
de un atomo y el extremo de un orbital 2p del otro

- Esta combinacion de orbitales disminuye la energia de los orbitales o
enlazante y antienlazante correspondientes a los orbitales s y aumenta la
de los OM o correspondientes a los orbitales p; los orbitales 1 no se ven
afectados



Teoria OM-CLOA
NIVELES DE ENERGIA




Teoria OM-CLOA

Diagramas de OM para moléculas diatomicas heteronucleares:

Las moléculas diatbmicas heteronucleares son aquellas compuestas por
dos atomos diferentes

Estas tienen diagramas de OM asimeétricos debido a que los orbitales
atdmicos de los dos atomos tienen energias distintas

Los atomos con mayor carga nuclear efectiva mantienen unidos sus
electrones mas cerca del nucleo y asi tienen orbitales atomicos de
menor energia

Una mayor Z, también |e otorga a estos atomos mayor
electronegatividad



Teoria OM-CLOA

Diagramas de OM para moléculas diatomicas heteronucleares:

1z

gy

.o
(2s0)n

1s

(lso)n
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