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El enlace quimico en los
compuestos organicos
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Estructura de los atomos

MODELO MECANOCUANTICO DE ATOMO

Cubierta electréonica Nucleo

AR .
ORBITALES AR T
] RN e A
Caracter  ondulatorio de los W Natigt G Al g
electrones :

Principio de Incertidumbre de
Heisenberg (a)

Caracterizados por niimeros cuanticos:
n : namero cuantico principal
] : niimero cuantico secundario

m: namero cuantico magnético
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NIVELES Y SUBNIVELES EN LA CUBIERTA

ELECTRONICA
NIVEL n° de subniveles Letra que especifica el subnivel
n=4 4 p i
n=23 3 p
n=2 2 p
n=1 1
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ENERGIA DE LOS ORBITALES

Regla cuantica de (n+f):

Entre dos orbitales tendra menor energia aquél en el que la suma de

los niimeros cuanticos n y 1 sea menor. Si el resultado fuese el mismo
para ambos, tendra menor energia aquél de menor nimero cuantico
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¢EN QUE ORDEN SE LLENAN LOS
ORBITALES?

Principio de construccion (Aufbau)

En su estado fundamental la distribucion electrénica de un elemento se
construye a partir del inmediato anterior, adicionandole un electron de modo
que le confiera la maxima estabilidad (menor energia)
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¢CUANTOS ELECTRONES CABEN EN
UN ORBITAL?

Principio de exclusion de Pauli (1925)

En un determinado sistema cuantico (dtomo o molécula) no pueden existir
dos electrones con los cuatro nimeros cuanticos idénticos

Por tanto, en un orbital s6lo caben dos electrones que compartirian tres
nameros cuanticos y se diferenciarian en el nimero cuantico de spin (s)

H 1

1s

He 1s? 1

Li 1%25] 10 {
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¢COMO SE LLENAN LOS GRUPOS DE
ORBITALES DE IGUAL ENERGIA?

Regla de la maxima multiplicidad de Hund

Cuando una serie de orbitales de igual energia (p, d , f) se estan llenando
con electrones, éstos permaneceran desapareados mientras sea posible,
manteniendo los espines paralelos

C 15225:"'2p2 1 1l ¥l

Estabilidad

P=2%]1+1=2

2 es mis estahle gue b

QUIITICA- U A ad-i-teoria-Cuatttica. Dlogspot.cot
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Simbolo (n° e) Configuracién electrénica
Li (3) 15%2s!

Be (4) 1s%2s%

B (5 15%25%2p!

C (6) 1s%25%2p®

N (7) 1s%25%2p°

O (8) 1s%2s%2p*

F (9) 15%25%2p°

Ne (10) 1s%2s%2p°

Diagrama de orbitales
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A la ultima capa de electrones de un atomo
neutro se le conoce como capa de valencia
Esta es la capa

de walencia, aqui
es donde ocurren
las reacciones
quimicas

Aqui estan los
“electrones de "core"
aqui casi nunca pasa
nada
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Ge

Si

CAPA DE VALENCIA

15°25%2p° 35%3p*
Core /‘ L\ Valence
electrons electrons

15°25%2p°35%3p° 45% 3d'0 4p*

NSV

28 core 4 valence
electrons electrons
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CAPA DE VALENCIADE LOS 18

PRIMEROS ELEMENTOS
1A 8A
1 2
H He
1s! 2A 3A 4A 5A 6A 7A 1a%
3 4 5 6 7 8 9 10
Li Be B C N 0 F Ne
25! 2s% || 2s%2pt | 25%2p% | 25%2p° | 25°2p* | 25°2p° | 25%2p°
11 12 13 14 15 16 17 18
Na M Al Si P S Cl Ar
3s! 3s 3s23p! | 3s23p* | 3s%3p° | 3s°3p* | 3s%3p° | 3s%3p°
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TEORIAS QUE EXPLICAN LA FORMACION DEL
ENLACE COVALENTE Y LA GEOMETRIA

MOLECULAR
TEORIA ———— e

Comparticion de

electrones
ENLACE-VALENCIA Solapamiento de O.A.
Heitler-London
ORBITAL .
MOLECULAR Formacion de O.M.

Mulliken-
Hund

https://www.youtube.com/watch?v=QoP3D65vg6A

GEOMETRIA

Método de repulsion de
electrones de la capa de
valencia

Hibridacion de O.A

Orbitales moleculares
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TEORIA DE LEWIS

Atomos

H* He$

* » *
Li® Be® ?‘ eC*® o

. e *e
3 e0% o¢F32 :NE:
® *e e

*9

"0

e e

[ ] L ] * * *p -y
Na® Ca®* Al® «Si®* eP$ «S2 «CIS $Are
L L 1 ] *P L 1 ]

L ]

Los atomos forman moléculas porque compartiendo
electrones alcanzan el octeto electronico

Moléculas diatomicas

e L

Cl + 1§',':I-—--:CI:CI: or 1Cl—Cl

L - e

H: + H- —™ H:H or H—H

H-+@-—-H—@I or H:{::I=

:0- +:0- —> :0::0: or 0=0

Cada oxigeno tiene ocho

electrones en su capa de
valencia

N +:b:~1' —>» :N:::N: or IN=NI

Cada nitrogeno tiene un
octeto de electrones s

https://www.youtube.com/watch?v=eodYVtyAhd8
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Resumen de las reglas de Lewis \

® Cuenta los electrones de valencia (no olvidar las cargas si se trata
de un ion molecular).

* Nimero de pares de electrones: {electrones de valencia/2)
* Sitlia como atomo central el menos electronegativo. jNunca el H!.
* Une los atomos con pares de electrones enlazantes (PE)

* Completa los octetos agregando pares de electrones solitarios (PS)
a los atomos.

* Establece enlaces multiples con los atomos que queden con su
octeto incompleto.

* Asigna cargas formales: CF =2 - (#PE/2) - (#PS)

® Elige las estructuras con la menor separacion de carga posible
{recuerda que los atomos del 3¢ periodo en adelante admiten mas de
cuatro pares a su alrededor).

“*Indica si hay estructuras equivalentes en resonancia.

WISHY, UATTLES
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Ejemplo Amoniaco, NH,
1. N es central

1. Se elige el atomo central. 2. e" de valencia =
Nunca H. Generalmente es el 5+ 3-1 =8 (4 pares)
menos electronegativo. 3.
2. Se cuentan los e~ de H_"IJ—H
valencia. H
3. Se forman enlaces entre el
atomo central y los periféricos. 4. =
4. Los e restantes se sitdan H_r'i'l"'H
como pares solitarios para H

completar los octetes.

Molécula inorganica

HH H

X X X
e 0 0 XX
HxeCoeoCoeeCox(OxeH
e o o XX
X X X
HH H

Molécula organica
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En el establecimiento de las estructuras de Lewis es muy
importante tener en cuenta tres aspectos

1.- Asignar cargas formales a los atomos

2.- Valorar la existencia de formas resonantes

3.- Hay atomos que no cumplen la regla del octeto

Cargas formales

Para determinar cargas formales sobre los dtomos:

Carga Numero e } Numero e o Mitad e
Formal Capa desapareados compartidos
valencia
= ©

=NEC—(§): - :I_Q[:C:E):

- - = - - -0
CH;—O—N=0" q—nCHj—(g:N—Qi
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Ejemplo

Cargs

Formal

4 electrones
solitaros asignados
al C

4 electrones

solitanos asignados
al §

F “
r %,
# %
N o o i ——— N—— \\L \'\____ ______

- 4 electrones de

. enlace
. compartidos:

asigno 2 al C v

4 electrones de
enlace
compartidos:
asigno 2 a cada

| 2alS atomo de §
ClS|S
Electiones valencia | 4 | 6 | 6
Flectiones asignados | 6 | 4 | 6
Carga formal | -2|+2| 0
Numerc e Numero e
Capa valencia Desapareados

Mitad e
compartidos

)
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| Ejercicio: Usar el concepto de carga formal para determinar la estructura de
- Lewls mas estable para a) CO, b) N,O

a) Diferentes estructuras de Lewis que satisfacen la regla del octeto
(a) 0—C—0! (¢) I0—C=O0!
() 0—0=CI (d) C—o=o0!

(&) 0—O0=—cCl

Para cada una de ellas se puede calcular la carga formal de cada atomo:

0 0 0 1 0 # ——
(@) B—Cc—0! (c) 10—C=0 La carga formal se minimiza
cuando el atomo de carbono se
g ms = M coloca en el centro y establece
(b) 0=0=CI (d) IC—0=0! dobles enlaces con los Atomos de
142 oxigeno

() I0—O=CI
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b) Para el N,O las posibles estructuras de Lewis con cargas formales son
las siguientes:

0 +1 -1 2+ H
(@) I0=N=—N!I (c) N—N=O0!
I I B 1+ o
(b) IN—0=N! (d) I0O—N=NI
2 42 0

(e) IN—O=NI
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H
H

HCH or H—C—H
H

H
Metano
H , lone pair H H ({,i{*!'wmir«
H (‘: N H H (l: (|: 6:_5
i i
Metilamina Etanol

H

]
_(lj —Cl lone pai
H

Clorometano
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H H H _
o SCc=0. H—C=C—H
H H H
ethylene formaldehyde acetylene
H. .H H. .
e G40, H:C::C:H
H H H

https://www.youtube.com/watch?v=F5Tpg18278U
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H—gl:

HCI (8)
Cloruro de Hidrogeno

-,

H—NI'—H

H
NH3 (8)

Amoniaco
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C—C

H

2 4

Etileno

H
(12)

H

C=C

2 5 (10)

Acetileno

CH 20 (12)

Metanal

H

H 24
,CO 5 (24)

Acido carbénico




Tipos de enlace

« Enlace simple: los cuatro pares de electrones

se comparten con cuatro atomos distintos.

« Enlace doble: hay dos pares electronicos

compartidos con el mismo

atomo.

« Enlace triple: hay tres pares electronicos

compartidos con el mismo

atomo.
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Modelos moleculares

Estructura
(tetraédrica, 109.5°)

Estructura

(trigonal plana, 120°)

Estructura
(lineal, 180°)

i
C N O
/ v, '
dqvf "n v
H H H
H H H
/ \
C= C=0
\ /
H H H
0O=—C=0




HAHAA A A A A A A

El Atomo central tiene un enlace doble

La repulsion debida a 2
pares electronicos
compartidos es mayor
que la de uno.

CH,=CH,: cada C tiene
2 pares de e~ compartidos
con el otro C y 2 pares de
e~ compartidos con sendos
atomos de H.

Angulo de enlace H-C=C: 122° > 120° (triangular)
Angulo de enlace H-C—H: 116° < 120° (triangular)
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El atomo central tiene dos dobles enlaces
o uno sencillo y uno triple

« Como se une unicamente a dos elementos la
geometria es lineal.

Ejemplos

— Etino (acetileno)

=0
_ co, o=°=o




	Slide91
	Slide120
	Slide121
	Slide122
	Slide123
	Slide124
	Slide125
	Slide126
	Slide127
	Slide128
	Slide129
	Slide130
	Slide131
	Slide132
	Slide133
	Slide140
	Slide134
	Slide135
	Slide137
	Slide138
	Slide139
	Slide142
	Slide143
	Slide145
	Slide146
	Tipos de enlace
	 Modelos moleculares
	El átomo central tiene un enlace doble
	El átomo central tiene dos dobles enlaces o uno sencillo y uno triple

