3 Laforma de las moléculas

3.1 Lateoria de la repulsion de los pares electronicos de la capa de valencia (VSEPR)
3.2 Las moléculas polares

3.3 La descripcién mecano-cudntica del enlace quimico

3.4 Lateoria del enlace de valencia (TEV)

3.5 Lateoria de los orbitales moleculares (TOM)

3.1 Lateoria de la repulsion de los pares electronicos de la capa de valencia (VSEPR)
A diferencia del enlaceionico, el enlace covalentees direccional. La forma de unamolécula explicauna
parte esencial de sus propiedades. La teoria de la repulsion de los pares electronicos de la capa de
valencia (VSEPR) hace unasimple adicion a las ideas de Lewis que permite preveer la forma de una
molécula dada: “Los pares electrénicos se repelen unos a otros, por 1o que se situan lo més aeados
posible entre si”.
Moléculas sin pares solitarios. La VSEPR predice las siguientes formas de mol éculas:

Molécula Estrucjt_ura de Leyvis Pares electronicos Geometria molecular
BeCl, - Cl—Be—Cl: 2 Cl—Be—Cl lineal
H F F
BF, S 3 leoc’ triangular plana
F—B—F: = O F
I
CH, H—C‘:— H 4 tetraédrica
H
Qs
PCl5 Cl—P_ .~ 5 bipirdmide trigonal
YOl
. F
PFE: 90°
SF e F 6 Fog-F tagdri
‘F—S—F: > S octaédrica
: F: :F:
N F =

Moléculas con pares solitarios. Para los pares solitarios se sigue € mismo esquema gue para los pares
de enlace. Ahorabien, laforma de una molécula viene dada por |a disposicién de los &omos alrededor
del atomo central, por lo que los pares solitarios son, desde ese punto de vista, transparentes. Por otra
parte, los pares solitarios provocan mayores repulsiones que los pares de enlace debido a su mayor
extension espacial (los pares solitarios son atraidos solo por un nicleo mientras que los de enlace son
atraidos por dos). La VSEPR supone que las repulsiones entre pares decrecen en el orden (PS,PS) >
(PS,PE) > (PE,PE). Por eso, el angulo H-N-H esde 107° en NH3 y el H-HO-H esde 105° en H,0, frente
alos 109.5° de un tetraedro perfecto. Por lo mismo, los pares solitarios se sitianen el plano ecuatorial en
las bipiramides trigonales. (PE = pares de enlace, PS = pares solitarios, P =pares electrénicos totales).
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Mol. Est. de Lewis PE PS P Geom. electrbénica Geom. Mol.
SnCl, <Cl— Sn— CI . 2 3 triangular plana Sn__ angular
Ccl~—"Cl
<120°
’ 0
NH; | 3 4  tetraédrica N.... pirémide trigonal
Hi.N.i H H/\/\” H
<109,5° H
H,0 H—O—H 2 4  teraédrica O.. angular
: GO
<109,5° H
F
F SﬁF inirAmi tetraedro
SF, *N /N oot 4 5 E,Iigéﬁglde ®R‘F> deformado
e ek 4/ F/ o balancin
F
F
.‘F°7'C|'7'|5. biniramid @
CIF e T W piramide
3 . Es 3 5 trigona F— CIQ formadeT
F
— I =
. PRI bipiramide - .
|3 ..I. olo olo. 2 5 tr|g0na| ® II @ |Ina
L | i
F\ F
BrF :F-BrF: 1 i .l F pirdmide
> cf /N o > 6 odaiica = Brl = cuadrada
F.LF @
X eF AR i F\gy ---F
4 oot 4 2 6 octaédrica — Xe’\ - plano-cuadrada

Moléculas con enlaces multiples La V SEPR supone que un enlace multiple ocupala mismadireccion y
aproximadamente el mismo sitio que uno simple. A lahora de contar los pares el ectronicos, un enlace
multiple se cuenta como uno sencillo.

Molécula  Estructura de Lewis Pares el ectrénicos Geometria molecular

CO, Jo=c=o0: 2 0=C=0 lineal
H H H H

CoHy h o= C/ 3 120° C c=cC triangular plana
H  H H H
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3.2 Las moléculas polares
Unadelas propiedades que depende de laforma de una moléculaes su polaridad. Unamolécula polar es
una molécula con un momento dipolar eléctrico no nulo. Es importante diferenciar entre enlace polar y
molécula polar. En algunas moléculas, la sumade los momentos dipolares delos enlaces puede ser nula,
dando lugar a una molécula no polar.

Algunas moléculas apolares -
L
Cl<+Bet—>Cl O+ C+—>0 L

H
F

0 \p
ﬁA&“F '*Z%Q?  -c

Algunas moléculas polares F
F cl

F
LSy N T F T T
cl cl HV7§;H S o Q qu F

H Brx’ N
H\/ O\(H E - $F rNF H %H

3.3 La descripcion mecano-cuantica del enlace quimico

La resolucion exactade la ecuacion de Schrodinger esimposible para moléculas polielectronicas, por 1o
se precisarealizar algunas aproximaciones. Estas aproximaciones se basan en dos model os alternativos.

La teoria del enlace de valencia construye la funcién de onda de la molécula vista como un
conjunto de pares electrénicos localizados en un &omo o entre dos atomos. Se trata de la version
mecano-cuantica de las ideas de Lewis y comparte con €ellas conceptos como la resonancia.

La teoria de los orbitales moleculares construye la funcion de onda de la molécula como un
conjunto de orbitales moleculares deslocalizados por toda la molécula.

En ambas teorias, el solapamiento de orbitales atdbmicos juega un papel fundamental. Cuando
participan orbitales direccionales, €l solapamiento depende de la direccion de interaccion:

M aximo Solapamiento Solapamiento intermedio Solapamiento nulo

3.4 Lateoria del enlace de valencia (TEV)
Lateoria de enlace de valenciasupone que un enlace entre dos atomos se formapor el solapamiento de
dos orbitales, uno de cada &omo, s €l total de electrones que ocupan ambos orbitales es de dos.

Un enlace dptimo exige un maximo solapamiento entrelos orbitales participantes, por o que cada
atomo debe tener orbital es adecuados dirigidos hacia los otros atomos con los que se enlaza. A menudo
esto no es asi, y en laformacion de un enlace no participa un orbital atdbmico puro sino una mezcla
(hibridacién) de orbital es atdmicos adecuada para que los orbital es hibridos se encuentren orientados en
las direccionesde enlace. Por ejemplo, en una moléculalineal como BeCl,, los enlaces Be-Cl estarén
previsiblemente formados por orbitales hibridos sp (50% s, 50% p) del berilio:

b aiaea (o & R
(%) & , G amaea « X,
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En la tabla 3.1, se da la hibridacién necesaria para cada tipo de geometria. En los ejemplos, la

hibridacion dada es la de los orbitales del &omo central.

Tabla 3.1. Hibridacion de orbitales atdmicos y geometria electrénica

Geometria electrénica

Orbitales necesarios

Lineal stp

Triangular plana s+p+p

Tetraedro S+p+p+p
Bipiramide trigonal stp+tp+p+d
Octaedro s+p+p+p+d+d

Orbitales hibridos Ejemplos

BeCl,, CO,

BF3, SNCly, CoHy
CHy, NH3, Hy0
PClg, SFy, CIF3, I3~
SFg, BrFg, XeF,

La energiade un orbital hibrido es la media aritmética de la de los orbitales mezclados. Es importante
resaltar que latabla anterior predice los orbitales hibridos que participaran en los enlaces a partir de la
geometria de mol écula (estimada por laVV SEPR u obtenida experimentalmente), y no viceversa.

Enlaces sencillos. Se forman por solapamiento frontal de orbitales, Ilamado solapamiento o.

1s
H [l
2p(Be)
2sp(Be) 1s(H) 2sp 2p
S wi o
BeH, 2 2 BeH,
Enlaces o Be || | Orbitales 2p vacios
1s
H |l
- 25p 2p 2p(B)
B |1 |
2s 2p
BH; B [f] BH,
Enlaces o Orbital 2p vacio
1s
H |
2sp°
c | | 1
2s 2p
c 1] 1
1s
H |
2sp°
N 1] |
2s 2p
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Enlacesdobles y triples. Solo se puede formar un enlace entre dos atomos por solapamiento o. En los
enlaces multiples, un enlace se forma por solapamiento frontal o'y el resto por solapamiento lateral Tt

1s
H |
c il 1 Q@
2s I 2p
Erj:azcl:_; o = H | | EnICazclzgn

Moléculas con direccionesde enlace no equivalentes. En moléculas como el NH3 0 el C,Hy, todos los
hibridosno tienen por qué ser exactamente iguales, ya que juegan papeles diferentes (en el NH3, 3 sirven
enlazan N con H y otro aloja un par solitario; en el CoHy, dos enlazan C con H y otro C con C). En
dichos casos se pueden esperar separaciones de la hibridacion prevista. Para el H,O o el H,S, podemos
pensar en dos modelos extremos (ver figura 3.1). Posiblemente el modelo con hibridacion sea mas real
para el H,0, yaque H-O-H = 104°, y el modelo sin hibridacion lo sea parael H,S, ya que H-S-H =
92°. S6lo mediante &l cal culo mecano-cuantico correspondiente se podria confirmar esa prevision.

Modelo CON hibridacion Modelo SIN hibridacion
Figura 3.1. Dos

modelos para el enlace
X—H end aguay en €l
sulfuro de hidrégeno.

X=0(n=2),S(n=23)

(Por claridad, no se han
dibujado los orbitales sy p
de los pares solitarios)

nsp ns np
X T ] X ([T |
Angulo H-X-H acorde con hibridacion 109,5° 90°
. : _ 25% s 0%s
Carécter en orbitales de X del enlace X—H 5% p 100% p
25% s 50% s

Caréct bitales de X de| litari
aracter en oroitales de € 10S pares solitarios 75%p 500/0p

Hibridacion y electronegatividad. Aungue algunas escalas de €electronegatividad no 1o consideran, la
capacidad de un atomo para atraer los electrones de un enlace covalente depende de factores como su
estado de oxidacién y la hibridacién de |os orbitales atdmicos que participan en € enlace.

P 2
Energia media de los orbitales P 25" —= 2

sy p del &omo de carbono

Energia

2s
Ejemplo H3C—CHg H-C=CH, HC=CH

Hibridacion del orbital 3 2
del C unido al H ¥ ¥
Orden ascendente de electrone-

gatividad del atomo de carbono

Electronegatividad de Mulliken 2,48 2,75 3,29

La electronegatividad de un &omo en es mayor cuanto mayor es el estado de oxidaciény cuanto mayor
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sea el carécter s del orbital hibrido que participaen el enlace.

3.5 Lateoria de los orbitales moleculares
Muchas moléculas no son descritas correctamente mediante |a teoria de Lewis. Un gjemplo es €
diborano (B,Hg) que es un compuesto electro-deficiente: no hay suficientes electrones de valencia para
poder asignarle una estructura de Lewis. Otro ejemplo es el O, que es paramagnético, mientras que la
teoriade Lewis prevee que sea diamagnético.
Orbitales enlazantes y antienlazantes. En la teoriade orbitales moleculares, |os orbitalesatébmicos a
solapar forman orbitales moleculares. Dos orbitales atébmicos solapan dando un orbital molecular
enlazante y otro antienlazante. En un orbital enlazante, los electrones que lo ocupan tienen una ata
probabilidad de situarse entre los &omos, por lo que su llenado estabiliza la molécula. En un orbital
antienlazante, 10s el ectrones que |0 ocupan tienen unabaja probabilidad de situarse entre los &omos, por
lo que su llenado desestabilizala molécula. En un diagrama de interaccion (fig. 3.2) se muestran los
niveles de energia de los orbitales atdbmicos y moleculares, asi como los orbitales atdmicos que
contribuyen a cada orbital molecular.

5 o W-(B = & D
o N Ur(A) ¢oB) WYosty
(&} U | \‘
g 15— b1
E . A @ ’ Figura 3.2. Diagrama de
L Y, = o wls(A) ‘/fls(B) interaccion parala
S molécula de hidrégeno.

Como A<A*, lasinteracciones entre 2 orbitales son estabilizantes si son a2 electronesy desestabilizantes
s son a4 electrones. El orden de enlace esigual a

(nimero de electrones en orbital es enlazantes — nimero de electrones en orbital es antienlazantes)/2.
La interaccion entre dos orbitales atdbmicos es mayor cuanto mayor sea su solapamiento y menor su
diferencia de energia.
Diagramas de interacciéon para moléculas homodiatémicas del segundo periodo. (Figura 3.3). El
diagrama de la figura 3.3 es cualitativamente correcto solo cuando se puede despreciar la interaccién
entre €l orbital 2s deun atomo'y el 2p, del otro. Si dichainteraccion no es despreciable, los orbitales

Xa X=X Xg ix g . 9 ‘/’nx%@
A E O'ZD . - 8 8 A
P A B <
i/ O, Y m@
7 N prx(A) L,Usz(B) -

GJ \

A 0 o, D
W A B

o S+ ) 4

cs \\ /I

S Ty VoA Yopel®) OACwDO

3 o :
AR @ @

25 — 2s @ £ ’
N 7 Was(A) W,5(B)
L ")UO'S

Figura 3.3. Diagrama de interaccion cualitativo para moléculas homodiatdmicas del segundo periodo en las
que lainteraccion entre el orbital 2s de un domo con el 2p, del otro es pequeiia
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moleculares og y o0, se mezclan entre si. El resultado de su mezcla es, de acuerdo a una propiedad
general de la mecanica cuantica, un alejamiento de sus energias: el orbital o, refuerza su caracter
enlazante, disminuyendo algo su energia, mientras que el orbital o, pierde caracter enlazante,
aumentando su energia. Lo mismo ocurre con los orbitales o* y g,*. El resultado puede ser un cambio
en el diagrama cualitativo tal como se muestra en el diagrama de lafigura 3.4. Estamezclaen la TOM
entre 2s'y 2p, es equivalente ala hibridacion s—p en [a TEV.

Diagramas de interaccion para moléculas heterodiatomicas. (Ver el diagramadelafigura3.5) El atomo
mas electronegativo (el oxigeno en este caso) tiene los orbitales mas bajos en energia. Los orbitales
mol ecul ares enlazantes tienen mas participacion de los orbitales atdbmicos del oxigeno, pues estan mas
proximos en energia, que del nitrogeno (mateméticamente ;, = apr(N) + bL/IpZ(O), dondea < b) y los
antienlazantes del nitrogeno (Y, = bL[IpZ(N) - aL,UpZ(O), donde a < b. Por €llo, los orbitales enlazantes
estén mas localizados sobre el oxigenoy los antienlazantessobre el nitrdgeno. Como hay mas orbitales
enlazantes llenos que antienlazantes|lenos, el resultado es que la densidad electronica total estd mas
localizada sobre el oxigeno.

Xp XX Xg 1 N NO O K y
A
o0 m ;o 2 8,\, 80

/I,/l HXDK,D‘ | ,;/// TI;(D-QE\P\\\\ l'IJTD(D
() ,’/,I ‘\\ Q 2p \ \ \\
= / A rad :\ \\‘
5 2p D % 2p § W \\ 2p N O
8 T o P TI2
% \ r[ rg] // g \\‘ // LIJTD(
e) X D T
g 2 v > .
LLl L 4—‘—

' 1 . quz
Og 0.

Figura 3.4. Diagrama de interaccion cualitativo Figura 3.5. Diagrama de interaccion parala
para mol écul as homodiatémicas del segundo molécula NO.

periodo en las que lainteraccidn entre el orbital

2sde un atomo con €l 2p,, del otro es grande.

Li Li-H H M

A d O- [ \ z
4 \
// O-S. \\
- 4=
9 2p :{\‘ [ n n‘\ \\
8 \ // 7TX ]‘& ‘1
\, ‘
— A “\
8 25—
b \‘ k \\\
\ \
\Q \\ \\ \\\
o) \
o) A
\
& ) 1 1s
‘\41_!—/ . .
o

Figura 3.6. Diagrama de interaccion para e hidruro de litio.
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3.12

teoria delarepulsién delos par es electr énicos de la capa de valencia
Predice laforma de cada una de las siguientes mol éculas:
a) BeCly, b) CS,, ¢) SO3 d) ICl3, €) BF3, f) CBry, g) SiHy, h) NCl3, i) SeFg, j) PFg, k) SFp, 1) XeOg
m) 802, n) SFG, 0) C|02, 9)] |F5, o)) OF2, r H2Te, S) N2F2, t) POBI‘S.
Predice laforma de cada uno de los siguientes iones:
a) H30", b) CIO,™, ¢) NO,™, d) SO5%, €) NH,4*, f) SO,2, g) PO,
Predice laforma alrededor del &tomo escrito en cursiva:
a) CHz3—CHg, b) CH,=CH>, c) CH=CH, d) CH3—CH>—CH3, ) HC=C—CH=CH,.
Paracadaion o molécula, di un &omo A de los gruposprincipales para el que se correspondanla férmula
y laestructura:
a) [AH3] triangular plana  b) [AH3]  piramidal C) [AH3]~ piramidal d) [AH,]™ tetraédrica
€) [AH,]% tetraédrica f)[AHo]  linedl g) [AH,] angular
Contrariamente alo que predicela VSEPR, en el Li,O, la disposicion de los dos litios con respecto a
oxigeno es lineal. Busca una explicacion a este hecho, teniendo en cuenta el modelo de enlace en el que
se basa esta teoria.

polaridad de las moléculas
¢Cuales de las siguientes moléculas es de esperar que tengan momento dipolar?:
a) Hp, b) O, ¢) HI, d) HE
Predice si seran o no polares | as siguientes moléculas:
a) ICl, b) H,S, c) CH,, d) PCl3, €) HgCl,, f) CH30H, g) HCHO (formaldehido).
Ordenalos siguientes isomeros de mayor a menor momento dipolar, indicando cudles no son polares:

cl CI\ _H Cl_ H

Cl Cl Cl Cl Y
Cl N C/ C C
a) by T I I
C| , C\ %z C\ / C\
Cl H
| I |

H H CI CI H
i
hibridacion
Para las siguientes moléculasy iones, escribe una estructura de Lewis razonable (0 méas de una, si crees
gue mediante la resonancia de ellas se mejora la descripcion de la molécula), cuenta el nimero de
electrones del &omo central, propén una estructura (en base a la VSEPR), y estima la hibridacion
previsible que tienen los orbitales atomicos del atomo central.
a) SF,, b) SFg, ©) ICl 4, d) O, €) CO42~.
Indica la geometria de la molécula, la hibridacion mas probable para |os orbitales atdmicos de valencia
del atomo central y la polaridad de cada una de las siguientes molécul as:
a) CS,, b) CBry, ) H,Te, d) SiH,, €) OF,, f) SF,, g) BF5.
Dala composicién de cada uno de los enlaces de cada molécula en laforma, por gemplo, (Csp, H19):
a) C,Hg, b) C,H,, ¢) HCN, d) CH;0H.
En el etileno (H,C=CH,) los cuatro hidrogenos estan en el mismo plano. Explicasi laVSEPR Yy laTEV
justifican dicha observacion experimental.
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3.13

3.14

3.15

3.16

3.17

3.18

3.19

3.20

321

3.22

3.23

solapamiento

¢Cuéles de los siguientes orbitales atdbmicos situados sobre aomos diferentes en la geometria
representada solapan entre si?

30720 %5 B By

Di cuando el solapamiento de |os siguientes orbital es situados en &omos vecinos produciraun enlacec y
cuando Tt El gje z es & que une los dos &omos.

a) (1s, 1), b) (2p,, 2p,), ©) (2py, 2p,), d) (25, 20,), €) (3d,2, 3d,2)

teoria de orbitales moleculares
¢Cudles de los siguientes orbital es moleculares son enlazantes y cual es antienlazantes?

S~ R A= R

a)

¢Cudl de las siguientes combinaciones de los atomos A(a) y A(b) debe conducir a orbital molecular
representado en la figura? ¢Es un orbital enlazante o antienlazante? ;Qué combinacién debe conducir a
correspondiente orbital antienlazante?

) - I Du) )
K ; @ € 8@ - 8@ O(QAQ

0 0@ m Orbital Molecular

¢Cudl esel orden de enlace del cation Cl,"? ¢Seriasu energia de enlace mayor o menor que ladel CI,?
¢Es paramagnético?

Escribe las configuraciones el ectronicas molecul ares paralas especies 0,2~, 0,7, O, y O,

a) Diferencialas que sean diamagnéticas de las que sean paramagnéticas.

b) Ordénalas de mayor a menor distancia de enlace.

¢) Ordénalas de menor a mayor energia de enlace.

¢Cudl de los siguientes procesos endotérmicos debe tener mayor entalpia?

a) 0,7(9) » O(g) + O(g); b) O,(g) -~ O(g) + O(g); ¢) O,*(g) ~ O*(g) + O(g)

¢Podrian existir las siguientes mol éculas (aplica lateoria que consideres méas adecuada)?

a) He,2*, b) C,, ¢) Ne,, d) Fp, €) F,*.

¢Cudl de las siguientes especies debe tener e enlace més largo?

a) CN*, b) CN, c) CN~.

¢Cudles de las siguientes mol écul as son paramagnéticas? (aplicala teoria que consideres mas adecuada):
a) CO, b) Cl,, ¢) NO, d) N, €) O,

La figura siguiente representa el diagramade interaccion para el fluoruro de hidrogeno. Contesta a las
siguientes preguntas empleando Unicamente lainformacion aportada por €l diagrama.

a) ¢Por qué los orbitalesdel fltor estdn méas bajos que los del hidrégeno? ¢Cudl delos dos atomos es mas
electronegativo?
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b) ¢Por qué son no enlazantes los orbitales molecul ares procedentes de |os orbitales atdmicos 2p, y 2py
del flGor?

c) ¢Por qué el orbital 2sdel fltor no interacciona con el 1s del hidrégeno y, en cambio, si lo hace el 2p,?
d) Colocalos electrones adecuados en el diagrama.

€) ¢Cudl es el orden de enlace?

f) ¢Como eslaforma aproximada del orbital enlazante? ¢De qué orbitales atdmicos procede?

0) ¢Es el enlace H-F un enlace covaente puro?

h) ¢Quien tendrala carga parcial negativa?

, H H—F F ‘[x 3

\ z
oL} Energias relativas de los orbital es atdbmicos y moleculares
. \ del HF. Laenergia del electron Is del d&tomo de hidrégeno

s — es—1310 kJ mol 1 (la primera ental pia de ionizacion del

% hidrégeno es +1310 kJ mol 1) y lade los orbitales 2 p del
&—3 fltior es—1682 kJ mol 1 (la primera ental pia de ionizacion
5 del fltior es +1682 kJmol )
% Ty, 1 ‘ X
T == 20, 2, 20,
Ll
0-Z
—_— e — 25

Soluciones a los seminarios

3.1 Ver las estructuras de Lewis de estas moléculas en el seminario 4.17. Se da la geometria molecular y, entre paréntesis, la
geometria electronica cuando no coincide con lamolecular: @) lineal; b) lineal; ¢) triangular plana; d) formade T (bipiramide
trigonal); ) triangular plana, f) tetraédrica; g) tetraédrica; h) piramide trigonal (tetraédrica); i) octaédrica; j) pirdmidetrigonal
(tetraédrica); k) angular (tetraédrica); |) piramidetrigonal (tetraédrica); m) angular (triangular plana); n) octaédrica; o) angular
(tetraédrica); p) piramide cuadrada (octaédrica); g) angular (tetraédrica); r) angular (tetraédrica); s) angular (triangular plana);
t) tetraédrica.

3.2 Sedala geometriamolecular y, entre paréntesis, la geometria electronica cuando no coincide con lamolecular: @) piramide
trigonal (tetraédrica); b) angular (tetraédrica); c) angular (trigonal); d) piramidal (tetraédrica); €) tetraédrica; f) tetraédrica; g)
tetraédrica.

3.3 a) tetraédrica; b) triangular plana; c) lineal; d) tetraédrica; €) lineal.

3.4 a) eementosdel grupo 13, b) grupo 15, ¢) grupo 14, d) grupo 13, €) grupo 12, f) grupo 12, g) grupo 16.

3.5 El enlace es predominantemente idnico y los iones de cargaigual tienden a algjarse mutuamente.

3.6 HIyHFE

3.7 Serénpolaresa), b), d), f) y g).

3.8 @ | >11>Ill (Il noespolar); b) Il no espolar.
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3.9

3.10

311
312
313
314
3.15
3.16
317

3.18

3.19
3.20

321

3.22

3.23

E) En torno a S hay 4 Pares = b .. En torno a S hay 6 Pares =
: ° 1 I | .'-:F:.'o F/u ‘.\\
Fo.. . deenlace,y 1 Pal"S(-)H'[aJ’IO oS = SR deenlace, - F's‘ F
- S~ F1  Geometriaelectronica = :°SC il Geometriaelectronica F F
.'.3 .'.- e, . . F .F.\ .F.. ;4.
o B'.p' rarnl.detrlgogal Geometriamolecular:  “<F ¢° Octaednca 0.3  Geometriamolecular
Hibridacion: dsp tetraedro deformado Hibridacion: d<sp octaédrica
0 Entorno a | hay 4 Pares de Qs o+ ., ENTOMO al O central hay
.. CI I enlacey 2 Pares solitarios Cl ...V, Cl ‘O:%ﬂ.' 2Paresdeenlace oy 1 0
. 17| Geometriaelectronica Cl '0‘ Cl © par solitario - 0.
L E octakdiica ! i Snica: © ©
TetiClter . o 3 Geometrfamolecular: s s, Geometriaelectronica - Geometriamolecular
Hibridacién: d<sp plano—-cuadrada @ ® * Triangular plana angular
9[.5_ o5, |2-ENtomoal C hay 3 Pares o Hibridacion: sp?
v | deenlace o (y uno M) \
-0: Geometria electronica o~ C. o)
Hay otras 2 est. . 3
resonantesdela 1riangular plana Geometria molecular:
mismaenergia.  Hibridacion: sp? triangular plana

(Entre paréntesis se indicala geometria electronicacuando es distintade la molecular). @) lineal, sp, no polar; b) tetraédrica,
sp3, no polar; c) angular (tetraédrica), sp3, polar; d) tetraédrica, sp3, no polar; €) angular (tetraédrica), sp3, polar; f) angular
(tetraédrica), sp3, polar; g) triangular plana, sp2, no polar.

a) (C2sp°, H1s) (C2sp>, C2sp¥); b) (C2sp, H1s) (C2sp, C2sp) (C2p, C2p) (C2p, C2p); ¢) (C2sp, H1s) (C2sp, N2sp) (C2p,
N2p) (C2p, N2p); d) (C2sp3, H1s) (C2sp3, O2sp3) (025p3, H1s).

Ver teoria.

b,cyf.

Sigma: a, b, dy e Pi: c.

Enlazantes: ay c; antienlazantes: by d.

El c.

(Rellenar el apropiado diagrama de orbitales moleculares). O.E.(Cl ;*) = 1,5, O.E.(Cl,) = 1. La energiadeenlace del Cl,* serd
mayor que ladel Cl,. El Cl 2+ es paramagnético mientras que € Cl, es diamagnético.

3 Oyt KK(0592(0% 59%(0 350 My Topy VT 5y T 51 ) Paramagnética OE =25
O, KK(0p2(0% 292(09p) (Mo T YT o T ) Paramagnética OE.=2
02; KK (025)3(0* Zs)g(Osz)z(T[pr’ Topy ) (T 2p T 2py) 3 Paramagnética OE. =15
02 ~ KK(OZS) (O'* ZS) (O'zpz) (T[sz,T[Zpy) (T[k sz,Tf* 2py) Diamagnética OE. =1

b) 0,2=>0,~>0,>0,".

) 0,4°<0,7<0,<0,".

El c) yaque lamayor energiade enlace corresponde al O,* (ver 3.21).

Aplicamoslateoriade orbitales moleculares(rellena el diagrama apropiado). @) O.E. = 1, si; b) O.E. =2, si; ¢) O.E. = 0, no; d)
O.E.=1,5;¢) O.E. =15, 4.

Aplicamosla teoria de orbitales moleculares (rellenael diagramaapropiado). a) O.E. = 2;b) O.E. =2,5;¢c) O.E. = 3. El CN*
tiene & menor O.E. por o que tendra lamayor longitud de enlace.

Aplicamos la teoria de orbitales moleculares (rellena el diagrama apropiado). a) diamagnética, b) diamagnética, c)
paramagnética, d) diamagnética, €) paramagnética.

a) Quelos orbitales de valencia del F tengan menor energia que los del H esté relacionado con su mayor electronegatividad.

b) Porgue no solapan con el orbital s del hidrogeno (su simetria es 77 mientras que ladel orbital s del H es o).

c) Enrealidad si interacciona, pero lainteraccion fundamental esladel orbital p, pues su energia es més cercanaaladel s(H).
d) (297 (a)? (15", 5"

e) O.E.=1.

f) Procede del orbital s del H'y del p, del F. Hay mas participacion del segundo que del primero.

g) No, el orbital enlazante esta mas centrado sobre el flGor que sobre el hidrégeno.

h) De acuerdo alo dicho, € Ftendralacarga parcia negativa.



