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Figura: Representacion visual de la
teoria de enlace ;Como es que las
formas moleculares surgen a partir de la
interaccion de los atomos? Una teoria
propone que durante el enlace se forman
nuevos tipos de orbitales, como los que
se muestran aqui para el fosforo, el
atomo central del PCl.. En este capitulo,
exploramos dos modelos que justifican la
riqueza de las propiedades del enlace
covalente.
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+ |as formas de los orbitales atomicos
(sec. 7.4)

» ¢l principio de exclusién de Pauli
(sec. B.2)
la regla de Hund (sec. 8.3)
escritura de estructuras de Lewis
(sec. 10.1)

* ja resonancia en el enlace covalente
(sec. 10.1)

* las formas moleculares (sec. 10.3)

* la polaridad molecular (sec. 10.4)
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Figura 1.1 Traslape de
orbitales y apareamiento de
espines en tres moléculas
diatémicas. A, En la moléculade H,
los dos orbitales 1s traslapados estan
ocupados por dos electrones 15 con
espines opuestos. (Los electrones,
representados como fiechas, pasan
mas tiempo entre los ndcleos pero se
mueven a través de los orbitales
traslapados.) B, Para maximizar el
traslape en el HF, el orbital 1s
parcialmente lleno del Hy el 2p del F se
traslapan a lo largo del eje del orbital 2p
implicado en el enlace. (El orbital 2p, se
muestra en el enlace; los otros dos
orbitales 2p del F no.) C, En la molécula
de F,, el orbital parcialmente lleno 2p,
de uno de los F apunta su extremo
hacia el extremo del orbital similar en el
otro F para maximizar el traslape.

odos los modelos cientificos tienen limitaciones porque son simplificacio-

nes de la realidad. El modelo de la RPECV explica las formas moleculares al

suponer que los grupos de electrones tienden a minimizar sus repulsiones,
lo que provoca que ocupen el mayor espacio posible alrededor del dtomo cen-
tral. Pero ne dice como estas formas, que observamos experimentalmente, pue-
den explicarse a partir de las interacciones de orbitales atomicos. Después de
todo. ninguno de los orbitales que estudiamos en el capitulo 7 estan orientados
hacia los vértices de un tetraedro o una bipirdmide triangular (o trigonal), por
mencionar solo dos formas comunes de las moléculas. Mas atin, aunque la for-
ma de una molécula es crucial para muchos aspectos de su comportamiento,
no ayuda a interpretar sus propiedades magnéticas o espectrales; solo un en-
tendimiento de sus orbitales y niveles de energia puede hacer eso.

Para comprender esos factores, un modelo mecdnico-cuantico que ha resul-
tado muy exitoso para explicar propiedades atémicas también, se aplica para
entender las propiedades de las moléculas. En este capitulo discutimos dos teo-
rias del enlace covalente que se basan en la mecdnica cuantica. La teoria de enla-
ce valencia (EV) explica las interacciones de los orbitales atomicos que sirven
para crear enlaces covalentes y muestra cémo las formas moleculares observadas
se justifican con base en estas interacciones. También aplicamos la teoria EV a la
descripcion de dos tipos de enlaces covalentes. La teoria de orbital molecular
(OM) explica los niveles de energia molecular y las propiedades asociadas, al
proponer la existencia de orbitales que se extienden sobre toda la molécula. Cada
teoria complementa a la otra y es indispensable para la total comprension del
enlace covalente.

No se desanime por nuestra necesidad de mas de un modelo para explicar las
observaciones en un tema tan universal como el enlace quimico. Lo que encontra-
mos en cada ciencia es que un modelo explica un aspecto particular de un tema
mejor que otro, y que se requieren varios modelos para explicar un intervalo mas
amplio de fendmenos.

11.1 Teoria de enlace valencia (EV) y la hibridacion
de los orbitales

£Qué es el enlace covalente y qué caracteristicas le dan sus fuerzas? Mas importan-
te atn, ;como podemos explicar las formas moleculares que vemos a partir de las
interacciones de los orbitales atémicos? El método mas util para contestar estas
preguntas es la teoria de enlace valencia (EV)

Los temas centrales de la teoria EV

El principio basico de la teoria EV es que ¢l enlace covalente se forma cuando los orbitales
de dos dtomos se traslapan y son ocupades por un par de electrones que tienen la mas alta
probabilidad de localizarse entre los niicleos. Tres temas centrales de la teoria EV que se
derivan de este principio son:

1. Espines opuestos de los pares de electrones. Como indica el principio de exclusion
(seccion 8.2), el espacio formado por el traslape de orbitales tiene una capacidad
méxima para dos electrones que deben tener espines opuestos. Por ejemplo, cuando se
forma una molécula de H,, los dos electrones 1s de dos atomos de H ocupan los
orbitales traslapados 1s y tienen espines opuestos (figura 11.1A).

2. Mdximo traslape de los orbitales enlazados. La fuerza del enlace depende de la
atraccion de los nicleos por los electrones compartidos, asi que mientras mayor es el
traslape de orbitales, mds fuerte (mas estable) es el enlace. La extension del traslape depen-
de de la forma y direccién de los orbitales implicados. El orbital s es esférico, pero
los orbitales p y d tienen mayor densidad electrénica en una direccion que en otra,
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de tal manera que un enlace que involucre orbitales p o d tiende a orientarse en la
direccion que maximice el traslape.

Por ejemplo, en el enlace HE el orbital 1s del H se traslapa con el orbital 2p
parcialmente lleno del F a lo largo del eje mds largo de ese orbital (figura 11.1B).
Cualquier otra direccion daria como resultado un menor traslape y, en consecuen-
cia, un enlace mas débil. De manera andloga, en el enlace F—F del F,, los dos
orbitales 2p interactian frente a frente, esto es, a lo largo de los ejes largos de
los orbitales, para maximizar el traslape (figura 11.1C).

3. Hibridacion de orbitales atdmicos. Para explicar el enlace en moléculas diat6micas
simples, como el HE podemos representar el traslape directo de los orbitales s y p
de los dtomos aislados. Pero, ;c6mo explicar las formas moleculares que se obser-
van en tantas moléculas e iones poliatémicos a través del traslape entre orbitales s
esféricos, orbitales perpendiculares p en forma de pesas y orbitales d en forma de
hojas de wrébol?

Considere una molécula de metano compuesta de cuatro 4tomos de H enlaza-
dos a un 4tomo central de C. Un dtomo de C solitario en el estado basal ([He]
25?2p°) tiene cuatro electrones de valencia, dos en el orbital 2s y uno en dos de los
tres orbitales 2p. Podriamos entender facilmente cémo dos orbitales p parcialmen-
te llenos de C podrian traslaparse con los orbitales 1s de dos d&tomos de H para
formar dos enlaces C—H, con un &ngulo de enlace H—C—H de 90°. Pero, ;c6mo
pueden traslaparse estos orbitales para formar cuatro enlaces C—H idénticos con el
angulo de enlace de 109.5° que se observa en el metano?

Linus Pauling contest6 preguntas como ésta al proponer que los orbitales atomi-
cos de valencia en la molécula son diferentes de aquéllos en los dtomos aislados. Célculos
de mecanica cuantica muestran que la mezcda matematica de ciertas combinacio-
nes de orbitales en un d&tomo da como resultado nuevos orbitales atémicos. Las orien-
taciones espaciales de estos nuevos orbitales conducen a enlaces més estables, y
son consistentes con las formas moleculares observadas. El proceso de combina-
cién de orbitales se denomina hibridacién, y a los nuevos orbitales atémicos se
les conoce como orbitales hibridos. Dos puntos clave sobre el niimero y tipo de
orbitales hibridos son: '

* El niimero de orbitales hibridos obtenido es igual al niimero de orbitales ato-

micos combinados.

* El tipo de orbitales hibridos obtenidos varia de acuerdo con los tipos de
orbitales atémicos combinados.

Puede imaginar la hibridacion como un proceso en el cual se combinan orbita-
les atémicos, formé&ndose orbitales hibridos que son ocupados por electrones con
sus espines paralelos (regla de Hund) para crear enlaces estables. Sin embargo,
tome en cuenta que la hibridacién es un resultado obtenido matematicamente a
través de la mecanica cuantica que explica las formas moleculares que observa-
mos.

Tipos de orbitaies hibridos

Recuerde que postulamos la presencia de un cierto tipo de orbital hibrido después
que observamos la forma de la molécula. Conforme explicamos 1os cinco tipos
comunes de hibridacién, note que la orientacién espacial de cada tipo de orbital
hibrido corresponde a uno de los cinco arreglos comunes de grupos de electrones
predichos por la teoria RPECV.

Hibridacion sp Cuando grupos de dos electrones rodean al &tomo central, obser-
vamos una forma lineal; esto significa que los orbitales de enlace deben tener
una orientacion lineal. La teoria EV explica esto proponiendo que la combina-
cion de dos orbitales no equivalentes de un atomo central, uno s y otro p, da
lugar a dos orbitales hibridos sp equivalentes, que se encuentran a 180° entre
si, como se muestra en la pagina siguiente en la figura 11.2A. Observe la forma
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Iigura | 1.2 Los orbitales hibridos sp en el BeCl,
gaseoso. A, Un orbital 2s y uno 2p se combinan para formar dos
orbitales hibridos sp. (Se muestran uno sobre el otro y ligeramente en
perspectiva para verlos mas faciimente.} Observe los Iobulos grandes
y pequenios de los orbitales hibridos. En la molécula, los dos
orbitales sp del Be se encuentran en direcciones opuestas. (Por
claridad, a lo largo del texto se utilizaran los orbitales hibridos
simplificados que se muestran del lado derecho, generalmente, sin el
lébulo pequeno.) B, El diagrama de casillas de orbitales para la
hibridacion en el Be ilustra que el orbital 2s y uno de los tres orbitales
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hibridacion
_—

Atormo de Be hibridado

2p forman dos orbitales hibridos sp, y los otros dos orbitales 2p
permanecen sin hibridar. Los electrones llenan parcialmente a los
hibridos sp. Al formarse el enlace, cada orbital sp se llena por adicion
de un electron del Cl (que no se muestra). G, El diagrama de

casillas de orbitales se encuentra con contornos de orbitales en lugar
de flechas correspondientes a electrones. D, El BeCl, se forma por
traslape de los dos hibridos sp con los orbitales 3p de dos atormos
de ClI; los dos orbitales 2p sin hibridar son perpendiculares a ios
hibridos sp. {(Para hacerlo mas accesible, solamente se muestra el
orbital 3p de cada Cl que esta presente en el enlace.)
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del orbital hibrido: con un lobulo pequeno y uno grande, es marcadamente dife-
rente a las formas de los orbitales atémicos que se combinaron. La orientacion de
los orbitales hibridos extiende la densidad electronica en direccion del enlace y
minimiza las repulsiones entre los electrones que los ocupan. En consecuencia,
tanto la forma como la orientacion maximizan el traslape con el orbital del otro dtomo en el
enlace.

Por ejemplo, en el BeCl, gaseoso, se dice que el atomo de Be tiene una hibrida-
cion sp. La figura 11.2B a la D representa la hibridacion del Be en BeCl, en térmi-
nos de un diagrama tradicional de casillas de orbitales (B), un diagrama de casillas
con contornos de orbitales (C), y la formacion del enlace con el Cl (D). El orbital 2s
y uno de los tres orbitales 2p del Be se combinan y forman dos orbitales sp. Estos se
traslapan con orbitales 3p de dos dtomos de Cl, y los cuatro electrones de valencia
—dos del Be y uno de cada Cl— ocupan los orbitales que se traslapan en pares, con
espines opuestos. Los dos orbitales 2p del Be sin hibridar permanecen perpendicu-
lares entre sty al eje de los enlaces. En consecuencia, debido a la hibridacion, el par
de electrones 2s en el atomo aislado de Be se distribuye en dos orbitales sp, los
cuales forman dos enlaces Be—CL.

Hibridacién sp® Para fundamentar el arreglo del grupo de electrones trigonal
planar y las formas de las moléculas basadas en éste, introducimos la hibridacion
de un orbital s y dos p del atomo central, para dar tres orbitales hibridos que se
orientan hacia los vértices de un triangulo equilatero, con sus ejes a 120° entre si.
A éstos se les denomina orbitales hibridos sp®. Observe que, a diferencia de la
notacion utilizada al describir configuracion electronica, en este caso el superindice
se reliere al nitmero de orbitales atémicos de un tipe dado que se hibridan, y #no al
numero de electrones en el orbital: se combinaron un orbital s y dos p, por tanto
tenemos s'p?, o sp’.

La teoria EV propone que el atomo central de B en la molécula de BF, tiene
una hibridacién sp’. La figura 11.3 muestra los tres orbitales sp” en €l plano trigonal,
con el tercer orbital 2p sin hibridar y perpendicular a este plano. Cada orbital sp?
se traslapa con el orbital 2p de un atomo de F, y los seis electrones de valencia
—tres del B y uno de cada uno de los tres &tomos de F— conforman los tres pares
de enlace.

Para explicar otras formas moleculares dentro de un arreglo dado de grupos de
electrones, postulamos que uno o mas de los orbitales hibridos contiene pares li-
bres (o solitarios). Por ejemplo, en el ozono (0,) el atomo central O tiene una
hibridacion sp” y un par libre llena uno de sus tres orbitales sp’, de tal manera que
el ozono tiene una forma molecular curva (o inclinada).

@ -
(i [m]m R il PN
US| | op® s0° s0?] 2p

Aitomo de B aislado Aitomo de B hibridado

A B

Figura 11.3 Los orbitales hibridos sp* en el BF,. A, El diagrama de cajas (o casillas) de
orbitales muestra que el orbital 2s y dos de las tres orbitales 2p del atomo de boro se combinan
para formar tres orbitales hibridos sp®. Tres electrones (mostrados como flechas hacia arriba) llenan
parcialmente a los hibridos sp®. El tercer orbital 2p permanece vacio y sin hibridar. B, El BF; se forma
por el traslape de orbitales 2p en tres 4tomos de F con los hibridos sp®. Al formarse el enlace, cada
orbital sp® se llena por adicion de un electrén del F (mostrados como flechas hacia abajo). Los tres
hibridos sp® del B se encuentran a 120° entre si, y su orbital 2p sin hibridar es perpendicular al plano
trigonal de enlace.
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Figura 11.4 Los orbitales
hibridos sp® en el CH,. A, El
diagrama de cajas de orbitales muestra
que el orbital 2s y los tres orbitales 2p
del C se combinan para formar cuatro
hibridos sp®. Los cuatro electrones de
valencia del carbono llenan
parcialmente los hibridos sp®. B, En el
metano, los cuatro orbitales sp” del C
apuntan hacia los vértices de un
tetraedro, y se traslapan con los
orbitales 1s de cuatro atomos de H.
Cada orbital sp” se llena por la adicion
de un electron del H (mostrados aqui
como puntos).

Figura 11.5 Los orbitales
hibridos sp® en NH, y H,0. A, El
diagrama de cajas de orbitales muestra
la hibridacion sp®, como en CH,. En el
NH, {arriba), uno de los orbitales sp*
esta ocupado por un par libre. En H,0
(abajo), dos de los orbitales sp® se
llenan con pares libres. B, Los
diagramas de contornos muestran la
orientacion tetraédrica de los orbitales
sp” y el traslape de los atomos de H
enlazados. Cada orbital sp®
parcialmente lleno se ocupa por la
adicion de un electron del H. (Los pares
compartidos y los pares libres se
muestran como puntos.)
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Hibridacién sp® Ahora regresemos a la pregunta que hicimos antes sobre los
orbitales del metano, misma que surge para cualquier especie con un arreglo
tetraédrico de grupos de electrones. La teoria EV propone que ¢l orbital s y los tres
orbitales p del atomo central se combinan y forman cuatro orbitales hibridos sp’,
los cuales apuntan hacia los vértices de un tetraedro. Como se muestra en la figura
11.4, el 4tomo de C en el metano tiene hibridacién sp’. Sus cuatro electrones de
valencia llenan parcialmente los cuatro orbitales hibridos sp’, los cuales se traslapan
con los orbitales 1s parcialmente llenos de los cuatro dtomos de H y forman cuatro
enlaces C—H.

La figura 11.5 muestra el enlace en moléculas que tienen las otras formas del
arreglo tetraédrico. La forma piramidal trigonal del NH, surge cuando un par soli-
tario llena uno de los cuatro orbitales sp* del N, y la forma angular del H,0 se
genera cuando pares libres ocupan dos de los orbitales sp” del O.

Hibridacién spd Las formas de las moléculas con arreglos de grupos de elec-
trones de bipiramidal trigonal u octaédrica s¢ fundamentan por la teoria de EV
a través de argumentos analogos. El tinico punto adicional es que tales molécu-
las tienen atomos centrales del periodo 3 o mayor. de tal manera que para
formar los orbitales hibridos se combinan orbitales atémicos d. asi como sy p.

electrones de
par enlace
sohtano g

lsp sp” sp“ j

Atomo de N hibridado

Atomo de N aislado

pares electrones de
solitarios enlace

lsp sao m“sp“l

Atomo de O hibridado

—— s e

Atormo de O aislado
A
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Uno de los cinco
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Figura 11.6  Los orbitales hibridos sp>d en PCl,. A, E| trigonal se forma por el traslape de un orbital 3p de los cinco atomos
diagrama de cajas de orbitales muestra que un orbital 3s, tres 3p y de Cl con los orbitales hibridos sp’d del P. {Los orbitales vacios no
uno de los cinco orbitales 3d del P se hibridizan para formar cinco hibrnidados no se muestran.) Al formarse los enlaces, cada orbital
orbitales sp’d parcialmente llenos. Cuatro orbitales 3d permanecen sp°d se llena por la adicion de un electron del Cl. (Los cinco pares de
sin hibridar y vacios. B, La molécula de PCl, en forma de bipiramide enlace no se muestran.)

Por ¢jemplo, para flundamentar la forima de bipiramidal trigonal de la molécu-
la de PCL,, la teoria EV propone que un orbital 3s, los tres 3p y uno de los cinco
orbitales 34 del atomo central de P, se combinan y lorman cinco orbitales hibridos
sp’d, los cuales apuntan hacia los vértices de una bipiramide trigonal. Cada orbital
hibrido se traslapa con un orbital 3p de un atomo de €, y los cinco electrones de
valencia del P. junto con uno de cada uno de los cinco dtomos de C), se aparean
para formar cinco enlaces P—CL, como se muestra en la ligura 11.6. Otras formas
en este arreglo de grupos de elearones tienen pares libres en uno o mas de los
orbitales sp’d del atomo central.

Hibridacién sp®d® Para lundamentar la forma del SF,, €l modelo EV propone
que un orbital 3s, los tres 3p, y dos de los cinco orbitales 3d del atomo central de S
se combinan y forman scis orbitales hibridos sp’d”, los cuales apuntan hacia los
vértices de un octaedro. Cada orbital hibrido se traslapa con un orbital 2p de un
atomo de F, y los seis electrones de valencia del S. junto con uno de cada uno de los
seis atormos de F, sc aparcan para lormar scis enlaces S—F (figura 11.7). Las formas
de piramidal cuadrada y de cuadrado plano tienen pares libres en uno o dos de los
orbitales sp'd” del atomo cemiral, respectivamente.

! Uno de los seis

j orbitales sp3d?
|" ____________ hrhnd'acmn _____________ A
B EEE 00000 IIII ThOCIE] ¢ >
:_ 3s 3p 3p 3p 3d 3dl 3d 3d 3d sels_,s]:,vacj'2 : 3d 3d 3d
Atormo de S aislado Atomo de S hibridado

A dF

Un orbital \.,__’

2p del F J

B

Iigura 11.7 Los orbitales hibridos sp°d® en el SF,. A, El orbital 2p de los seis atomos de F con los orbitales spd” del S {los
diagrama de cajas de orbitales muestra que un orbital 3s, tres 3p y orbitales 3d vacios y sin hibridar no se muestran). En la formacion
dos orbitales 3d del S se hibridan para formar seis orbitales sp’d® de los enlaces, cada orbital sp®c® se llena por la adicion de un
parcialmente llenos. Tres orbitales 3d permanecen sin hibridar y electron del F. {Los seis pares de enlace no se muestran.)

vacios. B, La molécula octaédrica de SF, se forma del traslape de un
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abla 11.1  Composicion y orientacion de los orbitales hibridos
Trigonal Bipiramidal
Lineal planar Tetraédrica trigonal Octaédrica
Orbitales uno § uno § uno s uno § uno s
atémicos uno p dos p tres p tres p tres p
combinados uno d dos d
Orbitales
hibridos dos sp tres sp” cuatro sp> cinco sp’d seis sp>d”
formados
Orbitales que
quedan sin dos p uno p ninguno cuatro d res d
hibridar

Latabla 11.1 resume el nimero y los tipos de orbitales atomicos que se combi-
nan para obtener los cinco tipos de orbitales atémicos hibridos. Una vez nas, ob-
serve las similitudes entre las orientaciones de los orbitales hibridos propuestos por
la teorfa EV y las formas predichas por la teoria RPECV (véase figura 10.5, p. 382).
La figura 11.8 muestra las etapas conceptuales desde la formula molecular hasta el

postulado de los orbitales hibridos en la molécula, y el siguiente ejemplo detalla
el fin de este proceso.

[Yigura 1 1.8 Los pasos

conceptuales desde la Forma mo- "
Foérmula Estructura lecular y arre- Orbitales
la i :
:‘:mula n::;e:il:, r hasta olooiar Figura 10.1 de Lewls Figura 10.12 glo de grupos Tabla 11.1 hibridos
arhica ridos dee”

usados en el enlace.
{(véanse figuras 10.1, pagina
369, y 10.12, pagina 387.)

i1 1.1 Postulacion de los orbitales hibridos en una molecula

PROBLEMA Usc diagramas parciales de orbitales para describir como la combinacion de
orbitales atémicos en el atomo central conduce a los orbitales hibridos en cada uno de
los siguientes casos:

a) Metanol, CH,OH  b) Tetrafluoruro de azufre, SF,

PLaN  Dibujamos la forma molecular y encontramos el niimero y arreglo de grupos de
electrones alrededor de los atomos centrales. De esto, postulamos el tipo de orbitales
hibridos implicados. Luego, escribimos €l diagrama parcial de orbitales para cada dtomo
central antes y después de la hibridacion de los orbitales.

SOLUCION a) Para el CH,OH. El arreglo de los grupos de electrones es tetraédrico alre-
dedor de los atomos de C y O. Por tanto, cada dtomo central tiene hibridacion sp’. El
atomo de C tienen cuatro orbitales sp® parcialmente llenos:

2s 2p sp®

Atomo de C aislado Atomo de C hibridado
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. El atomo de O tiene dos orbitales sp' parcialmente llenos y dos mas ocupados por pares

libres:
A
2s 2p sp’
Atomo de O aislado Atomo de O hibridado
En la formacion del enlace, cada orbital parcialmente lleno de C u O se llena con el se-

gundo electrén, que en este caso proviene del H.
b) Para el SE;: La forma molecular es distorsionada, la cual esta basada en el arreglo de

i grupos de electrones de bipiramide trigonal. En consecuencia, el atomo central de S esta

rodeado por cinco grupos de electrones, lo que implica hibridacion sp’d. Se combinan un
orbital 3s, tres 3p y un 34. Un orbital hibrido estd ocupado por un par libre y cuatro estan
parcialmente llenos. Cuatro orbitales 34 sin hibridar permanecen vacios:

] T et T ] b T A
3s 3p 3d sp’d 3d
Aromo de § aislado Atomo de s hibridado

Al formarse los enlaces, cada orbital parcialmente lleno del S se ocupa con el segundo
clectron, que proviene de atomos de E

Problema de aplicacion 11.1 Use diagramas parciales de orbitales que muestren
como los orbitales atomicos de dtomos centrales conducen a los orbitales hibridos en a)
fluoruro de berilio, BeF,; b) tetracloruro de silicio, SiCl,; ¢) tetrafluoruro de xenén, XeF,.

Cuando puede no aplicarse el concepto de hibridacion Empleamos las teorias
RPECV y EV siempre que sea necesario fundamentar una forma molecular observada
en términos de orbitales atomicos. Sin embargo, en algunos casos las teorias pue-
den no ser necesarias. Considere la estructura de Lewis y la forma molecular del
H,S (véase margen). Con base en la teoria RPECV, podriamos predecir que, como
en el H,0, los cuatro grupos de electrones alrededor del H,S apuntan a los vértices
de un tetraedro, y que los dos pares solitarios de electrones comprimen un poco el
angulo H—S—H por debajo del angulo ideal de 109.5°. A partir de la teoria EV,
podriamos proponer que los orbitales 3s y 3p del atomo central de S se combinan y
forman cuatro hibridos sp’, dos de los cuales estan ocupados por pares libres; mien-
tras que los otros dos se traslapan con los orbitales 1s de dos dtomos de H, y estan
ocupados por pares de enlace.

El problema es que la observacién ne apoya estos argumentos. De hecho, la
molécula de H,S tiene un angulo de enlace de 92°, cercano al angulo de 90° espe-
rado entre orbitales p perpendiculares sin hibridar. Se encuentran angulos similares
en los otros hidruros del grupo 6A(16) y también en los hidruros mayores del
grupo 5A(15). No tiene sentido aplicar una teoria cuando los hechos no lo justifi-
can. En el caso del H,S y los otros hidruros de no metales, no se aplican ni la teoria
RPECV ni el concepto de hibridacion. Es importante recordar que factores reales,
como longitud de enlace, tamano atémico y repulsiones electronicas, influyen so-
bre la forma de las moléculas. Aparentemente, con estos atomos centrales de ma-
yor tamano y sus enlaces mas largos al H, disminuyen el apinamiento y la repulsion
entre ¢lectrones, y ¢l traslape simple de orbitales atomicos sin hibridar racdionaliza
perfectamente las formas observadas.

|Resumen de la seccion

La teoria EV explica que un enlace covalente se forma cuando dos orbitales atomi-
cos se traslapan. El enlace contiene dos electrones con espines apareados (opues-
tos). La hibridacion de orbitales nos permite explicar como se combinan los orbitales
en atomos aislados y cambian sus caracteristicas durante la formacion de enlaces.
Con base en las lormas moleculares observadas (y los arreglos de grupos de elec-
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Figura 1 1.9 Los enlaces o en el
etano [C,H,). A, Ambos atomos de C
en el etano tienen hibridacion sp®. Un
orbital sp® de cada C se traslapa para
formar un enlace ¢ C—C. Los otros
orbitales sp* se traslapan con los
orbitales 1s de los seis atomos de H
para formar seis enlaces ¢ C—H. B, La
densidad electronica esta distribuida de
manera relativamente homogénea entre
los enlaces o de la molécula de etano.
C, Dibujo con enlaces representados
por lineas.
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trones relacionados), postulamos el tipo de orbital hibrido necesario. En diertos
€asos, no ¢s necesario invocar en lo absoluto la hibridacion.

11.2 La manera en que se traslapan los orbitales
y los tipos de enlace covalente

En esta seccion, utilizamos la teoria EV para centrarnos en la manera en que los
orbitales se traslapan —Irente a frente o lado a lado— para entender los tipos de
enlace covalente y la composicion detallada de los enlaces multiples.

El tratamiento de la EV para los enlaces sencillos y muitiples

El modelo RPECV predice, y las mediciones verifican, formas diferentes para las
tres moléculas organicas de dos 4tomos de carbono ctano (C,H,), etileno (CH,) y
acetileno (C,H,). Ambos carbonos del etano tienen forma tetraédrica, con angulos
de enlace cercanos a 109.5°. Los carbonos del etileno tienen forma trigonal planar,
con el enlace doble actuando como un grupo de electrones, y con angulos de enla-
ce cercanos al ideal de 120°. El acetileno tiene forma lineal, con el enlace triple
actuando como un grupo de electrones, y con angulos de enlace de 180°.

H
H  ~i0es H g H 180°
N\ ~ s
H'-sc_f_c, c=Lc H—C=C—-H
H / N\
/ AN H H
H H

etano etileno acetileno

Una mirada detallada a los enlaces descubre que hay dos tipos de traslape de orbitales:

1. Traslape extremo a extremo y enlace sigma (o). La figura 11.9 muestra que ambos
atomos de C en ¢l etano tienen hibridacion sp’. El enlace C—C supone traslape de un
orbital sp® de cada C, y los seis enlaces C—H implican el traslape de un orbital sp’ del
C con un orbital 1s del H. Los enlaces en el etano son como los descritos hasta ahora
en esta seccion. Por ejemplo, veamos de cerca el enlace C—C; comprende el traslape
del extremo de un orbital con el extremo del otro. El enlace que resulta de tal trasla-
pe extremo a extremo se denomina enlace sigma (o). Este tiene la mayor densidad
electrénica a lo largo del eje del enlace (una linea imaginaria que une ambos nudeos) y
tiene la forma de una elipse que se ha rotado alrededor de su ¢je mayor (algo asi
como la pelota de futbol americano). Todos los enlaces sencillos, formados por cual-
quier combinacion de orbitales hibridos que se traslapen, s o p. tienen su densidad
electronica concentrada a lo largo del ¢je del enlace y son, por tanto, enlaces ©.

2. Traslape lado a lado y enlace pi (r). Una mirada cuidadosa a la figura 11.10
revela la naturaleza doble del enlace carbono-carbono en el etileno. Aqui, cada
atomo de C tiene hibridacién sp?. Cada uno de los cuatro electrones de valencia del

Dos lobulos
de un enlace r.

H
o
\H
Figura [ 110 Los enlaces ¢ y & del etileno {C.H). A, Los electrones. Los enlaces o se ilustran representados por lineas. Los
dos atomos de C tienen hibridacion sp® y forman un enlacec C—C y dos lébulos de un enlace « se encuentran arriba y debajo de Ia linea
cuatro enlaces o C—H. Sus orbitales 2p parciaimente llenos y sin del enlace o C—C. C, Con cuatro electrones —un enlace 6 y uno n—
hibridar se encuentran perpendiculares al plano de los enlaces o, y se entre los atomos de C, la densidad electronica (sombreado rojo) es
muestra como se traslapan lado a lado. B, Las dos regiones que se mayor. D, Dibujo con los eniaces representados por lineas. (Véase

traslapan constituyen un enlace m, el cual esta ocupado por dos seccion a color, pag. 16.)
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Los dos
Iébulos de
un enlace

—

H

C llenan parcialmente sus tres orbitales sp” y su orbital 2p no hibridado, el cual se
encuentra perpendicular al plano sp”. Dos orbitales sp” de cada C forman enlaces ¢
C—H por traslape con los orbitales 1s de los dos dtomos de H. El tercer orbital sp”
forma un enlace 6 C—C con un orbital sp? del otro C, porque su orientacion permi-
te el traslape extremo a extremo.

Al estar los atomos de C unidos por ¢l enlace ¢, cercanos entre si, los orbitales
2p parcialmente llenos y sin hibridar estan lo sulicentemente cerca como para
traslaparse lado a lado. Tal traslape forma otro tipo de enlace covalente denomina-
do enlace pi (). Este tiene dos regiones de densidad electronica, una por arriba y otra
por debajo del eje del enlace 6. Un enlace T contiene dos electrones que se mueven por
ambas regiones del enlace. Un enlace doble siempre consiste de un enlace s y otro enlace .
Como se muestra en la ligura 11.10, ¢l enlace doble incrementa la densidad elec-
tronica entre los atomos de C.

Ahora podemos contestar una pregunta que quedo pendiente en nuestra discu-
sion de la teoria RPECV en el capitulo 10: ¢ Por qué los pares de electrones en un enlace
doble actiian como un grupo de electrones; esto es, por qué no hay repulsion entre
ellos? La respuesta es que cada par de electrones ocupa un orbital diferente, una re-
gion especilica de densidad electronica, de tal manera que la repulsion se reduce.

Un enlace triple, como el C=C en el acetileno, consiste en un enlace © y dos enlaces
m (figura 11.11). Para maximizar el traslape en una forma lineal, un orbital s y uno p
en cada atomo de C lorman dos hibridos sp, y dos orbitales 2p permanecen sin hibridar.
Los cuatro electrones de valencia llenan parcialmente los cuatro orbitales. Cada C
usa uno de sus orbitales sp para formar un enlace ¢ con un dtomo de H y usa el otro
para formar ¢l enlace 6 C—C. El traslape lado a lado de un par de orbitales 2p da un
enlace &, con la densidad electronica por arriba y abajo del enlace 6. El traslape lado
a lado del otro par de orbitales 2p nos da el otro enlace m, a 90° del primero, con la
densidad electronica por enlrente y detras del enlace o. El resultado final es la molé-
cula H—C=C—H, con la simetria de un cilindro. Note que la densidad electrénica
entre los dtomos de C, creada por los seis electrones de enlace, es todavia mayor.

El grado de traslape influye sobre la fuerza del enlace. Debido a que el traslape
lado a lado no es tan extenso como el traslape extremo a extremo, se espera que un
enlace T sea mas débil que un enlace ¢ y, en consecuencia, la fuerza de un enlace
doble debe ser menor que el doble de la fuerza de un enlace sencillo. En efecto, esta
expectativa se confirma entre los enlaces carbono-carbono (véase problema 11.42).
Sin embargo, muchos factores, como repulsion entre pares de electrones solitarios,
polaridades de enlace, y otras contribuciones electrostaticas nublan esta relacion para
los enlaces de otros elementos. Por tanto, como una aproximacién burda, es pru-
dente decir que un enlace doble es mas o menos dos veces mas fuerte que un enlace
sencillo, y que un enlace triple es aproximadamente tres veces mas fuerte.

JEiemplo 11.2  Descripcion del enlace en moléculas con enlace muiltiple

PRroBLEMA Describir los tipos de enlaces y orbitales en la acetona, {CH,},CO.

PuLaN  Remitiéndonos al ejemplo 11.1, observamos las formas alrededor de cada aromo
para postular los orbitales hibridos usados. y poniendo especial atencion en el enlace miil-
tiple del enlace C=0.

SoLucioN  En el ¢jemplo 10.9, determinamos que las formas de los tres dtomos centrales
de la acetona es tetraé¢drica para los C de los dos grupos CH, (metilo) y trigonal planar para
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H—C=——C——H

D

Figura 11,11 Los enlacesoyn
del acetileno [C,H,). A, Los enlaces
o del acetileno constan de un orbital sp
de cada C traslapandose para formar
un enlace 6 C—C, y el otro orbital sp
de cada C se traslapa con un orbital s
de un atomo de H, para formar dos
enlaces o C—H. Quedan dos orbitales
2p sin hibridar en cada C, los cuales se
muestran traslapandose. B, Se generan
dos enlaces r por traslape lado a lado.
Para describir la formacion de los
enlaces n, uno de ellos se ilustra con
sus 1obulos por arriba y por debajo del
enlace 6 C—C, y el otro, se muestra
con sus lobulos al frente y por detras,
con los enlaces o representados por
lineas. Sin embargo, en la molecula real
las nubes de electrones de los dos
enlaces n coinciden parcialmente, lo
que da como resultado la molecula con
la simetria de un cilindro. C, Los seis
electrones —un enlace o y dos enlaces
n— crean una densidad electrénica aun
mayor entre los atomos de C. D, Dibujo
con enlaces representados por lineas.
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Figura 11.12 Rotacién
restringida de moléculas con
enlaces n. A, El cis- y B, el trans-1,2-
dicloroetileno existen como dos
moléculas distintas debido a que el
enlace n entre los atomos de C
restringe la rotacion y mantiene dos
posiciones diferentes de los atomos
de HyCl.

Capitulo 11 Teorias del enlace covalente

¢l carbono intermedio. En consecuendia, el C central tiene tres orbitales sp® y un orbital p
sin hibridar. Cada uno de los dos C de los metilos tiene cuatro orbitales sp’. Tres de estos
orbitales sp* se traslapan con los orbitales 1s de los atomos de H para formar enlaces o; ¢l
cuarto se traslapa con un orbital sp? del dtomo de C central. En consecuencdia, dos de los tres
orbitales sp* de este carbono forman enlaces ¢ con los atomos de C terminales.

El 4tomo de O también tiene hibridacion sp* y un orbital p no hibridado listo para for-
mar un enlace ; dos de sus orbitales sp” contienen pares libres, y el tercero forma un
enlace ¢ con el tercer orbital sp® del C central. Los orbitales p parcialmente llenos y sin
hibridar en C y O forman un enlace 1. Los enlaces ¢ y © constituyen ¢l enlace C=0.

N
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ComenTARIO Debido a que la forma molecular es nuestra guia para los orbitales usados en
¢l enlace, no pudemos saber de manera directa si un atomo terminal, como ¢l atomo dec O
en la acetona, presenta hibridacion. Después de todo, podria usar dos orbitales p perpendi-
culares para los enlaces 6y 7 con ¢l C, y dejar los otros orbitales p y s para contener a los
dos pares libres. Sin embargo, un par libre en un orbital s incrementaria las repulsiones al
tenerse electrones adicionales parcialmente localizados en la region de enlace; ¢l tener al
par libre en un orbital sp’, lejos del enlace C# O evita esto. Ademas, se conocen algunos
compuestos en los cuales €l O de un grupo C# O esta enlazado a otro atomo, y en estos
casos ¢l angulo de enlace sugiere que el oxigeno tiene una hibridacion sp*.

Problema de aplicacién 11.2 Describa los tipos de enlace y los orbitales en: a) cia-
nuro de hidrégene, HCN, y b) didxido de carbono, CO,.

Traslape de orbitales y rotacién molecular

El tipo de enlace influye sobre la habilidad de una parte de una molécula para rotar
con respecto a otra parte. Un enlace 6 permite la rotacion libre de los &tomos, uno con
respecto al otro, porque el grado de traslape no se ve afectado. Si pudiera sostener
un grupo CH, de la molécula de etano, el otro grupo CH, podria girar como un
molinillo sin afectar el traslape del enlace ¢ C—C.

Sin embargo, los orbitales p deben ser paralelos para poder llevar a cabo ¢l traslape
lado a lado, de tal manera que un enlace T restringe la rotacion. Si rotar un grupo CH,
en ¢l etileno con respecto al otro disminuye ¢l traslape lado a lado y rompe el enlace
n. Ahora puede darse cuenta de por qué es posible que existan por separado estruc-
turas cis y trans en moléculas con enlaces dobles, como ¢l 1,2-dicloroetileno (seccion
10.4). Como se muestra en la figura 11.12, el enlace © permite dos arreglos diferen-
tes de atomos alrededor de los dos atomos de C, lo que puede tener un gran efecto
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en la polaridad molecular (véase p. 393). (La rotacion alrededor de un enlace triple
no tiene sentido: porque cada C unido por un enlace triple esta unido solamente a
otro grupo, y no puede haber diferencias en sus posiciones relativas.)

El traslape extremo a extremo de orbitales atomicos forma un enlace ¢ y permite
la rotacién libre de los atomos. El traslape lado a lado forma un enlace , el cual
restringe la rotacion. Un enlace multiple consiste de un enlace 6 y un enlace T
(enlace doble) o dos enlaces T (enlace triple). Los enlaces maultiples tienen una
mayor densidad electronica que los enlaces sencillos.

11.3 Teoria de orbitales moleculares (OM)
y deslocalizacion de electrones

Los cientificos escogen el modelo que les permita contestar una pregunta en parti-
cular. Si la pregunta concierne a la forma, los quimicos eligen el modelo RPECY,
seguido por analisis de orbitales hibridos con la teoria EV. Pero esta teoria no expli-
ca de manera adecuada las propiedades magnéticas o espectrales de las moléculas,
y subestima la importancia de la deslocalizacion de electrones. Para lidiar con estos
fenéamenos, que involucran los niveles energéticos de una molécula, los quimicos
utilizan la teoria de orhitales moleculares (OM).

En la teoria EV, una molécula se representa como un grupo de atomos enlazados
entre si por medio de traslape localizado de los orbitales atémicos de la capa de valencia.
En la teoria OM, una molécula se representa como una coleccion de nicleos con los
orbitales que contienen a los electranes deslocalizados, sobre toda la molécula. El modelo
OM es un tratamicnto mecanico cuantico de las moléculas, analogo al utilizado para
atomos individuales que se discutié en el capitulo 8. De la misma manera en que
los atomos tienen orhitales atomicos (OA) de una energia y forma dadas, y que estan
ocupados por los electrones del atomo, las moléculas tienen orbitales moleculares
(OM) de una energia y forma dadas, y que estan ocupados por los ¢lectrones de la
molécula. A pesar de la gran utilidad de la teoria OM, tiene también una desventaja:
los orbitales moleculares son mas dificiles de visualizar que las representaciones sen-
cillas de la teoria RPECV o que los orbitales hibridos de la teoria EV.

Los temas centrales de la teoria OM

Varias ideas clave de la teoria OM aparecen en la descripcion de la molécula de
hidrogeno y otras especies simples. Estas ideas incluyen la formacidn de OM, su
energia y forma, y como se llenan con electrones.

Formacién de orbitales moleculares Debido a que el movimiento de los elec-

trones es tan complejo, es necesario hacer uso de aproximaciones para resolver la

ecuacion de Schridinger para cualquier atommo con mas de un electron. Surgen
complicaciones similares aun con el H,, la molécula mas simple, de tal manera que
s¢ requiere de aproximaciones para obtener las propiedades de los OM. La aproxi-
macién mas comun combina matematicamente (suma o sustrae) los orbitales ato-
micos (funciones de onda atémicas) de los atomos cercanos, para formar orbitales
moleculares (funciones de onda moleculares).

Cuando dos nucleos de H se encuentran cercanos entre si, como en H,, sus OA
se traslapan. Los dos modos de combinacion de los OA son:

e Sumar las funciones de onda entre si. Esta combinacion forma un OM de enlace,
el cual tiene una region de alta densidad electrénica entre los niicleos. El traslape
aditivo es analogo al traslape de dos ondas de luz que se refuerzan entre si y
hacen que la onda resultante sea mas brillante. Para las ondas de los electro-
nes, ¢l traslape incrementa la probabilidad de que los electrones se encuentren
entre los nicleos (ligura 11.13A).

o Sustraer las funciones de onda entre si. Esta combinacion forma un OM de
antienlace, el cual tiene un nodo entre los niicleos, una region de densidad electro-
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Las ondas se refuerzan

(=]
L 1

: Distancia
Nucleos

A Las amplitudes de las funciones
de onda se suman

Las ondas se cancelan
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B Las amplitudes de las funciones de onda
se restan

+

Figura 11.13 Una analogia
entre las ondas de luz y las
funciones de onda atdmicas.
Cuando las ondas de luz sufren de
interferencia, sus amplitudes pueden
sumarse o sustraerse entre si.

A, Cuando las amplitudes de las
funciones de onda atomicas (lineas
discontinuas) se suman, resulta un
orbital molecular de enlace. y la
densidad electronica (linea roja) entre
los nuicleos se incrementa. B, A la
inversa, cuando las amplitudes de la
funcion de onda se sustraen, se forma
un OM de antienlace, el cual tiene un
nodo (region con densidad electronica
cero) entre los nucleos. (Véase seccion
a color, pag. 16.)
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Figura 11,14 Contornos y
energias de los orbitales
moleculares (OM) de enlace y
antienlace en el H,. Cuando dos
orbitales atémicos (OA) 1s de H se
combinan, forman dos OM de H.. El
OM de enlace (o) se forma por la
adicion de los OA y tiene una energia
menor a la de los OA, porgue ia mayor
parte de su densidad electronica se
encuentra entre los nuicleos. El OM de
antienlace (o7.) se forma por la resta de
los OA, y tiene una energia mayor
porgue hay un nodo entre los nucleos y
la mayor parte de la densidad
electronica se encuentra fuera de la
region internuclear.
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Orden de enlace del Hp % =(2-0)=1

Iigura 1 1.15 El diagrama de
OM para H.. Las cajas de orbitales
indican las energias relativas y la
ocupacion electronica de los OM, y los
OA de los cuales se forman. Dos
electrones, uno de cada atomo de H,
llenan el OM o,, de menor energia,
mientras que el OM o, de mayor
energia, permanece vacio. (La
ocupacion de electrones también se
indica por la intensidad del color en las
cajas.)
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nica cero (figura 11.13B). El traslape sustractivo es analogo a dos ondas de luz
que se cancelan entre si, de tal manera gue la luz desaparece. Con las ondas de
los electrones, la probabilidad de que los electrones ocupen el espacio entre los
nucleos disminuye a cero.

Las dos combinaciones posibles para los atomos de hidrogeno H, y Hy son

OA de H, + OA de H, = OM de enlace de H, (mds densidad de ¢ entre los nucleos)

OA de H, - OA de H,, = OM de antienlace de H, (menor densidad de € enire los nucleos)
Observe que el ntimero de OA combinados siempre equivale al niimero de OM formados: dos
orbitales atémicos de H se combinan para formar dos orbitales moleculares de H,.

Energia y forma de los orbitales moleculares de H, FE/ OM de enlace tiene nienor
energia y el OM de antienlace, mayor energia gue los OA que se combinaron para formarlos.
Examinemos la figura 11.14 para ver por qué ¢sto es asi.

OM de antienlace, ois

A Nodo
Restando ’ 2 i ;
(1s—19) “ 4
® | Enegaceioséomos
& v g de H aisiados
Atomos aislados de H Sumando )
(is+1s) v

OM de enlace, T1s

El OM de enlace en el H, esta distribuido mayormente entre los nucleos, con los
nucleos atraidos a los electrones participantes. Un electron en este OM puede deslocalizar
su carga sobre un volumen mucho mayor al que es posible en su OA individual. Debi-
do a esto, las repulsiones electron-electron se reducen, el OM de enlace tiene #ienor
energia que los OA aislados. Por tanto, cuando los electrones ocupan este orbital, la
molécula es mds estable que los atomos separados. En contraste, ¢l OM de antienlace
tiene un nodo entre los nidleos, y la mayor parte de su densidad electronica esta fuera
de la region internuclear. Los electrones no protegen un nticleo del otro; esto incre-
menta las repulsiones nucleares y hace que el OM de antienlace tenga mayor energia
que los OA aislados. En consecuencia, cuando el orbital de antienlace se ocupa, la
molécula es mienos estable que cuando el orbital estd vacio.

Tanto el OM de enlace como el de antienlace son OM sigma (c), porque son
cilindricamente simétricos alrededor de una linea imaginaria que pasa a través de
los niicleos. El OM de enlace se representa por oy,; esto es, un OM ¢ formado por
la combinacion de dos OA 1s. Los orbitales de antienlace se identifican con un
asterisco como superindice, asi que aquel derivado de los OA 1s es 6, (pronuncia-
do “sigma uno es asterisco”).

Para que interactien de manera efectiva y formen OM, los orbitales atomicos
deben tener energias y orientaciones similares. Los orbitales 1s en los dos dtomos de H
tienen energia y orientacion idénticas, asi que interaccionan fuertemente. Este
punto sera importante cuando consideremos moléculas compuestas de atomos con
muchos subniveles.

Lienado de orbitales moleculares con electrones Los electrones llenan los OM

de la misma manera que los OA:

e Los orbitales se llenan en orden ascendente de energia (principio de aufbau).

e Un orbital tiene una capacidad maxima de dos electrones con espines opuestos
(principio de exclusion).

e Los orbitales de la misma energia se llenan parcialmente, con espines parale-
los, antes de que se llene cualquiera de ellos (regla de Hund).

Los diagramas de orbitales moleculares muestran las energias relativas y ¢l

numero de electrones en cada OM, asi como los OA de los cuales se forman. La

figura 11.15 representa ¢l diagrama de OM para H,.
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La teoria de OM redefine el orden de enlace. En una estructura de Lewis, el
orden de enlace es el namero de pares de electrones por enlace. El orden de
enlace OM es el niimero de electrones en los OM de enlace, menos el ndmero en
OM de antienlace, dividido entre dos:

Orden de enlace =% [(nim. dee en OM de enlace) — (nin. de e en OM de antienlace) | (11.1)

Por tanto, para el H, el orden de enlace es (2 - 0) = 1. Un orden de enlace mayor
que cero indica que la especie molecular es estable en comparacion con los dtomos
separados; mientras que un orden de enlace cero implica que no hay una estabili-
dad neta, y, por tanto, no hay probabilidad de que se forme. En general, a mayor
orden de enlace, mds fuerte es el enlace.

Otra similitud en las discusiones de OM y OA, es que podemos escribir confi-
guraciones electrénicas para una molécula. El simbolo para cada OM ocupado se
muestra entre paréntesis, y el numero de electrones esta escrito fuera como un
superindice. Asi, la configuracion del H, es (o,,)°.

Uno de los primeros triunfos de la teoria de OM fue su habilidad para predecir la
existencia del He,', la molécula-ion de dihelio, que esta compuesta de dos niicleos
de helio y tres electrones. Usemos la teoria de OM para ver por qué existe el He, "y,
al mismo tiempo, por qué no existe el He,. En el He," el orbital atémico 1s forma los
orbitales moleculares, asi que el diagrama de OM, mostrado en la figura 11.16A, se
parece al del H, Los tres electrones entran a los OM, para dar un par de electrones
en el OM ¢, y un electron solitario en el OM o3, El orden de enlace es 2(2-1) = 3.
Asi, ¢l He,* tiene un enlace relativamente débil, pero puede existir. De hecho, estas
especies ionicas moleculares se han observado frecuentemente cuando los 4tomos
de He chocan con iones He'. Su configuracion electronica es (0,,)” (o%)!

Por otra parte, ¢l He, tiene cuatro electrones para colocarlos en sus OM 6,,y
o¥s. Como muestra la figura 11.16B, ambos, los orbitales de enlace y los de antienlace
estan llenos. La estabilizacion que se gana por el par de electrones en el OM de
enlace, se cancela por la desestabilizacion a partir del par de electrones en el OM
de antienlace. Podemos predecir, de su orden de enlace igual a cero, [$(2-2)=0],
que la molécula He, covalente no existe, y asi lo han confirmado hasta ahora los
experimentos.

‘plo 11.3  Prediccion de la estabilidad de las especies usando
! - diagramas OM
: ProBLEMA Usc diagramas de OM para predecir cual de los dos existe. H," o H, . Deter-
| mine sus ordenes de enlace y sus configuraciones elecironicas.
i PLAN En cslas especies, los orbitales 1s forman OM, de modo que los diagramas OM son
similares al del H,. Determinamos el niimero de electrones en cada especie y los distribui-
| mos en pares a los OM de enlace y antienlace, en orden creciente de energia. Obtenemos
el orden de enlace con la ecuacion 11.1 y escribimos la conliguracion clecirénica como se
- describio en el texto.
" SoLucioN  Para ¢l H,". Ya que el H, tiene dos «, el H," tiene solo uno, como se muestra
en el margen (arriba).
El orden de enlace es § (L —0) = 4, asi que predecimos que el H,® existe. La configura-
cion electronica es (0,,) .
Para el H,". Ya que el H, tiene dos e, H, tiene tres, como se ilustra en el margen (abajo).

El orden de enlace es 3 (2 - 1) = 4, asi que predecimos que el H,™ si existe. La configura-
cion electrénica es (@,,)*(c*,).

Revision  El nimero de clectrones en los OM iguala al niimero de OA, como debe ser.
Comentario  Ambas lormas se han detectado espectroscopicamente. El H,' se encuen-
tra en el material que contiene H en las estrellas; el H,” se ha obtenido en el laboratorio.
Problema de aplicacion 11.3  Use un diagrama de¢ OM para predecir de cudl de los
dos iones hibridos se formara (H') o H,*. Calcule el orden de enlace del H,* y escriba su
configuracion electrénica.
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Figura 11.17 Enlaces en las
meoléculas diatémicas
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A, Diagrama de OM para el Li,. Los OM
obtenidos de la combinacion de
orbitales 1s, son de menor energia que
aquelios obtenidos de los orbitales 2s.
Los seis electrones de los dos atomos
de litio llenan los tres OM de abajo, y el
o}, permanece vacio. Con un orden de
enlace de 1, el Li, si se forma. B,
Diagrama de OM para el Be,. Los ocho
electrones de los dos atomos del Be;
llenan todos los OM disponibles de
manera que no se produce una
estabilizacion neta. El estado basal del
Be,, tiene un orden de enlace cero y
nunca ha sido observado.

Capitulo 11 Teorias del enlace covalente

Moléculas diatémicas homonucleares de los elementos del periodo 2

Las moléculas diatémicas homonucleares son aquellas compuestas de dos dto-
mos idénticos. Ya esta familiarizado con varias del periodo 2 —N,, O, y F,—en sus
formas elementales, como se encuentran bajo condiciones estandar. Otras del pe-
riodo 2 que se han observado tnicamente en experimentos en fase gaseosa son,
Li,, Be,, B,, C,y Ne,. Una descripcion de OM de estas especies proporciona algunas
pruebas interesantes del modelo. Veamos aquéllas del bloque s, primero los grupos
1A(1) y 2A(2), y después las del bloque p, desde el grupo 3A(13) hasta cl 8A(18).

Enlace en las moléculas diatémicas del bloques Li y Be existen como metales
en condiciones normales, pero veamos que predice la teoria del OM para su esta-
bilidad como los gases diatémicos dilitio (Li,) y diberilio (Be,)-

Estos atomos tienen electrones en 1s y 2s. Asi como los OM formados de los
orbitales 1s, los orbitales 2s son orbitales o, asi que son cilindricamente simétricos
alrededor del eje internuclear. Las energias relativas de los OM responden al orden
de los OA que los forman: un OA 2s es de mayor energia que un ls, asi que los OM
o, y 6%, son mayores en energia que los OM o,, y oF,. Los seis clectrones de dos
atomos de Li entran a los OM en orden creciente de energia, dos electrones por
orbital con espines opuestos, como se ve en la figura 11.17A. El dilitio tiene cuatro
electrones en los OM de enlace y dos en ¢l OM de antienlace de baja energia; por
tanto, su orden de enlace es £(4 — 2) = 1. El Li, ha sido observado. Su configuracion
electrénica completa es (6,,)2(0%)%(6,,), pero normalmente solo mostramos la con-
figuracion que se forma con los electrones de valencia, en este caso, el 2s; de modo
que queda (0,,)".

El diagrama de OM para el Be,, se muestra en la figura 11.17B, tiene llenos los
OM G, y 6%, Esta situacion es similar para el He,, que discutimos previamente. El
orden de enlace es 3 (4 — 4) = 0; consistente con esto, nunca se ha observado el
estado basal de la molécula de Be,.

Note que en los diagramas de OM para el Li, y el Be,, los OM 6, y 07; estan
llenos. Ya que el efecto estabilizador del OM s,, cancela la desestabilizacion del OM
o*; estos OM no contribuyen de manera global al enlace. De aqui en adelante, los
diagramas de OM muestran tinicamente los OM creados por la combinacion de
los electrones de valencia de los OA.

Orbitales moleculares formados de la combinacién de orbitales p até-
micos Conforme nos movemos hacia el bloque p, se ven implicados los orbitales
2p, asi que primero consideremos las formas y energias de los OM que resultan de
sus combinaciones. Recuerde que los orbitales p pueden interactuar entre ellos
desde dos direcciones diferentes, como se muestra en la figura 11.18. Las combina-
ciones extremo-extremo producen un par de OM o, el g,, y ¢%,. Combinaciones
laterales producen un par de OM pi(n), 7, y %, Al igual que los OM de los
orbitales s, los OM de las combinaciones de los orbitales p tienen su mayor densi-
dad electronica entre los nucleos, mientras los OM de antienlace tienen un nodo
entre los nucleos y la mayoria de su densidad electronica fuera de la region
internuclear.

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

e Los OM formados de orbitales 2s son menores en energia que los formados con
orbitales 2p, porque los OA 2s son menores en energia que los OA 2p.
e Los OM de enlace tienen menos energia que los OM de antienlace, asi que 6,

es de menor energia que 6%, y T, €S menor que 7
e Los orbitales atémicos p pueden interactuar en mayor medida cuando se da

extremo a extremo que cuando es de manera lateral (lado a lado). Por tanto, el

OM o, , es de menor energia que el OM mr, ; de mancra similar, el efecto deses-

tabilizador del OM o% es mayor que el del OM ny .

2
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Asi, el orden de energia para los OM derivados de los orbitales 2p es:
O S 0y <0G, €105,

Existen tres orbitales 2p perpendiculares en cada dtomo, asi que cuando se
combinan seis orbitales p, los dos que se encuentran por sus extremos forman un
OM o6 y uno ¢*, y los dos pares que interactiian lateralmente forman dos OM tipo
n de la misma energia y dos m* también de la misma energia. Al combinar estas
orientaciones con ¢l orden de energia se obtiene el diagrama de OM esperado, para
las moléculas diatomicas homonucleares del bloque p, periodo 2, que se muestra
en la figura 11.19A.
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Figura 1118 Contornos y
energias de los OM ¢ y it a través
de combinaciones de orbitales
atémicos 2p. A, Los orbitales p que
se encuentran en la linea entre los
atomos (normalmente designados p,)
sufren un traslape entre sus extremos y
forman OM o, y o7,. Note la mayor
densidad electronica entre los nticleos
para el orbital de enlace y el nodo entre
los nucleos para el orbital de
antienlace. B, Los orbitales p gue se
encuentran perpendiculares al eje
internuclear (p, o p,) producen un
traslape lateral para formar dos OM n.
Un enlace de OM m, tiene su mayor
densidad electronica por arriba y por
abajo del eje internuclear; un OM n’;, es
un orbital de antienlace con un nodo
entre los nucleos y su densidad
electronica se encuentra fuera de la
region internuclear. (Las interacciones
p, son las mismas que las que se
muestran para p,.)

Figura 11.19 Niveles de energia
relativos para los OM de las
moléculas diatémicas
homonucleares del periodo 2.

A, Niveles de energia de los OM para el
O,, F, y Ne,. Los seis orbitales 2p de los
dos atomos forman seis OM gue son de
mayor energia que los dos OM
producidos por los dos OA 2s. Los OA
que forman orbitales n dan como
resultado, dos OM de enlace (r,,) de
igual energia y dos OM de antienlace
(%), también de igual energia. Esta
secuencia de niveles de energia surge
de una combinacion minima de
orbitales 2s y 2p. B, Niveles de energia
de OM para el B, C, y N.. Debido a que
hay una combinacion significativa entre
los orbitales 2s y 2p, las energias de los
OM ¢ formados de los orbitales 2p
aumentan, y los OM que se producen
con orbitales 2s disminuye. El mayor
efecto de esta combinacion de orbitales
para la secuencia de OM es que el
orbital o,, tiene una mayor energia que
el m,,. (Para mayor claridad, aguellos
OM afectados por la combinacion se
muestran en purpura.) (Véas seccion a
color, pag. 16.)
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Figura 11.2(}  Ocupacién del OM
y propiedades moleculares desde
el B, hasta el Ne,. Se muestra la
secuencia de los OM y su poblacion de
electrones para las moleculas
diatomicas homonucleares del bloque p
del periodo 2 [grupos 3A(13) al 8A(18)].
El orden de enlace, la longitud de
enlace, la energia de enlace, el
comportamiento magnético y la
configuracion de los electrones de
valencia aparecen abajo. Observe la
correlacion entre el orden de enlace y la
energia de enlace, y que ambos estan
relacionados de manera inversa con la
longitud de enlace. (Véase seccion a
color, pag. 17.)
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Otro factor adicional influye el orden de energia de OM. Recuerde que solo los
OA de energia similar interacttian para formar OM. En la figura 11.19A, s¢ asume
que ¢l orden de los OA sy p es tan diferente en energia que no interactiian entre
ellos: en terminologia de OM, los orbitales no se combinan. Esto es cierto para O, F
y Ne. En estos atomos, las repulsiones sc dan conforme s¢ aparean los electrones
2p, lo cual eleva la energia de los orbitales 2p suficientemente por encima de la
energia de los orbitales 25 para minimizar la combinacion de orbitales. Sin embar-
go, cuando los OA en 2p estan parcialmente llenos, como en los atomos deB,Cy
N, las repulsiones son pequenas, asi que las energias 2p estan 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 OM 0,, y 6%, y aumenta la de los OM o,, y ¢7%,; no se
afectan los OM 7. El diagrama de OM desde ¢l B, hasta ¢l N, (figura 11.19B, ¢n la
pagina anterior) refleja esta combinacion de OA. El unico cambio que afecta esta
discusion es el orden inverso de los OM G, ¥ T,

El enlace en las moléculas diatémicas del blogue p La figura 11.20 muestra la
secuencia de OM, la ubicacién de los electrones en éstos y algunas propiedades
desde el B, hasta el Ne,. Note que a un mayer orden de enlace corresponde una mayor
energia de enlace y una menor longitud de enlace. Observe también como la ocupacion
de los orbitales se relaciona con el comportamiento magnético. Recuerde, del capi-
tulo 8, que los espines de los electrones desapareados en un atomo (o ion) provo-
can que la sustancia sea paramagnética, es decir, que sea atraida hacia un campo
magnético externo. Si todos los espines de los electrones estan apareados, la sus-
tandia es diamagnética, es dedir, que no se afecta (o es debilmente repelida) por el
campo magnético. Las mismas observaciones se aplican a moleculas. Estas propie-
dades no se abordan directamente en la teoria de RPECV o ¢n la de EV.
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11.3 Teoria de orbitales moleculares (OM) y deslocalizacion de electrones

La molécula de B, tiene seis electrones externos para colocar en sus OM. Cua-
tro de elios completan los OM o,, y 63%.. Los dos electrones restantes entran en los
OM m,,, uno en cada orbital, para mantener la regla de Hund. Con cuatro electro-
nes en los OM de enlace y dos en los OM de antienlace, el orden de enlace del B, es
3(4—2) = 1. Como es de esperarse por su diagrama de OM, ¢l B, ¢s paramagnético.

Los dos electrones adicionales presentes en el C, completan los dos OM ;.
Puesto que ¢l G, tiene dos electrones de enlace mas que el B,, su orden de enlace es
de 2 y el enlace esperado mas fuerte y corto. Todos los electrones estan aparecados
y, como predice el modelo, el C, es diamagnético.

En ¢l N,, los dos electrones adicionales completan el OM 6,,. El orden de enla-
ce resultante es de 3, ¢l cual es consistente con ¢l enlace triple en la estructura de
Lewis. Como predice ¢l modelo, la energia de enlace es mayor y la longitud del
enlace es mas corta, y el N, es diamagnético.

Con el O,, reaimente se aprecia la ventaja de la teoria de OM sobre las teorias
basadas en orbitales localizados. Durante anos, parecia imposible reconciliar las
teorias de enlace con la fuerza del enlace y el comportamiento magnético del O,.
Por un lado, los datos indicaban una molécula con enlace doble que es paramag-
nélica; por otro, existen dos estructuras de Lewis posibles para el O,, pero ninguna
compatible con la molécula anterior. Una tiene un enlace doble y todos los electro-
nes apareados, y la otra un enlace sencillo y dos electrones desapareados:

G0 o 0@

La teoria de OM resuelve esta paradoja de manera bella. Como se muestra en
la figura 11.20, el orden de enlace del O, es 2: ocho electrones ocupan los OM de
enlace, y cuatro los OM de antienlace [% (8 — 4) = 2]. Note la menor energia de
enlace y la mayor longitud de enlace con respecto al N,. Los dos electrones con
mayor energia ocupan los dos OM n%, con espines desaparcados (paralelos), ha-
ciendo a la molécula paramagnética. La figura 11.2]1 muestra O, liquido suspendi-
do entre los polos de un poderoso iman.

Los dos electrones adicionales en el F, completan los orbitales n5, lo que dis-
minuye el orden de enlace a 1, y la ausencia de electrones desapareados hace que
el F, sea diamagnético. Como se esperaba, la energia de enlace es menor y la dis-
tancia de enlace es mayor que en el O,. Observe que la energia de enlace del F, es
solo aproximadamente la mitad de la del B,, aun cuando ambos tienen el mismo
orden de enlace. El F es mas pequenio que el B, asi que podria esperarse un enlace
mas fuerte. Pero los 18 electrones en el volumen mas pequetio del F,, comparados
con los 10 electrones del B,, causan repulsiones mayores y hacen que el enlace
sencillo del F, sea mas facil de romper.

El tiltimo miembro de la serie, el Ne,, no existe, por la misma razon por la que
¢l He, tampoco: todos los OM estan completos. asi que la estabilizacién por elec-
trones de enlace cancela la desestabilizacion de los electrones de antienlace, y el
orden de enlace es de cero.

‘Io 11.4 Uso de la teoria de OM para explicar las propiedades
del enlace

PrRoOBLEMA Como muestran los siguientes datos, al eliminar un electron del N, se forma
un ion con un enlace méas débil y mds largo que en la molécula original, mientras que el
ion formado de un O, tiene un enlace mas fuerte y mas corto:

N, Nyt L 0,"
Energia de enlace (kI/mol) 945 841 498 623
Longitud de enlace (pm) 110 112 121 112

. Explique estos hechos con diagramas que muestren la secuencia y la ocupacion de los OM.
PLAN Primero determinamos el namero de electirones de valencia en cada especie. Lue-
go dibujamos la secuencia de los niveles de energia de los OM para las cuatro especies
—recordermnos que son diferentes para el N, y el O, (véase liguras 11.19y

Figura 11.21 Las propiedades
paramagnéticas del 0,. El O, liquido
es afraido hacia los polos de un iman
porque es paramagnetico, Como
predice |a teoria de OM. Una sustancia
diamagnetica caeria entre los polos.



Figura 11.22 El diagrama de
OM para el HF. Para una molécula
covalente polar, el diagrama OM es
asimétrico porque el atomo mas
electronegativo tiene OA de menor
energia. En el HF, el OM de enlace esta
mas cercano en energia al orbital 2p del
F. Los electrones que no participan en
€l enlace ocupan OM de no enlace.

(El OA 2s del F no se muestra.)

A A
e
s \
’
\
s - A
£3 \
*
A
\
1s \ \
\ A
\ A
\ \
= . \
o \
8 \ OMdeno .
wi \ enlace A

Ny 2w,
Y -
\ e
o
QA oM
del H del HF

2p

Capitulo 11 Teorias del enlace covalente

11.20)—, y las llenamos con electrones. Finalmente, calculamos los ordenes de enlace y
los comparamos con los datos. Recuerda que ¢l orden de enlace esta directamente relacio-
nado con la cnergia de enlace, e inversamente con la longitud de enlace.
SorucidN  Delerminemos de los electrones de valencia:

N tiene 5 e de valendia, asi que N, tiene 10 y N, uiene 9

O tiene 6 e de valencia, por tanto, O, tienc 12 y O,' tiene 11
Ahora, tracemos y llenemos el diagrama de OM:

Nz

0O, O,
C]
W e [

s

[ = [[J

&
)

i

-

-

]
7

-
&
&

&

s
-
—

=
—

s e
oze Oae
Calculo de los érdenes de enlace:
Y8—2)=3 Y7-2)=25 L8-4)=2 ¥8-3)=25

Cuando el N, forma el N,*, un eleciron de enlace se elimina. Por tanto, el orden de enlace
disminuye, de modo que el N," tiene un enlace mas debil y largo que ¢l N,. Cuando el O,
forma al Q,", se elimina un electron de antienlace. Por tanto, el orden de enlace aumenta, y
entonces el Q,” tiene un enlace mas fuerte y corto que el O,.

REVISION La respuesta es razonable en términos de las relaciones entre ¢l orden de enlace,
la energia de enlace y la longitud de enlace. Revise que ¢l numero total de los electrones de
enlace y de antienlace igualen ¢l nimero calculado de los electrones de valencia.

Problema de aplicacién 11.4 Delermine los 6rdenes de enlace para las siguientes
especies F,*, F,, F,, F,*, F,*. Lista las especies en orden creciente de la energia de enlace
y en orden ascendente de su longitud de enlace.

Descripciéon de OM de algunas moléculas diatémicas heteronucleares

Las moléculas diatomicas heteronucleares, aquéllas compuestas por dos atomos diferen-
tes, tienen diagramas de OM asimétricos debido a que los orbitales atomicos de los dos
atomos tienen energias distintas. Los atomos con mayor carga nuclear efectiva (Z,)
mantienen unidos sus electrones mas cerca del nmideo y asi tienen orbitales atémicos
de menor energia (seccion 8.2). Una mayor Z, también le otorga a estos atomos ma-
yor electronegatividad. Apliquemos la teoria de OM a los enlaces del HF y el NO.

El enlace en el HF  Para formar los OM del fluoruro de hidrogeno, com-
binamos los OA apropiados de los atomos aislados de H y E La mayor
carga nuclear efectiva del F mantiene unidos todos sus electrones mas
fuertemente de lo que el nucleo del H mantiene unido el suyo. Como
resultado, todos los orbitales ocupados del F tienen una menor energia
que el orbital 1s del H. Por tanto, ¢l orbital 1s del H interactia inicamen-
te con los orbitales 2p del E y solo uno de los tres orbitales 2p, digamos ¢l
2p,, se emplea para el traslape final. Esto resulta en un OM s y un OM o*.
Los otros dos orbitales p del F (2p, y 2p,) no estan presentes en el enlace.
Se denominan OM de no enlace y, como s¢ muestra en la figura 11.22,
tienen la misma energia que los OA aislados.

Puesto que ¢l OM de enlace que se ocupa esta mas cercano en ener-
gia a los OA del E puede decirse que el orbital del F contribuye mas al
enlace en el HF que lo que hace el orbital del H. En general, en las molé-

QA i p .
culas covalentes polares, los OM de enlace estan mas cercanos en energia a los

del F
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OA del atomo mas electronegative. En efecto, la mayor electronegatividad
del flior disminuye la energia del OM de enlace y atrae los electrones del
enlace mas cerca de su nucleo.

El enlace en el NO El mondxido de nitrogeno (6xido nitrico) es una
molécula altamente reactiva debido a que tiene un electron solitario. Dos
posibles estructuras de Lewis para ¢l NO, con cargas formales (seccion
10.1), son L i
N=0: o :N=0:
1 |

Ambas estructuras muestran un enlace doble, pero la energia de enlace
medida sugiere que ¢l orden de enlace es mayor que 2. Ademas, no esta
claro donde reside el electron solitario, aunque las menores cargas for-
males para la estructura I sugieren que esta en ¢l atomo de N.

La teoria de OM predice el orden de enlace e indica la ubicacion del
electron solitario sin dificultad. El diagrama de OM de la figura 11.23 es
asimétrico, con los OA del O, mas electronegativo, con menor energia.
Los 11 electrones de valencia del NO entran en los OM en orden de ener-
gla creciente, dejando al electron solitario en uno de los orbitales n3,.
Ocho electrones de enlace y tres de antienlace resultan en un orden de
enlace de $(8 - 3) = 2.5, mas en concordancia con el valor experimental
que con cualquiera de las estructuras de Lewis. Los electrones de enlace residen en
OM mas cercanos en energia a los OA del atomo de O. El electron solitario ocupa
un orbital de antienlace. Debido a que este orbital recibe una contribucion mas
grande de los orbitales 2p del N, el electron solitario reside mas cerca del atomo de N.

Energia

Las descripciones de OM para el ozono y el benceno

La teoria de OM se extiende a moléculas con mas de dos atomos, pero las formas de
los orbitales y los diagramas de OM son demasiado complejos para tratarlos aqui con
detalle. Sin embargo, discutireimos brevemente como el modelo elimina la necesidad
de las formas de resonandia y ayuda a explicar los efectos de la absorcion de energia.

Recordemos que no puede dibujarse una sola estructura de Lewis que ilustre
adecuadamente los enlaces ¢n moléculas como el ozono y el benceno, debido a
que los enlaces sencillos y dobles adyacentes en realidad tienen propiedades idén-
ticas. En vez de eso, nos vemos forzados a dibujar mas de una estructura y combi-
narlas mentalmente en un hibrido de resonancia. El modelo de EV también se basa
en la resonancia, debido a que representa enlaces localizados de pares de electrones.

En contraste, la teoria de OM dibuja una estructura de OM deslocalizados 6 y nt
de enlace y de antienlace. La figura 11.24 muestra las formas de los OM de enlace
® de menor energia en el benceno y el ozono. Cada uno contiene un par de eleciro-
nes. Las densidades de electrones extendidas permiten la deslocalizacion de este
par dc electrones © sobre la molécula completa, climinando asi la necesidad de
formas de resonancia separadas. En el benceno, los 1obulos hexagonales superior e

A Benceno, (:GH,3 B Ozono, O,
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del N

del NO del O

Figura | 1.23 EI diagrama de
OM para el NO. Once electrones
ocupan los OM en el oxido nitrico.
Observe que el electron solitario ocupa
un OM de antienlace. cuya energia esta
mas cercana al OA del atomo de N
(menos electronegativo).

Figura 11.24 Los OM de enlace
n de menor energia en el benceno
vy en el ozono. La teoria de los OM
elimina la necesidad de resonancia al
proponer orbitales que estan altamente
deslocalizados. A, E| OM de enlace n
mas estable en el benceno (C.H;) tiene
Iobulos hexagonales de densidad
electronica por encima y por debajo del
plano o de los seis atomos de C. B, El
OM de enlace n mas estable en el
ozono (O,) se extiende por encima y por
debajo del plano o de los tres atomos
de O (mostrado como lineas de enlace).
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inferior de este OM de enlace 1 se encuentran por arriba y por abajo de los seis
nudeos de carbono. En el ozono, los dos 16bulos de este OM de enlace 1t se extien-
den sobre y debajo de los tres nicleos de oxigeno.

Otra gran veniaja de la teoria de OM cs su utilidad para explicar los estados
excitados y los espectros de las moléculas. Puede aclarar, por ¢jemplo, por qué el
0, se descompone cuando absorbe radiacion ultravioleta (UV) en la estratosfera
(los electrones de enlace se excitan para entrar en orbitales de antienlace vacios), y
por qué el espectro UV del benceno tiene sus caracteristicas bandas de absorcion.

'Resumen de la seccién

la teoria de OM trata una molécula como una coleccion de nucleos con orbitales
moleculares deslocalizados sobre toda la estructura. Los orbitales atomicos de energla
comparable pueden sumarse o restarse para obtener OM de enlace y de antienlace,
respectivamente. Los OM de enlace tienen la mayoria de su densidad electronica
entre los nicleos y son de menor energia que los orbitales atomicos; la mayoria de
la densidad electrénica de los OM de antienlace no reside entre los niicleos, asi que
estos OM tienen una mayor energia. Los OM se llenan en orden de su energia con
electrones que tienen espines opuestos. Los diagramas de OM muestran los niveles
de energia y la ocupacion de los orbitales. Aquéllos de moléculas diatomicas
homonudeares del periodo 2 explican las observaciones de energia de enlace, longi-
tud de enlace y comportamiento magnético. En moléculas diatomicas heteronu-
cleares, los OM de enlace tienen una mayor contribucion del atomo mas
electronegativo. La teoria de OM elimina la necesidad de formas de resonancia en
moléculas mas grandes.

Perspectiva del capitulo

En este capitulo, hemos visto que los dos mds importantes mode-
los de enlace covalente basados en orbitales, teniende cada uno

sus propios beneficios y limitaciones, se complementan uno al
otro.

A continuacion, veremos como la distribucién de electrones

en los enlaces de las moléculas origina el comportamiento fisico

de liquidos y solidos. La teoria de OM entrard en juego para una
comprensicn mds profunda de los metales. Y, después del capitu-
lo 12 siguen dos capitulos en los que se aplican los conceptos que
se han aprendido desde el capitulo 7 acerca del comportamiento
de las sustancias inorgdmnicas, orgdnicas y bioquimicas.

Los siguientes objetivos de aprendizaje, con los numeros de las secciones y/o los
ejemplos (E) entre paréntesis, pueden ser Utiles para enfocar el estudio:

Comprension de estos conceptos

1.

Las ideas principales de la teoria de enlace valencia:
traslape de orbitales, opuestos del electrén espin e
hibridaciéon como medios para fundamentar las for-
mas de las moléculas (11.1)

. Cémo se combinan los orbitales para formar orbitales

hibridos con diferentes orientaciones espaciales (11.1)

. La diferencia entre ¢l traslape extremo a exiremo y

de lado a lado, y el origen de los enlaces sigma (0) y
pi (m) en moléculas simples (11.2)

Como los dos modos de traslape de orbitales originan
enlaces sencillos, dobles y triples (11.2)

. Por qué ¢l enlace 1 restringe la rotacion en moléculas

con doble enlace (11.2)

. La diferencia entre el enlace localizado de la teoria de

EV y ¢l enlace deslocalizado de la teoria de OM (11.3)

. Como la suma o resta de OA forma OM de enlace o

de antienlace (11.3)

8.

9.

Las formas de los OM originados por combinaciones
de dos orbitales s y combinaciones de dos orbitales p
(11.3)

Como el orden de enlace de OM predice la estabili-
dad de las especies moleculares (11.3)

10. Cémo la teoria de OM explica el enlace y las propie-

dades de las moléculas diatomicas homonucleares y
heteronucleares simples de atomos del periodo 2 (11.3)

Dominio de estas habilidades

1.

2.

Usar la forma molecular para postular qué orbitales
hibridos son utilizados por un atomo central (E 11.1)
Describir los orbitales y tipos de enlace en una molé-
cula (E 11.2)

. Dibujar diagramas de OM, escribir las configuracio-

nes electronicas y calcular los 6rdenes de enlace de
especies moleculares (E 11.3)

Explicar las propiedades de enlace con diagramas de
OM (E 11.4)
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Palabras clave

Seccion 11.1
teoria de enlace valencia (EV)
hibridacién

orbital hibrido sp’
orbital hibrido sp’d
orbital hibrido sp’d’

orbital hibrido Seccién 11.2
orbital hibrido sp enlace sigma (@)
orbital hibrido sp’ enlace pi ()

Seccion 11.3
teoria de orbitales
moleculares (OM)

diagrama de OM
orden de enlace de OM
molécula diatomica

orbital molecular (OM) homonuclear
OM de enlace OM pi (p)

OM de antienlace OM de no enlace
OM sigma (s)

Ecuaciones y relaciones clave

11.1 Para calcularelorden de enlace del OM (p. 417): Orden de enlace =3[ (nim. dee en OMde enlace) - (niim.de ¢ en OMdeantienlace)]

Figuras v tablas resaliadas

Estas liguras (F) y tablas (T) proporcionan una revision rapida
de ideas clave.

F11.2 Los orbitales hibridos sp en ¢l BeCl, gaseoso (p. 406)
T11.1 Composicion de orbitales hibridos (p. 410)

F11.8 Los pasos conceptuales desde la formula molecular hasta
los orbitales hibridos (p. 410)

F11.10 Los enlaces o y m del etileno (C,H,) (p. 412)

F11.14 Contornos y energias de los OM de enlace y de antienlace
enelH, (p. 416)

F11.18 Contornos y energias de los OM 6 y 7 a través de com-
binaciones de OA 2p (p. 419)

F11.20 Ocupacion del OM y propiedades moleculares desde el
B, hasta el Ne, (p. 420)

Respuestas a los problemas de aplicacién

11.1 @) La forma es lineal, asi que el Be tiene una hibridacion sp.
hibridacién
[ 1] [1T2] (1]
2s 2p sp 2p

Atomo de Be aislado Atomo de Be hibridado
b) 1La forma es tetraédrica, asi que el Si tiene una hibridacion sp'.

5 o] Sp

Atomo de Si aislado Atomo de Si hibridado
¢) La forma es de cuadro plano. asi que ¢l Xe tiene una hibrida-
cion sp'd.

iy [ [ [ [ [ [*=
5s S5p 5d

Atomo de Xe aislado

[t fr o] | | |
spid? 5d
Atormo de Xe hibridado

11.2 g) H—C=N: HCN es lincal,
asi que ¢l C tiene una hibrida-
<ion sp. El N también tiene una
hibridacion sp. Uno de los sp
del C se traslapa con el |5 del

H para formar un enlace 6. El
otro sp del C se traslapa con un
sp del N para formar un enlace ©.

El otro sp del N tiene un par solitario. Dos orbitales 7t no hibridados
del N y dos del C se traslapan para formar dos enlaces 7.

b 0=C=0

El CO, s lineal, asi que el C tiene una hibridacion sp. Ambos
atomos de O tienen hibridacion sp’. Cada uno de los sp del C
se traslapa con cada uno de los sp” del O para formar dos enla-
ces 6. De igual manera, cada uno de los dos orbitales p no
hibridados del C forma un enlace  con un p no hibridado de
uno de los dos dtomos de O. Dos sp* de cada O tienen pares
solitarios.

113 |ﬂ|

1s = i 1s
\.
Oy

OAdeH OMdeH,> OAdeH

No parece que exista. OF = $(2 - 2) = 0; (6,.)°(6%,.)°
11.4 Orden de enlace: F,> =0; F, = 5; F,=1; F,' = 14
F,2' =2

Energia de enlace: F,> < F," < F, F," <F,*

Longitud de enlace: F,”* < F,* < F, <F,: F,2 no tiene enlace
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Problemas

Las respuestas a los problemas con un ndmerc en color se en-
cuentran al final del libro. Las secciones de problemas correspon-
den con el texto y se dan el (los) nimero(s) de ejemplos
importanites. Muchos ofrecen preguntas para la revision de con-
ceptos, ejercicios para aumentar habilidades (escritos en pares
similares), y problemas en contextos relevantes. Posteriormente,
se presentan problemas de comprension basados en el material
de cualquier seccién y capitulo previc.

Teoria de enlace valencia (EV) y la hibridacién
de los orbitales
(Ejemplo 11.1)

M Preguntas para revisién de conceptos

11.1 ¢Qué tipo de hibridacién de orbitales del 4tomo central
corresponde a cada arreglo de grupo de electrones: a) trigonal
planar; b) octaédrica; ¢) lineal; d) tetraédrica; ¢) trigonal
bipiramidal?

11.2 ;Cudl es la hibridacion de orbitales de un atomo central
que tiene un par solitario y sc enlaza a: g} otros dos dtomos; b)
olros tres atomos; ¢) otros cuatro atomos; d) otros cinco to-
mos?

11.3 ;En qué se diferencian el carbono y el silicio con respecto
al tipo de orbitales disponibles para hibridacién? Explicar.

11.4 ;Cuéntos orbitales hibridos se forman cuando cuatro
orbitales en un dtomo central se combinan durante una reac-
cién? Explicar.

M Ejercicios para desarrollar habilidades (en parejas)
11.5 Dar el niimero y tipo de orbital hibrido que se forma cuan-
do se combina cada conjunto de orbitales atémicos:

4) dos d, uno s y tres p b) tres py uno s

11.8 Dar el niimero y tipo de orbital con hibrido que se forma
cuando se hibridan cada conjunto de orbitales atémicos:

@) uno p y uno s b) tres p, uno d y uno s

11.7 ;Cuél es la hibridacién del nitrégeno en a) NO; b) NO,; ¢)
NO,?

11.8 ;Cuél es la hibridacién del carbono en a) CO;*; b) C,0,7 ¢)
NCO™?

11.9 ;Cuadl es la hibridacién del cloro en a) Cl0,; b) Cl10;7; ¢)
Clo.?

11.10 ;Cuél es la hibridacién del bromo en ) BrFy; b) BrO;7 ¢)
BrF;?

11.11 ;Qué tipos de orbitales atomicos del dtomo central se
hibridan para formar orbitales.hibridos en a) SiClH;; b} CS,?
11.12 ;Qué tipos de orbitales atémicos del atomo central se
hibridan para formar orbitales hibridos en a) C1,0; #) BrCl,?

11.13 ;Qué tipos de orbitales atomicos del dtomo central se
hibridan para formar orbitales hibridos en a) SCI;F; b) NF;?
11.14 ;Qué tipos de orbitales atémicos del d&tomo central se
hibridan para formar orbitales hibridos en a)PFy; b) SO,*?

11.15 Usar diagramas parciales de orbitales para mostrar ¢c0mo
los orbitales atémicos del 4tomo central llevan a orbitales hibridos
en a) GeCl; b) BCly; ¢) CH;*.

11.18 Usar diagramas parciales de orbitales para mostrar c6mo
los otbitales atémicos del dtomo central llevan a orbitales hibridos
en a) BF,; b) PO, ¢) SO;.

11.17 Usar diagramas parciales de orbitales para mostrar c6mo
los orbitales atémicos del 4tomo central llevan a orbitales hibridos
en a) SeCl,; b) H,0% ¢} IF,".

11.16 Usar diagramas parciales de orbitales para mostrar como
Jos orbitales atémicos del dtomo central llevan a orbitales hibridos
en a) AsCly; b) SnCl; ) PF,".

M Problemas en contexto

11.19 El isocianato de metilo, CH,—N=C==0, es un interme-
diario en la manufactura de muchos pesticidas. Fue notoria en
1984, la fuga en una planta de manufactura que maté a mas de
2 000 personas en Bhopal, India. ;/Cuél es la hibridacién del Ny
de los dos dtomos de C en el isocianato de metilo? Dibujar la
forma de la molécula.

La manera en que se traslapan los orbltales
y los tipos de enlace covalente
(Ejemplo 11.2)

M Preguntas para revision de conceptos

11.20 ;Las siguientes afirmaciones son falsas o verdaderas?
Corregir cualquiera que sea falsa.

a) Dos enlaces ¢ comprenden un doble enlace.

b) Un triple enlace consiste en un enlace n y dos enlaces o.

¢) Los enlaces formados con orbitales atémicos s siempre son
enlaces ©.

d) Un enlace = limita la rotacién sobre el eje del enlace ©.

¢) Un enlace 7 consiste en dos pares de electrones.

f) El traslape de extremo a extremo resulta en un enlace con
zonas de densidad de electrones encima y debajo del eje del
enlace.

M Ejercicios para desarrollar habilidades (en parejas)
11.21 Describir los orbitales hibridos usados por el atomo cen-
tral y tipo(s) de enlaces formados en a) NO57; b) CS;: ¢) CH;0.
11.22 Describir los orbitales hibridos usados por el dtomo cen-
tral y tipo(s) de enlaces formados en a) Oy; b) 157 ¢} COCL,.

11.23 Describir los orbitales hibridos usados por el(los) atomo(s)
central(es) y tipo(s) de enlaces formados en a) FNO; b)C,F,; ¢)
(CN),.

11.24 Describir los orbitales hibridos usados por el (los) dtomo(s)
central(es) y tipo(s) de enlaces formados en a) BrF;; b)
CH,C=CH:; ¢} SO,.

M Problemas en contexto

11.26 El 2-buteno (CH,CH=CHCH,) es un material inicial para
la manufactura de aceites lubricantes y muchos otros compues-
tos. Dibujar dos diferentes estructuras para el 2-buteno, indi-
cando los enlaces ¢ y T en cada una.

Teoria de orbitales moleculares (OM)
y deslocalizacién de electrones
{Ejemplos 11.3 y 11.4)

M Preguntas para revision de conceptos

11.26 Dos orbitales p pertenecientes a un dtomo y dos orbitales
p de otro d&tomo se combinan para formar orbitales moleculares
para los atomos unidos. ¢(Cudntos OM resultaran de esta com-
binacién? Explicar.

11.27 Ciertos orbitales atémicos en dos dtomos fueron combi-
nados para formar los siguientes OM. Mencionar los orbitales
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atomicos usados, los OM formados, y explicar cual OM tiene
mayor energia:

@< @ Q-

11.28 ;Como se comparan entre si los OM de enlace y de
antienlace que se forman a partir de un determinado par de OA
con respecto a: a) energia; k) presencia de nodos; ¢) densidad
internuclear de electrones?

11.29 Los OM de antienlace siempre tienen por lo menos un
nodo. ;Un OM de enlace puede tener un nodo? En caso afir-
mativo, dibujar un ejemplo.

B Ejercicios para desarrollar habilidades (en parejas)
11.30 ;Cuantos electrones se requieren para completar a) un
OM de enlace o; b) un OM de antienlace ; ¢) los OM formados
por una combinacdion de los orbitales 1s de dos atomos?

11.31 ;Cuantos electrones se requieren para completar a) los
OM formados al combinarse de los orbitales 2p de dos atomos;
by un OM o%; ¢) los OM formados de la combinacion de los
orbitales 2s de dos atomos?

11.32 Mostrar las formas de los OM de enlace y de antienlace
constituidos por la combinacion de a) un orbital s y un orbital p;
b) dos orbitales p (extremo a extremo).

11.33 Mostrar las formas de los OM de enlace y de antienlace
constituidos por la combinacion de a) dos orbitales s; b) dos
orbitales p (lado a lado).

11.34 Usar diagramas de OM y los érdenes de enlace que ob-
tenga de ellos para contestar lo siguiente: a) (El Be," es estable?
b) ¢El Be,' es diamagnético? ¢) ¢Cual es la configuracion de los
clectrones de valencia del Be,*?

11.35 Usar diagramas de OM y lus drdenes de enlace que ob-
tenga de ellos para contestar lo siguiente: a) ¢El O, es estable?
b) ¢El O, es paramagnético? ¢) ¢Cual es la configuracion de los
electrones de valencia del O, 2

11.36 Usar diagramas de OM para colocar al C,, C, y C," en
orden de a) encrgia de enlace creciente; b) longitud de enlace
creciente.

11.37 Usar diagramas de OM para colocar al B,", B,y B, en
orden de g) energia de enlace decreciente; b) longitud de enlace
decreciente.

B Problemas de comprension
Problemas con un asterisco (*) son mas dificiles.

11.38 Pronosticar la forma, escribir la hibridacion del dtomo
central, y proporcionar los dangulos de enlace ideales y cual-
quier desviadion esperada en a) BrO,; b) AsCl,; ¢) Se0,”; d)
BiF,>: e) SbE,”: f) AlIF,>: g) IF,", ~

11.39 El butadieno (mostrado abajo) es un gas incoloro usado para
fabricar hule BUNA sintético y muchos otros compuestos

H H H

-
L]
H—C=C—C=C—H

a) ¢ Cudntos enlaces o y enlaces n tiene la molécula?

b) ¢Son posibles los arreglos estructurales cis/trans sobre los do-
bles enlaces? Explicar.

11.40 La epinefrina (o adrenalina) es una hormona que existe
en forma natural, pero que también se fabrica comercialmente
para usarse como estimulante para el corazén, como descon-

gestionante nasal y para el tratamiento del glaucoma. Una es-
tructura valida de Lewis es

HooH T
= 7P
H- -t}—c< \C—C—C—-N—C—H
\C_C// [
;X H H HH
H—O: H

a) ¢Cual es la hibridacion de cada atomo de C, O y N?
b) ¢Cuantos enlaces o tiene la molécula?
¢} ¢Cuantos electrones m estdn

deslocalizados en el anillo? H\ }"

11.41 La isomiazida ¢s un agente f—c\

antibacterial particularmente 1itil con- >C—C—N—N—H
tra muchas cepas comunes de tubercu- C—C él) I!I |L

losis. Una estructura de Lewis valida l{ \H

se muestra a la derecha.

a) ;Cudntos enlaces o hay en la molécula?

b} ¢Cual es la hibridacion de cada atomo de C y de N?

11.42 El modo de traslape de orbitales influye grandemente en
la fuerza del enlace. Usar la teoria de EV para explicar por qué ¢l
cnlace C=C (614 klJ/mol) ne es el doble de fuerte que el enlace
C—C (347 kJ/mol) y por qué el enlace C=C (839 kJ/mol) no es
tres veces mas fuerte.

11.43 En cada una de las siguientes ecuaciones, ;cual cambio
de hibridacion, en caso de haberlo, ocurre para el atomo subra-
yado?

a) BF, + NaF — Na" BF,~

b) PCI, + Cl, — PCl,

¢) HC=HC + H, — H,C=CH,

d) SiF, + 2F —» SiF,’

€) SO, + § 0, — SO,

11.44 El tetrazeno (secuencia atomica H,NNNNH,) es un tipo
de hibride inestable de nitrdgeno que se descompone por arriba
de los 0°C en N, e hidrazina (N,H,).

a) ¢Cual es la hibridacién del N en estos tres compuestos?

b) Clasificar los tres tipos de enlaces N-N en términos de longi-
tud y fuerza crecientes.

¢) Dibujar estructuras para las formas cs y trans del tetrazeno y
pronosticar cual, de haberla, es polar.

11.48 Cierta evidenda experimental inesperadamente mues-
tra que las moléculas gaseosas de CaF,, SrCl, y BaCl, tienen
formas inclinadas.

a) ¢Qué estructura hubicra esperado para estas moléculas?

b) ¢Qué propiedad pudo haberse medido para proporcionar esa
evidencia?

11.46 Usar diagramas orbitales parciales para mostrar como los
orbitales atomicos en el atomo central conducen a los orbitales
hibridos en a) IF,; b) ICL; ¢) XeOF,; d) BHF,.

11.47 El triptofano es uno de los aminoacidos tipicamente en-
contrados en las proteinas:

H H
| H ER
N A e
L E ] \(u;'o'—H
-~ i B
H =~ I/ \?‘/ ~H :0:
H H

a) ¢Cual es la hibridacion de los atomos de C, N y O numera-
dos?
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b) ;Cudntos enlaces ¢ estdn presentes en el triptofano?

¢) Pronosticar los dngulos de enlace en los puntos a, b, y c.
11.48 El dngulo de enlace en el NH; es 107.3°, mientras que en
el PH, es de 93.6°. Explicar estos datos usando la teoria de EV.
*41.49 El ion sulfato puede representarse con cuatro enlaces
S$—0 o con dos enlaces S—O y dos enlaces S=0.

a) ¢Cudl representacion es mejor desde el punto de vista de las
cargas formales?

b) ¢Cuadl es la forma del ion sulfato, y qué orbitales hibridos del
S se postulan para el enlace ¢?

¢) En vista de la respuesta del inciso ), ;qué orbitales del S
deben usarse para los enlaces n? ;Qué orbitales del O?

d) Dibujar un diagrama de traslape para mostrar como un orbital
atémico del S y uno del O se combinan para formar un enlace 7.
*114.80El hidrocarburo aleno, H,C=C=—CH,, se obtiene indirec-
tamente a partir del petréleo y se usa como precursor para varios
tipos de plasticos. ; Cudl es la hibridacion de cada dtomo de C del
aleno? Hacer un dibujode los enlaces para el aleno conlineas para
los enlaces ©, y mostrar el arreglo de los enlaces . Asegurar de
representar la geometria de la molécula en tres dimensiones.
11.514 Muchas moléculas diatémicas heteronucleares inusuales
se forman en los gases calientes. Dibujar un diagrama de OM,
escribir la configuracién de los electrones de valendia, y pro-
nosticar el orden de enlace para: a) BC; b) OF

*11.82 Fl 4cido linoléico (abajo) es un acido graso esencial que
se encuentra en muchos aceites vegetales, como la soya, caca-

huate y semilla de algodén. Una propiedad estructural dave de .

la molécula es la orientacion cis alrededor de los dos dobles en-
laces, donde R, y R, representan dos diferentes grupos que for-
man el resto de la molécula.
R, N /CHZ\ /Flz
C=C C=C
W MK K
a) ¢Cuantos compuestos diferentes son posibles, cambiando so-
lamente la disposicion cis/trans alrededor de estos dos dobles
enlaces?
b) ¢Cuantos son posibles para un compuesto similar con tres
dobles enlaces?

N N L N
C=C C=C C==C
W SMH  SMH  H

11.53 La molécula de B, es paramagnética (véase figura 11.20).
¢COmo apoya este comportamiento el orden de los niveles de ener-
gia de los OM que surgen de la combinacién de orbitales 2s y 2p?
¢El comportamiento magnético del B, seria diferente si no hubiera
combinacién de orbitales 25 y 2p? Explicar.

11.84 Aunque el LiF consiste de iones en estado sélido, tam-
bién existe como moléculas de'LiF altamente polares en el esta-
do gaseoso. Con base en las magnitudes relativas de propiedades
tales como energia de ionizacion, afinidad electrénica y
electronegatividad, explicar por qué las moléculas son polares.
Dibujar un diagrama de OM para el LiE similar a aquel para el
HE, suponiendo que el orbital 2s del Li interactiia con el orbital
2p del E.

11.55 Hay una preocupacién undnime entre las agencias del
gobierno de EUA relacionadas con la salud, acerca de que la
dieta en ese pais contiene demasiada carne, y se han hecho
numerosas recomendaciones para fomentar el consumo de més
frutas y vegetales. Una de las fuentes mds ricas de protefnas
vegetales es la soya, disponible en muchas formas, especialmen-

te como queso de soya, o tofu. Este material es parte de la dieta
en muchas partes de Asia y recientemente los quimicos han ais-
lado un agente anticancerigeno, llamado genisteina, del tofu, lo
cual puede explicar la incidencia mucho menor de cancer entre
la poblaciin del Lejano Oriente. Una estructura de Lewis vilida
para la genisteina es

a) ¢La hibridacién de cada C en anillo de la derecha es la mis-
ma? Explicar.
b) ¢La hibridacién del &tomo de O en el anillo central es la mis-
ma que para ¢l 4&tomo de O en los grupos OH? Explicar.
¢) (Cuantos enlaces 6 entre dtomos de carbono-oxigeno hay en
la molécula? ¢ Cudntos enlaces © carbono-oxigeno?
d) ¢Todos los pares solitarios de atomos de oxigeno ocupan el
mismo tipo de orbital hibrido? Explicar.
*114.86 Las proteinas simples consisten de aminodcidos enlazados
en una larga cadena, una pequefia parte de cuya estructura es

Ry :O: 10s

N

----—fN—C—CHN—C—C—----

LT
H

H H H

Los experimentos muestran que la rotacién sobre el enlace C—N
(flecha) se restringe en cierta medida. Explicar esto con estructuras
de resonancia y mostrar los tipos de enlace presentes.

11.57 El compuesto 2,6-dimetilpirazina le otorga al chocolate
su aroma y se usa extensivamente en saborizantes. Una estruc-
tura valida de Lewis es

H
|

I
e e
H Il H

S
a) ¢ Qué orbitales atdmicos se combinan para formar los orbitales
hibridos del N?
b) ¢En qué tipo de orbitales hibridos residen los pares solitarios
del N?
¢) ¢La hibridacién del C en el CH, es la misma que en el anillo?
Explicar.
11.58 El 4cido acetilsalicilico (aspirina), la medicina mas amplia-
mente usada en el mundo, tiene la siguiente estructura de Lewis:

H H

H

N\ /
Cc— :0:
H—((f —Z\}—E—Q—H
— 0O H
H/C |

:Q——c—(l:—H
H
a) ¢Cuadl es la hibridacion de cada atomo de C central y de
cada dtomo de O?
b) ¢Cuantos enlaces n localizados hay presentes?
¢) ¢Cuéntos dtomos de C tienen una forma trigonal planar a
su alrededor? ;Y una forma tetraédrica?



