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3.1 Lateoria de la repulsion de los pares electronicos de la capa de valencia (VSEPR)
A diferencia del enlace ionico, el enlace covalentgiecional La forma de una molécula explica una
parte esencial de sus propiedades. La teoria de la repulsion de los pares electrénicos de la ca
valencia (VSEPR) hace una simple adicion a las ideas de Lewis que permite prever la forma de
molécula dada: “Los pares electronicos se repelen unos a otros, por lo que se situaalépaduss
posible entre si”.
Moléculas sin pares solitariod.a VSEPR predice las siguientes formas de moléculas:

Molécula Estructura de Lewis Pares electréonicos Geometria molecular
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Moléculas con pares solitariofara los pares solitarios se sigue el mismo esquema que para los pares
enlace. Ahora bien, la forma de una molécula viene dada por la disposicion de los atomos alrededo
atomo central, por lo que los pares solitarios son, desde ese punto de vista, transparentes. Por otra
los pares solitarios ocupan un espacio mayor y mas cercano al &tomo que los pares dgueslace,
mientras aquellos son son atraidos por un unico nucleo éstos lo son por dos. Para disminuit
repulsiones, los angulos tienen que ser mayores alrededor de los pares solitarios y decrecer en el
(PS,PS) > (PS,PE) > (PE,PE) [PE = par de enlace, PS = par solitario]. En una moléqdeeson
solitarios de geometria electrénica tetraédrica, los angulos no son iguales a 109,5°, sino que son ma
en torno a los pares solitarios y, por tanto, menores entre pares de enlace. Asi, el angulo H-N—-H ¢
107° en NHy el H-O-H es de 105° en@.

En una bipiramide trigonal, los tres vértices situados en el plano ecuatorial no son equivalentes
los dos situados en los apices. Un vértice ecuatorial tiene como vecinos mas proximos dos ecuatorie
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120° y dos axiales a 90°, mientras que uno apical tiene tres vecinos préximos a 90°. Al haber mas esj
en las posiciones ecuatoriales, los pares solitarios ocupan preferentemente estas posiciones. Por la |
razon, en un octaedro dos pares solitarios se colocan en posiciones opuestas.

Mol. Est. de Lewis PE PS P  Geometria electronica Geometria Molecular
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Moléculas con sustituyentes de distinta electronegatividblah sustituyente electronegativetira
densidad electrénica del atomo central de forma que el par de enlace ocupa mas espacio en tor
atomo sustituyente que en torno al central. Cuanto mas electronegativo sea el sustituyente, menor
espacio que ocupa el par electrénico en el a&tomo central y, en consecuencia, los angulos entre enl:
atomos muy electronegativos son menores que a atomos menos electronegativos. Por ejemplo, el &
X—P-X es de 97,8° en RFL00,3° en PCly 101,0° en PBy.
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Moléculas con enlaces multipleEn un enlace doble o triple, los dos o tres pares de enlace se encue
tran en el espacio situado entre los dos atomos que enlazan. Una forma conveniente de abordar un ¢
multiple es considerar que ocupa una Unica zona del espacio y tratarlo como uno sencillo. Ahora bier
enlace multiple ocupa mas espacio y, tal como pasa con los pares solitarios, los angulos de enlace
torno son mayores y ocupan preferentemente las posiciones ecuatoriales de las bipiramides trigonale

Molécula  Estructura de Lewis Enlaces PS Geometria molecular
CO, O—C=0 2 0 O0=C=0 lineal
H H H H
CoHy \C:C/ 3 0 :120°CC:C triangular plana
/ N
H H H H
] |
F F . e, .
~o e bipirdmide
e _5=0 > 0 . 5=0 trigonal
F F™
F F
F .. O\ll: balancin
XeOsF; /Xe:O 4 1 /Xe :
Fl o™ |
O F

3.2 Las moléculas polares

Una de las propiedades que depende de la forma de una molécutmkesidad. Unamolécula polares

una molécula con un momento dipolar eléctrico no nulo. Es importante diferenciardate polary
molécula polar En algunas moléculas, la suma de los momentos dipolares de los enlaces puede ser |
dando lugar a una molécula no polar.

Algunas moléculas apolares Cl< 1Bet>Cl 0¢1CL50 F’ﬁxeﬁ;
H 3 iF H H
1 Cl F F NS
CletP S tsry C=C
B c cl F F
alaNY= HY %H g iF H\Z /XH
Algunas moléculas polares F F ol
a1 Mg @N@H %ﬁF FHC% e /E F g
o M 7T DoptEr
HYH F F

3.3 La descripcion mecano-cuéntica del enlace quimico

La resolucién exacta de la ecuacion de Schrodinger es imposible para moléculas polielectrénicas, p
se precisa realizar algunas aproximaciones. Estas aproximaciones se basan en dos modelos alternat
La teoria del enlace dealencia construye la funcion de onda de la molécula vista como un
conjunto de pares electroniclogalizadosen un atomo o entre dos atomos. Se trata deelsion
mecano-cuantica de las ideas de Lewis y comparte con ellas conceptos como la resonancia.
La teoria de los orbitalesnolecularesconstruye la funcién de onda de la molécula como un
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3.4

conjunto deorbitales moleculares deslocalizadosr toda la molécula.
En ambas teorias, sblapamientode orbitales atomicos juega un papel fundameaando
participan orbitales direccionales, el solapamiento depende de la direccion de interaccion:

=3 'S

Maximo Solapamiento Solapamiento intermedio Solapamiento nulo

La teoria del enlace de valencia (TEV)
La teoria de enlace de valencia supone que un enlace entre dos atomos se forma por el solapamie
dos orbitales, uno de cada atomo, si el total de electrones que ocupan ambos orbitales es de dos.

Un enlace 6ptimo exige un maximo solapamiento entre los orbitales participantes, por lo que ¢
atomo debe tener orbitales adecuados dirigidos hacia los otros atomos con los que se enlaza. A me
esto no es asi, y en la formacion de un enlace no participa un orbital atdbmico puro simezciaa
(hibridacion) de orbitales atobmicos adecuada para que los orbitales hibridos se encuentren orientadc
las direcciones de enlace. Por ejemplo, en una molécula linealB®@lg los enlaces Be—@staran
previsiblemente formados por orbitales hibridpg50%s, 50%p) del berilio:

A . A
((2) ¢ yGFD e (o a Xy

En la tabla 3.1, se da la hibridacion necesaria para cada tipo de geometria. En los ejemplos, la hibridz
dada es la de los orbitales del atomo central.

Tabla 3.1. Hibridacion de orbitales atémicos y geometria electrénica

Geometria electrénica Orbitales necesarios Orbitales hibridos Ejemplos

Lineal s+p sp BeCl,, CG,
Triangular plana sS+p+p sp? BF; SnCl, CH,
Tetraedro S+p+p+p sp? (0 s&b) CH,, NH;, H,0O
Bipiramide trigonal s+p+p+p+d spd (o spd) PCL, SF, CIF;, 15
Octaedro s+p+p+p+d+d spd? SF, BrF;, XeF,

La energia de un orbital hibrido es la media aritmética de la de los orbitales mezclacparéaste
resaltar que la tabla anterjaredicelos orbitales hibridos que participaran en los enlaces a partir de I
geometria de molécula (estimada por la VSEPR u obtenida experimentalmente), y no viceversa.
Enlaces sencillosSe forman por solapamiento frontal de orbitales, llamado solapamiento

BeH2 1s
H |1
2p(Be)
2sp(Be) 1s(H) 2sp 2p Q
(E%@) Bl | 9
2s T 2p _ )
Enlaces o Be/f | Orbitales 2p vacios
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BH3 1s
1s(H) |
257 2 2p(B)
{1 "
2s T 2p
Enlaces o 1| Orbital 2 p vacio
1s
H |}
2sp®
c !
2s T 2p
c iyl |t
1s
H 1
2sp’®
N
2s T 2p
Enlaces o N ” 1

Enlaces dobles y triplesSolo se puede formar un enlace entre dos &tomos por solapamidiridos
enlaces multiples, un enlace se forma por solapamiento foontal resto por solapamiento lateral

C,H =
ol 1s(H H |
2sp’ 2p 2p(C)
c| |t 1 e A -
2s T 2p
Enlaces o c H ff EnlacesTt

Moléculas con direcciones de enlace no equivalents.moléculas como el Nt el CH,, todos los
hibridos no tienen por qué ser exactamente iguales, ya que juegan papeles diferentes{eh s
enlazan N con H y otro aloja un par solitario; en g [ dos enlazan C con H y otro C con C). En
dichos casos se pueden esperar separaciones de la hibridacion prevista. Fara el HS, podemos
pensar en dos modelos extremos (ver figura 3.1). Posiblemente el modelo con hibridaciérreah mas
para el HO, ya que H-O-H = 104°, y el modelo sin hibridacionlo sea parsSlyd que H-S-H = 92°.
Solo mediante atalculo mecano-cuanticoorrespondiente se podria confirmar esa prevision.
Hibridacion y electronegatividadRecordemos (ver tema 2) que la capacidad de un &tomo para atraer I
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Figura 3.1.Dos

modelos para el enlace X—H
en el agua y en el sulfuro
de hidrégeno.

X=0(n=2),S0=3)

Angulo H-X—H acorde con hibridacion

Caracter en orbitales de X del enlace X—H

Caracter en orbitales de X de los pares solitarios

Modelo CON hibridacion Modelo SIN hibridacién

(Por claridad, noes
han dibujado los
orbitalessy p de
los pares solitarigs

np(X) 1s(H)
ns np
XU ] x4y e
109,5° 90°
25% s mas caracterp 0% s
75% p ———> 100% p
25% s mas caracters  50% s
75% p 50% p

electrones de un enlace covalente puedensedificada por varios factores, de manenze la
electronegatividad de un atomo es mayor cuanto mayor es su estado de oxidaciéon y cuanto mayor
caracters del orbital hibrido que participa en el enlace.

3.5 Lateoria de los orbitales moleculares

Muchas moléculas no son descritas correctamente mediante la teoria de Lewis. Un ejemplo e
diborano (BHg) que es urtompuesto electro-deficientao hay suficientes electrones de valencia para
poder asignarle una estructura de Lewis. Otro ejemplo es @i®es paramagnético, mientras que la

teoria de Lewis prevee que sea diamagnético.

Orbitales enlazantes wnntienlazantes En la teoria de orbitales moleculares, los orbitales atdmicos al
solapar forman orbitales moleculares. Dos orbitales atomicos solapan daratbitah molecular

enlazantey otro antienlazante En un orbital
probabilidad de situarse entre los atomos,
antienlazante, los electrones que lo ocupan

enlazante, los electrones que lo ocupan tienealtana
por lo que su llenado estabiliza la molécularktalun
tienen una baja probabilidad de situarse entre los atomo

lo que su llenado desestabilizantmlécula. En urdiagrama deinteraccion(fig. 3.2) se muestran los
niveles de energia de los orbitales atbmicos y moleculares, asi como los orbitales atomicos

contribuyen a cada orbital molecular.

Ha H-H Hg

24 gCANL)
S 1
é ‘o 1s(A)
o - +
g A X @
w — ¥ 1s(A)
US

®- @

> D

olJ

Figura 3.2.Diagrama de

O, interaccion para la
molécula de hidrégeno.

1s(B)

1s(B)

Como A<A*, las interacciones entre 2 orbitale®n estabilizadoras sison a 2 electrones y
desestabilizadoras si son a 4 electronesrdi#gn de enlaces igual a

(numero de electrones en orbitales enlazantes — nimero de electrones en orbitales antienlazantes

3

La interaccion entre dos orbitales atbmicos es mayor cuanto mayor sea su solapamiento y ment

diferencia de energia.
Diagramas de interaccion para moléculas

homodiatomicas del segupettodo. (Figura 3.3). El

diagrama de la figura 3.3 es cualitativamente correcto sélo cuando se puede despregeracton
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entre el orbital de un atomo y el del otro. Si dicha interaccién no es despreciableptbgales
molecularegr, y g, se mezclan entre si. El resultado de sumezcla es, de acuerdo a una propiedad gel
de la mecanica cuantica, un alejamiento de sus energias: el orbi¢dlierza su caractenlazante,
disminuyendo algo su energia, mientras que el orbitglierde caracter enlazante, aumentando su
energia. Lo mismo ocurre con los orbitatgsy o,*. El resultado puede ser un cambio en el diagrama
cualitativo tal como se muestra en el diagrama de la figura 3.4. Esta mezcla en la TOMe@frge?

equivalente a la hibridaci@-pen la TEV.

XA X=X Xg A _
- e 0
A P92 z
o) + p
o v 2A)  2B) |
“QE_) 2p —\ I:)= 2p
) A K [ B
i [T EO
R TR 7L, = o A B
> : ; 2p,(A) pfe) |92 XD
0 o
,’ 0- A\ r
N o> D
2s < B 2s @ + J
\\\ s O-S
. K 25(A) 25(B)
O'S ~

Figura 3.3. Diagrama de interaccién cualitativo para moléculas homodiatémicas del segundo periodo en las
que la interaccion entre el orbital @ un atomo con ep2del otro es pequefia.

Diagramas de interaccion para moléculdseterodiatomicas. (Ver figura 3.5) El 4tomo mas
electronegativo (el oxigeno en este caso) tiene los orbitales mas bajos en energibithles
moleculares enlazantes tienen mas participacion de los orbitales atomicos del oxigeno, pues estar
préximos en energia, que del nitrégeno (matematicangente ay,,(N) + by, (O), dondea < b) y los
antienlazantes del nitrégeng . = by, (N) — ay,(O), dondea < b. Por ello, los orbitales enlazantes es-
tan mas localizados sobre el oxigeno y los antienlazantes sobre el nitrogeno. Como hay mas orbitales

XA X=X Xg
X
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Figura 3.4.Diagrama de interaccion cualitativo
para moléculas homodiatomicas del segundo
periodo en las que la interaccion entre el orbital

2sde un atomo con elp? del otro es grande.

N N-O (@)
2 y
II (o4 a“ z 8'\] 80

Figura 3.5. Diagrama de interaccion para la molécula NO.
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lazantes llenos que antienlazantes llenos, el resultado es que la densidad electronica total esté
localizada sobre el oxigeno.
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Seminarios

teoria de la repulsién de los pares electrénicos de la capa de valencia

Ejercicios interactivos en la pagina Web http://www2.alcala.es/edejesus/interactivos/inicio.htm
3.1 Predice la forma de cada una de las siguientes moléculas:
a) BeCl, b) CS, c) SQ d) ICl;, e) BF;, f) CBry, g) SiH,, h) NCL, i) Sekf, j) PF;, k) SF,, 1) XeG,
m) SQ,, n) Sk, o) CIQ,, p) IF;, q) OF, r) H,Te, s) NF,, t) POB,
3.2 Predice la forma de cada uno de los siguientes iones:
a) H,0*, b) CIQ,, ¢) NO;, d) SQ7, e) NH*, f) SO,%-, g) PG3~.
3.3 Predice la forma alrededor del &tomo escrita@siva
a) CH;—CHg, b) CH,=CH,, ¢) CH=CH, d) CH;—CH,—CH,, €) HGGC—CH=CH,.
3.4 Estima el valor de los angulos de enlace marcados con un arco y una letra minudscula:

H @& H C[T //O T H}_ | d O O
fc\:c/\}b H (I:_C\)ad_ H— C]_ —H H c—c\)%_ p —o c—c’\}
H H H o] N H
(a) (b) (©) (d) o a
3.5 Para cada ion o molécula, di un atomo A de los grupos principales para el que se correspondan la for
y la estructura:
a) [AH,] triangular plana b) [AH] piramidal  c) [AH]- piramidal d) [AH]- tetraédrica
e) [AH % tetraédrica f)[AH] lineal g) [AH,] angular
3.6 Contrariamente a lo que predice la VSEPR, en #]la disposicion de los dos litios con respecto al
oxigeno es lineal. Busca una explicacion a este hecho, teniendo en cuenta el modelo de enlace en ¢
se basa esta teoria.
3.7 Para la moléculafe=0, ¢el angulo FCF es mayor o menor que el FCO?
3.8 Compara los angulos de enlace que se predicen para los siguientes pares de moléculas:
a) CH,, NH3, b) OF,, OCl,, ¢) OF;, OH,, d) NH;, NF5, €) PH, NH,.
polaridad de las moléculas
3.9 ¢ Cuales de las siguientes moléculas es de esperar que tengan momento dipolar?:
a) H,, b) O,, c) HI, d) HF.
3.10 Predice si seran o no polares las siguientes moléculas:
a) ICI, b) H,S, c) CH, d) PCL, e) HgCl, f) CH;OH, g) HCHO (formaldehido).
3.11 Ordena los siguientes isobmeros de mayor a menor momento dipolar, indicando cuéles no son polares
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Cl Cl Cl cl ¢ Cl. H CI_ H

5, O »¥ f %
a) by T I I
Cl /C\ /C\ /C\
cl H H H ClI CI H
I Il 1] I Il 1]
hibridacion
3.12 Para las siguientes moléculas y iones, escribe una estructura de Lewis razonable (0 mas de una, si
gue mediante la resonancia de ellas se mejora la descripcion de la molécula), cuenta el namer
electrones del atomo central, propon una estructura (en base a la VSEPR), y ekibriddeion
previsible que tienen los orbitales atomicos del atomo central.
a) SF,, b) Sk, c) ICl-, d) G, e) CO?~.
3.13 Indica la geometria de la molécula, la hibridacion mas probable para los orbitales atdmicos de vale
del &tomo central y la polaridad de cada una de las siguientes moléculas:
a) CS, b) CBr, c) H,Te, d) SiH, e) OF, f) SF,, g) BF;, h) XeOF,.
3.14 Sefala la hibridacion de cada atomo de carbono en las siguientes moléculas:
a) CHCH,CH; b) CH=CH—CH,; c) CH—C=CH, d) CH=C=C=CH, e) HCGC—C=CH,
f) C¢Hg (benceno), g) HCHO (formaldehido).
3.15 ¢ Cual es la geometria de los entornos de cada uno de los atomos del acido a@HeOQH)? ¢ Cual
es la hibridacién de los orbitales atdbmicos de cada uno de los &tomos? ¢ Qué enlace carbono—oxigen
mas largo?
3.16 Da la composicion de cada uno de los enlaces de cada molécula en la forma, por ejsmplas)(C
a) CHg, b) CH,, c) HCN, d) CHOH, e) NO;,~.
3.17 En el etileno (HC=CH,) los cuatro hidrogenos estan en el mismo plano. Explica si la VSEPR y la TE
justifican dicha observacion experimental.
3.18 Describe el enlace en las moléculas de,0¥H, y H,O, de acuerdo a la teoria de enlacevalencia.
¢, Qué diferencias pueden sefalarse entre ellas?
3.19 La adicién de cierto caractdra un orbital hibrido, ¢aumenta o disminuye la electronegatividad de
atomo?
3.20 Calcula cualitativamente el caracsatel orbital hibrido que el &tomo de carbono emplea en los orbitales
gue estan dirigidos hacia los atomos de H y F, en los siguientes compuestos:

Compuesto Angulo H-C—H Angulo F-C-F
CH,F 110-112°

CHF, 119+ 0,4° 108,3+0,1°
CHF, 108,8£0,75°

solapamiento
3.21 ¢ Cuales de los siguientes orbitales atomicos situados sobre atomos diferentegeemdtia
representada solapan entre si?

30720 %5 B By

3.22 Di cuando el solapamiento de los siguientes orbitales situados en &tomos vecinos producirdaiy enlac
cuandort El ejez es el que une los dos atomos.

a) (I, 1s), b) (2, 20,), ©) (D, 20,), d) (2s, D)), €) (3,2 3d,2)
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teoria de orbitales moleculares
3.23 ¢ Cuales de los siguientes orbitales moleculares son enlazantes y cuéles antienlazantes? ¢Cyéles <

A~ Ll ~

3.24 ¢ Cual de las siguientes combinaciones de los étor@py A(b) debe conducir al orbitaholecular
representado en la figura? ¢Es un orbital enlazante o antienlazante? ¢ Qué combinacién debe cond
correspondiente orbital antienlazante?

d - o BRI e
g a @ e) 861) - gb) O(QAQ

Orbital Molecular
) e ) ( Aad

3.25 ¢, Cuél es el orden de enlace del catioiTE Seria su energia de enlace mayor o menor que la,@el ClI
¢, Es paramagnético?
3.26 Escribe las configuraciones electronicas moleculares para las espgci€3,0 0,y O,*.
a) Diferencia las que sean diamagnéticas de las que sean paramagneéticas.
b) Ordénalas de mayor a menor distancia de enlace.
c) Ordénalas de menor a mayor energia de enlace.
3.27 ¢ Cudl de los siguientes procesos endotérmicos debe tener mayor entalpia?
a) O7(g) — O-(g) + O(g); b) Q(9) ~ O(g) + O(g); ¢) G*(g) — O*(g) + O(g)
3.28 ¢ Podrian existir las siguientes moléculas (aplica la teoria que consideres mas adecuada)?
a) He2*, b) G,, ¢) Ne,, d) R, €) K.
3.29 ¢ Cual de las siguientes especies debe tener el enlace mas largo?
a) CNf, b) CN, c) CN.
3.30 ¢, Cudles de las siguientes moléculas son paramagnéticas? (aplica la teoria que consideres mas adec
a) CO, b) CJ, c) NO, d) N, e) BN, f) NO.
3.31 La figura siguiente representa el diagrama de interaccion para el fluoruro de hidrégeno. Contesta ¢
siguientes preguntas empleando Unicamente la informacion aportada por el diagrama.
a) ¢Qué interpretacion en términos de electronegatividad puedes dar al hecho de que los orbitale
fldor tengan menor energia que los del hidrégeno?
b) ¢Por qué son no enlazantes los orbitales moleculares procedentes de los orbitales aioynms 2
del flaor?
c) ¢ Por qué el orbitals2iel flior no interacciona con e tlel hidrogeno y, en cambio, si lo haceg?2
d) Coloca los electrones adecuados en el diagrama.
e) ¢Cuél es el orden de enlace?
f) ¢ Como es la forma aproximada del orbital enlazante? ¢De qué orbitales atbmicos procede?
g) ¢Es el enlace H-F un enlace covalente puro?
h) ¢ Quien tendra la carga parcial negativa?
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3.32 Dibuja el diagrama de interaccion para el LiH.

3.33 ¢ Qué diferencias existen entre la teoria de enlace de valencia y la teoria de orbitales molecular
estudiar las moléculas de B de G?

3.34 Discute la existencia o no de las siguientes moléculas, clasificAndolas por orden de estailitigd: H
H,2"y H,.

3.35 Al tratar las moléculas dety de Li, por la teoria de orbitales moleculares resulta un orden de enlace :
en ambos casos. Sin embargo, las distancias de enlace son 0,75y 2,67 A y las energias de enlace

105 kJ/mol, respectivamente. ¢, Cual de ellas es la mas estable y por qué la diferencia existente ent
magnitudes dadas?

3.36 Estudia las moléculaspara los halégenos segun la teoria de orbitales moleculares. Justifica adema:
secuencia siguiente de energia de enlace®, > Br, > |I,.

Soluciones a los seminarios

3.1 Ver las estructuras de Lewis de estas moléculas en el seminariSe da la geometria molecular y, entre paréntesis, la
geometria electrénica cuando no coincide con la molecular: a) lineal; b) lineal; c) triangular plana; d) forma de T (bipiram
trigonal); e) triangular plana, f) tetraédrica; g) tetraédrica; h) piramide trigonal (tetraédrica); i) octaédrica; j) piigomde
(tetraédrica); k) angular (tetraédrica); I) piramide trigonal (tetraédrica); m) angular (triangular plana); n) octaéchgesaio) a
(tetraédrica); p) piramide cuadrada (octaédrica); q) angular (tetraédrica); r) angular (tetraédrica); s) angular (tréenagular pl
t) tetraédrica.

3.2 Se da la geometria molecular y, entre paréntesis, la geometria electrénica cuando no coincide con la mplegoiaie a)
trigonal (tetraédrica); b) angular (tetraédrica); c) angular (trigonal); d) piramidal (tetraédrica); e) tetraédrica; fictetgaéd
tetraédrica.

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

3.4 a) a= 120°, b= 120°; b) a= 120°, b= 109,5°, c= 109,5°; ¢) & 109,5°, b= 120°; d) a= 120°, b= 109,5°, = 120°; d) a=
120°, b= 109,5°, = 120°, d= 109,5°; e) & 120°, b= 120°.

3.5 a) elementos del grupo 13, b) grupo 15, c) grupo 14, d) grupo 13, e) grupo 2, f) grupo 2, g) grupos 14 y 16.

3.6 El enlace es predominantemente idnico y los iones de carga igual tienden a alejarse mutuamente.

3.7 Menor.

3.8 a) H—C—H > H—-N-H (por par electrénico sobre N); b) F—~O—F < CI-O-CI (F mas electronegativo que Cl); ¢) F~O-F < H-0O-
(F maselectronegativaqjue H); d) H-N-H > F-N-F (F mé&sectronegativajue H); ) H-P-H < H-N-H (N mas
electronegativo que P).

3.9 Hly HF.

3.10 Seran polares a), b), d), f) y g).
3.11 a) I > 11 > Il (Ill no es polar); b) Il no es polar.
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3.12 a) Entorno al S hay 4 Pares b .. En torno al S hay 6 Pares =
F. .. de enlace y 1 Par solitarioo‘s: F FF\ F de enlace F;S «F
-|;/§\ F: Geometria electronica: = :10s7 i Geometria electronica: F F F
'..: .'.' e, . F .F.\ Foe 2 4.
Bllplr.amlfj,e trigonal Geometria molecular: *<F o ° O.cta.edn.cia\ o Geometria molecular
Hibridacion: dsp’ tetraedro deformado Hibridacion: d’sp’ octaédrica
9 En torno al | hay 4 Pares de d s - ., ENtornoalO central hay
. CI I enlacey 2 Pares solitariosCl .. vV , C| 0= (%7 Q' 2 pares de enlacey 1 0
- I {4 | Geometria electronica:  Cl '0‘ Cl © par solitario o O. o
.CI. oS CI ‘| Octaédrica AN Geometria electronicag i lecul
ezl L5 Geometria molecular:d 0-C: eometria molecular
Hibridacion: d’sp’ plano—cuadrada @ ® * Triangular plana angular
.5 .. 12—Entorno al C hay 3 Pares o Hibridacion: sp?
L de enlaces (y unom) |
+0: Geometria electronica: o~
Hay otras 2 est. Tri | | 3 )
resonantes de |a ' languiar plana Geometria molecular:
misma enegia. Hibridacion: sp? triangular plana

3.13 (Entre paréntesis se indica la geometria electrénica cuando es distinta de la molecular). ), lvepdlar; b) tetraédrica,
sp’, no polar; c) angular (tetraédrica)$, polar; d) tetraédricap’, no polar; e) angular (tetraédricaj$, polar; fyangular
(tetraédrica)sp’, polar; g) triangular planag?, no polar; h) pirAmide de base cuadrada (octaéddésay, polar.

3.14 a)sp’, sp’, P’ b) s, sp? spP°; ¢)sp?, sp, sp d) 7, sp, sp, SP% €) sp, sp sp; f) todossp?, g) sp?.

3.15 De izquierda a derecha: C: tetraédrigi@d,; C: triangular planssp?; O: angularsp. El enlace C-OH es mas largo que C=0.

3.16 a) 6 enlaces sigma (62, H1s), 1 enlace sigma (G, CZp?); b) 2 enlaces sigma (6@ H1s), 1 enlace sigma (G, CZp),

2 enlaces pi (G2 C2p) (C2p, CP); c) 1 enlace sigma (GR, H1s), 1 enlace sigma (GB, N2sp), 2 enlaces pi (G2 N2p)
(C2p, N2p); d) 3 enlaces sigma (68, H1s), 1 enlace sigma (Gp?, O2spd), 1 enlace sigma (B, H1s); e) 3 enlaces sigma
(N2s?, O2), 1 enlace pi (Ng, O).

3.17 Ver teoria.

3.18 Los cuatro hibridosp? Gnicamente son puros e iguales entre si en el metano.

3.19 Disminuye si es un orbitalde la misma capa (su energia es mayor que la de los orbigkesAumenta si es un orbitdlde
la capa anterior (su energia es menor que la de los orkitafgs

3.20 Posiblemente, los hibridsg? del carbono tienen mayor participaci&an los enlaces con el H que con el F.

3.21 b,cyf.

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

3.23 Enlazantes: a 'y c; antienlazantes: by d. Sigma: ayb. Pi:c,dye.

3.24 Elc.

3.25 (Rellenar el apropiado diagrama de orbitales moleculares). Q% £Cl,5, O.E.(C) = 1. La energia de enlace del'Glera
mayor que la del GIEI Cl,* es paramagnético mientras que glesl diamagneético.

326 a) OF  KK(029%(0% 2905 (T Thp) ATE e T 5 ) Paramagnética O.E.=25
o, KK(0592(0% 59 A 025 (Moo Tlop) AT 5 T ) Paramagnética O.E.=2
O,~  KK( 025)2(0*23)2(02p2) (Mo Tlopy) (T 5 T 5 )2 Paramagnética OE. =15
0,7 KK(059%(0% 29 X025 (T Tlopy) (T 5 T 5 )* Diamagnética OE.=1

b) 0,>> 0,~> 0, > O,".
) Q< 0; <0,<0O,".

3.27 El c¢) ya que la mayor energia de enlace correspondg aéd3.21).

3.28 Aplicamos la teoria de orbitales moleculares (rellena el diagrama apropiado). a) O.E. =1, si; b) O.E. = 2, si; ¢) Q.&) =0, n
O.E.=1,5si;e) O.E. =15, si.

3.29 Aplicamos la teoria de orbitales moleculares (rellena el diagrama apropiado). a) O.E. = 2; b) O.E. = 2,5; c) O.E. = 3. El (
tiene el menor O.E. por lo que tendra la mayor longitud de enlace.

3.30 Aplicamos la teoria de orbitales moleculares (rellena el diagrama apropiado). a) diamagnética, b) diamagnétice
paramagnética, d) diamagnética, e) diamagnética, f) paramagnética.

3.31 a) Que los orbitales de valencia del F tengan menor energia que los del H esta relacionado con su mayor electronegativid
b) Porque no solapan con el orbgalel hidrégeno (su simetria esmientras que la del orbitaldel H eso).
c) En realidad si interacciona, pero la interaccion fundamental es la delypitas su energia es mas cercana a Is(idi!
d) (257 (0, (1, 7,7)*
e)O.E.=1.
f) Procede del orbitad del H y delp, del F. Hay mas participacion del segundo que del primero.
g) No, el orbital enlazante est4 méas centrado sobre el flior que sobre el hidrogeno.
h) De acuerdo a lo dicho, el F tendr& la carga parcial negativa.
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3.32
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Diagrama de interaccidn para el hidruro de litio.

3.33 Segun la teoria de orbitales molecularesti@he OE = 1 y es paramagneético, fiene OE = 2 y es paramagnética (en
concordancia con los datos experimentales). Una aplicacion intuitiva de la teoria de enlace de valencia, haria pgysar qui
O, son diamagnéticas.

3.35

3.34 H, (OE =1) > H* (OE =0,5) > H~(OE =0,5). H?>~ (OE =0) no es estable.
3.36



