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Formulas de Lewis

(Simbolos de puntos de Lewis)
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Formulas de Lewis

(Simbolos de puntos de Lewis)

1. El simbolo del elemento representa al nicleo y a los /
electrones de niveles internos

2. Los electrones del dltimo nivel se indican con pum‘os,,r
no se distinguen entre electrones s y electrones p. Solo
se distingue entre electrones apareados y desapareados.

3.Este sistema se aplica generalmente a elementos del /
primer y segundo periodo de la tabla periodica.

4. La union ( para formar el enlace) se hace con los /
electrones desapareados de cada elemento.

5. Los elementos al unirse completan octetos alrededor de /
ellos édueto en el H). * Hay excepciones con menos y
mads de 8 electrones.



Modelo de repulsion de los pares
electronicos de la capa de valencia
(RPECV)

Explica la distribucion geomeétrica de los pares electronicos
que rodean el atomo central en terminos de la repulsion
electrostatica entre dichos pares




Reglas generales del modelo RPECV:

« Al considerar la repulsion de los pares electronicos, los
enlaces dobles y triples se pueden tratar como si fueran
sencillos.

* Si una moléecula tiene dos 0 mas estructuras resonantes,
podemos aplicar el modelo RPECV a cualquiera de ellas



central (A) en una molécula y geometria de algunas moléculas

TABLA 10.1

y iones sencillos en los que el atomo central no tiene pares libres
Numero de Distribucién
pares de de los pares Geometria
electrones de electrones* molecular* Ejemplos
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AB,: cloruro de berilio (BeCl,)

La estructura de Lewis del cloruro de berilio en estado gaseoso es

Estado fundamental del berilio

:Cl—Be—Cl: Y
o o 1s 25 2p
180°¢ Estado excitado del berilio

— l* i *zp
.Be.

Lineal




AB,: trifluoruro de boro (BF,)

El trifluoruro de boro contiene tres enlaces covalentes, o pares enlazantes. En la distribucion
mas estable, los tres enlaces BF apuntan hacia los vértices de un tridngulo equilatero con el B
en el centro del mismo:
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AB,: metano (CH,)

La estructura de Lewis del metano es:

Tetraédrica




AB.: pentacloruro de fosforo (PCl;)

La estructura de Lewis del pentacloruro de tosforo (en la fase gaseosa) es
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AB;: hexafluoruro de azufre (SF)

La estructura de Lewis del hexafluoruro de azufre es

Octaédrica




Moléculas en las que el elemento central tiene uno
0 mas pares de electrones no compartidos

Las fuerzas de repulsion disminuyen de acuerdo al
siguiente orden:

repulsion de par repulsion de par
> libre vs. par > enlazante vs.
enlazante par enlazante

repulsion de par
libre vs. par libre



AB,E: dioxido de azufre (SO,)

[La estructura de Lewis del diéxido de azufre es

o 9\

! .
T, .

SO,

Angular El &ngulo OSO es menor a 120°
debido a la mayor repulsion del
par de electrones no enlazante




AB,E: amoniaco (NH,)

LLa molécula de amoniaco contiene tres pares enlazantes y un par no enlazante:

/|\
H H

Piramidal trigonal




AB,E,: agua (H,0)

Una molécula de agua contiene dos pares enlazantes y dos pares libres:

H—O—H

H @ PN

Angular N




Geometria de moléculas y iones sencillos en los cuales el 4tomo central tiene uno

e o mas pares libres
Namero total Numero Namero Distribucion Geometria de
Clase de de pares de de pares de pares de los pares la molécula
molécula electrones enlazantes libres de electrones o ion Ejemplos
AB.E 3 2 1 A Angular ,Q_
B/ ‘\B '

Plana trigonal . 50, .
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* Las lineas a color se utilizan sdlo para mostrar la forma global: no representan enlaces.
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Figura 10.1 a) Tamanos
relativos de los pares de enlace

y los pares libres en CH,, NH, y
H,O. b) Los angulos de enlace en
CH,, NH; y H,O. Observe que las
lineas punteadas representan los
gjes de los enlaces por detras del
plano del papel, las lineas como
cunas representan los ejes de los
enlaces ubicados por delante del
plano del papel, y las lineas del-
gadas representan enlaces en el
plano del papel.



Cuando dos atomos diferentes forman un enlace covalente se puede
desplazar la nube electronica hacia el atomo mas electronegativo
(enlace covalente polar). Una medida cuantitativa de la polaridad de
un enlace es el Momento dipolar (u). Se expresa en unidades Debye

(D).

Peter Debye, fisico-quimico
estadounidense (1884-1966)




El agua es una moléecula polar

nH20

Momento dipolar del agua: 1,85 D




Agua (HO)

Pares no compartidos
de electrones:

zonas ligeramente
negativas

(a)

Somnen,

(b)

2

Niicleo de
oxigeno

Zonas
ligeramente
positivas

El agua tiene la capacidad de formar

puentes de hidrogeno




Los estados y el “ordenamiento” del
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Otras moléculas polares

Momento dipolar
resultante = 1.46 D

Momento dipolar
resultante = 0.24 D

El F (4) es mas
electronegativo que el N (3)




TABLA 10.3 Momentos dipolares de algunas moléculas

Molécula Geometria Momento dipolar

HF Lineal 1.92
HCI Lineal 1.08
HBr Lineal 0.78

HI Lineal 0.38
H,0 Angular 1.87
H,S Angular 1.10
NH, Piramidal trigonal 1.46

SO, Angular 1.60



momento dipolar
resultante

Cl\\<_ >//vc1
/C_C\

< =R

H H

cis-dicloroeileno
w= 189D
«N——\-’

trans-dicloroetileno
m =20
L

En el cis-dicloroetileno (parte superior), los
momentos de enlace se refuerzan entre si
y la molécula es polar. Lo opuesto se
observa para el trans-dicloroetileno y la
molécula es no polar.



Volvamos al enlace covalente

H + .H — H:H
H-H



A mayor cercania aumenta la repulsion
entre los ndcleos atomicos. La distancia
de mayor estabilidad para el enlace H-
H es de 74 pm (0,7 A)

H-H




Figura 10.5 Cambio en la
energia potencial de dos atomos
de H con respecto de la
longitud de separacion. En

el punto de energia potencial
minima, la molécula de H, se
encuentra en su estado mas
estable y la longitud del enlace
es de 74 pm. Las esferas
representan los orbitales 1s.

Energia potencial

-

¥ o

Longitud de separacion



Teoria de Orbitales Hibridos para
explicar el enlace covalente




Hibridacion de orbitales: se pueden combinar los orbitales atomicos
para formar orbitales moleculares
Por ejemplo, la molécula de metano CH, tiene cuatro enlaces

Estado fundamental

Estado excitado




\-—V—J
orbitales 5;)3

Se forman cuatro orbitales hibridos sp?




HIBRIDACION sp3

Estado fundamental
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Figura 10.8 Formacion de
cuatro enlaces entre los orbitales
hibridos sp® del carbono y los
orbitales 1s de los hidrégenos, en
el CH,. Los Iobulos mas peque-
NOS NO se muestran.




Orbital molecular ¢ , ;. La union de un orbital s y uno p

.I la ” .‘ i '

Orbitales atémicos Py S Orbital molecular o




Orbital molecular ¢ , ,: La union de dos orbitales p

At~V

Orbitales atomicos P Orbital molecular o




Orbital molecular = : Se forma por la union de dos
orbitales atbmicos p paralelos

/ Enlace n
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Orbitales atémicos P Orbital molecular n



H,O i+

HIBRIDACION sp3

O O
Estado fundamental Hibridado
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ETENO (CH,=CH,)

Enlace n

P
g o
0

enlace sigma Orbitales atémicos P Orbital molecular n




ACETILENO

1

&

1l

ls










Resonancia. Los electrones se deslocalizan










lon acetato



B-caroteno



Estado de oxidacion: carga aparente que adguiere un atomo
cuando forma parte de un compuesto quimico



Determinacion de estados de oxidacion

Estados de oxidacion:

O = -2 excepto en peroxidos -1
H = +1 excepto hidruros -1

Grupo 1 A
Grupo 2 A

+1 (ns?)
+2 (ns?)

H-0-0-H H,0,



1 -2
H,SO,

o -2

H,S0,

.2 .6 -8 = o El acido sulfurico es una molécula neutra por
tanto la cantidad de cargas (+) y (-) debe ser igual. Con
los datos dados, se puede determinar el estado de
oxidacion de un elemento que tiene varios estados de
oxidacion



Acido fosforico

A 7
(WL + X 4+ ¥(-) =0
Y =45



Acido nitrico

2 -
HNO,
(L X+ (-0 =O

<=+ 5



Etanol



OXIDACION

ﬁ' [ox] Fll [ox] {I:I) [0x] (ﬁr‘ [0X]
H [red] H [red] [red] [red] (CO,)
ALCANO ALCOHOL ALDEHIDO ACIDP DIOXIDO DE
CARBOXILICO CARBONO
Estado mds e ————— Estado mas
reducido , .
REDUCCION oxidado

(-4) (+4)



Glutamine

‘E-

D-Glucose
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