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Conceptos basicos

L de la estructura

atomicay
molecular

TEORIA )
ATOMICA El atomo =&

En 1808, John Dalton establecid las hipotesis sobre
las que fundé su teoria atémica:
a) Los elementos estan formados por particulas
pequeias llamadas atomos.
b) Los compuestos estan formados por atomos de iy ; Cla

mas de un elemento en una relacién que es un
ndmero entero o una fraccién sencilla. T W Vv m i
¢) Una reaccién quimica consiste en la separacion, > 4
LT
- )
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combinacién o reordenamiento de los atomos, los
cuales no se crean ni se destruyen.

MODELOS ATOMICOS

L S——— A principios del siglo XX, Bohr propuso un modelo planetario para
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explicar la estructura atémica: en
oot el centro del &tomo se encontraba el ntcleo donde estan los
protones y los neutrones y rodeando
ek Y dicho nucleo, los electrones giraban distribuidos en capas o

niveles energéticos. Entre mas cercanos
estuvieran al ntcleo, menor energia presentaba. Este modelo no
explicaba algunos resultados
experimentales y por ello, a finales de los 1920, Schrédinger y
Heisenberg propusieron un modelo
mecanico cuantico

Modelo atomico de

RE‘AﬁL Bohr.

K Radio de Bohr (0.53 A). EO = valor absoluto de la energia de la 6rbita
mas cercana al nucleo. Estado
M fundamental del atomo de hidrégeno (13.6eV).2002..ehrmZeem=
420220..8.meZeE¢
h=-103.

El modelo del atomo de Bohr \ |/
fue incapaz de explicar lo —

° () N —
siguiente:
o Los espectros de &tomos mas complejos que dtomo de hidrégeno. /
e Variacion de la intensidad de las lineas espectrales. \

e Ladisposicion y la distribucion de los electrones en varias orbitas.
e La estructura fina de las lineas espectrales de hidrégeno.
e Los efectos de Stark y Zeeman.
e n: es el nimero cuantico principal describe el nivel energético en el
que esta un electrén dado.
e |: es el nUmero cuantico del momento angular; hace referencia al
subnivel energético.

el Subniel i Submivel p Subsifesi d  Subnbosl 1
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Configuracion
- electronica

L=2 n”

- La disposicién de los electrones en los diversos orbitales atomicos se
conoce como configuracion

=i electrénicay cumple con algunas reglas basicas:

G=35 a) un orbital no puede tener méas de dos electrones, los cuales deben

- girar en direcciones opuestas.

i b) Los electrones no se juntan en un orbital si existe otro disponible con

la misma energia.

Configuraciones
electronicas con kernell

Para simplificar una configuracién electrénica se puede
utilizar las notaciones kernell de los gases
nobles y partir del gas noble cuyo nimero de electrones
sea inmediato inferior al del &tomo que va a
CﬂnFiaura-:.i &0 Flecksnica Leprese”tar- . .
" " ara representar las configuraciones electrénicas de

H'E"-"“-l kernell de los elementos quimicos periodo dos (renglén
dos) se utiliza el gas noble del periodo uno
(renglén uno).

I i | B o | B dy | Ay g | Al |-|.- A g || T e rp'I

IfE] [« adi il = | [uaial Lida



REPRESENTACION DE
MOLECULAS ORGANICAS A
PARTIR DE ESTRUCTURAS DE
LEWIS

Lstwalnay de Loty y
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Para dibujar o bosquejar una estructura,

- '|' " férmula o diagrama de Lewis es imprescindible
Sl la formula
s ' g quimica del compuesto. Sin ella no se puede
= |— L '[:J e i',‘: siquiera saber cuales son los atomos que lo
\ & & conforman.
Una vez con ella se recurre a la tabla periddica
para ubicar cuales son los grupos a que
pertenecen.
moemalico
. , * o s
Conociendo a queé grupo pertenecen los elemeptos, Sle T 4 H —= HS;j : H
y por tanto, el nimero de electrones de valencia e P

disponibles para formar enlaces, se procede con la H
siguiente férmula, la cual resulta ttil para dibujar
las estructuras de Lewis:

C=N-D
4 7
Déde colscan (o ifomy monsy electvonegatioy
‘ ’
s 2" Los atomos menos electronegativos en la gran
T, mayoria de las estructuras ocupan los centros. Por
R esta razon, si se tiene un compuesto con atomos
2 Wt de P, Oy F, el P debe por lo tanto situarse en el
“‘ 3 . 2, . . .
o centro de la hipoteética estructura. Asimismo, es
i 8 importante resaltar que los hidrogenos
e normalmente
se enlazan a los atomos muy electronegativos.
1/
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r [ ‘"'”‘.4.”, y {/,21{7. "
4 , '..:4 Corn F ~ /Ll..._. /I g
J/ J/ it Ly W) /,~'~ /
ey . .""'h,u / ey s/z,,:" g
. i v “..” gy " I.,I:z/
J/ v o 2 Mgy e
O  on
. . . . Y &-n ey T Vi
La naturaleza tiene una alta preferencia por originar ‘ . Priny.
estructuras moleculares lo mas simétricas 4 = S e
posibles. Esto ayuda a evitar plantear estructuras : % Viag
desordenadas, con los atomos dispuestos de tal :
manera que no obedecen ningtin patrén aparente. " %

Las cargas formales también juegan un papel importante

al momento de dibujar las estructuras de //
Lewis, sobre todo para la de los iones. Asi, se pueden

agregar o quitar enlaces de forma que la carga

formal de un atomo corresponda a la carga total exhibida.

’ ’ ”
Limifowioney oo (n veglo del)  Erempploy deo estwctnas de
ocfels Loy
No todas las reglas se cumplen, lo que no necesariamente significa Elyodo es un halogeno y por tanto pertenece al grupo VIIA.

que la estructura sea incorrecta. Considerando esto se tiene la Tiene entonces siete electrones de

estructura de Lewis del AlF3. Los electrones valencia, y esta simple molécula diatémica puede
compartidos estan resaltados con puntos verdes para distinguirlos representarse improvisando o aplicando la formula:
de los no compartidos. Aunque los calculos predicen que son 4 D= 2x7 (dos atomos de yodo) = 14 electrones
enlaces los que deben formarse, el aluminio carece de N=2x8 = 16 electrones
electrones suficientes y ademas no hay un cuarto atomo de flior. C =16 — 14 = 2 electrones
Como resultado el aluminio no C/2 = 1enlace
cumple con la regla del octeto y este hecho no se refleja en los
calculos.
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ESTRUCTURA Y PROPIEDADES DE
LAS MOLECULAS.

Los alcanos tienen punto de
ebullicién relativamente bajo porque
como se trata de moléculas polares.

Solubilidad

-

i
o e

HAY CUATRO CASOS DISTINTOS A LA HORA DE
CONSIDERAR LOS EFECTOS DE LA POLARIDAD

Un soluto no polar con un

SOBRE LA disolvente no polar, como la cera
SOLUBILIDAD. de parafina que se disuelve en

El cloruro de 1 i gasolina.

. b d

sgdlo (NaCl) se B By s .:z__,.n — o
disuelve o _B ':I‘_ a® -:E|+ o Ty Ty - —
facilmente en . . = o P
agua LL] .'I' "': E a lI--:-- - ._-.::"'

T

Un soluto polar con un disolvente no polar, como el
cloruro sédico (soluto polar) en la gasolina
(disolvente no polar). En este caso no se produce la
disolucién del soluto
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Acido
HAS>H + A
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B+He=>BH'
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En los alcoholes, éteres sus puntos

de ebullicién seran mayores que los

de

los alcanos. En el caso de alcoholes
vy las aminas, ademas de estas

fuerzas entre dipolos intervienen las

fuerzas por puente de hidrégeno. el

punto de ebulliciéon de los alcoholes

sera mayor que el
de las aminas.

Un soluto no polar con un
disolvente polar, como la cera
de parafina y el agua.
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ACIDEZ EN LAS

MOLECULAS oncAch§.
n

1923 Bronsted y Lowry definieron un
acido como una sustancia capaz de

ceder protones y una base

como una sustancia capaz de aceptar

protones.
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GEOMETRIA MOLECULAR A PARTIR DE

ESTRUCTURAS
e LEWIS.

GEOMETRIA MOLECULAR: TIPOS
Y EJEMPLOS

La geometria molecular o estructura molecular es la distribucion espacial de los
Gtomos alrededor de
un atomo central. la combinacién y los datos experimentales de dos teorias: la

del enlace

de valencia (TEV) y la de repulsién de los pares electrénicos de la capa de
valencia (RPECV). Mientras

que la primera define los enlaces y sus dngulos, la segunda establece la
geometriay, por consiguiente,

la estructura molecular.

;Qué formas
geomeétricas son
capaces de adoptar
las moléculas?

¢COMO SABER CON ANTELACION LA
GEOMETRIA MOLECULAR DE UN
ATOMO X?

Para ello, es necesario considerar también los pares de electrones libres como grupos
electrénicos.

Estos, juntos a los Gtomos, definirdn lo que se conoce como la geometria electrénica, la
auslles = . i

\

= q - ]
compaiiera inseparable de la geometria molecular. i i .
o & B n".l..\_l L
@ POR EJEMPLO, EN LA IMAGEN SUPERIOR PUEDE
fdi. APRECIARSE A LA IZQUIERDA UN TRIANGULO, Y
e ._-,.Hl__.-,_ A LA DERECHA UN OCTAEDRO. LOS PUNTOS VERDES
- REPRESENTAN LOS ATOMOS Y LAS FRANJAS

ANARANJADAS LOS
ENLACES.POR LO TANTO, UNA MOLECULA
CON UN ATOMO CENTRAL UNIDO A OTROS TRES

éCuéndO |q ADOPTARA UNA GEOMETRIA PLANO TRIGONAL.
geometria es igual
a la estructura?

Como se aprecia en la imagen principal, la

LAS GEOMETRIAS SON ESPECIALMENTE geometria molecular depende de cudntos dtomos

UTILES PARA

EXPLICAR LA ESTRUCTURA DE UN SOLIDO A rodean al
PARTIR DE SUS UNIDADES ESTRUCTURALES. . X . .
(LINEAL, RAMIFICADA, GLOBULAR, PLANA, atomo central. Sin embargo,51 estan presen'res un
ETC. . . - op: P
’ par de electrones sin compartir, éste modificara la
NN (5] Elbnid (Cobld | EBNG (LM geometria debido a que ocupa mucho volumen.
) F
[t ' Fan# Lo
B SERLED el dokda i iy

;Cudndo la

LINEAL geometria es igual

a la estructura?
Todos los enlaces covalentes son

direccionales, por lo que el enlace A-B es

Iineol. LAS GEOMETRIAS SON ESPECIALMENTE
UTILES PARA
EXPLICAR LA ESTRUCTURA DE UN SOLIDO A
PARTIR DE SUS UNIDADES ESTRUCTURALES.
(LINEAL, RAMIFICADA, GLOBULAR, PLANA,
ETC.)

| wimess buary Léseal

THy e Dy = THy e EHy e €

Tetraédrica

LA IMAGEN SUPERIOR REPRESENTA LA GEOMETRIA
TETRAEDRICA. PARA LA MOLECULA DEL AGUA, SU

GEOMETRIA

ELECTRONICA ES TETRAEDRICA, PERO AL ELIMINAR LOS SepUQdeSUponerenprlmerOInSfGHCIO
PARES LIBRES DE ELECTRONES PUEDE NOTARSE QUE . . .
SE una geometria lineal para la molécula

TRANSFORMA EN UNA GEOMETRIA ANGULAR. .
AB2; sin embargo, es

primordial dibujar la estructura de
. Lewis antes de llegar a una conclusion.
- Dibujada la estructura de
. Lewis, se puede identificar el nGmero
% de pares de electrones sin compartir ()
sobre el dtomo de A.

EJEMPLOS

Geometria lineal
) -Etileno, H2C= CH2
Geometria angular
-El agua
& Plana trigonal
4] ~Trifluoruro de bromo, BF3
Tetraédrica
OSCILANTE Y FORMA DE T -Gas metano, CH4
Piramide trigonal
Otras geometrias -Amoniaco, NH3
Bipiramide trigonal

moleculcres -Pentafluoruro de fosforo, PFS
Oscilante
ey e Aot St 4 ekt e o= czU e S

: Formade T
~Tricloruro de yodo, ICI3
Octaédrica
Para culminar, la geometria molecular es la que explica las
observaciones de las propiedades quimicas
o fisicas de la materia.

FORMULAS AB7 EN ADELANTE (HASTA ABI2)




Es extraordinariamente util

para predecir la estructura de cualquier molécula de férmula general: AXn Sm A = atomo central.
X

= atomos ligantes S = par de electrones no enlazante o solitario. Cubre satisfactoriamente una
gran

cantidad de casos,

' REGLA PRIMERA

Una vez establecida la geometria de una
molécula, pueden ser entendidas
pequenas diferencias en angulo Los
pares solitarios repelen a otros pares
electronicos cercano enlace.

REGLA CUARTA

e Las repulsiones entre pares de
electrones en capas llenas es
mayor que aquella entre pares de
electrones en capas incompletas.

NHy GEOMETRIA PIRAMIDE TRIGONAL

4 PARES ELECTROMNICOS:
3 PARES ENLAZANTES + 1 PAR NO ENLATANTE

Zin el modelo RPECY con &l modelo RPECY

H-O-H H_,,O ~H

Capa de valencia

.'nﬂﬂﬂ Tercen Lopa,

_-‘-- :ﬂP:,f:l} Li ™3
o T,




MODELO DEL ORBITAL
MOLECULAR MODELO DEL
ORBITAL MOLECULAR (OmM).

Este modelo considera que
los electrones de una
molécula ocupan orbitales
moleculares, al igual que
en un atomo los electrones
ocupan orbitales atomicos.

=

N

En el atomo los electrones estan
b Ovbinales andmicos Orbitates moleculares bajo la influencia del nucleo

el od e is

PR— ] atomico. La zona del espacio
fnjipnilapgnig
. ® @ — @8 e donde
s 4 preferentemente viven, y por
o P tanto su energia, depende del
e Esdacants

g tipo de orbital en el que se
encuentran.

orbital 25 Muclea

De modo analogo los electrones en
una molécula se encuentran en
orbitales moleculares con energia
y "forma" diferentes. Los orbitales
moleculares (0.m.) se generan por
combinacion lineal de orbitales
atomicos (0.a.) de la misma simetria

y de similar energia. orbital 1s

orbital 3s

EJEMPLO

6 Los orbitales moleculares se forman por
una combinacion lineal de orbitales
atomicos. Como
los orbitales atomicos estaban definidos
por una funcién de onda, las
combinaciones entre ellos se
tomaran como interferencias
constructivas o destructivas.

orbitakes 2p

TIPOS DE ORBITALES 0<Q |
MOLECULARES ENLAZANTES Y )(; . :”'L i Aniimabeisess
ANTIENLAZANTES. v o, oot -
N 0.M. Enlazante
N Energia menor que el orbital de partida a G s
Interferencia constructiva F - -1 - e
ﬁm Genera Enlace Quimico wr ¥ |~
N 0.M. Antienlazante ¥, 2. (5} B
Interferencia destructiva Entesuie
N Energia mayor que el orbital de partida
N Orbital Antienlazante (densidad electrénica Q O )
baja entre nlcleos) - E £ i X 2
|,_\_‘:__J.| |,H_f,- L~ O CJ Astiealaruaie
£ 5~
e
. p; % Enlnzame




TIPOS DE ENLACES EXISTENTES EN COMPUESTOS ORGANICOS: C-C. C-0. C-N.
c-SY C-H.
CARACTERIZACIGN DE CADA UNG DE ELLOS DE ACUERDO A : LONGITUD DE
> ENLACE, ANGULO DE ENLACE, ENERGIA DE =

S
d ENLACE.

ENLACES MAS DEBILES QUE EL ENLACE COVALENTE.

“x
,El enlace covalente es la union
H,_/H '@ ; — Cﬁ @I

7 que explica el mantenimiento
*"’ “{\ de la unidad estructural de un

Vg “x ) ;
"x_ j - compuesto organico. .
' \
’, -'s .
', .
’
L d
’
|
Ademas de este enlace F““f:.'f' o \
intermolecular se pueden dar i i v
entre las moléculas una o—o
serie de interacciones, mucho e ... '._'ﬁ'
mas débiles que el enlace ' T
covalente, pero que a .:! :H:
menudo son las s
responsables de las - @"9
propiedades fisicas de los R
p - compuestos organicos. -
]
\
\
; ESPECIAL ImPORTANCIA DE TIPG DE INTERACCIONES
INTERMOLECULARES o
v . :
& Son de especial importancia
./ en el estado solido y liquido,
£ ya que las moléculas estan
. ","fﬁ-‘} en contacto continuo.
LN
R B \
<
' 4 ~
I~
I~ 7 )
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LOS PUNTOS DE FUSIGN, DE EBULLICION 14 LAS \
v
SOLUBILIDADES e
T = B
Los puntos de fusion, de ebullicion y las solubilidades de los
compuestos organicos muestran los efectos de estas fuerzas.
C_J
' 4
]
\
Y HAY, TRES TIPO'S PRINCIPALES DE INTERACCIONES
\ 4 INTERMOLECULARES H ,
acen que las moléculas se
o W asocien para formar soélidos y
» o-® Qe # @ quidos: lasfuerzas entre dipolos
4 . ~  delas moléculas polares, las
o - dipeka Pusnis ce hidrogeno dipoln - ipolo

fuerzas de London que afectan a
@ § * § ; i todas las moléculas, y los puentes
— © % dehidrégeno que atraen
on-dipolo inducid  eipels.dipsie Inducids  Dispenise iLemdon) M Ol€cUlas que tienen grupos OH
y NH.



Polaridad de las moléculas.

¢, Por qué el agua se mezcla homogéneamente con el alcohol y no
es capaz de mezclarse con el aceite?

Solubilidad

Es una propiedad fisica que se
relaciona directamente con la
polaridad de las moléculas.
En esta parte, aprenderemos a
establecer si una molécula es
polar o no polar (apolar).

solvent solution

Polaridad

\
R

N

Es una propiedad de las §
moléculas que representa la §
separacion de las cargas §
POLARIDAD eléctricas dentro de la §
N

N

N

N

N

N

N\

N

N

N

N

N

de los enlaces y de las moléculas) molécula, segun el nimero y
tipo de enlaces que posea. El
enlace covalente entre dos
atomos puede ser polar o
apolar.

Tipo de dtomos que lo conforma

Si los atomos son iguales, el ,
enlace sera apolar (ya que ningun @tomo
atrae con mas fuerzalos electrones). Pero,
si los atomos son diferentes, el enlqc%e
estard polarizado hacia el atomo mas
electronegativo, ya que serd el que atraiga
el par de electrones con mas fuerza. )

///////////Z ) 144G A AL

Enlace H-H

En el enlace H-H ningun atomo es
mas electronegativo que el otro.
Por tanto, el par de
electrones no se polarizay
podemos decir que el momento
dipolar (M) es cero.

Enlace H-F

En el caso del enlace
H-F, el fluor es mas
electronegativo que el
hidrégeno. Por tanto, el par de
electrones se siente
atraido hacia el fluor.

\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\

Polarizacién del enlace

Podemos representar estq polarizacion del
enlace por medio de unqg flecha, que
SIEMPRE apunta al dtomo mas
electronegativo. En el caso del H-F, el
momento dipolar (M) es
diferente de cero.

K\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\\ g\\\\\\\\\\\



MOMENTO

DIPOLAR

En presencia de un
campo eléctrico,

Aquellas moléculas polares (es decir,
aquellas con un momento dipolar
diferente a cero) son alineadas en la
direccion del campo, mientras que las
moléculas apolares no se ven
afectadas.

‘ Moléculas con mas de
e & @ .?h:?{ ;
) dos atomos,
e En el caso de moléculas con

La presencia de
enlaces polares

La presencia de enlaces
polares NO IMPLICA
necesariamente que la
molécula sea polar.

Momento
dipolar

El momento dipolar es una
medida cuantitativa de la
polaridad de una molécula.

mas de dos atomos, el
momento dipolar dependera
de la polaridad de
todos sus enlaces y de la
geometria molecular.
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ATRACCION
D|POLO-D|POLO:

Fuerzas que se producen entre

dos o mds moléculas polares, por

Dipolo-Dipolo

® .0

atraccién entre cargas parciales

positivas y negativas (Foto).
Ejemplo puente de Hidrégeno.

' ® @ +®

ATRACCI|ON
|ON-D|POLO

Fuerza entre un i6n positivo o

Fuerzas ion-dipolo

negativa y una molécula polar.

W

hi
FA N A

FUERZAS DE

VAN DE WAALS

(fuerzas de London): Son
atracciones débiles entre

- moléculas no polares.

Fuerzas

¢CUANDO SE et
PRODUCEN?

Se producen cuando estas moléculas
no tienen polos y son inducidas a
provocar un desplazamiento
momentdneo de los electrones,
generando un polo positivo y uno
negativo, gracias al cual se sienten
atraidas.



dipole

t

hydrogen bond

Hidro’lem

¢Qué es?

Un puente de hidrégeno no es
un enlace verdadero sino una
forma especialmente fuerte de
atraccion
entre dipolos.

:

ATome de Lidrdg.ene

Un atomo de hidrégeno puede participar
en un puente de hidrégeno si esta unido a
oxigeno, nitrégeno o fluor, porque los
enlaces O-H, N-H y F-H estan muy
polarizados dejando al
atomo de hidrégeno con una carga parcial
positiva.

‘

R R N

!

l
H

Este atomo de hidrégeno tiene

una gran afinidad
hacia electrones no

compartidos y forma agregados

intermoleculares con los
electrones no
compartidos de los atomos de
oxigeno, nitrégeno y fluor.

= 4
"-\_.'.-'.'r.. +
M H=HN=H M
| L “ #
il i 8 &
Hy
¥
| - qﬂ'
Pueme dea |'||-.|r-=-'..'|.'|'|-lﬂ
e} ) Y] [
"@ LERLE
t
@ Puenie die hidrdeeno
& i fi

-0 -0

Puenie de hidrdeeno

Bt
N\

:

H_

-

Acido fluorhidrico

ol

RL



FUERZAS
INTERMOLECULARES:

Las atracciones entre moléculas se llaman Fuerzas Intermoleculares.
Existen otros tipos de atracciones llamadas intermoleculares que son
las fuerzas responsables de la unién de los atomos dentro de una
molécula.

FUERZAS

INTERMOLECULARES FUERZAS
@ @——— |NTRAMOLECULARES

‘ * ' ’ Las fuerzas intermoleculares no son
. i tan fuertes como las fuerzas

intramoleculares, asi por ejemplo, se
requieren 41 kJ para vaporizar un 1

. g ‘ mol de agua (inter) y 930 kJ para
" romper todos los enlaces O-H
en 1 mol de agua (intra).
INTENSIDAD @

La intensidad de las fuerzas intermoleculares
disminuye drasticamente al aumentar la distancia
entre las moléculas, por ello en los gases no tienen
tanta importancia. Muchas propiedades de los
liquidos, incluido su punto de ebullicion, reflejan la
intensidad de las fuerzas intermoleculares.

TIPOS DE FUERZAS DE

ATRACCION ENTRE

FUERZAS DE DISPERSION W PSR T T\ (QUE FUERZAS PUEDEN

EXISTIR ENTRE ATOMOS Y

DE LONDON MOLECULAS NO POLARES?
B . E at lécul lar, debido al imiento d
iPueden existir fuerzas intermoleculares n un atomo o molccuia apo'ar, debido al movimiento de
; los electrones, en algun instante hay mas e-
entre moléculas no polares? Fuerzas de dispersion de hacia un lado, que al estar cerca de otro &tomo o
Si experimentalmente se consigue licuar London molécula, los electrones del segundo son repelidos,
4 . . igina ipolos instantaneos, que originan una

los gases no polares, entonces, ;qué . . QI REEES6 e v 8

8 P ¢q Fuerzas dlpOlo deOlO fuerza de atraccion. Los electrones de ambos
fuerzas son las que * Fuerzas de puente de atomos o moléculas, contindan moviéndose juntos, de
actian sobre las moléculas no polares? hidrégeno (enlace de modo que se produce una fuerza de atraccion.
Debe existir alguna fuerza que produzca hidrégeno) o
la suficiente atraccidon Otro tipo de fuerza de atraccién
para que las moléculas se mantengan es la fuerza ion-dipolo, que
unidas entre si en el estado liquido. juega un papel importante en

las soluciones.
Fuerzas de Dispersién de London El orden de magnitud relativa

de las fuerzas intermoleculares
N B es:
0 . “-'e . ”-", - ’50 Enlace de hidrégeno > dipolo -
dipolo > dispersion de London

POLARIZABILIDAD

G mm dlmh dlm dlm““
. inducido inducido

Se incrementa cuando: hay presencia de gran LAS FUERZAS DIPOLO-DIPOLO SON
numero de electrones ,la nube electronica es muy GENERALMENTE MAS DEBILES QUE
difusa, es decir las moléculas y &tomos de mayor LAS FUERZAS IéN DIPOLO

peso molecular, son mas polarizables.

dipﬂ-lﬂ-dipﬂiﬂ G— NOLECULA APOLAR
K‘L
- o ke
CHLOM L+ G ingraccicn ion-dipoio inducidg
CHCL,
0 Las fuerzas de dispersion de London estan presentes en todas u:.: ﬁ Inkeracciin dipolo-dipolo inducido

las moléculas, sean polares o apolares.
0 Fuerzas dipolo - dipolo

0 Para que existan fuerzas de atraccion dipolo-di - ~
estar plc’]esentes moléculas polares. ’ polo deben EN MOLECULAS CON MASAS Y TAMANOS
APROXIMADOS, LA INTENSIDAD DE LAS FUERZAS
DIPOLO-DIPOLO AUMENTA AL
INCREMENTARSE LA POLARIDAD (AUMENTA EL
MOMENTO DIPOLAR).

9
60
39

0 Las moléculas polares se atraen cuando el extremo positivo
de una de ellas esta cerca del

extremo negativo de la otra:

0 Interaccion electrostatica de dos moléculas polares, (dipolos)




FUERZAS DE VAN DER
WAALS

TIPO:

e Son fuerzas de tipo electrostatico
que unen a las moléculas tanto
polares como apolares.

SU VALOR
OSCILA

ENTRE 0.1 Y
35 KJ/MOL.

EL TERMINO INCLUYE: LAS FUERZAS DE VAN DER WAALS

ez as dipOlO permcnen’re—dipolo Son relativamente débiles comparadas con los enlaces quimicos

normales, pero juegan un rol fundamental en campos tan diversos
permanente (fuerzas de Keesom) como quimica supramolecular, biologia estructural, ciencia de

e « fuerzas dipolo permanente-dipolo polimeros, nanotecnologia,
materia condensada.

Fierras okf Yom e el s
L% e

. et '
e B - T""
'\-',__L. il

inducido (fuerzas de Debye)
* ¢ fuerzas dipolo inducido

s e

instantdneo-dipolo inducido (fuerzas
de dispersion de London)

LAS FUERZAS DE VAN DER
WAALS DEFINEN:

Definen el cardcter quimico de muchos compuestos orgdnicos. También
definen la solubilidad de sustancias orgdnicas en medios polares y no
polares. En los alcoholes inferiores, las propiedades del grupo polar
hidréxilo dominan a las débiles fuerzas intermoleculares de van der Waals.
En los alcoholes superiores, las propiedades del radical alquilico apolar (R)
dominan y definen la solubilidad.

INCLUYEN ATRACCIONES

Incluyen atracciones entre dtomos, moléculas, y
superficies. Difieren del enlace covalente y del
enlace iénico en que estdn causados por
correlaciones en las polarizaciones fluctuantes
de particulas cercanas

TAMBIEN TIENE UN COMPONENTE
ATRACTIVO QUE, A SU VEZ, CONSISTE DE . i
TRES CONTRIBUCIONES DISTINTAS: \

e 1. La primera fuente de atraccién es la interaccién

electrostdtica
e 2. Lla segunda fuente de atraccién es la induccidn ’
e 3. La tercera atraccion suele ser denominada en honor

a Fritz London que la denominaba dispersion.

Baiajmvm MOLECULAS CON
I'\- PRSIl MOVIMIENTO TERMICO

o/o\ \ G e Cuando las moléculas tienen movimiento

c"" térmico, como cuando estdn en fase gaseosa

/. .\\ o liquida, la fuerza electrostatica se reduce

Alta Temperatura

significativamente.

| Transterencia de calu>



FUERZAS

DIPOLO-DIPOLO

Las moléculas pueden girar y orientarse hacia la situacién mds
estable que es en la orientacidn positivo-negativo. Las fuerzas
entre dipolo-dipolo son fuerzas de atraccién intermolecular.

olo
Estos dipolos tempord\es\; oy FUERZA DIROLO-DPOLD
an und froceion de sege Sin
duermb'\On cont'\nuomen .
embarg® ma que
se correlacionan deefzftrocc'\on
rza neta €S i4
> f\;_J:’ca fuerza de atraccion
depende qe\ elas
ntacto superficicl er;tf es
o) O
° moléculas Y PO mr\o\ecu\O‘r
proporc‘\onc\ ol rea ™
PIPOLO-DIPOLO
Fuerzas dipolo-dipola
p po ’,’ El CC/4 tlene un
. T Uper I~ él’e
2B B -G Yagque e OO CHg
Qo-a @ -0 oS maqy, " Atomo g clo)
% hig e 4 Un Gtome
iNtermans® 1S Fugryo
las Molec I res rzqs
son Molgcyq de g'étre
m 7
que og S ertes quq II
SCulas gg CHo las
3

@ ...... H-H
j 5 & o

o

JNPOLO INSTANTANEO DIFOLO INDUCIDO

FUERZAS DE VAN DER

Son fuerzas de atraccién
intermolecular entre dipolos,
sean éstos permanentes o
inducidos. Son fuerzas de tipo
electrostdtico que unen a las
moléculas tanto polares como

apolares. Su valor oscila entre

0.1y 35 KJ/mol.

Fuerzas
Intermaleculares o
de Van der Waals

_"uy i

Enlaces Moleculas

W




FUERZAS
ELECTROSTATICAS.

g — -_—m —— -

Cuando las cargas estan en reposo, la
interaccion entre ellas se denomina fuerza
electrostatica.

1861 JAMES CLERK MAXWELL

Histéricamente los fenomenos
eléctricos y magnéticos se descubrieron
y estudiaron de forma

independiente, hasta que en 1861
James Clerk Maxwell unificé todos ellos
en las cuatro ecuaciones

da e UNIDAD DE CARGA ELECTRICA

Un Culombio es la cantidad de carga
X I que pasa por la seccion transversal de

un conductor eléctrico en un segundo,

cuando la corriente eléctrica es de un

o, - ot | mh amperio.
“'— 0 S5E REPELEM 0 —
CARGA ELECTRICA - wwn @ =

es una propiedad fundamental de la
materia que poseen algunas particulas
subatémicas. Esta carga puede ser

positiva o negativa. ) {D SE ATRAEN ° <mm

La carga eléctrica es discreta, y la
unidad elemental de carga es la que

Particula
Carga|C) , e
porta un electron. En el Sistema
Electrdn(e)  -1.602 191 7x 107" Internacional, la carga del electron es:
protén (p)  +1.5021917x 107" E=-1.602 X10™C
i strs ) El protdn tiene la misma cantidad de carga

que un electron pero con signo opuesto.

LA ECUACION DE SCHRODINGER

Equivalente a la segunda ley de
Newton en Mecanica Clasica que
permite calcular la funcion de onda
asociada a un electron.

CARGA PUNTUAL

Una carga puntual es una carga
P o eléctrica localizada en un punto sin
dimensiones. Este concepto es una
. L = 3 idealizacion, y resultara muy util a la
. hora de estudiar los fenomenos
eléctricos.




Grupos
funcionales

[ )

( )
GRUPOS

FUNCIONALES CRUPOS PUNCIONALES
Un grupo funcional es un 4tomo o un s g! ..::'ul

reaccionan de una forma determinada; T SR

ademas, es la parte de la molécula ﬂﬂ
responsable de su comportamiento S i A
quimico ya que le confiere propiedades

caracteristicas. Muchos compuestos

organicos contienen mas de un grupo
funcional.

& - ()

arreglo de atomos que siempre m . ﬂ‘ *E'..,.
L.

(

O Los grupos funcionales son
” motivos quimicos o patrones de
atomos que muestran una "funcion

C consistente ( iedad
/_,..r \\ propieaades y
R H

reactividad) independientemente
de la molécula exacta en la que se
encuentran.

ank >
/

Los grupos funcionales se
pueden clasificar como
hidrofébicos o hidrofilicos por
sus caracteristicas de cargay
polaridad.

bico || Hidrofilico ‘

-
[

Grupo hidrofobico \

El Unico grupo hidrofébico que se muestra abajo
es el grupo metilo, que es no polar. Los otros
seis grupos funcionales restantes en la tabla

(

Labaza
pelar

Cola

hidrofébica
= tienen diferentes grados de caracter hidrofilico.
8 Un ejemplo de un grupo fuertemente hidréfilo es
'%. el grupo carboxilo (COOH), que puede actuar

como un 4cido y perder un protén para formar un
ion carboxilato cargado negativamente (COOA-).

BT 2




Polaridad de los

PATROMES DE POLARIDAD
DE GRUPDS FUNCIDNALES

Akcohad

El enlace covalente entre dos atomos
puede ser polar o apolar. Esto depende
del tipo de atomos que lo conforman: si
los atomos son iguales, el enlace sera
apolar. Pero, si los atomos son
diferentes, el enlace estara polarizado
hacia el atomo mas electronegativo, ya
que sera el que atraiga el par de
electrones con mas fuerza.

MOLECULAS CON MAS DE
DOS ATOMOS.

El momento dipolar
dependera de la polaridad de
todos sus enlaces y de la
geometria molecular. La
presencia de enlaces polares
NO IMPLICA necesariamente
gue la molécula sea polar.

0 ©:©

TH
H-H

O La polaridad de un enlace
aumenta a medida que la
electronegatividad de uno de
los atomos implicados en un
enlace covalente aumenta.

O ElI momento dipolar del
enlace es una medida de la
polaridad de un enlace.

POLARIDAD

Se indica con una flecha que dirige su
punta hacia el extremo negativo del
enlace polar y un signo mas en el
extremo positivo del enlace. El
simbolo d+ quiere decir una pequena
cantidad de carga positiva y el
simbolo d- quiere decir una pequena
cantidad de carga negativa.

Desarrollé una escala de
electronegatividades relativas
para la mayoria de los atomos.
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Podemos representar esta
polarizacién del enlace por medio de
una flecha, que SIEMPRE apunta al
atomo mas electronegativo.

Pelarided: grupsd funcisnalen y sohwenten

[ e

Enlaces con polaridad
muy variada.
C-N, C-Oy C-Cl

CH3NH3+Cl-

Enlace no polar

Cuando dos atomos comparten por igual los
dos electrones del enlace covalente se dice
gue el enlace es no polar, como el enlace de
la molécula de hidrégeno o el enlace
carbono carbono del etano. La mayor parte
de los enlaces covalentes estan formados
por dos atomos diferentes, de manera que
los electrones del enlace son atraidos con
mayor intensidad por uno de los dos dtomos
que forman el enlace.

La electronegatividad se
define como la tendencia
del nucleo atémico a la
atraccion de electrones.

ELECTRONEGATIVIDAD

Tendenein de wn §lome b slreer sledirdnes de dlomoes vesinos dentio de wni meliaule

FOR WWW.ANREACILNCIAS.COM

En un enlace covalente el atomo
con mayor electronegatividad es
el extremo negativo del dipolo,

y como se indica en las

siguientes estructuras.



