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Objetivo Clase:

- |dentfificar el concepto de enlace quimico.
~ Conocer los tipos de enlaces quimicos existentes.

- |dentfificar las caracteristicas de los elementos quimicos segun el
enlace que los une.

- |dentificar la escritura de Lewis.
- |dentificar la regla del Octeto.

~ Desarrollar ejercicios.



; Qué es un Enlace Quimico?




Un enlace quimico €s......

- La fuerzas gue mantienen unidos a dos atomos (iguales o
diferentes) con el fin de formar una sustancia quimica (
elemento y compuestos) de manera estable.

- Para la formacion de un enlace participan los electrones.

- Lo electrones de valencia son los responsable del enlace
quimico.



Electrones de Valencia:

- Son los electrones que se ubican en el ultimo nivel de
energia de los atomo.

- Para calcular el nUmero de electrones de valencia: se
escribe la configuracion electronica del dtomo y nos
fjaomos en el Ultimo nivel de energia.



Por ejemplo:

Hidrogeno (H) 151

Nitrogeno (N) 152 252 2p3

152 252 2p6 3s2 3pb

Argon (Ar)

Pero otra forma de saber los elecirones de valencia es
usando la Tabla Periodica



Los elementos mas utilizados son los de los grupos 1 (I1A), 2 (l1A) .
13 (IlIA) , 14 (IVA), 15 (VA), 16 (VIA), 17 (VIIA), 18 (Gases Nobles)
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Representando los Electrones de
Valencia:

Gilbert Lewis (1875- 1946), quimico estadounidense.

Creo la Notacion de Lewis, para representar los electrones
del Ultimo nivel de energia, los electrones de valencia.

Se representan a tfravés de: punto (.) o de cruces (x),
alrededor del simbolo del elemento.

Por ejemplo para el Nitrédgeno:
132 252 2 3




Electrones de Valencia:




- Ejemplos de Notacion de Lewis:

H ) .H 7 H - H (1 enlace simple) EStrUCtura de LeWIS para el agua Enlace Covaleme S|mp|e
00 QO. oH — a) or H_.O._

o o Cl[¢ — Cl= Cl (1enlace simpl
v (1 enlace simple) DeBee:

Doble enlace — dos atomos comparten dos pares de electrones

~ B or ® —C— oo
| §=o=0
tNe — N =N (1enlace triple) 89, 8e 8 Enlaces dobles

) Enlaoes dobles
Triple enlace — dos atomos comparten tres pares de electrones
Q0 o0

3F° ’Fz T F—F (1 enlace simple) Q\(@k IN=N’

00 (1) . Or
8e 8e !

Triple enlace

20 — =0 (1 enlace doble)

Triple enlace

Qs ¢Cs 39 — 0=C=0 (2 enlaces dobles)

00



Alcanzando la Nobleza:
- Walther Kosell y Gilbert Lewis en 1916, propusieron:

- Cuando los dtomos forman enlaces guimicos, hay uno
tendencia a alcanzar configuraciones similares a lo
gases nobles.

— Regla del Octeto: “Cuando se forma un enlace
quimico, los adtomos reciben, ceden o comparten
electrones de modo que el ultimo nivel de energia de
cada atomo contenga 8 electrones y asi adquiere la
configuracion electronica del gas noble mds cercano
de la tabla periddica”.



- En el caso de los atomos de los elementos Hidrogeno,
Litlo y Berilio, cuando establecen enlaces, tienden a
completar su Ultimo nivel de energia con dos
electrones y alcanzar la configuracion del gas noble
helio.

- Esta situacion se conoce como |la Regla del Dueto.

~ Los elementos metalicos: ceden electrones (cationes)

~ Los elementos no metalicos: gana electrones( Aniones)
y también entre ellos comparten e-.



Enlace lonico:

Los dtomos pierden y ganan e-.

Se transforman en un lon: €s un atomo o grupo de atomos
que tienen carga eléctrica positiva o negativa.

Se produce una transferencia de electrones.

Por ejemplo: Na +; Cl-; O -2;504-2 ; NOs- ; NH4 +;
H3O+ ; OH- ; PO4 -3



Electronegatividad

- Caopacidad de un atomo para atraer hacia si los electrones en un
enlace quimico.

- “Fuerza que tiene un datomo de cierto elemento para “firarle” los
electrones a ofro”.

- De ella depende el tipo de unidon que existird entre dos o mdas dtomos
para la formacion de moléculas, es decir, el tipo de enlace quimico.

ha ganado un electron




Electronegatividad:
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Electronegatividad (E.N.)




Valores de Electronegatividad:

Inferiora 1,0

1,0-1.,4

1,5-1,9

5 6

1
V Cr
1,6 | 1,6

Nb
1.6 |18
Ta w

15| 24 | 1,9

" Lantanidos: 1 A-1.3
* Actinidos: 1,3-1,5




ELECTRONEGATIVIDAD (E.N.)




- El enlace idnico se establece entre dtomos que tienen
grandes diferencias de electronegatividad.

- Se forma por la unidn de un elemento metdlico y un no
metdlico. (M e- NM)

- Sl la Diferencia de Electronegatividad es mayor a 2,0
unidades, se forma un enlace ionico.

- AE220 [



Eiemplo: Na CI

Diagrama de Lewis para los dos elementos Ejemplo de COmpUEStO iéniCO es Ia Sal
comun: (NacCl)

Sodio 2> IA | Cloro B> VIA
;1Na: 1522522p°3s?

Na § ~*>e(Cl 3

17Cl: 15225%22p53s23p>

El sodio transfiere su electron al cloro, y este completa
sus 8 electrones de valencia

+1 Indica que perdido un | | -1 Indicaqueganéun |

electron electron I

1522522p°3s* 1522522p835%3p° 1522s22p°3s%  15225%2p°3s%3p®

[Ne] [Ar]







Caracteristica de los Compuestos
lonicos:
Son solidos a temperatura ambiente.

Tienen altos puntos de fusion y de ebullicion. Se requiere
aportar mucho calor para gue cambien de estado.

No conducen la electricidad en estado solido.

Pero si la conducen cuando estan fundidos ( liquido) vy
cuando estan en disolucion acuosa.

Son fragiles, se rompen con facilidad.



Enlace Covalente

Comparten uno o mas pares de electrones de valencia para
alcanzar la configuracion de gas noble.

_a unidn es posible debido a que los electrones son atraidos
DOr ampos nucleos , de modo que pertenecen por igual a
0s dos dtomos que se enlazan.

Se establece entre dtomos No metdlicos de igual o diferente
electronegatividad.

Si la Diterencia de Electronegatividad es menor a 2,0
unidades, se forma un enlace ionico.

AE < 2,0




Enlace Covalente entre Atomos
Iguales.

- Es llamado enlace covalente Apolar.
- SUAE =0

~ Ejemplos: F2' Oz EIENRREmSIoe] >



Eiemplo: F:

Un enlace covalente ocurre cuando dos o mas atomos e -
comparten uno o mas pares de electrones. | Enlace Covalente ( r

¢, Por qué compartirian electrones dos atomos?

‘ ‘ “ Ejemplo: Formacién del F,

8e" 8e :F* + :F. WEEEp F-F:
: no metal no metal T
Estructura de Lewis para F
i ? (AEN=40) (AEN=4,0)  comparticion de electrones
oo oo AEN=o0 ( enlace covalente)
: ° = . .
Enlace covalente simple  Far dé ioneg oIy ] oo ar de iones

Enlace covalente simple

T Sae O\
Par de ione<§FﬁEi7Par de iones

9.4







Enlace Covalente entre Atomos
Diferentes.

0 Es lomado enlace covalente Polar.
1 Su AE es minima.

1 Elemplos: H20 ; CO2; SO2; HCI; C2H2; NH3 ;. CH4



Elemplo: H20

Figura 2: Diagrama de Bohr y estructura del enlace en la molécula de agua.

Ejemplo de Enlace Covalente
Orgeno Estructuras de Lewis del H20

XX H: 0 'H
Hx O xH "
XX

Y / H : H \\\ \‘:IU_/ | H - O - H

Hidrégeno Hidrogeno .

Agua (H;0)







Tipos de Enlaces Covalentes

0 Enlace Covalente Simple: Se forma cuando dos atomos
compartes solo un par de elecfirones.

Ejemplo: Hz2 ; H20

0 Enlace Covalente Doble: Se forma cuando dos dtomos
comparten dos pares de electrones.

Ejemplos: O2 ; COz2

0 Enlace Covalente Triple: Se forma cuando dos dtomos
comparten tres pares electrones.

Ejemplo: N2 ; C2 H2



Fjemplos:

8O,
nnw,
B E

Hco,. .

eH — H-—H (1 enlace simple)
s Clz 4 Cl N C| (1 enlace simple)
0 — Q=0 (1 enlace doble)

tNe — N =N (1 enlace triple)

eFe — F—F (1 enlace simple)
sCe 39 — O0=C=0 (2 enlaces dobles)

TIPOS DE ENLACES COVALENTES
segun los pares de e compartido

COVALENTE SIMPLE:

COVALENTE DOBLE:

e Se comparte un par
de electrones (uno
de cada atomo)

* Ej: H-CI

H :Cl:

* Se comparten dos
pares de electrones.
Ej: CO,

JoEa e

:0=<Cc10:




Caracteristicas de los Compuestos
Covalentes

Tienen puntos fusidon y ebullicion relativamente bajos.
Son malos conductores del calor y la electricidad.
Son solubles en solventes polares.

Son blandos y no presentan resistencia mecdanica.



Actividad:

- Realice la Notacion de Lewis, Determine el fipo de enlace
que existe y represente la formula estructural y molecular.

1.- NaCl /.- NH3
2.- CO2Z 8.- H20
3.- LiF 9.- O2
4.- HCI 10.- H2 S
5.- Ba Cl2

6.- N2



