
I.	
  Covalent	
  Bond	
  Background
A.	
  What	
  happens	
  when	
  two	
  elements	
  want	
  electrons?
	
  	
  	
  	
  	
   1.	
  They	
  SHARE	
  their	
  e-­‐'s.
	
  	
  	
  	
  	
   2.	
  Covalent	
  bond:	
  bond	
  between	
  nonmetals	
  in	
  which	
  valence	
  e-­‐'s	
  are	
  shared.
	
   3.	
  If	
  the	
  attraction	
  between	
  protons	
  and	
  electrons	
  is	
  greater	
  than	
  the	
  repulsion	
  between	
  electrons,	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  
a	
  bond	
  is	
  formed.

II.Drawing	
  Molecules
A. Lewis	
  Dot	
  Structures
	
  	
  	
   1.	
  Dots	
  represent	
  e-­‐'s
	
   2.	
  These	
  are	
  used	
  to	
  model	
  covalently	
  bonded	
  molecules.

a.	
  Bonded	
  pairs:	
  shared	
  pairs	
  of	
  e-­‐’s	
  are	
  shown	
  as	
  a	
  line	
  (one	
  line	
  represents	
  two	
  e-­‐'s)
b.	
  Unshared	
  pairs	
  or	
  lone	
  pairs	
  –	
  e-­‐	
  that	
  are	
  not	
  in	
  bonds	
  are	
  shown	
  as	
  a	
  pair	
  of	
  dots

B.	
  Drawing	
  Lewis	
  Structures	
  for	
  Molecules
	
   1.	
  Count	
  the	
  number	
  of	
  valence	
  electrons	
  you	
  have.
	
   2.	
  Arrange	
  the	
  atoms.	
  	
  The	
  single	
  atom	
  is	
  usually	
  in	
  the	
  center	
  (usu.	
  carbon)

	
   3.	
  Draw	
  single	
  bonds	
  (one	
  line)	
  between	
  all	
  atoms	
  and	
  subtract	
  the	
  number	
  of	
  electrons	
  you	
  used.

	
   4.	
  Fill	
  in	
  the	
  remaining	
  electrons	
  around	
  outer	
  atoms	
  until	
  you	
  run	
  out.

	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   a.	
  Extra	
  electrons?	
  	
  Place	
  them	
  on	
  the	
  central	
  atom.

	
   	
   b.	
  Need	
  electrons?	
  	
  Move	
  outer	
  electrons	
  into	
  a	
  double	
  or	
  triple	
  bond.

	
   5.	
  NOTE:	
  	
  CHECK	
  YOUR	
  WORK!!!	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
   	
   a.	
  Structures	
  MUST	
  only	
  have	
  the	
  amount	
  of	
  valence	
  electrons	
  that	
  you	
  started	
  with.
	
  	
  	
  	
  	
   	
   b.	
  Make	
  sure	
  that	
  ALL	
  the	
  atoms	
  are	
  eight!
	
   6.	
  Examples:

HCl	
   	
   	
   CH4	
   	
   	
   OF
2
	
   	
   	
   N

2
	
   	
   	
   SO

3
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C.	
  	
  	
  Structures	
  for	
  polyatomic	
  ions:	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  When	
  drawing	
  a	
  Lewis	
  structure	
  of	
  an	
  ion,	
  follow	
  all	
  the	
  steps	
  above	
  and	
  then:
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Place	
  brackets	
  around	
  the	
  structure	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  b.	
  Place	
  the	
  charge	
  on	
  the	
  upper	
  right,	
  outside	
  of	
  the	
  bracket.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  Ex:	
  NH4+	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   	
   	
   CO3

2-­‐	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   	
  	
   	
   NO3
-­‐

D.	
  Resonance	
  Structures:	
  
	
  	
  	
  	
  1.	
  For	
  some	
  molecules,	
  several	
  Lewis	
  structures	
  can	
  be	
  drawn.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  2.	
  These	
  molecules	
  show	
  resonance.
	
  	
  	
  3.	
  The	
  actual	
  structure	
  is	
  an	
  average	
  of	
  all	
  the	
  resonance	
  structures.
	
  	
  	
  4.	
  Draw	
  a	
  double	
  sided	
  arrow	
  (⟷)	
  between	
  all	
  the	
  resonance	
  structures.
	
  	
  	
  5.	
  Example:	
  NO

3
-­‐

E.	
  Octet	
  Exceptions:
	
  	
  	
  	
  1.	
  H	
  –	
  only	
  needs	
  two
	
  	
  	
  	
  2.	
  Boron	
  –	
  can	
  have	
  less	
  than	
  8	
  (ex.	
  BH

3
)

	
  	
  	
  	
  3.	
  Period	
  3	
  (or	
  higher)	
  elements	
  can	
  have	
  MORE	
  than	
  eight	
  (ex.	
  PCl
5
)

III.	
  Molecular	
  Shapes	
  (see	
  handout)
A.	
  Lewis	
  structures	
  (2-­‐D)	
  can	
  be	
  used	
  to	
  predict	
  shapes.
B.	
  The	
  shape	
  of	
  molecules	
  is	
  described	
  using	
  ball	
  (atom)	
  and	
  stick	
  (bond)	
  models	
  (3-­‐D).	
  	
  
C.	
  	
  	
  	
  	
  Valence	
  Shell	
  Electron	
  Pair	
  Repulsion	
  Theory	
  (VSEPR):	
  the	
  pairs	
  of	
  valence	
  electrons	
  are	
  arranged	
  as	
  far	
  
apart	
  from	
  each	
  other	
  as	
  possible.	
  	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Unshared	
  pairs	
  tend	
  to	
  be	
  next	
  to	
  another	
  unshared	
  pair,	
  rather	
  than	
  with	
  e-­‐	
  in	
  a	
  bond.
D.	
  We	
  Will	
  Study	
  Five	
  Shapes	
  
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Linear	
  –	
  straight	
  line.	
  	
  Molecules	
  with	
  only	
  2	
  atoms	
  will	
  always	
  be	
  linear.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Bond	
  angle	
  =	
  180°
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  b.	
  Examples:	
  O

2
,	
  HCl,	
  CO

2
	
  	
  

	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  Trigonal	
  Planar	
  –	
  central	
  atom	
  is	
  bonded	
  to	
  3	
  other	
  atoms	
  with	
  no	
  unshared	
  pairs	
  of	
  e-­‐.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Bond	
  angle	
  =	
  120°
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  b.	
  Example:	
  BCl

3
,	
  CO

3
2-­‐

	
  	
  	
  	
  	
  3.	
  	
  	
  	
  Tetrahedral	
  –	
  central	
  atom	
  is	
  bonded	
  to	
  4	
  other	
  atoms.	
  	
  The	
  valence	
  e-­‐	
  are	
  arranged	
  equally	
  in	
  3D.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Bond	
  angle	
  =	
  109.5°
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  Examples:	
  CH

4
,	
  CF

4

	
  	
  	
  	
  	
  4.	
  	
  	
  (Trigonal)	
  Pyramidal	
  -­‐	
  central	
  atom	
  is	
  bonded	
  to	
  three	
  other	
  atoms	
  but	
  ALSO	
  has	
  an	
  unshared	
  pair	
  of	
  
valence	
  electrons.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Bond	
  angle	
  =	
  107.3°
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  Examples:	
  NH

3
,	
  PCl

3

	
   	
  	
  5.	
  Bent	
  –	
  central	
  atom	
  is	
  bonded	
  to	
  2	
  other	
  atoms	
  and	
  has	
  2	
  unshared	
  pairs.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Bond	
  angle	
  =	
  104.5°.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  Example:	
  H

2
O.

E.	
  Examples:
What	
  is	
  the	
  shape	
  of	
  PI

3
?	
  	
  

What	
  is	
  the	
  shape	
  of	
  HCN?
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IV.	
  Polarity
A.	
  A	
  molecule	
  is	
  polar	
  when	
  the	
  electrons	
  are	
  not	
  evenly	
  distributed.
B.	
  Determining	
  Polarity:	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  The	
  shape	
  of	
  a	
  molecule	
  and	
  the	
  polarity	
  of	
  the	
  bonds	
  determine	
  whether	
  the	
  molecule	
  is	
  polar	
  or	
  
nonpolar.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  Polar	
  molecules	
  are	
  not	
  symmetrical
	
  	
  	
  	
  	
  	
  3.	
  Nonpolar	
  molecules	
  are	
  symmetrical
	
  	
  	
  	
  	
  	
  4.	
  Resonance	
  structures,	
  if	
  the	
  outer	
  atoms	
  are	
  the	
  same,	
  are	
  NONPOLAR.
C.	
  Examples:

Water
Formaldehyde	
  (H

2
CO)

CH
4

CH
3
Cl

SO3

V.	
  Naming	
  Covalent	
  Compounds
A.	
  Name	
  the	
  elements	
  in	
  the	
  order	
  they	
  appear.
B.	
  Replace	
  the	
  last	
  syllable	
  in	
  the	
  name	
  of	
  the	
  final	
  element	
  with	
  “–ide.”
C.	
  Add	
  prefixes	
  to	
  the	
  name	
  of	
  each	
  element	
  to	
  indicate	
  the	
  number	
  of	
  atoms	
  of	
  that	
  element	
  in	
  the	
  
molecule.	
  
	
  	
  	
  	
  1.	
  Mono-­‐,	
  di-­‐,	
  tri-­‐,	
  tetra-­‐,	
  penta-­‐,	
  hexa-­‐,	
  hepta-­‐,	
  octa-­‐,	
  nona-­‐,	
  deca-­‐
	
  	
  	
  	
  2.	
  The	
  prefix	
  mono-­‐	
  is	
  omitted	
  for	
  the	
  first	
  element.	
  
D.	
  Examples
	
  	
  	
  	
  1.	
  CO2

	
  	
  	
  	
  2.	
  SCl6
	
  	
  	
  	
  	
  3.	
  N2O5

E.	
  Acid	
  Names	
  and	
  Formulas
	
  	
  	
  	
  1.	
  Acids	
  are	
  combinations	
  of	
  the	
  hydrogen	
  ion	
  (H+)	
  and	
  an	
  anion.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Examples:	
  	
  
	
  	
  	
  	
  2.	
  Naming	
  of	
  acids	
  are	
  based	
  on	
  the	
  endings	
  of	
  the	
  anion.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Anions	
  with	
  –ide	
  ending	
  are	
  named	
  hydro___ic	
  acid.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  Examples:	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  hydrochloric	
  acid
	
   	
   	
  
	
   	
   	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  HBr	
  	
   	
   	
  

	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  b.	
  Anions	
  with	
  –ate	
  ending	
  are	
  named	
  ___ic	
  acid.	
  	
  
	
   	
   Examples:	
  	
   HNO

3
	
  

	
   	
   	
   	
   acetic	
  acid

	
  	
   	
   	
   	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   H
2
CO

3
	
  

	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  c.	
  Anions	
  with	
  –ite	
  ending	
  are	
  named	
  ___ous	
  acid.	
  	
  

	
   	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  Examples:	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  chlorous	
  acid
	
  	
  
	
   	
   	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  H

3
PO

3
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VI.	
  Types	
  of	
  Covalent	
  Bonds
A.	
  Electronegativity	
  (EN)	
  and	
  Covalent	
  Bonding
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Elements	
  have	
  different	
  EN's.
	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  Nonpolar	
  covalent	
  bond:	
  electrons	
  are	
  equally	
  shared	
  (same/similar	
  EN's).	
  	
  Ex:	
  Cl2,	
  O2.
	
  	
  	
  	
  	
  3.	
  Polar	
  covalent	
  bond:	
  electrons	
  are	
  shared	
  unequally	
  (EN's	
  are	
  different)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  a.	
  Dipoles	
  are	
  bonds	
  with	
  partial	
  +	
  and	
  –	
  charges	
  because	
  of	
  unequal	
  sharing.	
  	
  Designated	
  with	
  “δ”.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  b.	
  The	
  more	
  electronegative	
  element	
  will	
  have	
  a	
  partial	
  negative	
  charge	
  (δ-­‐).
B.	
  Predicting	
  Bond	
  Types	
  –	
  subtract	
  the	
  EN's	
  (p.	
  263)
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Nonpolar	
  Covalent	
  bond:	
  difference	
  is	
  <	
  0.5
	
  2.	
  Polar	
  Covalent	
  bond:	
  difference	
  is	
  between	
  0.5	
  and	
  2.0
	
  3.	
  Ionic	
  bond:	
  difference	
  is	
  >	
  2.0

VII.	
  Properties	
  of	
  Covalent	
  Compounds
A.	
  Between	
  molecules,	
  the	
  forces	
  are	
  weak.
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Because	
  of	
  this,	
  they	
  are	
  soft	
  and	
  brittle.
	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  They	
  also	
  have	
  low	
  melting	
  and	
  boiling	
  points.
B.	
  Electrons	
  are	
  held	
  in	
  place.
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Thus,	
  they	
  do	
  not	
  conduct	
  electricity.

VIII.	
  Bond	
  Energetics
A.	
  Energy	
  changes	
  in	
  bonds
	
  	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  When	
  a	
  bond	
  is	
  FORMED,	
  energy	
  is	
  RELEASED.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  When	
  a	
  bond	
  is	
  BROKEN,	
  energy	
  is	
  ABSORBED.

IX.	
  Metallic	
  Bonding
I.	
  Metals	
  have	
  low	
  electronegativities.
II.	
  When	
  metals	
  are	
  bonded,	
  they	
  don't	
  want	
  their	
  electrons.
III.	
  Their	
  electrons	
  thus	
  flow	
  like	
  a	
  “sea	
  of	
  electrons.”
IV.	
  This	
  gives	
  rise	
  to	
  the	
  fact	
  that	
  metals	
  are	
  malleable	
  and	
  are	
  conductors	
  of	
  electricity.
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