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¶Los elementos conocidos, a excepción de los 

gases nobles, no se presentan como átomos 

individuales sino combinados con otros formando 

enlaces químicos 

 

¶La formación de un enlace químico se produce 

cuando al acercarse los átomos aparecen entre 

ellos fuerzas atractivas y el sistema adquiere una 

energía menor que los átomos por separado. 

 

¶Los electrones más externos son los responsables 

de esa unión. 

 

INTRODUCCIÓN  
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1/2 

La teoría del enlace químico tiene como objetivo 

justificar: 

 

¶¿Por qué unos átomos se unen entre sí y otros 

no? 

 

¶La proporción en que se unen los átomos, la 

fórmula de las sustancias. 

 

¶Interpretación de formas geométricas. ¿por qué 

la molécula de H2O es angular y la de CO2 lineal, 

aún teniendo la misma estequiometría AB2? 

Å    

INTRODUCCIÓN  
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2/2 

La teoría del enlace químico tiene como objetivo 

justificar: 

 

¶Cuestiones energéticas del enlace: unos enlaces 

son más difíciles  de romper (requieren más 

energía) que otros 

 

¶Las propiedades de las distintas sustancias, 

tanto macroscópicas (puntos de fusión y ebullición, 

conductividad, solubilidad, etc.), como las 

estructurales (energía de enlace, longitud y ángulos 

formados). 

 

INTRODUCCIÓN  



 

Los METALES se 

estabilizan perdiendo 

electrones. 
 

Los NO METALES se 

estabilizan ganando o 

compartiendo 

electrones. 

INTRODUCCIÓN  
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¿POR QUÉ SE UNEN LOS ÁTOMOS?.  

   a)El estado de mínima energía 

se alcanza con los átomos 

infinitamente separados 

 No se forma el enlace 

 Se forma el enlace 

b)El estado de mínima energía 

se alcanza si la  distancia entre 

los átomos es r0 (distancia de 

enlace) 

La tendencia general de cualquier sistema físico es 

alcanzar una situación de energía mínima. Si dos 

átomos se acercan se pueden producir dos situaciones 
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 TIPOS DE ENLACE 

      IÓNICO 

 

se establece cuando 

se combinan entre sí 

átomos de METAL con 

átomos de NO METAL 

METÁLICO 

 

se establece cuando 

se combinan entre sí 

átomos de METAL 

-Enlace por 

puente de H 

-Fuerzas de Van 

der Waals 



ENLACE  IÓNICO  

Es el enlace que tiene lugar entre átomos de marcado 
carácter metálico y átomos de marcado carácter no 
metálico. 

La mayor parte de los elementos de los tres primeros 
grupos del S.P. forman enlaces iónicos con la mayoría 
de los elementos de los tres últimos grupos. 



La idea de que  los electrones pueden ser  

transferidos de unos átomos a otros, 

convirtiéndose ambos, receptores y donadores, 

en iones, fue sugerida primeramente por  J.J. 

Thomson y desarrollada por Kossel en 1916. 

MODELO IÓNICO 



Describiendo el modelo en su forma más elemental, se 

supondrá que el enlace se produce  cuando iones  de 

diferente signo eléctrico  se aproximan  lo suficiente 

para unirse electrostáticamente.  

Estas uniones hacen que cada ión tienda a  rodearse 

del máximo número de iones de signo opuesto que sus 

respectivos radios permitan. 

- + 



Los iones en los compuestos 

iónicos se ordenan 

regularmente en el 

espacio de la manera más 

compacta posible. 

Cada ion se rodea de iones 

de signo contrario dando 

lugar a celdas o unidades 

que se repiten en las tres 

direcciones del espacio. 
ñSe define el índice de 

coordinación como el  

número de iones de signo 

opuesto que rodean a un ion 

dadoò. Cuanto mayor es un ion 

con respecto al otro mayor es 

su índice de coordinación. 

http://www.beyondbooks.com/bbx/tr/pv.asp?i=psc92/3b/00009007&u=http://www.public.asu.edu/~jpbirk/3dstruct/Naclsf.htm


Formación de compuestos iónicos. 

El balance energético del proceso de formación de una 

pareja de iones (catión y anión) resulta desfavorable: 

Lo que significa que para que se formen una pareja de 

iones a partir de los respectivos átomos en estado 

gaseoso hay que suministrar 146,6 kJ 

Na (g) + 495,4 kJ  ­ Na+ (g)  (EI  = +495,4 kJ)  

Cl (g) ­ Clï (g) +348,8kJ     (AE = ï348,8 kJ)  

Na (g) + Cl (g) +146,6kJ ­ Na+ (g)+ Cl- (g)  



El balance energético es todavía más desfavorable si 

se parte de Na metálico y moléculas de Cl2 gas, como 

se hace en el laboratorio, porque además hay que 

gastar la energía necesaria para pasar el sodio metal 

al estado gaseoso (calor de sublimación del sodio) y  

la energía de disociación para romper en los átomos 

libres la molécula de Cl2: 

Na (s) ­ Na (g)  (S = +107,8  kJ) 

½ Cl2 (g) ­ Cl (g) (D = +121,3  kJ) 



¿Cómo se explica, 

entonces, que el cloro y 

el sodio reaccionen, y 

además violentamente, 

para formar NaCl? 



Energía Reticular. 

Se define la energía reticular del cristal como la 

energía que se libera en la formación de un mol de 

compuesto (1 atm) a partir de los iones gaseosos 

separados una distancia infinita (U0) 
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ambos iones forman parte de un 

cristal 



E
n

e
rg

ía
 

P
o

te
n

c
ia

l 

r 

Total 

Atracción 

Repulsión 

r4ˊ

ezNAz
E

0

2-

e

+

=

nrep
r

BN
E =

Contribución 

de las 

fuerzas 

repulsivas a 

la energía 

potencial. 



ö
ö

÷

õ

æ
æ

ç

å
=

-+

r

ezzAN

ope4
E

2

nr

BN
+

E
n

e
rg

ía
 

P
o

te
n

c
ia

l 

r Total 

Atracción 

Repulsión 

0=
dr

dE

Cuando r = r0  

distancia de 

equilibrio, la 

energía 

potencial 

adquiere su 

valor mínimo. 



12

0

2

4
0

+

-+

+-==
nr

nNB

r

ezNAz

dr

dE

pe

n

rezAz
B

n

0

12

4pe

--+

-=

ö
ö

÷

õ

æ
æ

ç

å
=

-+

r

ezzAN

ope4
E

2

nr

BN
+



ö
÷

õ
æ
ç

å
-ö

ö
÷

õ
æ
æ
ç

å
-==

-+

nr

ezNAz
UEret

1
1

4 00

2

0
pe

Número de Avogadro 

(6.02 x 1023) 

Constante 

de Madelung 

Distancia  

interiónica 

Coeficiente  

de Born 

ECUACIÓN DE BORN-LANDÉ (1918) 
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La energía de red de un determinado cristal se 

puede hallar si se conocen n y r0; n se puede 

calcular por medidas de compresibilidad del cristal y 

r0 por métodos de difracción de rayos X. 

De la ecuación de Born-Lande se deduce 

que la energía de red aumenta al disminuir 

el radio de los iones y al aumentar su 

carga, dependiendo principalmente de la 

constante de Madelung. 
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Especie Tipo de cristal Valor de A 

ZnS Blenda (cúbica) 1,63806 

ZnS Wurtzita (hexagonal 1,641 

NaCl Cloruro de sodio 1,747558 

CsCl Cloruro de cesio 1,762670 

TiO2 Rutilo 2,408 

CaF2 Fluorita 2,51939 

Valores de la constante de Madelung 

La constante de Madelung es característica de 

cada estructura cristalina. 



Valores de n derivados de medidas de compresión 

Estructura n 

LiF 5,9 

LiCl 8,0 

LiBr 8,7 

NaCl 9,1 

NaBr 9,5 

El valor de n, índice de Born, es relativamente alto 

y pone de manifiesto que las fuerzas repulsivas 

crecen rápidamente conforme disminuye la distancia 

entre los iones. 
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 A = 1,747 

 z+ = 1  z- = -1 

n = 9 

ro = 282 pm 

NaCl 

U = -765 kJ/mol 

Cuanto mayor sea la energía 

reticular, mayor será la 

estabilidad de la red cristalina. 

Ejemplo 



Ciclo de Born-Haber 

En algunos casos el cálculo directo de la energía de red 

mediante la ecuación de Born-Lande resulta imposible, 

por no disponerse de todos los datos necesarios. 

 

En este caso se recurre al ciclo de Born-Haber, que se 

basa en la hipótesis de que la formación de un 

compuesto iónico puede tener lugar por dos caminos 

diferentes: 



a) Por combinación directa de los elementos:  

Na (s) + ½ Cl2 (g) ­ NaCl (s) (Qf = ï411ô1 kJ) 

proceso en el que se desprende el calor de 

formación, Qf, del compuesto 

 

b) Por un proceso en etapas que implica: 

Na (s) ­ Na (g)  (S = +107ô8  kJ) 

  ½ Cl2 (g) ­ Cl (g) (½ D= +121ô3  kJ) 

 Cl (g) ­ Clï (g) (AE = ï348ô8 kJ)  

Na (g) ­ Na+ (g)  (EI = +495ô4 kJ)  

    Na+ (g) + Clï (g) ­ NaCl (s)    (U0  = ?) 

Ciclo de Born-Haber 



Estos dos procesos se pueden representar en un 

esquema de la siguiente forma: 

M+X-
(s) M+

(g) 

M(g) M(s) 

½ X2(g) 

+ 

X(g) 

X-
(g) + 

(-)U0 

(+)EI 

(-)AE (+)S 
(-)Qf 

(+)½ D 

A través de los dos caminos la variación total de energía 

ha de ser la misma: 

Qf = S + ½ D + EI + AE + U0 

Ciclo de Born-Haber 



Ciclo de Born-Haber 

El ciclo de Born-Haber puede servir para calcular las 

afinidades electrónicas, si se conoce el valor de la energía 

reticular obtenido por la ecuación de Born-Lande. También se 

puede utilizar para deducir la posibilidad o imposibilidad de la 

existencia de compuestos. 

Ejemplo: Calcular la afinidad electrónica del cloro con los siguientes 

datos: 

Energía reticular del cloruro de sodio         = -769,0 kJ/mol 

Energía de ionización del sodio                  =   493,7 kJ/mol 

Energía de formación del cloruro de sodio = - 411,0 kJ/mol 

Energía de disociación del cloro                 =    242,6 kJ/mol 

Energía de sublimación del sodio               =    107,5 kJ/mol 

 Solución: Como Qf = S + ½ D + EI + AE + U0 

AE = Qf ïS - ½ D ï EI ï U0 = - 411 ï 107,5 -  ½ (242,6) ï 493,7 ï (-769) = 

 

= - 364, 5 kJ/mol 
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×Los iones en los compuestos iónicos se 

ordenan regularmente en el espacio de la 

manera más compacta posible. 

×Cada ion se rodea de iones de signo contrario 

dando lugar a celdas o unidades que se repiten 

en las tres direcciones del espacio. 

Redes cristalinas 



 Formación de un cristal  

Celda unidad: es la parte más simple de una estructura 

cristalina que al repetirse mediante traslación reproduce 

todo el cristal. 



 Formación de un cristal  

Índice de coordinación: es el número de iones de un signo que 

rodean a un ión de signo contrario.  

Existen por lo tanto dos números de coordinación: el del catión y el 

del anión. La forma de indicarlos es: índice del catión : índice del 

anión. Ejemplo: en la fluorita (CaF2)  8:4 indica que 8 iones fluoruro 

(F- que es el anión)  rodean al catión calcio (Ca2+, índice de 

coordinación del catión), y que 4 iones calcio rodean al anión 

fluoruro (índice de coordinación del anión). 



Hay dos tipos de redes cristalinas iónicas: 

 

×Redes cristalinas tipo AB: Son aquellas redes 

cristalinas en las que por cada ión positivo hay uno 

negativo; la proporción de cationes y aniones es de 

1:1. Ejemplos: cloruro de sodio (NaCl), cloruro de 

cesio (CsCl) y blenda de cinc (ZnS).  

 

×Redes cristalinas tipo AB2: Son aquellas redes 

cristalinas en las que por cada ión positivo hay 2 iones 

negativos; o lo que es lo mismo, la proporción de iones 

es de 1:2. Ejemplos: fluorita (CaF2) y rutilo (TiO2). 

 

Redes cristalinas 



Tipo AB: 

NaCl (cloruro de sodio): La red cristalina del cloruro de 

sodio alterna un ión positivo con uno negativo en las 3 

direcciones de los ejes coordenados. Aunque su 

apariencia externa suele ser cúbica, es una red de 

celdilla elemental octaédrica y de índices de coordinación 

6:6.  

Cloruro de sodio 



Ç Cloruro de cesio (CsCl): Es una red de celdilla elemental 

cúbica y de índices de coordinación 8:8. 

Ç Blenda de cinc (ZnS): Es una red de celdilla elemental 

tetraédrica y de índices de coordinación 4:4. 

Cloruro de cesio Blenda-wurtzita 



Tipo AB2: 

Ç Fluorita (CaF2): con índices de coordinación 8:4. 

Ç Rutilo (TiO2): con índices de coordinación 6:3. 

 

Fluorita Rutilo 



Relación 

de radios 

Tipo de 

estructura 
I.C. catión I.C. anión Ejemplos 

>0,732 

Cloruro de 

cesio, CsCl 
8 (cúbico) 8 (cúbico) 

CsCl, CsBr, 

CsI 

Fluorita, 

CaF2 
8 (cúbico) 4 (tetraédrico) 

CaF2, SrF2, 

TiO2 

0,732-0,414 

Cloruro de 

sodio, NaCl 
6 (octaédrico) 6 (octaédrico) 

NaCl, NaBr, 

NaI, MgO, 

CaO, MnO 

Rutilo, TiO2 6 (octaédrico) 3 (triangular) 
TiO2, SnO2, 

PbO2 

0,414-0,255 

Blenda 

wurtzita 
4 (tetraédrico) 4 (tetraédrico) 

ZnS, BeO, 

BeS 

Cuarzo  4 (tetraédrico) 2 SiO2, GeO2 

Compuestos con la misma estequiometría, como NaCl, 

CsCl y ZnS, que adopten distinto tipo de red cristalina se 

debe a cuestiones geométricas, es decir a la relación rc/ra 



VPuntos de fusión y ebullición elevados (tanto más 

cuanto mayor U0) ya que para fundirlos es necesario 

romper la red cristalina, muy estable por la cantidad de 

uniones electrostáticas entre iones de distinto signo. Son 

sólidos a temperatura ambiente. 

VGran dureza.(por la misma razón).  

VSolubilidad en disolventes polares (tanto más cuanto 

menor U0) e insolubilidad en disolventes apolares. 

VConductividad en estado disuelto o fundido. Sin 

embargo, en estado sólido no conducen la electricidad. 

VSon frágiles. 

VResistencia a la dilatación 

 

PROPIEDADES DE LOS COMPUESTOS IÓNICOS  
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Disolución de un cristal iónico en un disolvente polar  



Fragilidad en un cristal iónico 



Uret Cristal zc za A P. Fusi 

º C 

Dureza Coef. 

Dilat. 

Solubi 

g/L 

160 NaI 1 1 1,7 660 2,8 48.10-6 158,7 

214 NaF 1 1 1,7 988 3,2 39.10-6 

 
4,22 

618 CaF2 2 1 5 1360 4,0 19.10-6 

 
0,16 

1073 Al2O3 3 2 25 2030 9,0 7,2.10-6 

 
0 

Propiedades que dependen de la energía reticular 



ENLACE COVALENTE 



El enlace iónico suele ser poco frecuente, pues no es 

fácil encontrar sustancias que se disocien por simple 

fusión o disolución y que, por consiguiente, en esas 

condiciones sean conductoras de la corriente 

eléctrica. 

 

Debe existir otro tipo de enlace que haga que los 

átomos permanezcan unidos por fuerzas diferentes de 

las que unen los iones. 

INTRODUCCIÓN 



Teoría de Lewis 

Se basa en las siguientes hipótesis: 

üLos átomos para conseguir 8 e- en su 

última capa (estructura de gas noble) 

comparten tantos electrones como le 

falten para completar su capa (regla del 

octeto). 

üCada pareja de e- compartidos forma un 

enlace. 

üSe pueden formar enlaces sencillos, 

dobles y triples con el mismo átomo. 

G. N. Lewis 

La idea de enlace covalente  fue  sugerida 

en 1916 por G. N. Lewis: 



Símbolos de Lewis: 
Representó las moléculas mediante diagramas de 

estructura de Lewis, donde los electrones del último 

nivel energético figuran como puntos o cruces 

agrupados por parejas alrededor de los símbolos. Las 

parejas electrónicas también pueden sustituirse por 

guiones: 

Teoría de Lewis 



Regla del octeto: 

 Los átomos se unen compartiendo electrones 

hasta conseguir completar la última capa con 8 e- (4 

pares de e-) es decir conseguir la configuración de 

gas noble: s2p6  

Tipos de pares de electrones: 

1. Pares de e- compartidos entre dos átomos (representado 

con una línea entre los átomos unidos) 

 · enlaces sencillos 

 · enlaces dobles 

 · enlaces triples 

2.   Pares de e- no compartidos, par no enlazante (ó par 

solitario) 

H H O O N N

Teoría de Lewis 



                            H          H 
        ·                          · ·            |         
CH4  · C · + 4  · H ­ H ··C · · H ;  HïCïH         
        ·               ··             | 
                H          H 

   HCN  HïC¹N : 

   H2CO  HïC=O :      
           |     ··    
         H   

                ··              ··  
            : O :                    : O : 
         ··     ··    ··      ¬  
H2SO4  H ··O ··S · · O ·· H ;  HïOïSïOïH  
                  ··    ··    ··    ®  
                    : O :           : O :   
               ··               ··    

Estructuras de Lewis  



Estructuras de Lewis  

¿Como se dibujan las estructuras de Lewis?  

1. Se representan las estructuras electrónicas de los 

elementos de la molécula; se suman los electrones de 

valencia de todos los átomos y se halla el número de 

enlaces con la fórmula: 

( )( )( º 8) º 2  val
nº de enlaces

2

n át n atH e-³ + ³ -
=

ä

Por ejemplo, para el CO2: 

[]

[]

[]

2 2 2

2 2 4

2 2 4

1 2 2

1 2 2

1 2 2

C s s p

O s s p

O s s p

=

=

=

( )( )3 8 4 6 6
º  4

2
n enlaces

³ - + +
= =



2. Se formula el esqueleto de la molécula formado 

por los símbolos de los átomos de los elementos, 

poniendo como átomo central el de menos 

electrones de valencia, excepto el H. En el caso de 

que haya varios elementos con el mismo número de 

electrones de valencia, se toma como átomo central 

el de mayor volumen.(1)  En nuestro ejemplo: 

 

O   C   O 
(esqueleto de la molécula) 

(1) Excepción los oxoácidos y oxisales de los 

halógenos que tienen como átomo central al 

halógeno 

 

Estructuras de Lewis  



3. Se disponen los enlaces, en el esqueleto, de todas 

las formas posibles y se obtienen las estructuras 

canónicas. Se completan los octetos de los átomos 

con pares no enlazantes. En nuestro caso: 

4. Se buscan las cargas formales de cada uno de los 

átomos, siendo la estructura más estable la de 

menor carga formal : 

nº carg. Form. = e-  de val. ï (e- no compartidos + ½ e- compartidos  

Estructura más estable 

Estructuras de Lewis  

O C O O C O O C O

+ -+
-

O C O O C O O C O



LIMITACIONES DE LA TEORÍA de Lewis 

 No la cumplen:  

üMoléculas tipo NO y NO2 que tienen un número 

impar de electrones. 

 

üMoléculas tipo BeCl2 o  BF3 con marcado carácter 

covalente en las cuales el átomo de Be o de B no 

llegan a tener 8 electrones. 

 

üMoléculas tipo PCl5 o SF6 en las que el átomo 

central tiene 5 o 6 enlaces (10 o 12 eï ). 

 

 Estas reglas sólo las cumplen estrictamente los 

elementos del segundo período: C, excepto en el CO; 

N, excepto en el NO, O y F. 



 La teoría de Lewis es sólo una guía para escribir 

estructuras y, además, con muchas limitaciones. No 

explica cuáles son las fuerzas de interacción 

relacionadas con la energía de enlace y no proporciona 

ninguna explicación respecto a la geometría de la 

molécula. 

LIMITACIONES DE LA TEORÍA de Lewis 



Al establecer la estructura electrónica de las moléculas, 

es difícil, en muchas ocasiones, asignar a las mismas 

una determinada estructura que represente de forma 

satisfactoria todas sus propiedades. 

 

Pero no siempre la dificultad está en asignar a la 

molécula una determinada estructura, sino que puede 

ocurrir que dos o más estructuras se puedan asignar, de 

forma lógica, a la molécula. 

Resonancia 



Ejemplo: Experimentalmente el ozono tiene dos 

enlaces idénticos mientras que en la estructura de 

Lewis aparecen uno doble (más corto) y uno sencillo 

(más largo).  

O

O
O

Resonancia 



O

O
O

O

O
O

Explicación: Suponer que los enlaces son promedios 

 de las posibles situaciones  

Formas resonantes  

- No son diferentes tipos de moléculas, solo hay un 

tipo. 

- Las estructuras son equivalentes. 

- Sólo difieren en la distribución de los electrones, no 

de los átomos. 

Resonancia 



× Por ejemplo, en el ion carbonato CO3
2ï el C debería 

formar un doble enlace con uno de los O y sendos 

enlaces sencillos con los dos Oï . 

 

× Esto conllevaría a que las distancias CïO y C=O 

deberían ser distintas y ángulos de enlace distintos. 

 

× Por difracción de rayos X se sabe que tanto 

distancias como los ángulos OïCïO son iguales. 

Resonancia 



Resonancia 

En el caso del ion CO3
2ï, se podrían formar tres 

estructuras de Lewis en las que el doble enlace se 

formara con cada uno de los átomos de oxigeno, 

siendo las tres válidas. Cada una de estas formas 

contribuye por igual al la estructura del ion CO3
2ï, 

siendo la verdadera estructura una mezcla de las tres. 

http://www.cnnet.clu.edu/quim/Q_3451/modulo1/modulo1c_files/resonancia.html#tope 

 

http://www.cnnet.clu.edu/quim/Q_3451/modulo1/modulo1c_files/resonancia.html


Resonancia 

Ejemplos comunes: O3, NO 3
-, SO4

2-, NO 2, y benceno. 

Las medidas indican que las distancias C - C son todas 

iguales (1,40 Å) e intermedias entre las distancias 

correspondientes a un enlace simple (1,53 Å) y uno 

doble (1,33 Å) 



GEOMETRÍA MOLECULAR 

Forma molecular está determinada por: 

» Distancia de enlace Ý Distancia en línea recta, 

entre los núcleos de los dos átomos enlazados. 

» Angulo de enlace Ý Angulo formado entre dos 

enlaces que contienen un átomo en común. 

Forma Molecular 

Teoría de Repulsión de los Pares de Electrones de la Capa de 

Valencia (TRPECV) 

 La geometría molecular puede predecirse fácilmente 

basándonos en la repulsión entre pares electrónicos. En el 

modelo de TRPECV, los pares de e- alrededor de un átomo 

se repelen entre sí, por ello, los orbitales que contienen 

estos pares de e-, se orientan de forma que queden lo más 

alejados que puedan unos de otros. 



El modelo de TRPECV: Predicción de la 

geometría molecular 

a) Se dibuja la estructura de Lewis. 

 

b) Se cuenta el nº de pares de e- de enlace y de no 

enlace alrededor del  átomo central y se 

colocan de forma que minimicen las repulsiones. 

 

c) La geometría molecular final vendrá determinada 

en función de la importancia de la repulsión entre 

los pares de e- de enlace y de no enlace. 

PNE-PNE>PNE-PE >PE-PE 

 PNE= Par no enlazante; PE= Par enlazante 

GEOMETRÍA MOLECULAR 



GEOMETRÍA MOLECULAR 

Nº  de 

pares de 

e-  

Geometría  

Angulo 

de 

enlace 

Ejemplos 

2 (AX2) Lineal 180o BeCl2 

3 (AX3) Triangular 

Plana 

120o BF3 

4 (AX4) Tetraédrica 109.5o CH4 

5 (AX5) Triangular 

Bipiramidal 

90o / 

120o 

PF5 

6 (AX6) Octaédrica 90o SF6 



Nº pares 

de e- 

Geometría 

de los pares 

de e-  

Nº pares 

 de e-  

de enlace 

Nº pares 

 de e-  

de no enlace 
Geometría 

molecular 
Ejemplo 

GEOMETRÍA MOLECULAR 



GEOMETRÍA MOLECULAR 

Geometría molecular para el ión NO3
- 

Los dobles enlaces se ignoran en TRPECV 



GEOMETRÍA MOLECULAR 

Nº pares 

de e- 

Geometría 

de los pares 

de e-  

Nº pares 

 de e-  

de enlace 

Nº pares 

 de e-  

de no enlace 
Geometría 

molecular 
Ejemplo 



Nº pares 

de e- 

Geometría 

de los pares 

de e-  

Nº pares 

 de e-  

de enlace 

Nº pares 

 de e-  

de no enlace 
Geometría 

molecular 
Ejemplo 

GEOMETRÍA MOLECULAR 

 

PCl5 

 

 

 

 

SF4 

 

 

 

ClF3 

 

 

 

XeF2 

 



Nº pares 

de e- 

Geometría 

de los pares 

de e-  

Nº pares 

 de e-  

de enlace 

Nº pares 

 de e-  

de no enlace 
Geometría 

molecular 
Ejemplo 

GEOMETRÍA MOLECULAR 

 

SF6 

 

 

 

 

 

BrF5 

 

 

 

 

 

XeF4 

 



GEOMETRÍA MOLECULAR 

Podemos refinar el modelo TRPECV para predecir y explicar 
pequeñas distorsiones de las moléculas respecto a las geometrías 
ideales. 

Consideremos 

* el metano CH4 

* el amoniaco NH3 

* el agua H2O 

geometrías de 
pares de 

electrones 
tetraédricas 

pero sus ángulos 
de enlace con 

pequeñas 
diferencias. 

¿qué le ocurre a los ángulos de enlace conforme 

aumenta el número de pares de electrones no 
enlazantes? 

Disminuyen 



Los enlaces covalentes y las moléculas unidas por ellos 

pueden ser: 

 

Polares: Existe una distribución asimétrica de los electrones, 

el enlace o la molécula posee un polo + y uno -, o un dipolo 

 

No polares: Existe una distribución simétrica de los e-, 

produciendo un enlace o molécula sin dipolo.  

Enlaces covalentes polares  

H F H F
d+d-

Enlaces covalentes no polares  

H-H 

 

 F-F 

El grado de polaridad de un enlace covalente está relacionado 

con la diferencia de electronegatividad de los átomos unidos. 

POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS 



POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS 

H      Cl 
Carga positiva pequeña  

Menor electronegatividad  
Carga negativa pequeña  

Mayor electronegatividad  

ŭ+ 

Hidrógeno 

ŭ-  

Cloruro 

ŭ+ ŭ- 



POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS 

Para determinar si una molécula es polar, necesitamos  

conocer dos cosas: 

 1- La polaridad de los enlaces de la molécula. 

 2- La geometría molecular 



POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS 

Si hay pares no enlazantes 

la molécula es polar. 

Si los pares de e- son enlazantes, la molécula es no polar, cuando los 

pares están distribuidos simétricamente alrededor del átomo central. 



Cada enlace tiene un momento dipolar ñm ò:  

(magnitud vectorial que depende la diferencia de 

electronegatividad entre los átomos cuya dirección es 

la línea que une ambos átomos y cuyo sentido va del 

menos electronegativo al más electronegativo). Se 

mide en unidades Debye (D). 

MOMENTO DIPOLAR 

Dependiendo de cómo sea S m de los enlaces que 
forman una molécula, éstas se clasifican en: 

Moléculas polares. Tienen S m no nulo: 

ÅMoléculas con un sólo enlace covalente. Ej: HCl. 

ÅMoléculas angulares, piramidales, .... Ej: H2O, NH3. 

Moléculas apolares. Tienen S m nulo: 

ÅMoléculas con enlaces apolares. Ej: H2, Cl2. 

ÅS m = 0. Ej: CH4, CO2. 

q dm= Ö



CO2 BF3 

CH4 H2O 

NH3 

MOMENTO DIPOLAR 

q dm= Ö





- Las estructuras de Lewis y la TRPECV no explican 

como se forma un enlace. 

- La TRPECV predice la forma o geometría molecular 

pero no explica como se forma. 

- Un método para explicar el enlace puede ser la Teoría 

del Enlace de Valencia: 

Å El enlace se forma cuando se solapan los orbitales 

atómicos. 

Å Los dos e- se comparten en el orbital solapado. 

Å Se llama ñcovalenciaò al nº de e- desapareados y 

por tanto al nº de enlaces que forma un átomo. 

TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 



TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 

solapamiento frontal 
solapamiento lateral 

enlaces p 

enlaces s 



cada átomo de H posee un OA 1s semilleno  

El solapamiento de los OA 1s 

forma una  zona de probabilidad 

común, responsable del enlace 

Molécula de hidrógeno H2: 

TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 



cada átomo de Cl posee un OA 3p semilleno 

El solapamiento frontal de dos 

OA 2p forma una zona de 

probabilidad común 

responsable del enlace 

Molécula de cloro (Cl2): 

TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 
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Cuando se produce más de un solapamiento entre 

orbitales atómicos de distintos átomos se originan 

enlaces múltiples 

Ejemplos: 

Molécula de oxígeno (O2) 

Al acercarse dos átomos de oxígeno, se solapan 

frontalmente sus OA 2px semiocupados, originando 

un enlace s. También se solapan lateralmente los 

dos OA 2py , originando otro enlace p 

TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 



Al aproximarse los átomos, se solapan frontalmente 

sus OA 2px semiocupados (enlace s) y se producen 

solapamientos laterales entre los dos OA 2py y los 

dos OA 2pz respectivamente, originando dos 

enlaces p 

Molécula de nitrógeno (N2) 

TEORÍA DEL ENLACE DE VALENCIA (EV). 



Para explicar la geometría de la moléculas (ángulos 

y distancia) y la covalencia de ciertos átomos se 

formuló la ñteoría de la hibridaciónò. 

Por ejemplo el carbono (C) forma cuatro enlaces en 

compuestos como el CH4 y en la mayoría de 

compuestos que forma (para ello precisa 

promocionar el eï del orbital 2s al 2p y a 

continuación formar 4 orbitales de igual energía a 

partir del 2s y de los 3 orb. 2p). 

Los tipos de hibridación se utilizan 

fundamentalmente en química orgánica, si bien no 

es exclusiva de compuestos orgánicos. 

HIBRIDACIÓN DE O.A. 



Se hibridan: 

ÅLos orbitales atómicos que van a formar enlaces 

ñsò  

ÅLas parejas de eï sin compartir. 

No se hibridan:  

ÅLos orbitales atómicos que van a formar el 

segundo o tercer enlace. 

ÅLos orbitales atómicos vacíos. 

 

HIBRIDACIÓN DE O.A. 



sp3  

Å4 enlaces sencillos.  Ejemplo: metano 

Å3 enlaces sencillos + 1 par eï sin compartir. Ej: 

NH3 

Å2 enlaces sencillos + 2 par  eï  sin compartir. Ej: 

H2O 

sp2 

Å3 enlaces sencillos. Ejemplo: BF3  

Å1 enlace doble y 2 sencillos . Ejemplo: eteno 

sp  

Å2 enlaces sencillos. Ejemplo: BeF2 

Å2 enlaces dobles. Ejemplo: CO2 

Å1 enlace triple y 1 sencillo. Ejemplo: etino 

HIBRIDACIÓN DE O.A. 



Representaciones del metano: hibridación sp3 

[C] = 1s2  2s2 2px
1 2py

1 2pz 

¬® ¬® ¬ ¬ 

[C] = 1s2  2s1 2px
1 2py

1 2pz
1 

¬® ¬ ¬ ¬ ¬ 

1 OA s + 3 OA p = 4 OAH sp3 



Representaciones del etano: hibridación sp2 

[C] = 1s2  2s2 2px
1 2py

1 2pz 

¬® ¬® ¬ ¬ 

[C] = 1s2  2s1 2px
1 2py

1 2pz
1 

¬® ¬ ¬ ¬ ¬ 

1 OA s + 2 OA p = 3 OAH sp2 

1OA p sin hibridizar 



Representaciones del etino: hibridación sp 

[C] = 1s2  2s2 2px
1 2py

1 2pz 

¬® ¬® ¬ ¬ 

[C] = 1s2  2s1 2px
1 2py

1 2pz
1 

¬® ¬ ¬ ¬ ¬ 

1 OA s + 1 OA p = 2 OAH sp 

2OA p sin hibridizar 



Ejemplos 

HIBRIDACIÓN DE O.A. 





TEORÍA DE O.M. 

Esta teoría estudia las moléculas covalentes como si 

fueran átomos que tienen varios núcleos. Los estados 

energéticos del electrón molecular se denominan 

orbitales moleculares.  

 

Fue desarrollada por Hund - Jones - Mülliken, (1932), y 

es una repetición, en una escala más complicada, del 

procedimiento utilizado en la construcción de la 

estructura de los átomos. 



Se basa en los siguientes puntos: 

TEORÍA DE O.M. 

1. Los electrones moleculares constituyen orbitales moleculares, 

descritos mediante una función de onda molecular, ɣOM. 

 

2. Cada orbital molecular pertenece a la molécula, y los 

electrones que lo constituyen a los dos átomos que forman el 

enlace. 

 

3. Los orbitales moleculares vienen definidos por números 

cuánticos y cumplen, al igual que los orbitales atómicos, el 

principio de exclusión de Pauli, de manera que cada orbital 

molecular estará constituido como máximo por dos electrones. 

 

4. De la combinación de 2 O.A., constituidos por 4 electrones, 

resultarán necesariamente 2 O.M., que se obtienen por el 

método C. L. O. A.  



TEORÍA DE O.M. 

1
1 1 2 2

2

 ; siendo: OM

c
c c

c
y y y l= + =

La aproximación más cercana a la verdadera función 

de onda, será la combinación lineal que dé la menor 

energía; es decir, la energía debe presentar un 

mínimo con respecto a c1, y c2: 

1 2

0   y   0
E E

c c

d d

d d
= =



Al resolver la ecuación de onda de Schrödinger 

 

 

 

 

se obtienen: 

- Los orbitales moleculares 

- Los niveles de energía asociados 

- Las densidades de probabilidad 

- Los números cuánticos moleculares 

- Las configuraciones electrónicas y 

- Los coeficientes de mezcla 

TEORÍA DE O.M. 

OM OMH Ey y=



TEORÍA DE O.M. 

Orbitales moleculares: De cada n O.A. se obtienen n 

O.M.: n/2 enlazantes y n/2 antienlazantes. 

Niveles de energía: Resolviendo las ecuaciones: 

 

 

 

 

Se obtienen los valores de E, c1 y c2.  La ecuación de 

ondas tiene dos soluciones una para c1 = c2 y otra 

para c1 = - c2: 

1 2

0   y   0
E E

c c

d d

d d
= =

1 2

1 2

y y y

y y y

+

-

= +

= -



TEORÍA DE O.M. 

La primera función, ɣ+, corresponde a una nube de 

carga en la que está reforzada la densidad electrónica 

en la región situada entre los núcleos, lo que implica un 

apantallamiento entre ellos, un mínimo de energía y la 

formación de un enlace. La energía correspondiente a 

este orbital es menor que la de los orbitales atómicos, 

por eso el orbital es enlazante. 

Por el contrario, ɣ- representa un estado de energía 

mayor, donde los electrones han sido desplazados de la 

región internuclear; por tanto el orbital ɣ- tiene más 

energía que la de los O.A. y se denomina antienlazante. 



TEORÍA DE O.M. 



TEORÍA DE O.M. 

Densidad probabilidad: La representación gráfica de 

la densidad electrónica es proporcional a ɣ2.dV. Si se 

trazan las superficies límites correspondientes al 99 % 

de probabilidad se obtiene una representación de la 

"forma" del orbital. 

El orbital es ů cuando tiene simetría de resolución 

alrededor del eje que pasa por los núcleos de los 

átomos enlazados. 

El orbital molecular es del tipo  ́cuando tiene un plano 

nodal que pasa por el eje internuclear.  



TEORÍA DE O.M. 



TEORÍA DE O.M. 



En la teoría de orbitales moleculares la estabilidad de un 
enlace covalente está relacionada con su orden de 

enlace  

Orden de enlace = 

1/2 (nºde electrones de enlace- nºde electrones de 
antienlace) 

Dividimos entre dos la 

diferencia porque estamos 

acostumbrados a ver los 

enlaces como pares de 

electrones 

Un orden de enlace de 1 

representa un enlace sencillo, 

un orden de enlace de 2 un 

doble enlace y un orden de 

enlace de 3 un triple enlace. 

TEORÍA DE O.M. 



La molécula de H2 es más 
estable  que los dos átomos de 

H separados. 

El H2 tiene dos 

electrones de enlace y 

ninguno de antienlace 

así que tiene orden de 

enlace de 1/2 (2 - 0) = 

1. 

TEORÍA DE O.M. 


