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1.- Concepto de enlace químico.

11.1.1.1.1..-- Introducciónn.

• El enlace químico es el responsable de la unión estable entre dos o más átomos.
• Pauling define un

o es el resp
n enlace

ponsable desp
e químico como cualquier tipo de interacción que mantenga unidos

entre sí a los átomos de la misma o distinta clase, a los iones, o incluso a las mismas
moléculas.

• Todo proceso natural tiende a estabilizarse de manera espontánea, o lo que es lo mismo,
tiende a conseguir un estado de

a estabilizar
e mínima

rse dezar
a energía

me m
ía. En general, podemos afirmar que los átomos

se unen formando sustancias compuestas a fin de disminuir la energía interna que poseen, y
por tanto, aumentar su estabilidad.

• Estructuralmente los enlaces se forman mediante la transferencia total o parcial deEstructuralme
electrones entre los átomos.

• Los modelos para explicar cómo se produce el enlace químico deben explicar tres aspectos
fundamentales del mismo:

1. Lass proporcioness enn quee loss átomoss see hallann enn cadaa sustancia y el número total de
átomos en ella.

2. Laa geometríaa espacialal dee lass moléculas, el CH4 espacialmente es un tetraedro.

3. Laa energíaa dee enlace que mantiene ligados los átomos entre sí.
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1.- Concepto de enlace químico.

11.1.2.2.22..-- Enlacee químicoo yyy estabilidadd energéticaca.

• Los átomos se unen formando sustancias compuestas a fin de rebajar su energía y, por tanto,
aumentar su estabilidad. Una forma adecuada para visualizar la formación y características
energéticas de los enlaces químicos son las llamadas

sualizar la
s Curvas

ormacfo
s de

ción y camac
e Morse que, pueden

obtenerse de forma experimental.
•

obtenerse
Muestran

dee d
n la

forma expee f
a variación

erimxpe
n de

mental.im
e energíaa quee experimentaa unn sistemaa formadoo porr doss átomoss enMuestran

función
ntran

nn de
n ala
ee la

variaciónaa vva
aaaaa distancia

dednn d
aa que

eneree ee
eee los

grgíaa qqueqqner
ss separa

qque
aa y

expee eee
yyyyy de

pperimpexp
ee las

mentaaerim
ss fuerzas

nnunu
ss de

istemaa formfn ss
ee interacción

madoorm
nn que

pporpp rdoo
ee surgen

oss átomádod
nn entre

mosátom
ee ellos

eeoss e
ososs.

• Si dos átomos están lo suficientemente separados no ejercen entre sí influencia mutua y, el sistema posee una
energía inicial que podemos considerar nula. Si ambos átomos se van aproximando poco a poco, empieza a
ponerse de manifiesto la existencia de

rar nula.
e fuerzas

ambos átoSi
s atractivas – que son de largo alcance – de unos núcleos sobre

las nubes electrónicas de los otros.

• Curva de estabilidad energéticaca: existe una
determinada distancia internuclear en la que sistema es
más estable, pues son máximas las fuerzas atractivas y
mínimas las repulsivas. Se la denomina

zas atractivas
a distancia

s yas
a demínimas

enlace
as
e (
as

(r(rr0r0)
asal

0)).

• AA estaa distanciaa lee correspondee unn valorr energéticoAA estae a
mínimo

stancdid
oo que

ciaanc
ee es

eleaa
ss la

correspocee c
aaa energía

ondepo
aa que

unuee
ee se

valorv r energéenn v
ee desprende

éticrgé
ee en

otic
nn lamínimoo queq

formación
eeque

nn de
ss alaese

ee dicho
nergíaene

oo enlace
queqaa q

eee (EEE enlace

ses
ce)

ddsee d
e))))).

• A medida que disminuye la distancia interatómica,
comienzan a interaccionar las nubes electrónicas entre
sí mediante

a interaccio
e fuerzas

onar las nubcio
s repulsivas, cuyo efecto es más

destacado a cortas distancias. Entonces el sistema se
desestabiliza progresivamente al aumentar su energía
asintóticamente hacia valores positivos.
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1.- Concepto de enlace químico.

11.1.3.3.33..-- Electronegatividadd yyy tipoo dee enlacece.
• Elll valorr relativoo dee laa electronegatividaddd dee loss átomoss quee see enlazann vaa aaa determinarEl

su
alorr relativor o dedel vv

uu comportamiento
e ala
oo y,

eleceaa ea
y,yyyy en

ctronegatividadlec
nn consecuencia,

add
a,a el

ee loded
elel tipo

osos
ooo de

omosátoá
ee enlace

quss qq
cecee.

Si ambos átomos tienen electronegatividades muy diferentes, uno de ellos perderá el electrón
(o electrones) del enlace y formará un ion positivo o catión, y el otro los ganará y formará un
ion negativo o anión. Entre estos átomos se establecerá un

ón, y el otro
nn enlace

o los gaotro
ee iónico.

Si los dos átomos presentan gran tendencia a atraer los electrones, se enlazarán
compartiendo sus electrones de valencia y se formará un

atraer los
n enlace

electronesos
e covalente.

Si los dos átomos tienen muy poca tendencia a atraer electrones, ambos se desprenderán de
sus electrones de valencia y formarán una estructura en la que los cationes se van a
estabilizar con los electrones libres; dará lugar a lo que se denomina

ue los cat
a enlace

tiones secat
e metálico.

• Ordenn dee electronegatividadd dee acuerdoo conn lass recomendacioness dee 20055 dee laa IUPACC.
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1.- Concepto de enlace químico.

11.1.4.4.44..-- Teoríaa dee Lewisis.s. Representaciónn.

• La representación de Lewis toma como base el símbolo del elemento químico y
distribuye a su alrededor los electrones de la capa de valencia mediante puntos o cruces.
Hasta los cuatro primeros electrones, se colocan uno a cada lado del símbolo (arriba, abajo a
derecha y a izquierda), y si el elemento tiene más electrones, se reparten uno a cada lado de
los anteriores, formando parejas.

• La teoría de Lewis establece que los 
átomos ganan, pierden o comparten 
electrones para lograr la configuración 
electrónica del gas noble más próximo (ns2

np6), con ocho electrones en su capa de 
valencia, salvo los elementos de número 
atómico muy bajo, que tienden a adoptar la 
del He (1s2). 

y bajo, que tienden a adoptar la 
). Esto se conoce como regla del He

del 
e (1s )). l He

el octeto.

• Los átomos que alcancen la configuración del gas noble ganando o perdiendo electrones
formarán iones y se unirán entre sí mediante enlace iónico, mientras que los que comparten
electrones se unirán por enlace covalente.

• No obstante, la simbología de Lewis no predice cómo se disponen los átomos en el espacio;
por tanto, para conocer la geometría de las moléculas se necesita otra teoría más avanzada.
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1.- Concepto de enlace químico.

11.1.5.5.55..-- Tiposs dee enlacess químicosos.

Mecanismos de unión entre átomos

Transferencia de 
electrones

Compartición de 
electrones

Liberación de 
electrones

se caracterizan por

Enlace iónico

Metales + No metales

se llama

es la  unión entre

Enlace covalente

No metales + No 
metales

se llama

es la  unión entre

Enlace metálico

Átomos de un mismo 
metal

se llama

es la  unión entre

• Las interacciones entre átomos son de naturaleza electromagnética y originan los enlaces
químicos.

racciones
. Regla

entres e
a del

átomosre
l octeto

smos
o: los átomos tienden a ganar, perder o compartir electrones

hasta completar su última capa con ocho electrones
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2.- Enlace iónico.

• Enlacee iónico,o, ¿cómoo see producee yyy porr quéé?

• Cuandoo doss elementoss dee electronegatividadess muyy diferentess see acercan,, see produceCuan
una

doo dosd sn
cesión

elemeee
de

entoss dede eleceme
electrones

ctronegaec
desde

ativida
el

dadess muym yid
elemento

diferentedy
menos

ess sese acercana , sesee
electronegativo

prodpe
al

duceod
másuna cesión

electronegativo
de

vovo.

+ (g)    + 1e –

Cl (g)   +   1e – – (g)   +   A.E.

• Al transferirse un electrón del átomo de Na al
de Cl, los dos elementos quedan ionizados.
Los iones formados quedan unidos ya que se
atraen fuertemente por tener carga eléctrica de
distinto signo.

1s2 2s2p6 3s2p5

Cloro 35
17Cl

-

-

-

17p+
18nº-

- -

-

- -

-
-

-

-

-

-

-

-

1s2 2s2p6 3s1

-

-

-

11p+
12nº-

- -

-

-

-
-

-

Sodio 23
11Na

• Este enlace se denominaa iónico, ya que los átomos participantes se encuentran en forma de
iones. Se produce entre átomos de

yay
ee un

ue losqu
n metal

os
al y

omoátoá
yy un

osmo
n no

particips p
o metal

acip
al.

-

Anión cloruro Cl-

-

-

-

17p+
18nº-

- -

-

- -

-
-

-

-

-

-

-

-

1s2 2s2p6 3s2p6

-

-

-

11p+
12nº-

- -

-

-

-
-

Catión sodio Na+

1s2 2s2p6
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• Siguiendo con el ejemplo del compuesto iónico cloruro de sodio, vamos a analizar su 
formación desde un punto de vista energético.

2.1.- Enlace iónico, desde un punto de vista energético.

• El desajuste se resuelve si tenemos en cuenta quee loss ioness see ordenann en unaa redEl desajust
cristalina

te seust
a sólida,

esuelvere
a, proceso

ie s
o en

enete
n el

emosene
el que

smos
e se

n cuenen
e libera

ntauen
a gran

uee lossqu
n cantidad

nesioni
ddd de

ss sese ordoes
ee energía

deord
íaía.

• Estaa energíaa see denominaa energíaa reticularr yyy see representaa porr laa letraa UUU:

Na+ (g) + Cl– NaCl (s) + U                   UU NaClCl =     -- 787 kJ/mol   

• La energía de red (U) es la energía que se desprende al formarse un mol de cristal iónico a
partir de sus iones componentes en estado gaseoso. Un cristal iónico será, por tanto, más
estable cuanto mayor sea su energía reticular.

• Energía de ionización del sodio: 495,8 kJ/mol
• Afinidad electrónica del cloro: - 348,6 kJ/mol
• Balancee dee energíaa paraa elel procesoo globalal: EE = - 34848,8,666 + 49595,5,888 = + 14747,7,222 kJ/mol

• El valor global positivo implicaría que la formación del NaCl es energéticamente desfavorable.
Esto contradice la experiencia, ya que en la naturaleza es más abundante el NaCl que el Na y
el Cl2.

• Y es aún más desfavorable si pensamos que el Na está en estado sólido y necesita energía
para pasar al estado gaseoso (energía de sublimación), mientras que al Cl2 hay que
comunicarle la energía necesaria para que se rompan sus moléculas (energía de disociación).

• Siguiendo con el ejemplo deel compuesto iónico cloruro de sodio vamos a analizar su , v
formación desde un punto de vista energético.e vista energético

22..11..- EnlaceEE e ónicoió o, desded e unun puntop o dede vistav a energétice o.

• Energíaa dede onizaciónio n dedel sodis o: 49955,888 kJ/molk
••

Energíaa
AfinidadAfinidaad

ee onizaciónioded
dd electrónicaeelectrónicaeleceee

dónn
aa dededdd

sodisdedel
elele clorclorcloccc

o:odio
roro::

494
-- 343433

995
48488

55,
888,66

kJ/molk8 k8888
66666 kJ/molkJ/molkJkkk

••
Afinidad
BalanceBalance

elecedd e
eee dededdd

ctrónicalec
ee energíaenergíaee

dedelcaa
aa paraparparapp

lorl clc
aa eeeee

rro:lor
elel procesopprocprocpp o globag al: EE =====

3433
-- 3434333

448
4848

88,6
888,66

k6666
666666 ++

/molkJ/kk
+++++ 494944

mol
9595
mol
55,88

l
8888 ===== +++ 41477,222 kJ/molk

2.- Enlace iónico.
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2.- Enlace iónico.

22.2.22.22..-- Cicloo dee Bornrn-n-Haberer: es un ciclo termodinámico en el que se estudian, desde el punto
de vista energético, todos los procesos que intervienen en la formación de un mol de un
compuesto iónico a partir de los elementos que lo integran; estos elementos se encuentran en su
estado termodinámico más estable.

• Cicloo dee Bornrn-n-Haberr paraa ell NaClCl: el proceso global comprende la formación de un mol de
NaCl (s) a partir de los elementos que lo integran en su estado más estable Na (s) y Cl2 (g).

Na (s)   +    Cl2 (g)                NaCl (s)   Hf NaCl = – 411 kJ/mol

Na (g)

Na+ (g)

HS, Na = 107,3 kJ

HEI, Na = 495,8 kJ

Cl (g)

Cl- (g)

½ D, Cl2 = 122 kJ

HAE, Cl = – 348,6 kJ

HU, NaCl = – 787 kJ

• Según elel principioo generall dee conservaciónn dee laa energía, la energía del proceso global es
la suma de las energías de los procesos elementales que lo integran:

ff NaClCl S, S, Naaa D, Cl22 EI, , I, Naaa AE, ClCl U, , NaC == HHff NaClCl == –– 411 1 kJ/J/mol
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2.- Enlace iónico.

22.2.3.3.33..-- Estructuraa dee loss cristaless iónicosos.

• Los iones que forman un compuesto iónico se ordenan siguiendo una estructura geométrica
perfectamente definida y

un compue
y forman

estopue
n una

iónico i
a red

co se ordennic
d cristalina

den
a o

n siguienan
oo cristal

endouie
l iónico

no un
o. Se distingue en ella una

forma básica que se denomina
mann unau
aa celda

redr d criscnaa
aa unidad, que se repite indefinidamente en todo el cristal.

•
formf
La

ma básicarm
a forma

a quica
a en

ue sequ
n que

dene
e se

ominaa celden
e disponen

aa uld
nn los

idad,unu
ss iones

ueqq
ss de

se repe s
e una

piteep
a red

ndefinidamein
d cristalina

ente enme
a iónica

odo el cristan t
a depende,

al.sta
dee laLaa formaf a

proporción
nnene

nn de
uee sesequq

ee aniones
did

ss y
ponenn loslispi

yyyy cationes (se agruparán en la red manteniendo su electroneutralidad)pro
y

opopro
yyy de

orciópo
eee sus

nn dede anionesació
sss respectivos

s yyy cationcness
sss tamaños (sus radios marcarán las distancias de equilibrio entre sí)

utral
í)í).

• Se llamaa índicee dee coordinación al número de iones de un tipo que rodean a otro ion de signo opuesto en su
esfera más próxima. Su valor es una característica fundamental del tipo de red que se forma.
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2.- Enlace iónico.

22.2.4.4.44..-- Factoress quee afectann aaa laa fortalezaa delel enlacee iónicoo.

• Laa estabilidadd dee unn compuestoo iónicoo vienee determinadaa porr suu entalpíaa dee formaciónLaa
f

e
)

tastese
f))); así, cuanto más negativa sea esta, más estable será el compuesto con respecto a los

elementos que lo integran.

• La energía de red es una medida de la estabilidad del cristal iónico, y cuanto mayor sea, más
difícil será romper el cristal.

• Cualitativamente, la energía reticular, dado el carácter electrostático que posee la interacción
entre iones, depende de:

La carga iónica: Cuanto mayor sea la carga, mayor será la intensidad con la que
interaccionan los iones, y la energía reticular.

Laa distanciaa interiónicaca. Cuanto menor sea la distancia entre los iones, mayor será la
interacción, y el valor de la energía reticular.

Laa disposiciónn dee loss ioness dentroo dee laa redd. Según la distribución de los iones dentro de la
estructura cristalina, pueden obtenerse distintos valores de la energía reticular para
compuestos de valores semejantes de la distancia interiónica y de la carga, ya que la
influencia de un ion sobre el resto se extiende a todos los iones de la red.

• LLos s compuestos iónicos no forman moléculas. En un cristal existen muchos iones positivos 
y negativos colocados de forma ordenada, por lo que a diferencia de lo que sucede con los 
compuestos covalentes, no forman moléculas. 
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2.- Enlace iónico.

22.2.5.5.55..-- Propiedadess dee loss compuestoss iónicosos.

• Algunas de lass propiedadess físicas que presentan los compuestos iónicos, como ocurre con
los puntos de fusión y ebullición, la dureza, la solubilidad o la conductividad eléctrica,

rre con
, estánlos puntos de

relacionadas
fusióne f

s directa
y

a o
bullición, la durezeb

oo indirectamente
za,urez

e con
aa, la

n su
olubilidada so

u energía
d o ladad

a reticular
ncon

ar.

• Loss compuestoss iónicoss sonn sssólidoss cristalinoss aaa temperaturaa ambientete.

• Son duros (oposición a ser rayados) ) ySon duros
frágiles (un golpe seco altera la red).

Compuesto iónico Punto de Fusión ºC

NaF 990

NaCl 800

NaBr 750

NaI 660

MgO 2664

CaO 2570

SrO 2430

BaO 1925

• Tienen altos puntos de fusión y ebulliciónn.
A temperaturas elevadas se consigue aportar la suficiente 
energía para alcanzar la energía reticular de la red, es 
decir, para vencer las interacciones electrostáticas y 
separar los iones de la red cristalina.

• A.1. Sean dos elementos A y B cuyos números atómicos son Z (A) = 28 y Z (B) = 35. En caso de que los elementos A y B se pudieran
combinar para formar un compuesto estable y neutro, ¿qué fórmula crees más probable para este compuesto?

• A.2. Supongamos que los sólidos cristalinos de cada uno de los grupos siguientes cristalizan en la misma red: I) NaF, KF, LiF; II) NaF,
NaCl, NaBr; III) MgS, CaS. a) ¿Cuál es el compuesto de mayor energía reticular de cada grupo?; b) ¿Cuál es el compuesto de menor
punto de fusión de cada grupo?
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2.- Enlace iónico.

22.2.5.5.55..-- Propiedadess dee loss compuestoss iónicosos.

• La mayoría son solubles en disolventesLa mayo
polares

ríayo
s que

son sos
e como

olubso
oo el

bles eub
ll agua, tienen un cierta

carga eléctrica de distinto signo a cada lado
de la molécula. Pero ninguno en disolventes
orgánicos apolares (gasolinas, benceno,…).

• En estado sólido no conducen laEn estado
electricidad, sin embargo

conducen
fundidos

nen
o

la
enelectricidad,

disolución se convierten en
o fundidos o
nn conductores

ene
sss dediso

la
olución ses coiso

aa electricidad porque, en este caso, los
iones positivos y negativos tienen libertad de
movimiento.

• A.3. Indica cómo aplicarías el ciclo de Born-Haber para el cálculo de la energía reticular del fluoruro de litio y calcula el
calor de formación de dicho compuesto a partir de los siguientes datos: Energía de sublimación del Li: 155,4 kJ/mol;
Potencial de ionización del Li: 520 kJ/mol; Energía de disociación del F2 = 150,5 kJ/mol; Afinidad electrónica del flúor =
332 kJ/mol; Energía reticular del LiF = -1021 kJ/mol.
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3.- Enlace covalente.

• El El enlace e covalente se forma cuando los átomos comparten uno o más pares de 
electrones para completar su capa de valencia, según la regla del octeto, adquiriendo así 
estabilidad. El enlace covalente se establece cuando se combinan elementos con 
electronegatividades altas y parecidas (elementos no metálicos). 

• Enlace covalente apolar: los átomos que se combinan tienen la misma electronegatividad, los 
electrones compartidos pertenecen por igual a ambos átomos.

• Enlace e covalente e polar: cuando se combinan átomos con distinta electronegatividad, los 
electrones compartidos se distribuyen de forma asimétrica y más próximos al elemento con 
mayor electronegatividad.

• Unn enlacee covalentee polarr ess unn enlaceUnn enlacee
covalente

covacee
con

lenteeva
cierto

polarr esespp
oo carácter

unn enlaceuu
rr iónico; la

proporción depende de la diferencia de
electronegatividades entre los átomos que
se enlazan, como se observa en la tabla:

Diferencia de electro -
negatividad entre X e Y

Tipo de enlace
X – Y 

> 1,7 Principalmente Iónico
0,4 – 1,7 Covalente polar

< 0,4 Principalmente Covalente
0 Covalente apolar

• Tipos de sustancias covalentes

Covalentes moleculareses: en la mayoría de las sustancias covalentes, los enlaces se
establecen entre un pequeño número de átomos que forman la molécula. Como ejemplos: las
moléculas de H2 , O2 , N2O, H2O.moléculas
Sólidos

s de H2 , O2as
covalentes

N2 , N
es: sustancias formadas por muchos átomos unidos por enlaces

covalentes. En ellas no existen moléculas, sino redes cristalinas que dan lugar a sustancias
en estado sólido. Como el diamante, el grafito, la sílice, etc.
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3.- Enlace covalente.

3.1.1.-- Teoría a de Lewis aplicada al enlace covalentete.

• Los electrones que se comparten formando un enlace covalente reciben el nombre dee electroness deLos electr
enlace, mientras que el resto de electrones que completan el octeto y que no se encuentran involucrados en
el enlace, se denominan

el resto de electr
n electrones

roneectr
s de

esone
e no

ue comples qu
o enlace

mple
e o

an eletale
oo pares

tetooct
s no

y que no seeto
o enlazantes

nse e
es.

par enlazante
Ejemplo: La molécula de flúor:  F2

Configuración electrónica del átomo de flúor: 1s2 2s2 2p5

• Diagramas de Lewis:

• Lewis propuso representar los electrones de la última capa en parejas o aislados mediante
puntos o cruces alrededor del símbolo del elemento:

F
•
•••

• •

•
+ F

•
•••

• •

•
F
•
•••

• •

•

F
•
•• •

• •

• F - F
o bien

F2
• Unn parr dee electroness enlazantete.
•

Unn p
Seis

r dedepap
ss pares

ectele
ss de

roness enlazeect
ee electrones

zantlaz
ss no

tte.ant
oo enlazanteses.

• •
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3.- Enlace covalente.

3.1.1.-- Teoría a de e Lewis.

Enlace sencillo Enlace doble Enlace triple

• Molécula de hidrógeno, H2
• Se comparte un par de electrones. 
• La molécula se forma mediante un 

enlace covalente simple. H: 1s1

• Molécula de oxígeno, O2
• Se comparten dos pares de electrones.
• La molécula se forma mediante un enlace 

covalente doble. O [He] 2s2 2p4

• Molécula de nitrógeno, N2
• Se comparten tres pares de electrones. 
• La molécula se forma mediante un enlace 

covalente triple. N [He] 2s2 2p3

H H H H H H O O O O O O N N N N NN

• Moléculas covalentes heteronucleares:

Un enlace: HCl Dos enlaces: H2O

• Tres enlaces: NH3 • Cuatro enlaces: CH4

H Cl H Cl H Cl H OH O
H

H O
H

H O

3H N N
H

H H N
H

H N H 4H C C
H

H H C
H

H C H
H H

• Laa formaciónn dee unn enlacee doblee oo triplee implicaa unaa uniónn máss fuertee entree loss átomos: aumentan los
pares de electrones compartidos, se incrementan las fuerzas de atracción entre éstos y los núcleos.

• La distancia entre los dos núcleos, denominada
tan las fuerza
a longitud

aserza
d de

de atracas d
e enlace, sea menor que en un enlace sencillo.

• La energía necesaria para romper el enlace, denominada
d dede enlacee
aa energía

e,ace
aa de

ea menor que, ses
ee disociación, se hace mayor.
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3.- Enlace covalente.

3.1.- Para establecer las s estructuras de Lewis en sustancias no tan simples podemos hacer 
uso de las siguientes reglas:

1. Colocar los átomos de la molécula de la forma más simétrica posible.
2. Determinar los electrones disponibles en la capa externa de cada uno de los átomos de la molécula. Si la 

molécula es una especie cargada, anión o catión, añadimos un electrón por cada carga negativa, y restamos 
uno por cada carga positiva (A).

3. Calcular el total de electrones que caben en la capa de valencia de todos los átomos de la molécula (N).
4. El número total de electrones compartidos se obtiene al restar  los disponibles de los que caben, es decir, N – A.
5. Colocar el resultado anterior, es decir, los pares electrónicos compartidos, enlazando los átomos.
6. Colocar el resto de los electrones como pares no compartidos para completar el octeto de todos los átomos.

Ejemplo 1: Dibujar la estructura de Lewis del dióxido de carbono: CO2

Elemento Estructura Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia

C 1s2 2s2p2 4 8
O 1s2 2s2p4 6 8

• Electrones de valencia disponibles: A = 4 + 6.2 = 16
• Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8.2 = 24
• Electrones compartidos: N – A = 24 – 16 == 8

8.28
8 (cuatro

242
o enlaces)

• Electrones restantes: 16 – 8 =
A
= 8

24 162
8 (cuatro

88 cua(c6
o pares)

• Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente entre los átomos:

C OO C OO
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3.1.- Estructuras de Lewis.

Elemento Estructura Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia

S [Ne] 3s2p4 6 8

O 1s2 2s2p4 6 8

H 1s1 1 2

Ejemplo 2: Dibujar la estructura de Lewis el ácido sulfúrico: H2SO4

3.11.- EstructurasEE s edee ewis.Le

Elemento Estructura Electrones de valencia Capacidad de la capa de valencia

S [Ne] 3s2p4 6 8

O 1s2 2s2p4 6 8

Ejemplo 2: Dibujar la estructura de Lewis el ácido sulfúrico: H2SO4

3.- Enlace covalente.

• Electrones de valencia disponibles: A = 6 + 6.4 + 1.2 = 32
• Capacidad total de la capa de valencia: N = 8 + 8.4 + 2.2 = 44
• Electrones compartidos: N – A = 44 – 32 =

8
= 12

8.48
2 (seis

2.2 444
s enlaces)

• Electrones restantes: 32 – 12 =
44

= 20
3244

0 (diez
122 se(s2

z pares)
• Ahora distribuiremos los electrones adecuadamente entre los átomos:

S OO HH

O

O

A.4. Escribe las fórmulas de Lewis que cumplan la regla del octeto para las especies: COF2; ClO3 ;
HCN; CCl2F2.
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3.- Enlace covalente.

3.2.2.-- Máss allá de la regla del octetoo.
Existen otros compuestos que forman enlaces covalentes y comparten más o menos pares de 
electrones de los necesarios para obtener la configuración de gas noble.

• Trifluoruroo dee boro
• El boro, el aluminio y otros 

elementos forman compuestos 
sin que sus átomos lleguen a 
completar el octeto, ya que sus 
electrones de la capa de 
valencia no les permiten formar 
más enlaces, es lo que ocurre, 
por ejemplo, en el tricloruro de 
boro o el trifluoruro de boro.

Octetos incompletos Moléculas con número Moléculas con número 
impar de electrones

Octetos ampliados

• Pentacloruro o de fósforo, o, PClCl55 yPentacloruro
hexafluoruro

e fósforodeoo d
ooo de azufre, 

CPCCroo, P
e, e SFFF6

• En elementos del tercer período y 
posteriores, aparecen los orbitales 
tipo d, que pueden albergar más 
de 8 electrones. 

• Esto permite formar más enlaces 
de los previstos por la regla de 
Lewis como ocurre, por ejemplo en 
el SF6 o en el PCl5.

• Moléculass NOO yyy NOO2
• Cuando los electrones de

valencia de los átomos de una
molécula suman un número
impar, uno de estos átomos no
conseguirá completar su octeto.
En el monóxido de nitrógeno
(NO) y el dióxido de nitrógeno,
(NO2), el N presenta un electrón
desapareado.

• En el NO el N queda con 7 electrones.
• En el NO2 el N queda con 5 electrones.

• En el PCl5 el P comparte 5 pares de e-.
• En el SF6 el S comparte 6 pares de e-.

• El boro solo completa 6 electrones de
valencia al enlazarse con el flúor.

• A.5. La especie BCl4- se forma mediante el proceso BCl3 + Cl- BCl4-. Explica mediante diagramas de Lewis
que tipo de enlace o enlaces pueden darse.
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3.- Enlace covalente.

3.1. Teoría de Lewis aplicada al enlace covalente.3.2.2.-- Enlace covalente dativo o coordinadoo.

• Un enlace covalente entre dos átomos consiste, en dos electrones compartidos que, en la
mayoría de los casos, son aportados uno por cada átomo.

• See denominaa enlacee covalentee dativoo ooo covalentee coordinadoo,o, cuandoo ambosSee denominad
electrones

aa emina
ss son

lacee covalecenle
nnn aportados

enteale
ss por

tee
rr el

ativoo odad
elel mismo

covalencooo c
oooo átomo

tlen
oo.

• El enlace resultante tiene las mismas características que un enlace covalente ordinario, ya que
los electrones son, de hecho, indistinguibles. A veces se representa el enlace dativo como una
flecha dirigida del átomo dador al aceptor .

• Ejemploss dee moléculass conn enlacee covalentee dativovo:

N
H

H
H

H+ N
H

H
H

H
+

Iónn amonio o NHH44
+amoniaco o NHH3

O
H

H H+ O
H

H H

Iónn hidronio o HH3HHHH3OOO+aguaa HH2HHHH2O

• El N de la molécula de NH3 posee un par solitario de electrones. 
• En cambio, el ion H+ posee un orbital completamente vacío al haber perdido su único electrón. 
• El solapamiento de los orbitales de uno y otro permite compartir los dos electrones del N con la formación de un El solapamiento de los orbitales

enlace covalente dativo.
• La formación del ión hidronio se explica de forma semejante.
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3.- Enlace covalente.

3.3.3.-- Resonancia.
• En bastantes casos es posible escribir más de una estructura de Lewis para la misma molécula 

o ion. Se llama 
casos es posible escribir má
a híbrido de resonancia a la mezcla de estructuras, y se llama 

la misma mo
a forma o o ion. Se llamaa híbrido de re

estructura de resonancia a cada una de ellas.

• Bencenoo: cuyas estructuras de resonancia ya fueron propuestas por Kekulé en 1865:

• El benceno se representa habitualmente como un hexágono con un círculo inscrito para simbolizar la
equivalencia de las posibles estructuras y que, de hecho, todos los enlaces C – C son equivalentes.

• La resonancia debe ser considerada como una mezcla de las diversas estructuras.

• Molécula a de trióxido de azufre, SOO3OO3, ee iónn nitrato: siguientes estructuras en resonancia:

• Para cada compuesto, los átomos de oxígeno son idénticos, las tres estructuras tienen la 
misma energía. Los tres enlaces tienen la misma longitud y energía. En un momento dado, es 
indistinguible cuál de los O está enlazado mediante un doble enlace al S, o al N y cuál no.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

• Laa TRPECV fue desarrollada por los británicos Sidgwick y Powell y predice la forma de las
moléculas sencillas y sus ángulos de enlace a partir de sus estructuras de Lewis.

• Tanto los pares de electrones que forman enlace, como los pares no enlazantes, se sitúan tan
lejos como sea posible los unos de los otros debido a que se repelen eléctricamente.

• El efecto repulsivo de un par no enlazante es mayor al de un par enlazante, de modo que las
fuerzas de repulsión entre pares de electrones se ordenan:ón entre

p.n.e
re p
e –

res deparp
–– p.n.e

electrone
>

nestron
p.n.e

se
e –

rdenaore
–– p.e

an:a
>      p.ee ––– p.e

• Los dos pares de electrones de un enlace doble o los tres de un enlace triple mantienen a los
átomos unidos en las mismas posiciones que un enlace simple. Por ello, al dilucidar la forma
de moléculas con dobles o triples enlaces, los pares de electrones de los enlaces múltiples se
toman como si se tratase de un único par.

• Para determinar las estructuras geométricas de las moléculas distinguiremos dos casos:
•

Para determina
Moléculas

ar lasmina
s cuyo

estructuraas e
o átomo

as geométura
o central

étricasmé
al sólo

de lasas
o tiene

moléculas
e pares

las distinguiremcul
s enlazantes

muirem
es.

•
Mol
M

léculasMol
MMoléculas

cuyos c
ss cuyo

átomoo á
oo átomo

centrao c
oo central

sólooal s
alal tiene

eneeo ieti
ee pares

aress enlazanepap
ss enlazantes

zan
ss y

ees.nten
yyyy paress noo enlazanteses.

• El enlace covalente, es direccional. Por ello, cuando estudiamos moléculas poliatómicas con
tres o más átomos, surgen las siguientes preguntas: 

• ¿
s o más átomos, surgen las siguientes preguntas:tres

¿cómo estarán distribuidos los enlaces en el espacio?, 
• ¿

ómo estarán distribuidos los enlaces en el espacio?, ¿có
¿¿qué implicaciones tendrá la estructura de las moléculas en las propiedades de las sustancias?

• Lass posicioness dee loss paress dee electroness dell átomoo centrall dee unaa moléculaa obedecenLas
a

ssLas
aa que

sposp
eee:



2323Curso 2018/19Química 2  03. Enlace químico. Propiedades de las sustancias.

4.1.- Geometría de las moléculas.4.11.- Geometría de las moléculas.GG

4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

• Moléculass cuyoo átomoo centralal sóloo tienenn paress enlazanteses.
• Las moléculas de metano, CH4, trihidruro de boro, BH3, e hidruro de berilio, BeH2, de acuerdo con sus 

estructuras de Lewis, son moléculas en las que el átomo central no tiene pares de electrones libres.

• Según el modelo TRPECV, ¿qué ángulos formarán, en cada caso, los enlaces covalentes de las moléculas de 
CH4, BH3 y BeH2?

• Moléculaa dee trihidruroo dee boro,, BHH3: átomo central rodeado por tres pares de electrones enlazantes que se
distribuirán, para minimizar las repulsiones, hacia los vértices de un triángulo equilátero, ángulos de 120º.

• Moléculaa dee hidruroo dee berilio,, BeHH2HH2, contiene sólo dos pares de electrones compartidos, que se sitúan a la
máxima distancia uno del otro, dando lugar a una distribución lineal, formando un ángulo de 180º.

C
H

H C H
H

BH H
H

BeH H

• Molécula de metano, CHH4HH4: presenta cuatro pares de electrones compartidos o enlazantes. La repulsión 
entre ellos hace que los átomos de hidrógeno ocupen los vértices de un tetraedro regular, con el carbono en el 
centro. El ángulo que forman entre sí los enlaces H – C es de 109,47º.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

• Moléculass cuyoo átomoo centralal sóloo tienee paress enlazanteses.

4.1.1.-- Geometría de las moléculas.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

• Moléculass cuyoo átomoo centralal tienee paress enlazantess yyy paress noo enlazanteses.

• Laa moléculaa dee amoníaco,, NHH3HH3, tiene un átomo central rodeado por tres pares de electrones
enlazantes y un par de electrones no enlazantes. De acuerdo con ello, los pares de electrones
se disponen formando una distribución tetraédrica.

• Sin embargo, el par no enlazante, al no estar compartido, estará más atraído por el núcleo y
aumentará la repulsión que ejerce sobre los pares enlazantes. Se justifica así el ángulo
experimental que presentan entre sí los enlaces N – H, que es de 106,7º.

• Laa moléculaa dee agua,, HHH2HH2O, según su estructura de Lewis, contiene dos pares de electrones
enlazantes y dos pares no enlazantes. Los cuatro pares de electrones se repelen entre sí
dando lugar, al igual que en el amoníaco, a una distribución tetraédrica.

• Las repulsiones entre los pares no enlazantes hacen que los ángulos de enlace se contraigan
aún más, justificando de esta forma el ángulo experimental que presentan los enlaces H – O,
que es de 104,5º

4.2.2.-- Geometría de las moléculas.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

4.2.2.-- Geometría molecular. 

• Moléculass cuyoo átomoo centralal tienee paress enlazantess yyy paress noo enlazanteses.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

4.2.2.-- Geometría de algunos iones.

• A.6. Dadas las moléculas: CCl4, BF3, PCl3, BeI2 a) Representa sus estructuras de Lewis; b) Predice la geometría
de cada una de ellas según la TRPECV; c) Indica la polaridad de cada una de las moléculas.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

4.3.3.-- Polaridad d de un enlace y polaridad de las s moléculasas.

• Enlacee covalentee polarar: En numerosas situaciones la diferencia de electronegatividad de
los átomos implicados no da lugar a una transferencia neta de carga (formación de iones), pero
origina una distribución desigual de los electrones que participan en el enlace, y se forma lo
que conocemos como un enlace covalente polar.

• En los enlaces covalentes entre átomos de diferentes elementos, casos: H – Cl, N – H, C – O,
etc., los electrones enlazantes no se hallan igualmente compartidos, a causa de la diferencia
de electronegatividad entre los elementos.

• Existe un desplazamiento de la densidad electrónica hacia el átomo más electronegativo,
y un predominio de carga positiva, (+), sobre el átomo con menos electronegatividad.

•
y un predo
Cuanto

minio dedo
o mayor

cargade
r sea

posga
a la

sitiva, (+),pos
a diferencia

obreso
a de

el átomo con menos electrbre
e electronegatividades

ronegativctr
s entre

vidadativ
e los

d.ad
s átomos,Cuanto

mayor
mayomtoo

rr será
orayo

áá la
seas a alaorr

aa polaridad
difd

ddd o
renferf

oooo el
nciaa dedren

elel carácter
electronee ee

rrr iónico
negaron

oo del
atividadega

elel enlace
dedad

cece.

• Ell momentoo dipolarr ess unaa magnitudd vectorial cuyo módulo se define como el producto de la
distancia d que separa dos cargas de igual magnitud y de signo contrario por el valor absoluto Q de una de
ellas. Su sentido es desde la carga positiva a la negativa. (Su unidad es el debye: 1 D = 3,34.10 30 C.m)

• Moléculaa dee cloruroo dee hidrógeno,, HClCl: distribución asimétrica de la
densidad de carga; el par de electrones compartidos se halla desplazado
hacia el átomo de cloro, y se origina una «pequeña carga positiva» cerca
del átomo de hidrógeno. Estas cargas, iguales y de signo contrario,
constituyen lo que conocemos como un

as, iguale
n dipolo

esuale
o.

• La polaridad de los enlaces covalentes se mide por suu momentoo dipolarar.

• A.6. Dadas las moléculas: CCl4, BF3, PCl3, BeI2 a) Representa sus estructuras de Lewis; b) Predice la geometría de cada
una de ellas según la TRPECV; c) Indica la polaridad de cada una de las moléculas.
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4.- Teoría de repulsión de los pares de electrones de la capa de valencia (TRPECV). 

4.3.- Polaridad de un enlace y polaridad de las moléculas.

• Una molécula a poliatómicaa decimos que está polarizada si tiene un momento dipolar Una molécu
resultante

ulaa oliatópoécu
ee no nulo. 

• Ell momentoo dipolarr dee unaa molécula es la suma vectorial de los momentos dipolares de los
enlaces presentes en la molécula.

•
enla
El

acesnla
El que

presees
e una

entes enese
a molécula

a moln la
a sea

léculamol
a dipolar

.
r dependee dee varioss factoreses:

• La presencia de enlaces polarizados.
• La orientación de los enlaces polarizados.

• Una molécula que posee varios momentos dipolares puede no estar polarizada si la suma
vectorial de estos momentos es nula. En tal caso, los centros de distribución de cargas
positivas y negativas coinciden con el centro geométrico de la molécula.
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• Cuando el solapamiento es frontal, esto es, sobre el mismo eje, tanto de orbitales s
como de orbitales p consigo mismos o entre sí,, elel enlacee see denominaa enlacee sigma,a, .
En él, la región de densidad electrónica máxima rodea al eje internuclear.

• Cuandoo elel solapamientos o eses frontalf ,ll estoe es sobre el mismo eje tanto de orbitales s
d bb lit i i t í

sto s, sobreo es
l l

elre mismo eje,el m
d id

anto de, ta
l

orbitalese o
i

es ss

5.- Teoría del enlace de valencia.

55.5.2.2.22..-- Enlacess sigmaa yyy pipi .

• Ell solapamiento (es decir, acercamiento y superposición) entre los orbitales se realiza a lo
largo de una determinada orientación, lo que confiere a estos enlaces un carácter direccional.

• Enn ell enlacee sigmaa puedee existirr libree giroo dee unn átomoo conn respectoo all otro, ya que la
zona de solapamiento entre las nubes electrónicas no se modifica.
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• Si el solapamiento es lateral, es decir sobre ejes paralelos, de los orbitales p, se
denomina enlace pi, . El enlace pi no rodea completamente al eje internuclear,
deja una zona de densidad electrónica nula.

• Si eel solapamientos o eses aterala al, esee decir sobre ejes paralelos, de los orbitales p, se
denominadeenoenominaom

apamiento
aa enlaceenlace

oonto
ee pi,ppipp

ese
,

ats alass
. ElElEE enlaceeenlacenla pi no rodea completamente al eje internuclear,

deja una zonazona dede densidaddendensidaddadd electrónica nula.

5.- Teoría del enlace de valencia.

55.5.2.2.22..-- Enlacess sigmaa yyy pipi .

Enlace e 

• Enn elel enlacee pipi noo puedee existirr libree giroo dee unn átomoo conn respectoo aaa otro, ya que la zona
de solapamiento entre las nubes electrónicas desaparecería, y se rompería el enlace.

• Cuanto mayor sea el solapamiento entre los orbitales, tanto más estable será el enlace, por
tanto,

nto ma
o, los

yor seama
s enlaces

el solapa e
s sigma

pamielap
a son

entomie
n más

entre loso e
s estables

orbitaos o
s que

ales,bita
e los

es,
s pi

an, tas,
pip .
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5.- Teoría del enlace de valencia.

55.5.2.2.22..-- Moléculass dee ClCl22 ,,, OOO22 yy NN2

• Ell átomoo dee clororo: configuración electrónica: 1s2 2s2p6 3s2px
2py

2pz
1.

Posee un electrón desapareado en un orbital 3p.

• La unión entre los dos átomos de cloro se produce por el solapamiento
frontal de dos orbitales 3p, cada uno de ellos con un electrón
desapareado y con espines opuestos que forman un

s con un
n enlace

electróun
e sigma

óectró
ma.

• El átomo de oxígenoo: configuración electrónica: 1s2 2s2px
2py

1pz
1.

Posee dos electrones desapareados en dos orbitales del tipo 2p.

• La unión entre dos átomos de oxígeno tiene lugar al solaparse
frontalmente dos orbitales 2p, uno de cada uno de los átomos, y al
solaparse lateralmente los dos orbitales 2p restantes, cada uno de ellos
con un electrón desapareado y con espines opuestos,

da uno
en

ouno
n el

e ellosd
l primercon

caso
nun

o se
lectrónel

e forma
deón

a un
sapareade

n enlace
ado yrea

e sigma,
co

a, y
nonco

yy en
spies

n el
nes opuesspi

el segundo,
stos,ues

o, un
,, ennos,

n enlace
elel
eee pi

riprp
pipipp .

• ElEl átomoo dee nitrógenoo: configuración electrónica 1s2 2s2px
1py

1pz
1,

• Posee tres electrones desapareados en tres orbitales del tipo 2p.

• Cuando dos átomos de nitrógeno se unen, dos orbitales 2p, cada uno de
un átomo diferente, se solapan frontalmente, dando lugar a

cada
a un

uno dea u
n enlaceun átom

sigma
motom

ma. El resto de los orbitales 2p se solapan lateralmente,
aa unn enlacee
, originandosigm

dos
a. ElEE restomma

ss enlaces
esto
s pi

deo dto
pip .
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6.- Hibridación de orbitales atómicos.

• LLaa hibridación es el proceso mediante el cual los orbitales atómicos de un átomo se 
combinan para dar lugar a otros nuevos, 

nte el cual los orbitales ató
s, orbitales híbridos

óms ató
os, de modo que en los enlaces se 

favorezca el máximo solapamiento y se minimice la energía.

• Según la teoría del E.V., un enlace covalente se forma cuando se solapan dos orbitales, cada
uno de ellos con un electrón desapareado, y con espines opuestos.

• Como los orbitales atómicos son direccionales, los enlaces químicos deben ser también
direccionales. La dirección del enlace formado será aquella en la que el solapamiento entre los
dos orbitales atómicos sea mayor.

•
dos orbit
Según

talesrbit
n dicha

tómicoss at
a teoría

s seacos
a estas

mayora m
s serían

r.
n lass estructurass dee lass moléculass dee aguaa yyy dee metanoo:

• Sin embargo, se comprueba experimentalmente que:
•

Sin
Los

mbargo,em
s enlaces

seo, s
s en

come c
n la

mpruebacom
a molécula

xpeex
a de

rimentpe
e agua

talmenteent
a presentan

equ
n un

e:
n ánguloo dee 10404,4,555º

•
Los
Los

enlacess e
ss cuatro

enen alaa mess
oo enlaces

olécmom
sss del

ulaa dedeéc
elel metano

guae aga
oo son

presentanp n unuuaa p
nnn equivalentes,

nn
s,s y

nguánáá
yyyy el

uloo dedengu
elel ángulo

004e 01
oo de

5544,5
eee enlacee ess dee 10909ºº 2828’8’.

¿¿Cómo podemos explicar estos hechos?
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6.- Hibridación de orbitales atómicos.

66.6.1.1.1..-- Hibridaciónn spp3

• La hibridación de un orbital s y tres orbitales p produce cuatro orbitales híbridos sp3.
• Los orbitales sp3 están dirigidos hacia los vértices de un tetraedro regular, formando entre sí

ángulos de 109,5º.

• Moléculaaa deee etanooo (CHHH33 ––––– CHHH3HHH3) existen cuatro enlaces para cada carbono:
• Tres por solapamiento entre orbitales híbridos sp3 del carbono y 1s puros de los hidrógenos.
• El cuarto entre híbridos sp3 de los dos carbonos.

• Mediante e este tipo de hibridación se explica, a, la aa estructura del el l metano.
• La molécula de metano, CH4,

dación se explicaa, laa a structura des
4, según los datos experimentales, contiene cuatro enlaces C – H

exactamente iguales que forman entre sí ángulos de 109º 28’. 
• Los cuatro orbitales atómicos puros, uno s y tres p, se combinan entre sí y forman cuatro 

orbitales idénticos en forma y energía denominados 
 se combinan entre sí y fo
s orbitales híbridos sp

y
p3 .

• Cada hidrógeno se solapa frontalmente, enlace tipo con uno de los orbitales híbridos.
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6.- Hibridación de orbitales atómicos.

66.6.2.2.22..-- Hibridaciónn spp2

• Cuando se combinan un orbital s con dos orbitales p se forman tres orbitales híbridos sp2
.

• Los nuevos orbitales están situados en un mismo plano y forman entre sí ángulos de 120º.
• Se mantiene un orbital p sin hibridar.

• Enlaces dobles del carbono (C = C), por
ejemplo, en la 

es del carbono (C  C), por
a molécula de eteno (CHH2

or
2 = CHH2HH2):

• El carbono presenta una hibridación sp2.
• Cada uno de los tres orbitales híbridos 

formados contiene un electrón desapareado. 
• El cuarto electrón se halla en un orbital 2p puro, 

perpendicular al plano formado por los orbitales 
híbridos.

Laa molécula de e trihidruroo de boro, BHH3HH3, muestra tres enlaces B – H equivalentes que forman 
entre sí ángulos de 120º.
El boro, 1s2 2s2p1 2 2s1px

1py
1pz

0 , a partir de un orbital atómico uno s y dos p, forma tres 
orbitales híbridos sp2, que  .
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6.- Hibridación de orbitales atómicos.

66.6.2.2.22..-- Moléculaa dee Benceno
• La geometría de la molécula de C6H6 es la de un hexágono regular; además es

plana. En el plano molecular, cada C presenta
un hexágono
a hibridación

egulare
n sp

g
p2 de los cuatro

orbitales de valencia del C, sólo se hibridan tres y el cuarto permanece sin hibridar.

• Los orbitales híbridos se dirigen hacia los vértices de un triángulo equilátero formando ángulos 
de 120º.

• Cada orbital híbrido se enlaza con sus carbonos vecinos y con cada uno de los hidrógenos, 
mediante solapamiento frontal 

• Los s orbitales no o hibridados, perpendiculares s al plano de la molécula, a, see enlazan entre sí Loss rbitales noor o ibridados, perpendiculareshi s l plano de la moléculaal a, esee nlazan entre sí en

por debajo del plano molecular, que ofrece una gran estabilidad a todo o o la molécula.



3737Curso 2018/19Química 2  03. Enlace químico. Propiedades de las sustancias.

6.- Hibridación de orbitales atómicos.

66.6.33.33..-- Hibridaciónn sp
• Los orbitales sp se forman por combinación de un orbital s con uno p.
• Los nuevos orbitales son lineales, por lo que forman un ángulo de 180º.
• En cada átomo se mantienen dos orbitales sin hibridar.

• Laa moléculaa dee diclorurooo deee berilio,,, BeClCC 2lll22, posee enlaces Cl – Be – Cl de 180º, y las
distancias de enlace Cl – Be son guales para ambos enlaces.

• El berilio, 1s2 2s2 1s2 2s1px
1py

0pz
0, a partir de un orbital atómico uno s y uno p, forma dos

orbitales híbridos sp, que forman enlaces con los orbitales 3p de cada átomo de cloro.

• En los compuestos orgánicos con triple enlace como el el acetileno o los carbonos presentan 
hibridación sp dos 
orbitales p sin hibridar, cada uno con un electrón desapareado, para crear el triple enlace). Los hidrógenos se 
unen, a cada carbono, mediante enlaces La orientación espacial será la lineal (ángulos de 180º).
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6.- Hibridación de orbitales atómicos.

66.6.44.44..-- Sustanciass cuyoo átomoo contienee paress electrónicoss solitararios

• Molécula de agua HH2HH2O, tiene dos pares electrónicos 
libres procedentes del átomo de oxígeno.

• Dos de los orbitales híbridos sp3 se solapan con los 
orbitales 1s de los átomos de  hidrógeno, y otros dos para 
albergar los pares de electrones libres. 

•
alber
Se 

rgar los pares de electrones libres.ber
e dice que son orbítales híbridos spp3

 s.
3 noo equivalentes.

• La geometría molecular del agua no presenta ángulos de 
enlace H-O-H de 109,5º sino un poco menores, debido a 
la repulsión interelectrónica entre los pares libres.

•
la re
A 

epulsión interelectrónica entre los pares libres.a re
A pesar del tipo de hibridación indicado, la estructura AA esar del tipo de hibridación indicado, la estrupe
molecular será de tipo angular, en lugar de la 

uctura stru
a a tetraédrica.

• Molécula de amoniaco NNHH3HH3, es otro caso parecido, 
presenta hibridación sp3 con ángulos de enlace H-N-H de
106,5º, puesto que uno de sus cuatro orbitales híbridos no 
es equivalente al estar ocupado por un par electrónico 
libre; esto provoca repulsión sobre los enlaces cercanos y, 
por ello, el cierre angular observado.

os enlaces cercan
o. La estructura por ello, el cierre angular observadoo. La estructura 

molecular será piramidal triangular, similar a un molecular s
tetraedro 

será piramar s
o o truncado.

• La existencia de grupos voluminosos unidos al átomo 
central modifica el ángulo de enlace por cuestión del 
tamaño los átomos; se llama 

e enlace por cuestió
a efecto estérico

óestió
o.

• A.7. Analiza la estructura de las siguientes moléculas: CH3-COOH y -NH2
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7.- Fuerzas intermoleculares: fuerzas de Van der Waals.

77.7.11.1..-- Lass fuerzass intermolecularess sonn lass fuerzass dee atracciónn existentess entre77.11
las

LasL s uerzaf1..
sss moléculas

assrza
ss de

nters nin
ee las

rmolecularester
ss sustancias

ss sons n aslasres
ss covalentes

ues uf
eses.

• En general, las fuerzas intermoleculares sonn muchoo máss débiles que las intramoleculares o a
las que mantienen unidos a los cationes y aniones en la red iónica.

• Estas fuerzas están presentes en las sustancias covalentes cuando están en estado sólido o
líquido.

• Los puntos de fusión y de ebullición proporcionan información de la mayor o menor magnitud de
las fuerzas intermoleculares: cuanto más bajos son aquellos, menores son las fuerzas.

Fuerzas dipoloo-o-dipolo Fuerzas s dee dispersión

• Entre dipolos eléctricos constituidos 
por moléculas polares. 

• Cuanto mayor es el momento dipolar 
de las moléculas, mayor es la fuerza 
de atracción.

• Interacciones entre moléculas HCl en
estado líquido o sólido.

• Entre moléculas polarizadas y
átomos no polares a los que por
inducción los transforman en
dipolos inducidos.

• Entre dipolo permanente e inducido
aparece una débil fuerza atractiva.

• Interacciones entre las moléculas
polares de HF y los átomos de Ar.

• Fuerzas entre moléculas no polarizadas.
• En un momento dado la molécula no

polar desplaza la carga electrónica
formándose un dipolo instantáneo, que
puede polarizar otra molécula cercana
formándose un dipolo inducido.

• Entre átomos de He, y moléculas de O2,
de N2 y otras.

Fuerzas dipoloo-o-dipolo inducido 
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7.- Fuerzas intermoleculares: fuerzas por puentes de hidrógeno.

77.7.22.22..- El tipo de enlace que aparece en aquellas sustancias que presentan átomos de hidrógeno
unidos a átomos de elementos muy electronegativos y de volumen pequeño (F, O y N), se conoce
con el nombre de

s de element
e enlace

tosent
e por

muy electrons m
r puentes

negatron
s de

ativos y deega
e hidrógeno

vo
o o

men pequlumo
oo enlace

ueñoequ
e de

o (F, O y N), seeño
e hidrógeno, porque el

átomo de hidrógeno hace de puente de unión entre las moléculas.

• Aunque los enlaces de hidrógeno son débiles, comparados con los enlaces iónicos o covalentes, al repetirse
muchas veces, originan polimerización del agua (H2O)n, del amoníaco (NH3)n y del fluoruro de hidrógeno (HF)n.
También se da en compuestos orgánicos tales como alcoholes, fenoles, ácidos, aminas, amidas, proteínas y
ácidos nucleicos.

• Para romper estas uniones es necesario consumir grandes cantidades de energía, lo que justifica los altos
puntos de fusión y ebullición que presentan.

• Moléculaa dee HHH2HH2OOOOO: la gran diferencia entre las electronegatividades de sus átomos origina un desplazamiento
de la nube electrónica hacia el átomo más electronegativo, el oxígeno. Mientras, en el átomo de hidrógeno,
debido a su pequeño volumen, se crea una fuerte densidad de carga positiva.

• Esta carga positiva atrae fuertemente a los dos pares de electrones no compartidos del oxígeno de otra
molécula que están muy localizados. Esta fuerza atractiva que se manifiesta es de tipo dipolo-dipolo.

•
molécu
Igual

ula queécu
al ocurre

estáe e
e en

ánstá
n las

muy localizadn m
s moléculas

doszad
s de

. Estos.
e HF

Est
F o

fuertast
oo NHH3

er
3 ,

a atracrzar
,, entre

ctivarac
e otras

ue se manqu
s muchas

nifiestman
s más

taiest
ás.
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• 8.1.- Sustancias moleculares. 
• La mayor parte de las sustancias covalentes pertenecen a este grupo:
• Elementos: He, Cl2, O2, N2

• Compuestos: H2O, NH3, H2SO4, C4H10, SO3

Son generalmentee insolubless en disolventes polares, comoo el agua, yy solubless enSon geneg
líquidos

eralmenteeene
ss covalentes

nsolubless eee ini
ss orgánicos, como benceno C6H6, hexano C6H14 y tetracloruro de carbono

CCl4. Las moléculas que poseen moléculas polarizadas tienen mayor solubilidad en agua.

En las condiciones estándar,, pueden ser:
o Gases, como O2, N2, Cl2, CO2, C3H8
o Líquidos, como H2O, C2H5OH, Br2
o Sólidos, como I2, S8, P4, naftaleno C10H20.

En estado sólido, todas ellas forman redes cristalinas constituidas porr moléculasEn estade
unidas

do sólidosstad
ss mediante

, todastdo
ee débiles

ellaseas
ss fuerzas

orman redesrfof
ss internucleares

cs cc
esess.

Suss puntoss dee fusiónn yyy dee ebulliciónn son,n, porr loo general,, bajos, ya que para fundir o hervir
estas sustancias sólo es preciso romper las débiles fuerzas existentes entre sus moléculas.
Estas temperaturas aumentan conforme crece la polaridad y el tamaño de las moléculas.

Noo sonn conductorass térmicass nii eléctricas, ya que los electrones permanecen vinculados a
los átomos que participan en los enlaces. Tampoco existen iones con carga neta.

• 8.11.- Sustancias moleculares. SS
•• LaLaa mayor parte de las sustancias covalentes pertenecen a este mmayor parte de las sustanciasmama grupo:
•

y p
Elemento

p
os He, C: H Cll2 O, OOO2 N, N2

• CompuestoCompuessto
,

ososos HH: H: HHH
2, 2,

HHH2O, NHOO NHO NNO NHHHOOOOOOOOOO HHH
22,

HHHH3 HHH, HHH
2

HHHH2SOSSSSSOOO4 C, CCC4HHHHHH1100, OSOO3

Enn aslas condicionesc s estándare r, puedenp n seser:

8.- Propiedades de las sustancias covalentes.
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• 8.2.- Sólidos covalentes o atómicos
• A este reducido grupo pertenecen, por ejemplo, los elementos carbono, en sus

formas cristalinas diamante y grafito, boro, silicio, germanio y los compuestos SiO2,
SiC y NB.

• 88..222..- SólidosSS s covalentesc s ooo atómicosa
•• AAA esteeseestestests reducidoreduccidocid grupogrupo pertenecen,ppertenecenrter porpo ejemplo, los elementos carbono, en sus

formas cristalinas diamante y grafito, boro, silicio, germanio y los compuestos SiO2,
SiC y NB.

8.- Propiedades de las sustancias covalentes.

• Cristal perfecto e e incoloro.
•

CrCrista
Es 

al perfecto eal perfecto ee eristarista
s s el material más 

oloro.oloro.cocoinin
s s duro.

• Aislante e e eléctrico.

• A cada átomo le queda 1 electrón que no A cada átomo le queda 1 electrón que no A cada átomo le queda 1 electrón que no
forma enlace covalente, lo que hace que forma enlace covalente, lo que
pueda conducir electricidad.

• Puntoss dee fusiónn yyy ebulliciónn muyy elevados, que suelen oscilar entre 1200 y 3600º C.
•

Punto
Muy

ss dnto
yy baja

usiónfu n yyy ebullicedede
aaa conductividad

ciónn muymullic
dd eléctrica

uyy
aa y

levadoseey
yyyy térmica

,dos,
caca.

•
Muy
Son

bajab a conduccyy b
nnn insolubles

ctivduc
ss en

idadd eléctrectiv
nn cualquier

ricaéctr
rr tipo

yycaa y
oo de

érmicca.yy été
eee disolvente, ya sea polar o apolar.

•
Sonn
Gran

solubless ensin
nn resistencia

enen
aaa a

ualqcucn
aaaa ser

uier poti oalq
rr rayados

•
Gran
En

n esistenrerann
nn general,

nciaten
l,l muy

aa sesa aa
yy baja

ayadosraer r
aa reactividad.
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• El enlace metálico: fuerza de unión existente entre los átomos de los metales, a
la que deben su estabilidad y propiedades las redes cristalinas metálicas.

• El enlacee e metálicm o: uerzafuf de unión existente entre los átomos de los metales, a
lalaa quequeq debendebenbe susu estabilidadesstabstab y propiedades las redes cristalinas metálicas.

9.- Enlace metálico.

• Modeloo dee laa nubee electrónica
• Se puede aplicar a cualquier metal. De acuerdo con él, un metal estaría formado por una red

de iones positivos vibrando en torno a una posición de equilibrio, en cuyo interior habría una
nube colectiva de electrones de valencia con gran libertad de movimiento, la cual actuaría
como elemento de unión entre los iones positivos.

• Esta deslocalización de los electrones de valencia es precisamente una de las características
fundamentales del enlace metálico

• El modelo de la nube electrónica explica sus propiedades:
• La gran movilidad de los electrones deslocalizados justifica

que sean buenos conductores del calor y de la
electricidad.

• El desplazamiento de los planos de la red metálica cuando
se someten a una tensión, justifica su ductilidad y
maleabilidad. La estructura sigue siendo la misma.
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• Propiedades del enlace metálico
• Los sólidos metálicos poseen características que los diferencian de otros sólidos como los

formados por enlaces iónicos. Algunas de las propiedades de los metales son brillo intenso,
gran conductividad térmica y eléctrica, maleabilidad, ductilidad y resistencia a la tracción.

• Estas propiedades tienen una explicación sencilla:

• Propiedadess dedel enlacee e metálicom
•• LosLos sólidossólidos metálicosmetálicetá coscos poseenposeeeneen característicascaracterís que los diferencian de otros sólidos como los

formados por enlaces iónicos. Algunas de las propiedades de los metales son brillo intenso,
gran conductividad térmica y eléctrica, maleabilidad, ductilidad y resistencia a la tracción.

•
g
Estass propiedadesp s enenti

y
n unau

,
a explicacióne n sencills

,
a:

9.- Enlace metálico.

Sonn sólidoss aaa temperaturaa ambientete, excepto el Hg.

Brilloo intenso debido a la capacidad que poseen los electrones de servir de enlace entre los
cationes para captar y emitir energía electromagnética.

Conductividad eléctrica y térmica elevada debido a la facilidad que tienen algunos
electrones de valencia para moverse a través del sólido, y además, pueden adquirir gran
energía cinética y ceder parte de esa energía para calentar la red cristalina.

Dúctiless yyy maleables, se pueden estirar en hilos finos y en chapas. Se explican porque los
cationes de la red, se desplazan fácilmente sin provocar repulsiones debido a la nube de
electrones donde están inmersos.

TTTTTTTemperaturass dee fusiónn yy dee ebulliciónn sonn muyy variadasas. Estas temperaturas están
relacionadas con la fuerza del enlace metálico, que, a su vez, depende de la fuerza de
atracción entre la nube electrónica y los iones positivos:

• Cuanto menor es el volumen de los iones, mayor es dicha fuerza de atracción. La fuerza del enlace
metálico disminuye al descender en un grupo del Sistema Periódico.

• Cuantos más electrones de valencia tengan los átomos, mayor es el número de electrones de la nube
electrónica. Por eso en los metales de transición la fuerza de enlace suele ser grande.
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10.- Actividades.

A.8. ¿Qué tipo de enlace debe romperse para: disolver cloruro de calcio en agua; fundir aluminio;
vaporizar bromo; fundir oro; disolver sal en agua; vaporizar agua?

A.9. Dadas las sustancias siguientes: cloro, sodio, diamante y bromuro de cesio, explica
razonadamente: a) Estado físico de cada sustancia, en condiciones estándar; b) Enlace que
presentan; c) Su conductividad eléctrica; d) Su solubilidad en agua.

A.10. Sabiendo que las energías de enlace de los halógenos cloro y bromo son, respectivamente,
239 y 190 en kJ/mol, ¿cómo explicas que la temperatura de fusión del bromo sea mayor?

A.11. El etanol (CH3 – CH2OH) posee un punto de ebullición de 78º C, mientras que el del
dimetiléter (CH3 – O – CH3) es de – 25º C. Si ambos poseen la misma masa molar, ya que
corresponden a la misma fórmula molecular, C2H6O, ¿a qué se debe esa diferencia?


