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Gilbert Newton Lewis (1875-1946)

Los modelos químicos de las moléculas
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¿Todas las 

sustancias 

forman 

moléculas?



Compuestos covalentes

¿Qué propiedades presentan?

¿ Qué modelos tenemos para explicar sus 
propiedades?

- Representaciones de Lewis

- Teoría de Repulsión de Pares Electrónicos 
de la Capa de Valencia (TRPECV ó VSEPR)

- Teoría de enlace valencia

- Teoría de orbitales moleculares.

- Teoría de átomos en moléculas.
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¿QUÉ ES EL ENLACE QUÍMICO?

A          B
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El enlace químico
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Los modelos químicos infieren la estructura de las  

sustancias a partir de su comportamiento químico.

Los modelos físicos explican la estructura de las  

sustancias a partir de teorías basadas en primeros 

principios.



Densidad electrónica del H2O
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Mapa de contornos de la 

densidad electrónica r

Isosuperficie de la 

densidad electrónica r

Potencial electrostático 

molecular sobre la 

densidad electrónica r



Algunas moléculas: 

• H2:          H    H

• O2:          O          O

• N2:          N      N

Algunas características: distancia de enlace

• 74.2 pm

• 120.7 pm

• 109.8 pm
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Enlace químico: distancias
Facultad de Química
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Algunas moléculas: 

• H2:          H    H

• O2:          O         O

• N2:          N       N

Algunas características: energía de enlace

• 432 kJ mol-1

• 493.59 kJ mol-1

• 941.69 kJ mol-1
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Enlace químico: energías
Facultad de Química
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¿Qué es el momento dipolar?

HCl es una molécula polar porque se le 

puede asociar un vector m llamado momento

dipolar cuya magnitud es diferente de cero.

HH

O

+ +

−

m

H Cl

No solamente moléculas diatómicas tipo HCl 

son polares, veamos otras. 

Por ejemplo: el agua

H     :Clm
c

p = 2.2                3.16

+ -

m  = qd

Al ser una magnitud vectorial, el 

momento dipolar de una 

molécula es el vector resultante 

de la suma vectorial de todos 

los dipolos locales. Por lo tanto, 

depende de la geometría de la 

molécula.
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Algunas moléculas: 

• H2:          H    H

• HF:          H      F

• HCl:        H        Cl

• HBr:        H           Br

Algunas características: polaridad

• m= 0 D Ed= 432 kJ mol-1

• m= 1.98 D Ed= 565 kJ mol-1

• m= 1.03 D Ed= 428 kJ mol-1

• m= 0.79 D Ed= 362 kJ mol-1
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Enlace químico: polaridad
Facultad de Química

Departamento de Química Inorgánica y Nuclear

Dr. Sigfrido Escalante Tovar

1 debye= 1 D= 1 x 10-18 ues • cm

141.4 pm



Algunas moléculas: 

• H2:          H    H

• H2O:

• C6H6:

Algunas características: geometría

• lineal

• angular

• anular
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Enlace químico: geometrías
Facultad de Química

Departamento de Química Inorgánica y Nuclear

Dr. Sigfrido Escalante Tovar
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Regla del octeto:

Existe una tendencia en los átomos de completar su capa de valencia con 8 electrones.

Las representaciones de Lewis
Facultad de Química

Departamento de Química Inorgánica y Nuclear

Dr. Sigfrido Escalante Tovar



• Cuente el número total de electrones de 

valencia, agregue o reste los que se requieran 

por la carga en el caso de especies iónicas.

• Dibuje un esqueleto de la molécula o ión

uniendo con líneas para representar pares de 

electrones: enlaces simples.

• Dibuje un círculo alrededor de cada átomo 

diferente a H. Calcule cuántos electrones 

requiere cada átomo para completar un octeto.

• Si el número de electrones requeridos coincide 

con los electrones de valencia disponibles 

entonces póngalos como pares de electrones 

no compartidos.

• Si se requieren más electrones que los 

disponibles ponga enlaces múltiples sobre los 

átomos que los requieran. 

• Si aun sobran electrones que acomodar 

colóquelos sobre el átomo central el cual 

excederá el octeto. Este átomo debe ser del 

tercer período o mayor.

• Por último, revise que los electrones colocados 

coincidan con la suma inicial y que cada átomo 

completó su octeto excepto los hidrógenos o de 

los de períodos tercero en adelante.   

12

Estructuras de Lewis
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EV = 5 + 3(7)= 26

Ereq = 2P 3(6)Cl = 20

..
P ClCl

Cl



• La regla del octeto solo se cumple en los elementos del 

periodo 2 (C,N,O y F). No es una ley física es solamente 

una regla empírica.

• Se han propuesto alternativas para usar las 

representaciones de Lewis en moléculas que no cumplen 

la regla del octeto, tales como:

las moléculas hipervalentes.

las moléculas hipovalentes.
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Excepciones a la regla del octeto
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Moléculas hipervalentes

Formas mesoméricas o estructuras de resonancia para PF5
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Muchas moléculas con átomos del tercer periodo tienen octetos expandidos: PCl5, SF6, 

lF7,ClF3, ClO2
-, I3

-, XeO4 ...  



Moléculas hipervalentes

Otro caso: estructuras de resonancia para SO3
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La evidencia experimental indica que los 3 enlaces son equivalentes y que las distancias 

S-O son menores que las esperadas para enlaces sencillos.

Ver más ejemplos: CO, CO2, NO, N2O, NO2, SO3
2-.



Moléculas hipovalentes

La longitud pequeña entre B-F, se

interpreta como debida a un doble

enlace. Esto pone en evidencia las

limitaciones de este tipo de

representaciones.

Las distancias en BF3 y BF-
4 son

iguales, mostrando que las distancias

más cortas en BF3 son debido a que

los átomos se acomodan mejor en

BF3 que en BF-
4. Las estructuras de

resonancia para BF3 muestran que,

aparentemente, el BF3 cumple la

regla del octeto
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Lewis no pudo explicar:

i) ¿Por qué si los electrones tienen la misma carga eléctrica, pueden formar

pares sin repelerse entre sí?

ii) ¿Por qué dos electrones forman un enlace entre dos átomos?

iii) La estabilidad que tienen moléculas con un número impar de electrones.

Limitaciones de las ideas de 

Lewis

Los pares electrónicos no siempre están bien localizados.

Lewis propuso que todos los electrones en moléculas están presentes en pares

localizados. Sin embargo, se sabe que moléculas como la del benceno no

pueden ser representadas por una sola estructura de Lewis.
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Estructura de 

resonancia de la 

molécula de benceno.
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Radicales: 

moléculas paramagnéticas con número impar de 

electrones: NO, NO2 y ClO2

Facultad de Química

Departamento de Química Inorgánica y Nuclear

Dr. Sigfrido Escalante Tovar

Es imposible dibujar estructuras 

de Lewis satisfactorias para 

estos casos.

NO2 (17 e)

NO   (11 e)

ClO2 (19 e)
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Cargas formales Cf
Es la diferencia de la carga eléctrica de los electrones de valencia del átomo aislado 

y los electrones asignados a ese átomo en la estructura de Lewis.
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Cf = Nva – Nm =  Nva - Nps – ½Npc

Nva= Número de electrones de valencia del átomo libre.

Nm= Número de electrones pertenecientes al átomo en la estructura de Lewis.

Nps= Número de electrones en pares no compartidos.

Npc= Número de electrones en pares compartidos.

Ejemplo: la molécula de ozono: O3

Cf (O1)= 6 – 4 - 4/2 = 0

Cf (O2)= 6 – 2 - 6/2 = 1

Cf (O3)= 6 – 6 - 2/2 = -1



Electronegatividad de Pauling cp

A:B               A-: B+ A+ :B-

EAB= ½(EAA + EBB) + D

EAB= (EAA
. EBB)½ + D’

(DAB)1/2= K(cA –cB)

Existen muchas otras escalas de electronegatividad: Mulliken-Jaffé, Sanderson,

Allred-Rochow, Ickorsky-McGrave, Allen, Parr, etc.

Ver cápsula 

“Propiedades 

Periódicas de 

Átomos Enlazados”

del profesor 

Víctor Fabián Ruiz  
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donde cA > cB

(unidades: eV1/2)

Recuerden 

la polaridad 

de las 

moléculas

https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing
https://drive.google.com/file/d/1iTaoJSNVkHyV3HApPBj0li1HEpFRcdje/view?usp=sharing


Otras escalas de 

electronegatividad

A:B               A-: B+ A+ :B-

Mulliken:

cM= ½(Iv + AEV)

Allred-Rochow:

cA-R = 3590(Z*)/r2 + 0.744

Existen muchas otras escalas de electronegatividad: Mulliken, Sanderson,

Allred-Rochow, Ickorsky-McGrave, etc. Ni sus valores ni sus unidades coinciden

pero sus variaciones periódicas sí.
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𝜒𝑀 =
𝐼1𝑉 + 𝐴𝐸1𝑉

2

𝜒𝐴𝑅= 3590
𝑍𝑒𝑓

𝑟𝑐𝑜𝑣
2 + 0.744

unidades: eV

unidades: C/m2



Teoría de Repulsión de Pares Electrónicos de la Capa de 
Valencia (TRPECV)

AXnSm: repulsión entre pares:

par solitario : par solitario 

par solitario : par compartido

par compartido : par compartido
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repulsión

La repulsión entre pares compartidos

decrece al aumentar la electronegatividad 
del átomo X

La repulsión entre pares compartidos

en enlaces múltiples es mayor que la de 
pares en enlaces simples.

La repulsión entre pares de capas llenas 
es mayor que la de pares en capas 
incompletas.

Ver:
http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm

http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm
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2 pares

3 pares

4 pares
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4 pares

5 pares
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6 pares
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7 pares



Teoría de Repulsión de Pares Electrónicos de la Capa de 
Valencia (TRPECV)
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- Cuando hay pares libres, la geometría se desvía de la ideal (ángulos de enlace menores)

- Los pares libres elegirán la posición más amplia (ecuatorial en bpt)

- Si las posiciones son equivalentes, los pares libres estarán en posición trans entre sí

- Los enlaces dobles ocupan mayor espacio que los sencillos

- Los pares de enlace con sustituyentes electronegativos ocupan menos espacio que los

de los sustituyentes electropositivos.

- La TRPECV es aplicable a especies del bloque p pero no para especies del bloque d.

Ver:
http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm

http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm


Teoría de Repulsión de Pares Electrónicos de la Capa de 
Valencia (TRPECV)
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Ejercicio:

¿Por qué en el NF3 el ángulo de enlace F-N-F es 102.3 ⁰ mientras que en la molécula análoga 

NH3 el ángulo H-N-H es de 107.2⁰?

Ver:
http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm

http://www2.uah.es/edejesus/interactivos/indice_VSEPR.htm


Más adelante veremos, de manera 

introductoria, la teoría de enlace valencia y 

la teoría de orbitales moleculares.
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Teorías de UV y OM
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