
Quı́mica
2◦Bachillerato. Tema 2. Enlace quı́mico.
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2. Conceptos básicos de la teorı́a del enlace quı́mi-
co

2.1. Ideas elementales sobre el enlace

Todas las sustancias quı́micas están generalmente formadas por átomos
“enlazados”. Sólo los gases nobles se presentan en la Naturaleza como áto-
mos aislados. En general, para formar el enlace quı́mica intervienen cierto
tipo de fuerzas, de origen esencialmente electrostático y fundamentalmen-
te atractivas, que favorecen la unión estable entre átomos e incluso las
uniones moleculares.

Todo proceso natural tiende a estabilizarse de forma espontánea, y tien-
de de forma “natural” a un estado de mı́nima energı́a. Se considera que las
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uniones o enlaces quı́micos logran estabilizarse de forma que disminuye
la energı́a interna que poseen.

Estructuralmente, los enlaces quı́micos se forman por transferencia total
o parcial de electrones, esto es, mecanocuánticamente, por solapamiento
más o menos intenso de orbitales electrónicos y funciones de onda atómicas
o moleculares. Existen diferentes modelos de enlace quı́mico, que explican
3 caracterı́sticas básicas y elementales de los mismos:

Las proporciones en que aparecen los átomos en cada sustancia y el
número total de átomos en ella.

La geometrı́a espacial de las moléculas, también denominada geo-
metrı́a molecular.

Energı́a de enlace que “liga” o une a los átomos entre sı́ y la energı́a
que une las diferentes moléculas.

2.2. Enlace y estabilidad energética

Experimentalmente, se observa la formación del enlace cuando se es-
tudia la variación de la energı́a que experimentan un par (o conjunto) de
átomos cuando se varı́a la distancia entre ellos. Empı́ricamente, se estable-
ce:

Si dos átomos están muy separados (virtualmente en el infinito), no
se ejercen ninguna influencia y la energı́a inicial entre ambos puede
considerarse nula.

Cuando 2 átomos se acercan, aparecen fuerzas atractivas de unos
núcleos sobre las nubes de electrones (o sus funciones de onda), lo
que hace disminuir la energı́a estabilizando el sistema conjunto.

Si seguimos disminuyendo la distancia entre átomos, empiezan a
aparecer interacciones eléctricas de repulsión entre las nubes electróni-
cas (o incluso repulsiones internucleares entre átomos de tamaño
pequeño). El sistema se desestabiliza y su energı́a asintóticamente
aumenta hasta un valor muy grando (infinito, idealmente).

Esta situación se entiende con el siguiente diagrama:
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Se llama energı́a de disociación a la energı́a necesaria para romper un
enlace qu ı́mico. Si damos a los átomos una energı́a igual o mayor que la
energı́a de enlace, lograremos separarlos totalmente.

Hay varios modelos de enlace quı́mico. Walter Kossel explicó la for-
mación de enlaces iónicos en 1916, y Gilbert Lewis, algunos años después,
explicaba el enlace covalente y su estructura de forma fundamentalmen-
te cualitativa. Ambos modelos de enlace, suponen que los átomos tienen
una capa electrónica externa que puede contener hasta un máximo de 8
electrones con estructura ns2np6 y n > 1. Esta configuración se denomina
“octete” u “octeto” electrónico y representa una configuración electrónica
especialmente (muy) estable, porque es la estructura electrónica de un gas
noble. La regla del octeto/octete señala que los átomos “buscan” alcanzar
dicha configuración de gas noble para ganar estabilidad. Aunque es una
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regla útil, en muchos casos no se cumple esta norma, particularmente en
compuestos de elementos de los tres primeros periodos. Las limitaciones
de la regla del octeto son las siguientes:

El hidrógeno, el helio y otros elementos de bajo número atómico
pueden ser estables con menos electrones que el octeto.

El octeto expandido de algunas sustancias como el PCl5, IF7, y otras
sustancias muestran que un átomo puede efectivamente rodearse de
más electrones que los 8 que indica la regla del octeto.

El octeto incompleto o reducido muestra que ciertas especies quı́mi-
cas se estabilizan con menos electrones que los que indica el octeto.
Por ejemplo: BF3,BeCl2.

2.3. Enlace iónico

La formación de iones se produce cuando un elemento metálico muy
electropositivo se combina con uno no metálico muy electronegativo. Ge-
neralmente, se considera que el enlace iónico se produce por transferencia
total de electrones. Esta situación se produce especialmente entre elemen-
tos del grupo 1 (alcalinos) o del grupo 2 (alcalino-térreos) con elementos del
grupo 16 (anfı́genos o calcógenos) o con elementos del grupo 17 (halóge-
nos).

Los compuestos iónicos forman cristales, estructuras ordenadas atómi-
cas en el espacio de forma periódica. La formación del cristal iónico por
atracción entre iones requiere una energı́a llamada energı́a reticular.

El cristal iónico está formado por iones de signo contrario, con lo que
se genera un campo eléctrico alrededor de ambos iones y una fuerza elec-
trotática que mantiene unidos a ambos. Estos iones no pueden moverse
libremente, sino sólo oscilar ligeramente en torno a posiciones definidas
generando retı́culos o redes espaciales. Estos retı́culos o redes cristalinas
se clasifican en los llamados sistemas cristalográficos, caracterizados nor-
malmente por un número de coordinación. Este número se define como el
número de iones de un signo que rodea a un ión de signo opuesto. Puede
ocurrir que este ı́ndice o número sea distinto para aniones o cationes, pero
siempre hay una relación entre ambas cantidades dado ese caso. El número
o ı́ndice de coordinación depende del tamaño de los iones y de la carga
de los iones. Dos ejemplos simples de redes cristalinas son la red cúbica
centrada en las caras (FCC, face centered cubic) o la red cúbica centrada en
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el cuerpo (BCC, body centered cubic). El ı́ndice de coordinación de la red
FCC es igual a 12, mientras que la de la BCC es igual a 8.

Se llama energı́a reticular a la energı́a desprendida cuando se forma un
mol de cristal iónico a partir de sus iones componentes en estado gaseoso.
Un cristal iónico es más estable cuanto mayor es su energı́a reticular. La
fórmula matemática esencial para el cálculo de la energı́a reticular es la
siguiente:

UR =
KCZ1Z2e2NAM

d0

(
1 −

1
n

)
en donde KC es la constante de Coulomb, Z1,Z2 son las cargas de los iones,
e es la carga del electrón elemental, NZ es el número de Avogadro, d0 es la
distancia internuclear,M es la constante de Madelung, y n el denominado
factor de compresibilidad del cristal o coeficiente de Born.

La energı́a reticular se puede calcular indirectamente mediante el ci-
clo de Born-Haber. Un ejemplo de este procedimiento es el siguiente:

o este otro

29



En general, los procesos parciales involucrados en un ciclo de Born-
Haber son: sublimación del metal, disociación de las moléculas del no
metal, ionización del metal, sublimación o vaporización del no metal, io-
nización del no metal, formación de la red cristalina iónica.

Los compuestos iónicos tienen las siguientes propiedades generales:

Son sustancias sólidas debido a la formación de redes cristalinas. La
dureza se mide por la resistencia a ser rayado.

Tienen altos puntos de fusión y ebullición.

Son solubles en disolventes polares (como agua o amonı́aco), por-
que las moléculas de estos compuestos rodean a la red produciendo
interacciones electrostáticas suficientemente fuertes e intensas para
separarlos del cristal y disolverlos.

Experimentan solvatación, esto es, el proceso simultáneo de la diso-
lución por el que las moléculas polares del disolvente rodean al ión
separado del cristal. Las sustancias apolares no pueden disolver ni
solvatar a los compuestos iónicos.

Presentan conductividad eléctrica nula en estado sólido, porque los
iones apenas se mueven en estado cristalino. Sin embargo, disueltos
o fundidos sı́ pueden conducir la electricidad.
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2.4. Enlace covalente

Se produce entre elementos de similar o parecida electronegatividad
por la compartición de electrones en las capas más externas del átomo. Los
enlaces covalentes se suelen representar mediante las llamadas estructuras
de Lewis.

Un enlace covalente coordinado o dativo es un enlace covalente en el
que un átomo aporta el par ( o pares) de electrones (llamado dador) y otro
aporta orbitales vacı́os (llamdo aceptor). Los enlaces covalente coordina-
dos se representan generalmente con una flecha. Se llama covalencia al
número de electrones compartidos por cada elemento en un compuesto
covalente.

Hay una serie de reglas para dibujar o representar las estructuras de
Lewis que hay que conocer:

Colocar los átomos de la forma más simétrica posible.

Determinar los electrones disponibles en la capa más externa de cada
elemento (A).

Calcular el número total de electrones que caben en la capa de valen-
cia de todos los átomos (N).

El número total de electrones compartidos (S, shared) se obtiene al
restar los disponibles de los que caben, es decir, (N-A).

Colocar el resultado anterior, esto es, los pares electrónicos compar-
tidos, enlazando los átomos.

Colocar el resto de electrones (A-S) como pares no compartidos alre-
dedor de los átomos para completar el octeto si fuera posible (gene-
ralmente es lo más frecuente).

Experimentalmente, se demuestra que la Naturaleza de algunas molécu-
las no queda bien definida por las estructuras de Lewis, que si bien son
cualitativas y útiles en muchos casos, en otros muchos resultan inaplica-
bles. Además, el dióxido de azufre, por ejemplo, se puede representar de
dos formas diferentes (estructuras de Lewis distintas). El fenómeno por el
cual diferentes estructuras de Lewis son indistinguibles (por ejemplo en
el mencionado SO2, en el benceno C6H6 y muchos otros compuestos) se
denomina resonancia. Postulada por Pauling, la resonancia indica que la
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estructura real de una molécula es una mezcla de todas las formas estruc-
turales posibles, llamadas formas canónicas o formas resonantes. Dichas
formas resonantes pueden ser representadas por estructuras de Lewis.

Hay dos tipo fundamentales de sustancias covalentes, cada una con
una conjunto especı́fico de propiedades. Son las sustancias moleculares y
las redes moleculares covalentes.

Las propiedades de las sustancias covalentes moleculares son:

Pueden ser polares o apolares, dependiendo de la geometrı́a molecu-
lar. Si son apolares, los puntos de fusión y ebullición no son elevados
debido a que las fuerzas intermoleculares son débiles en estos casos.
Si son polares, a mayor polaridad, mayor punto de fusión y ebulli-
ción.

Las sustancias moleculares apolares son solubles en disolventes apo-
lares. Las sustancias moleculares polares son solubles en disolventes
polares.

Las sustancias moleculares apolares son poco o nada conductoras de
la electricidad o el calor, mientras que las polares presentan mayor
conductividad cuanto más polares son.

Salvo el yodo, y otros pocos, son gases o lı́quidos a temperatura
ambiente.

Las propiedades de las sustancias covalentes moleculares de red son:

Muy duros y difı́cilmente pueden ser rayados.

Son sustancias apolares.

Presentan estructura cristalina similar a los cristales iónicos. Son
frágiles porque la ruptura de un enlace de la red, desestabilizará a
todo el conjunto de la misma.

Son malos conductores de la electricidad o el calor, generalmente
insolubles.

Presentan puntos de fusión y ebullición muy altos.
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2.5. Enlace metálico

El enlace metálico es el que se produce cuando se unen diferentes áto-
mos de metales entre sı́. Las densidades electrónicas de los metales es
elevada, y eso genera un solapamiento importante de funciones de onda
(y orbitales) atómicos. De esta forma, los electrones se mueven a lo lar-
go de una nube alrededor de los núcleos de los átomos de metales que
se ordenan también formando una red, denominada red metálica. Las re-
des metálicas también se clasifican como las iónicas. Las redes metálicas
confieren a los metales propiedades muy caracterı́sticas no presentes en
los cristales iónicos o covalentes. En particular, los electrones tienen mu-
cha mayor movilidad y facilidad de movimiento que en las redes iónica
o covalente. Los elementos unidos por enlace metálico suelen tener baja
energı́a de ionización y orbitales de valencia vacı́os.

Hay dos grandes teorı́as del enlace metálico: la teorı́a del gas electróni-
co (o nube de carga/mar de electrones) y la teorı́a de bandas (basada en
Fı́sica Cuántica).

La teorı́a de la nube electrónica postula que las sustancias unidas por
enlace metálico tienen electrones que no pertenecen a los átomos indivi-
duales, sino que todos ellos son comunes al conjunto de átomos que forman
la red metálica. Es decir, están “deslocalizados”. Esto explica cualitativa-
mente muchas de las propiedades de los metales, aunque no todas. En
particular, esta teorı́a explica las elevadas conductividades observadas y
los efectos de emisión electrónica de los metales en forma simple. También
justifica las especiales propiedades de fortalece del enlace de los metales,
ya que un desplazamiento de los iones del metal no significa una variación
importante de las mismas como sı́ ocurre en el iónico o el covalente de red.

La teorı́a o modelo de bandas supone que la red metálica es compacta,
y los átomos solapan de forma diferente en diferentes zonas. Se distinguen
los diferentes niveles energéticos del metal en 3 partes: la zona o banda
de conducción, la zona o banda de valencia y el “gap” o separación entre
las mismas. Cuando el gap es inexistente, tenemos una situación metálica
pura, donde los electrones pueden moverse entre la banda de conducción
y la de valencia con facilidad. Cuando el gap es muy grande, nos encontra-
mos con metales o sustancias aislantes. Finalmente, si el gap es intermedio,
tenemos un caso entre no metal y metal, que se llama semimetal o más mo-
dernamente “metaloide” cuando se incluyen otras propiedades de estas
sustancias a medio camino entre un metal y un no metal. Los metaloi-
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des y, más particularmente los semiconductores, son muy importantes en
Electrónica y Microlectrónica. Gráficamente, la teorı́a de bandas se puede
visualizar de la forma siguiente:

Las propiedades de los compuestos metálicos son las siguientes:

Salvo el mercurio o el galio, son sólidos a temperatura ambiente,
aunque sus puntos de fusión y ebullición varı́an bastante de unos a
otros.

Tienen alta conductividad eléctrica y térmica.

Presentan brillo metálico.

Son dúctiles y maleables (se puede hacer con ellos hilos y láminas).
Son tenaces y presentan mucha resistencia frente a fuerzas externas,
y en general son resistentes a deformaciones si la fuerza no es consi-
derable.

Presentan efecto fotoeléctrico, piezoeléctrico, termoeléctrico y ter-
moiónico.

34



2.6. Parámetros moleculares

Los parámetros moleculares se determinan experimentalmente.

La energı́a de enlace es la energı́a desprendida cuando se forma un
enlace quı́mico entre dos átomos en estado gaseoso y fundamental. Expe-
rimentalmente se obtiene partir de la energı́a de disociación del proceso
inverso a la formación del enlace (energı́a positiva). A mayor energı́a de
enlace, más estable es el compuesto.

La longitud de enlace es la distancia de equilibrio entre núcleos atómi-
cos correspondiente al valor de la energı́a de enalce en la curva de enlace
interatómica. Se llama también distancia internuclear.

Si los enlaces son múltiples, la energı́a de enlace es mayor a mayor mul-
tiplicidad de enlace. Al aumentar la multiplicidad del enlace, disminuye la
distancia interatómica y la longitud de enlace por el mayor solapamiento
de los átomos.

El ángulo de enlace es el ángulo hipotético formado entre el núcleo del
átomo central y los átomos enlazados a él.

La polaridad de los enlaces mide la diferencia de electronegatividad de
los átomos enlazados. Cuando hay simetrı́a y diferencia no nula, el enlace
es apolar. La polaridad molecular se determina mediante una cantidad
llamada momento dipolar:

~µ =
∑

i

qi
~di

que mide cómo se distribuye la carga eléctrica en el espacio interatómico. El
momento dipolar es una magnitud vectorial, y por tanto, hay que sumar
vectorialmente todos los momentos dipolares moleculares para saber si
una molécula es polar o apolar. La suma resultante también es responsable
y consecuente con la geometrı́a molecular.

Para determinar la geometrı́a y polaridad molecular, hay dos gran-
des modelos: la teorı́a del enlace de valencia y el método de la repulsión
electrónica de los pares de la capa de valencia (auxiliados por el llamado
método A-X-E), y la teorı́a de la hibridación molecular. Una versión más
avanzada de la teorı́a del enlace en las moléculas requiere la introducción
de los llamados orbitales moleculares.
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Según la teorı́a del enlace de valencia, hay dos tipos fundamentales de
solapamientos entre orbitales: el frontal y el lateral. El solapamiento frontal
de orbitales genera lo que se llama un enlace de tipo sigma σ, mediante
aproximación de las nubes o funciones de onda de los respectivos electro-
nes. Es común entre orbitales de tipo s y de tipo p. El solapamiento lateral
de orbitales genera lo que se llama un enlace de tipo pi π, en ejes paralelos,
y se produce entre orbitales de tipo p o de tipo d. El enlace sigma es más
fuerte que el de tipo pi, porque el solapamiento es mayor.

En el caso de los orbitales atómicos, se produce también la teorı́a e la
hibridación molecular. Se llama hibridación molecular al fenómeno por el
cual orbitales diferentes de mezclan entre sı́ para formar nuevos orbita-
les hı́bridos equivalentes energéticamente. El fenómeno de la hibridación
permite explicar la estructura espacial de las moléculas en muchos casos,
pero es un constructo matemático que sólo puede finalmente entender-
se mediante la teorı́a de los orbitales moleculares. Hay diferentes tipos
de hibridación: sp3, sp2 y sp, aunque también hay orbitales hı́bridos más
complicados de tipo sp3d, sp3d2, sp3d3, ... En compuestos orgánicos, en los
enlaces simples C − C hay hibridación sp3, en los compuestos con doble
enlace C = C hay hibridación sp2, por ejemplo en el eteno, y en los com-
puestos acetilénicos, como el etino, hay hibridación sp en los enlaces C ≡ C,
manteniendo dos orbitales p sin hibridar, cada uno con 1 electrón desapa-
reado, para crear el triple enlace. Es importante destacar que la geometrı́a
espacial o electrónica no tiene por qué coincidir con la molecular en las
sustancias con átomos que contienen pares de electrones solitarios. Los
pares solitarios pueden intervenir en los orbitales hı́bridos ocupando or-
bitales vacı́os. Según la teorı́a del enlace de valencia (TEV), los electrones
de una molécula continúan ocupando los orbitales atómicos de los átomos
individuales, y los implicados en el enlace se mueven no solo por sus orbi-
tales, sino por las zonas de solapamiento. Además, se forma un enlace por
cada par de electrones apareados, por lo que habrá tantos enlaces como
electrones desapareados en cada átomo. Los orbitales no solapados no per-
manen inalterados. La existencia de varios grupos voluminosos (los pares
no enlazantes son generalmente más voluminosos que los pares enlazan-
tes) modifica el ángulo de enlace esperado. A este efecto se le denomina
efecto estérico.

El modelo o método de la repulsión de los pares electrónicos de la capa
de valencia, RPECV (en inglés VSEPR model, Valence Shell Electron Pair
Repulsion model), es una metodologı́a para determinar cualitativamente la
geometrı́a de moléculas o iones. Básicamente, supone que los pares de elec-
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trones enlazados de la capa de valencia del átomo central del compuesto se
encuentran ordenados de forma que hay una separación máxima y repul-
sión mı́nima. Es un método complementario a la teorı́a de la hibridación
y se auxilia generalmente con la determinada “clasificación” molecular
A-X-E (o AXE). Este utensilio práctico permite determinar solamente di-
recciones de las regiones de alta densidad electrónica, en tanto que la teorı́a
del enlace de valencia o la hibridación proporciona los tipos de orbitales
que solapan. Puede ocurrir que haya electrones solitarios, de mayor volu-
men que los electrones enlazantes, en la geometrı́a de la molécula o ión.
Hibridación y enlace de valencia son teorı́as pues complementarias con la
RPECV. La metodologı́a para realizar la determinación de una geometrı́a
molecular o iónica consta de los siguientes pasos:

Dibujar las configuraciones electrónicas de los átomos central y no
centrales. Escribir el número de pares de electrones desapareados y
compararlos con los orbitales disponibles en el átomo central.

Proceder a la hibridación necesaria de los orbitales del átomo central,
desapareando electrones para enlazarlos con los electrones desapa-
reados proporcionados por los átomos no centrales. Determinar el
tipo de hibridación si procede.

Escribir el número de electrones no enlazantes o solitarios que quedan
en la molécula, tanto en el átomo central como en los no centrales.

Calcular el número de enlaces presentes en consonancia con la fórmu-
la quı́mica del compuesto (molécula o ión considerado).

Escribir la fórmula AnXmEp (generalmente abreviado como AXE),
donde A es el elemento central, X los átomos no centrales y E los
pares de electrones no enlazantes.

Por simetrı́a, estimar la repulsión y geometrı́a resultante, sabiendo
que las interacciones de los pares enlazantes es menos intensa que la
de los no enlazantes (o pares solitarios).

Es importante destacar también que las moléculas de menor masa mo-
lecular se presentan libres en estado gaseoso generalmente. A medida que
las moléculas ganan masa, aumenta el conjunto de fuerzas intermolecula-
res que las mantiene unidas. A temperatura ambiente, se hallan en estado
lı́quido o sólido, ya que necesitan mucha energı́a calorı́fica para aumentar
la energı́a cinética y poder librarse de las moléculas y fuerzas que las ro-
dean.
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A continuación se escribe la tabla de geometrı́as moleculares AXE, con
algunos ejemplos tipo de cada geometrı́a:
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Por completitud con los comentarios anteriores, la geometrı́a molecular
del etino (con el grupo carbino), el eteno y el etano, se compara visualmen-
te con la del benceno y se incluye una comparación con las llamadas redes
covalentes compactas del carbono tan populares hoy dı́a en Nanotecno-
logı́a (el grafeno-graphene-, el grafino-graphyne-, o el grafano-graphane-
serán populares en los próximos años por venir en una multitud de campos
diversos).
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2.7. Fuerzas intermoleculares

Los enlaces estudiados en las secciones anteriores son intramoleculares
(en el interior de las moléculas). Sin embargo, existen también enlaces o
interacciones propias entre las moléculas llamadas fuerzas intermolecu-
lares. Los enlaces intermoleculares se dan entre moléculas y no entre áto-
mos, siendo fundamental atractivas las fuerzas que se establecen en éstas.
Básicamente, existen dos tipos fundamentales de fuerzas intermoleculares:
fuerzas de Van der Waals y enlace de hidrógeno (llamado popularmente
“puente de hidrógeno”).

Las fuerzas intermoleculares son de tipo dipolo-dipolo, sea cual sea su
tipo. Vamos a ver sus propiedades por separado:

Fuerzas del “puente” de hidrógeno (enlace de hidrógeno). Se pro-
duce entre moléculas que contienen un enlace de hidrógeno y un
átomo muy electronegativo y pequeño. En particular, se produce en-
tre el H y el flúor, el oxı́geno y el nitrógeno (FON). En estos casos,
el elemento unido al hidrógeno atrae gran parte de la carga del en-
lace hacia sı́, dejando una fuerte densidad de carga positiva sobre
el hidrógeno (esencialmente, un protón suelto), y negativa sobre él
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mismo. Esto posibilita que las moléculas puedan unirse por mera
atracción electrostática, que sin ser muy grande es bastante apre-
ciable. Esto confiere al enlace de hidrógeno una singular polaridad
y fortaleza. Los compuestos con este tipo de enlace presentan co-
mo principales caracterı́sticas puntos de fusión y ebullición altos en
comparación a las sustancias covalentes moleculares usuales, y su
estado fı́sico a temperatura ambiente presenta anomalı́as respecto a
lo que se esperarı́a de un enlace covalente puro. Un ejemplo tı́pico es
el agua (H2O) o el amonı́aco (NH3). También este tipo de enlace es de
importancia enorme en la explicación de la estructura y propiedades
de compuestos orgánicos como alcoholes, fenoles, ácidos orgánicos,
amidas y aminas. Algunas macromoléculas, como las proteı́nas o los
ácidos nucleicos, presentan este enlace. El ADN es estable gracias,
fundamentalmente, al poder y estabilidad del enlace de hidrógeno.
De otra forma, las dos cadenas de ADN no presentarı́an la doble
hélice caracterı́stica.

Fuerzas de Van der Waals. Se deben a interacciones de tipo dipolo-
dipolo. Hay esencialmente 3 tipos de fuerzas de van der Waals. Las
de tipo ión dipolo-dipolo inducido, las de tipo ión dipolo, y las dipo-
lo inducido instantáneo-dipolo inducido instantáneo. Estas últimas
interacciones están presentes de hecho en todas las sustancias cova-
lentes, y se llaman también fuerzas de dispersión o de London.

Finalmente unas tablas y gráficos resument de estos conceptos y un
triángulo mostrando la diferencia entre los 3 principales tipos de enlace,
su polaridad relativa y su relación de fortaleza con las fuerzas intermole-
culares:
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3. ¿Qué hay que saberse?

Concepto de enlace quı́mico y sus diferentes tipos, ası́ como las in-
teracciones o enlaces moleculares.

Propiedades de los compuestos iónicos, covalentes y metálicos.

Idea de energı́a reticular y su cálculo mediante el ciclo de Born-Haber.

Noción de covalencia y electrovalencia. Relación con el número de
oxidación.

Concepto de resonancia y aplicación en estructuras de Lewis senci-
llas.

Nociones de energı́a de enlace, ángulo de enlace, distancia de en-
lace, polaridad molecular. Concepto de momento dipolar molecular
(vectorial).

Teorı́a del enlace de valencia. Idea y noción de enlace sigma y pi (σ, π).
Concepto de hibridación orbital y orbitales hı́bridos. Aplicación al
estudio de geometrı́as moleculares sencillas.

Procedimiento de hibridación de orbitales atómicos y sus tipos prin-
cipales. Aplicaciones en geometrı́as sencillas y en compuestos orgáni-
cos simples.

Teorı́a de la repulsión de los pares electrónicos de la capa de valencia
(TRPECV). Método AXE para la clasificación y determinación de
geometrı́as moleculares e iónicas.

Cómo determinar cualitativamente la geometrı́a molecular a partir
de los modelos y teorı́as estudiados. Determinar geométricamente
algunas propiedades de moléculas simples.

Tipos de fuerzas intermoleculares y sus propiedades. Aplicación al
cálculo cualitativo de propiedades quı́micas.

4. Formulario

Energı́a reticular

UR =
KCZ1Z2e2NAM

d0

(
1 −

1
n

)
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