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Modelo de repulsión de los pares 

electrónicos de la capa de valencia 

(RPECV)

Explica la distribución geométrica de los pares electrónicos 

que rodean el átomo central en términos de la repulsión 

electrostática entre dichos pares

H O H
O

H H



Reglas generales del modelo RPECV:

• Al considerar la repulsión de los pares electrónicos, los 

enlaces dobles y triples se pueden tratar como si fueran 

sencillos.

• Si una molécula tiene dos o más estructuras resonantes, 

podemos aplicar el modelo RPECV a cualquiera de ellas
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Moléculas en las que el elemento central tiene uno 

o más pares de electrones no compartidos

Las fuerzas de repulsión disminuyen de acuerdo al 

siguiente orden:



Angular El ángulo OSO es menor a 120° 

debido a la mayor repulsión del 

par de electrones no enlazante



Piramidal trigonal



Angular





CH4 NH3 H2O



Cuando dos átomos diferentes forman un enlace covalente se puede 

desplazar la nube electrónica hacia el átomo más electronegativo 

(enlace covalente polar). Una medida cuantitativa de la polaridad de 

un enlace es el Momento dipolar (). Se expresa en unidades Debye 

(D).

Peter Debye, físico-químico 
estadounidense (1884-1966)



El agua es una molécula polar

Momento dipolar del agua: 1,85 D



El agua tiene la capacidad de formar 

puentes de hidrógeno







Otras moléculas polares

El F (4) es más 

electronegativo que el N (3)







Volvamos al enlace covalente

H H+ H H

H-H



H-H

A mayor cercanía aumenta la repulsión 

entre los núcleos atómicos. La distancia 

de mayor estabilidad para el enlace H-

H es de 74 pm (0,7 Å)





Teoría de Orbitales Híbridos para 

explicar el enlace covalente



Hibridación de orbitales: se pueden combinar los orbitales atómicos 

para formar orbitales moleculares 

Por ejemplo, la molécula de metano CH4 tiene cuatro enlaces

Estado excitado

Estado fundamental



Se forman cuatro orbitales híbridos sp3



E







Orbital molecular  p-s. La unión de un orbital s y uno p



Orbital molecular  p-p: La unión de dos orbitales p



Orbital molecular   Se forma por la unión de dos 

orbitales atómicos p paralelos















Resonancia. Los electrones se deslocalizan







Ion acetato



-caroteno



-caroteno







Estado de oxidación: carga aparente que adquiere un átomo 

cuando forma parte de un compuesto químico





H2SO4



H3PO4

Ácido fosfórico



HNO3

Ácido nítrico



Etanol     CH3CH2OH



DIÓXIDO DE 
CARBONO

OXIDACIÓN

REDUCCIÓN
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oxidado
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