
AMPLIACIÓN ESTRUCTURAS DE LEWIS Y CARGA FORMAL. 
 
 Las estructuras de Lewis nos indican las distribuciones de los enlaces y los electrones correspondientes a esos 
enlaces, si bien lo obtenido inicialmente se puede ver afectado de forma notoria al aplicar el concepto de carga formal 
que también ampliaremos aquí.  
 Lo que si hay que tener claro es que las estructuras de Lewis no nos dicen nada sobre la geometría espacial de 
las moléculas, lo cual se verá mediante el estudio de la RPECV o la hibridación. 
 

 Para obtener las estructuras de Lewis tendremos en cuenta los siguientes conceptos: 
 

 D = electrones Disponibles. Son los e- de valencia que aporta cada átomo a la molécula. 
 N = electrones Necesarios. Son los necesarios para conseguir la configuración estable de gas noble, es decir 8 
        excepto para el hidrógeno que serán dos. 
 C = electrones Compartidos. Son los que se comparten en los enlaces, lo cual significa que será la diferencia 
        entre los necesarios para el octeto y los disponibles (los que falten para el octeto se tienen que conseguir 
        compartiendo entre uno y otro átomo). El número de electrones compartidos nos indicará el número de 
        enlaces, ya que un enlace covalente es la compartición de un par de electrones, por tanto c/2 será el 
        número de enlaces. C = N - D 
 S = electrones Sobrantes. Será el número de electrones que no están formando parte de los enlaces, en 
        consecuencia será la diferencia entre los electrones disponibles (D) y los compartidos en los enlaces (C), 
        por tanto S = D – C. El número de electrones sobrantes nos indicará el número de pares de electrones 
        solitarios o disponibles, es decir S/2. 
 

 A la hora de realizar la distribución de los enlaces es conveniente aplicar unas reglas que nos faciliten la tarea, 
aunque no siempre serán efectivas: 
 
- En la mayoría de los casos la distribución de los átomos es la más simétrica. 
- los hidrógenos (y el flúor) siempre estarán en los extremos.  
- el átomo central será el que esté en menor cantidad. Si hay varias posibilidades será el menos electronegativo. 
- en los oxácidos los hidrógenos siempre se unen a átomos de oxígeno no al átomo central (hay algunas excepciones  
  que por ahora no vamos a estudiar).  
 

Y es fundamental saber cuántos electrones aporta cada átomo a los enlaces.  
Como el enlace covalente se lleva a cabo fundamentalmente entre no metales, es necesario saber la situación 

de cada uno en la tabla periódica, para saber los electrones que cada uno aporta al enlace. 

  
 

 
 Veamos unos ejemplos: 
 

O3      D = 6x3 = 18 

 N = 8x3 = 24       
 C = N – D = 24 -18 = 6 (3 enlaces) 
 S = D – C = 18 – 6 = 12 (6 pares) 
 
 

H2O2  D = 1x2 + 6x2 = 14 

  N = 2x2 + 8x2 = 20 
  C = N – D = 20 – 14 = 6 (3 enlaces) 
  S = D – C = 14 – 6 = 8 (4 pares) 
  

         

        



CO2    D = 1x4 + 6x2 = 16 

  N = 8x3 = 24 
  C = N – D = 24 – 16 = 8 (4 enlaces) 
  S = D – C = 16 – 8 = 8 (4 pares) 
 

  CO   D = 1x4 + 6 = 10 

  N = 8x2 = 16 
  C = N – D = 16 – 10 = 6 (3 enlaces) 
  S = D – C = 10 – 6 = 4 (2 pares) 
 

 

 H2CO3    D = 2 + 4 + 3x6 = 24 

       N = 2x2 + 8x4  =  36                          
      C = 36 – 24 = 12 (6 enlaces)  
      S = 24 - 12 = 12 (6 pares) 

 
 

HNO2      D = 1 + 5 + 2x6 = 18 

       N = 2  + 8x3  =  26                          
      C = 26 – 18 = 8 (4 enlaces)  
      S = 18 - 8 = 10 (5 pares) 
 

HNO3      D = 1 + 5 + 3x6 = 24 

       N = 2  + 8x4  =  34                         
      C = 34 – 24 = 10 (5 enlaces)  
      S = 24 -10 = 14 (7 pares) 
 

COCl2     D = 4 + 6 + 2x7 = 24 

       N = 8x4  =  32                        
      C = 32 – 24 = 8 (4 enlaces)  
      S = 24 -8 = 16 (8 pares) 

 
NOCl      D = 5 + 6 + 7 = 18 

       N = 8x3  =  24                        
      C = 24 – 18 = 6 (3 enlaces)  
      S = 18 -6 = 12 (6 pares) 

 

 

HCN    D = 1 + 4 + 5 = 10                                 
            N = 2 + 8x2   = 18 
            C = 18 – 10   =  8    4 enlaces 
            S = 10 – 8     =  2     1 par  
 
 
NF3      D =  5 + 7x3  = 26                        
            N =  8x4        =  32 
            C =   32 – 26 =  6    3 enlaces      
            S =   26 – 6    = 20   10 pares  
 

            

         

          

 
 

Para el átomo central debemos escoger entre el O y el C. Será el C al ser 
el menos electronegativo. 

                                                             

Para el átomo central debemos escoger entre el N, O y e Cl. Será el N al 
ser el menos electronegativo. 

                                        

    
Observar que un enlace un enlace del 

triple es coordinado 

          

 

Hay 4 enlaces, con el H solo puede ser 1, por los 
tanto los 3 que faltan serán entre C y N. Al poner 
los 2e- entre H y C y los 6 (delos 3 enlaces) entre C 
y N, faltan 2e- para el N, que es el par libre que 
falta. 

Hay 3 enlaces, y como hay 3 fluor, será uno con 
cada uno. 10 pares sobrantes. Al colocar los 3 
enlaces con el N éste estará ya rodeado de 6 e- , le 
faltan dos (un par). Los nueve restantes se 
distribuirán en los 3 fluor  3 pares cada uno.  



 
CO3

2-       D = 4 + 3x6 + 2(de la carga) = 24 

       N = 8x4  =  32                          
      C = 32 – 24= 8 (4 enlaces)  
      S = 24 - 8 = 16 (8 pares)  

 
H3O+       D = 3+ 6 - 1(de la carga +) = 8 

       N = 6 + 8  =  14                          
      C = 14 – 8= 6 (3 enlaces)  
      S = 8 - 6 = 2 (1 par)  

 
 
Veamos ahora este caso: 
 
H2SO4     D = 2 + 6 + 4x6 = 32 

       N = 2x2 + 8x5 =  44                         
      C = 44 – 32 = 12 (6 enlaces)  
      S = 32 - 12 = 20 (10 pares) 

 
 
 
MOLÉCULAS ORGÁNICAS 
 

 En general, para una sustancia orgánica no es necesario aplicar la regla DNCS, es sufuciente con 
conocer correctamente la formulación orgáncia, es decir, saber su fórmula desarrollada, lo cual es necesario 
en las sustancias orgánicas, pero no lo es en las inorgánicas y por ello acudimos a las estructuras de Lewis. 
Veamos por tanto solo dos ejemplos de sustancias orgánicas: 
 

CH2CH2                                            
        D =  4x1 + 2x4 = 12 
        N =  4x2 + 2x8 = 24  
        C =   24 – 12    = 12  6 enlaces  
        S =   12 – 12    =  0    
 

                     CH3 

Ácido 2-amino-2metiletanóico:  NH2 – CH – COOH  cuya fórmula molecular es C3H7O2N, y su fórmula 

desarrollada es: 
                                             

 
 
D = 4x3(c) + 1x7 (H) + 6x2 (O) + 5x1 (N) = 36 
N = 8x(3+2+1) + 2x7 = 62 
C = 62 – 36 = 26 (13 enlaces)  hay 3 enlaces del CH3 que no figuran desarrollados (los C-H). 
S = 36 – 26 = 10 (5 pares)             Todo concuerda  
 

 
 

     

Sin embargo esta estructura no es la correcta. Ver estudio de la carga formal al final. 

            

En la que ya hemos añadido los pares de electrones para completar 
los octetos, que podemos comprobar que son dos pares para cada 
oxígeno (total 4 pares) y uno para el N. 
Pero comprobemos todo esto aplicando DNCS: 
 
 

     

 Hay 6 enlaces. Cada H solo puede tener uno, 
por lo tanto son 4 (hay 4 H en total). En 
consecuencia quedan dos enlaces por formar 
que serán necesariamente entre los dos 
carbonos. Y no hay pares sueltos 

 



Ácido 3-hidroxibut- 2- enóico 
                    H   O-H      O 

CH3-COH=CH-COOH que desarrollada es:     H – C – C = C – C – O – H      y molecular     C4H6O3 

       H          H  
 Por tanto ya sólo falta poner los pares de electrones solitarios, los cuales los podemos deducir por la 
falta de electrones para completar el octeto, que podemos comprobar que en este caso son dos pares para 

cada oxígeno, es decir 6 pares. Pero comprobemos todo esto aplicando DNCS a C4H6O3:  
 

D = 4x4 + 6+ 3x6 = 40 
N = 6x2 + 8x7 = 68 
C = 68 – 40 = 28 (14 enlaces) 
S = 40 – 28 = 12 (6 pares)             Todo concuerda  (hay que colocar dos pares de e- en cada oxígeno) 
 
 
 

 

ESTRUCTURAS DE LEWIS ATENDIENDO A LA CARGA FORMAL. 
 

Esto no entra en la programación de la materia de 2º bachillerato, pero no es complicado y nos ayuda a 
entender mejor la distribución de los electrones y enlaces de las moléculas, sobre todo en las de algunos 
casos en los que podemos obtener inicialmente una estructura de Lewis aplicando DNCS pero no no resulta 
ser la correcta debido precisamente a la carga formal. 
- Concepto de carga formal. 
 Al representar una estructura de Lewis representamos la forma en que los electrones se distribuyen 
en una molécula dada. Sin embargo, hay muchos casos en los que es posible construir distintas estructuras 
de Lewis para una misma molécula o ión, que cumplan con los requisitos DNCS. Para ver cuál es la estructura 
que mejor concuerde con la realidad se hace uso de la carga formal. 
 La carga formal (cf) de un determinado átomo en una molécula (o ión) covalente es  la carga que ese 
átomo tendría sin tener en cuenta las diferencias de electronegatividad entre los átomos del enlace, es decir, 
si los electrones se compartieran por igual, o dicho de otra forma, sería la carga con que quedaría el átomo 
si sus enlacen se rompieran homolíticamente (mitad por mitad). 
 

                                                     
 En el caso de la izquierda cada átomo queda con sus e- originales (e- de valencia) y por tanto no tiene 
carga adquirida. Sin embargo el caso de la derecha tenemos que el oxígeno de la izquierda se queda con sus 
6 e- y por tanto cf=0, pero el central se queda con 5 e-, por tanto ha perdido uno y tendrá carga 1+ y el de la 
derecha se queda con 7e- (uno más) y por tanto cf= -1 

 
CARGA FORMAL = N° e- de valencia – N° e- no enlazados – ½ (Nº de e-  enlazados que tiene el átomo) 
 

O lo que es equivalente: 
CARGA FORMAL = N° e- de valencia – N° e- no enlazados – Nº de enlaces  que tiene el átomo 
 

 La suma de cargas formales de todos los átomos de la molécula (o ión) debe ser cero en las moléculas, 
y en los iones debe coincidir con la carga de éste. 
 
Entre las posibles estructuras de Lewis que se puedan obtener se escogerá aquella que: 
 
1. Tenga a todos sus átomos con cargas formales cero. 
2. Tenga a sus átomos con cargas formales similares y más cercanas a cero. 
3. Tenga a los átomos más electronegativos soportando las cargas negativas. 
 



Veamos el caso del H2SO4 que anteriormente resultó, en principio, ser: 

 

  
 
 La carga neta es cero, pero hay mucha carga en el S. Sin embargo, estas cargas se pueden corregir si 
eliminamos de cada O con cf = -1 un par de electrones libres para formar un  enlace doble con el S. 

 
 

 El resultado es que el S está rodeado de 12e- (hipervalente u octeto ampliado), lo cual es posible por 
la presencia de orbitales “d” (hay orbitales d a partir del tercer periodo) como se verá en el apartado de 
“covalencia y promoción” dentro del enlace covalente. 
 
 

Veamos ahora el caso para el H3PO4 
   

  D = 3 + 5 + 4x6 = 32 
  N = 3x2 + 8x5 =  46                        
  C = 46 – 32 = 14 (7 enlaces)  
  S = 32 – 14 = 18 (9 pares) 
Que corresponde a la siguiente figura 1  
 
 

            La carga global es cero, sin embargo se pueden eliminar, es decir que no existan. Para ello basta 
conque  un par de e- del oxígeno solitario pase a formar un enlace doble con el fósforo (ver figura 3).                      

 
 De nuevo tenemos que lel átomo central (P) está rodeado de más de 8e- (10 en este caso) y de nuevo 
esto es posible por los orbitales “d” presentes en el fósforo.   
 

 Hay muchas moléculas que no se pueden determinar aplicando la inicialmente la regla del octeto, 
pero evidentemente no se tratarán en este curso, casos de octeto ampliado como el SF6, o incompleto como 
el BF3, o con enlaces inesperados como en el H3PO3 que es: 

                                                                        
 Los casos del H2SO4 y del  H3PO4.que también son de octeto amplidado, si se obtienen mediante las 
estructuras de Lewis al aplicar la carga formal, al igual que, por ejemplo, en los oxoácidos del cloro, bromo y 
yodo. Veamos un caso: 
 

HClO3    
    D = 1 + 7 + 6x3 = 26 
     N = 2+ 8x4 =  34                        
     C = 34 – 26 = 8 (4 enlaces)  
      S = 26 – 8 = 18 (9 pares) 

Realicemos el cálculo de las cargas formales: 
H  en ambos casos cf = 1 - 0 – 1 = 0 
O enlazado al H  en ambos casos cf = 6 – 4 – 2 = 0 
O sin H  en ambos casos cf = 6 – 6 – 1 = -1 
S  cf = 6 – 0 – 4 = +2       (Ver siguiente figura izquierda) 
 

Ahora esos oxígenos tienen carga formal cero: 
                          cf = 6 – 4 – 2 = 0 
Y el S            cf = 6 – 0 – 6 = 0 
Por tanto esta es la estructura más aceptable. 

Veamos las cargas formales:  (Ver en figura 2) 
H en ambos casos: 1- 0 -1 = 0 
O los tres unidos al H: 6 – 4 – 2 = 0 
O solitario:  6 – 6 – 1 = -1 
P :  5 – 0 – 4  =  +1      

 

                                           
Que  en principio corresponde a    



 
  
 
 
 
 
 
 De nuevo hay muchas cargas formales que se pueden corregir pasando un par de electrones de los 
oxígenos con carga -1 a formar enlaces con el cloro, con lo cual la carga formal de todos será cero 
(comprobarlo):  

 
 

 
 
 
POCl3    D = 5 + 6 + 7x3 = 32 

     N = 8x5 =  40                        
     C = 40 – 32 = 8 (4 enlaces)  
      S = 26 – 8 = 18 (9 pares) 

 
 
 
 
 
 
  
 
 
 
La carga global es cero, pero podemos eliminar las cargas formales +1 y -1 si un par de electrones del oxígeno 
pasa a formar enlace doble con el fósforo  (figura 2) 
 

             
  Figura 1                                 Figura 2 

 
 
NOTA: 
Las imágenes del tipo de estas dos últimas (POCl3) se han obtenido por medio de los videos que corresponden a la web 
http://www.thegeoexchange.org/chemistry/bonding/Lewis-Structures/index.html 

Veamos las cargas formales: 
H: 1- 0 -1 = 0 
O unido al H:  6 – 4 – 2 = 0 
O los dos no unidos al H: 6 – 6 – 1 = -1 
Cl:  7 – 2– 3  =  +2       siguiente figura   

Que en principio corresponde a   

Para el átomo central debemos 
escoger entre P y O. Será P al ser el 
menos electronegativo. 

 
Pero ésta no es su estructura real. 
Veamos cómo será, para ello veamos 
las cargas formales: 

Cargas formales: 
Cl:  7 – 6 – 1  =  0 (los 3 casos)   
O:  6 – 6 – 1 = -1 
P:   5 – 4  = +1 
                        Ver la siguiente figura (1) 

http://www.thegeoexchange.org/chemistry/bonding/Lewis-Structures/index.html

