
ENLACE QUÍMICO 

 

     Hemos observado que las propiedades químicas están ligadas con la configuración electrónica (en su último 

nivel particularmente) y que todos los elementos tienden a conseguir la configuración estable de gas noble s
2
p

6
, 

para lo cual los elementos ceden o ganan electrones (trasfiriéndose de unos a otros), o bien comparten 

electrones, de forma que el resultado final es que todos adquieran el octeto de electrones s
2
p

6 
(lo que se conoce 

como regla del octeto). 

     Para que ésta transferencia o compartición de electrones tenga lugar es necesario que los átomos se 

aproximen y se influyan mutuamente sus capas electrónicas, dando lugar así a los enlaces, y en definitiva, a la 

reacción química, que no es otra cosa que la formación de enlaces o la reordenación de los existentes en las 

sustancias reaccionantes. 

     La capacidad que tiene un átomo para combinarse con otros se denomina valencia y se mide por el número 

de e
-
 que es capaz de captar (electrovalencia o valencia iónica) o compartir (covalencia) con el fin de obtener 

una configuración electrónica estable. 

 

 

ENLACE IÓNICO 

 

     Si un átomo de Na se acerca a un átomo de Cl ocurrirá que: 
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     Los átomos que han perdido o ganado electrones se llaman iones, deno- minándose cationes a los que 

adquieren carga positiva (ej. Na
+
) y aniones a los negativos (ej. Cl

-
). 

     Al formarse los iones de signo contrario aparecerá entre ellos una fuerza de atracción eléctrica que dará 

origen a la formación del enlace y por tanto del nuevo elemento. 

     Se define entonces el enlace iónico como: "La unión por fuerzas electrostáticas existentes entre iones de 

signo contrario, los cuales se han formado por la cesión de electrones de un átomo metálico 

(electropositivo) a otro no metálico (electronegativo)." 

     El enlace iónico se produce por tanto entre los elementos mas electro- negativos y los mas electropositivos. 

     Debido a que la atracción eléctrica es en todas las direcciones, cada ión tiende a rodearse de iones de signo 

contrario, dando lugar entonces no a un enlace único entre un Cl
-
 y un Na

+
, sino a una "red cristalina" formada 

por iones Cl
-
 y Na

+
 ordenados; ahora bien, como la proporción de iones Cl

-
 y Na

+
 es 1 a 1 tomamos como 

formula NaCl, y para el caso del cloro con el calcio será 

CaCl2 pues la proporción es de 1 a 2 ya que se necesitan dos átomos de cloro para que cada uno capte uno de 

los dos electrones que debe ceder el calcio, es decir habrán dos iones Cl
-
 por cada ión Ca

+2
. 
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   La forma de la red cristalina depende del volumen  de los iones 

que la  forman  y de la carga de éstos (es decir de la proporción en 

que entran  unos y otros). 

 Para el caso del NaCl resulta una red "cúbica". 

       

 

 

   

 



-Propiedades principales. 

          Debido a que las fuerzas eléctricas que mantienen unidos entre sí a los iones son relativamente fuertes, 

tendremos que comunicar mucho calor (energía) para que los iones adquieran la energía necesaria para vencer 

las fuerzas de atracción y poder salir de la red cristalina, lo cual equivale a fundir el cristal y pasar al estado 

líquido. Por tanto tendrán temperaturas de fusión altas. 

 Igualmente son cuerpos duros, debido a que para rayarlos hay que vencer la fuerza que une una enorme 

cantidad de iones, pero sin embargo son frágiles pues por un golpe se puede  hacer desplazar una capa de iones 

sobre otra enfrentándose así iones de igual signo que al repelerse romperán la red cristalina en esa zona. 
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  Se disuelven en líquidos muy polares como el agua, debido a que los polos de ésta (se verá al estudiar el 

enlace covalente polar) atraen a los iones de la red cristalina separándolos de ella.   

   En estado sólido no conducen la corriente eléctrica ya que no hay iones (cargas) libres, sino que éstos 

están fijos (unidos en la red), sin embargo, fundidos o disueltos si conducen la electricidad ya que entonces si 

hay iones libres. 

 

 

ENLACE COVALENTE 

 

- Estructuras de Lewis (diagramas de Lewis) 

 

 Los gases nobles se encuentran formados por átomos aislados porque no requieren compartir electrones 

entre dos o más átomos, ya que tienen en su capa de valencia ocho electrones, lo que les da su gran estabilidad. 

 Los otros elementos gaseosos en cambio, se encuentran siempre formando moléculas diatómicas. 

Veamos por qué: p. ej. el átomo de flúor tiene siete electrones en su capa de valencia, le falta sólo uno para 

lograr completar los ocho, que según la Regla del Octeto, le dan estabilidad. Si cada átomo de flúor comparte 

un electrón con otro átomo de flúor, ambos tendrán ocho electrones a su alrededor y se habrá formado un enlace 

covalente con esos dos electrones que se comparten entre ambos átomos 

 
 Esta idea de la formación de un enlace mediante la compartición de un par de electrones fue propuesta 

por Lewis, y sigue siendo un concepto fundamental en la comprensión del enlace químico. 

 Podemos aplicar el modelo de Lewis para explicar la formación de la molécula de Oxígeno 

 
    Cada par de electrones compartido se representa por un guión "-"                

 Para que cada uno de los dos átomos de oxígeno complete un octeto de electrones, es necesario que 

compartan entre ellos DOS pares electrónicos. A esta situación se le conoce como DOBLE ENLACE. 

 De manera análoga, la formación de la molécula diatómica de nitrógeno mediante el modelo de Lewis, 

lleva a plantear un TRIPLE ENLACE entre los átomos de N, para que ambos completen el octeto. 

 
 El hidrógeno elemental también está constituido por moléculas diatómicas, pero debido a que están 

formadas por átomos con un solo electrón, es imposible que cumpla con la regla del octeto, el hidrógeno sólo 

tiende a tener DOS electrones alrededor. 

 
      



 

 El enlace covalente se suele formar entre los no metales y lo podemos definir como: 
 La unión de átomos compartiendo pares de electrones para conseguir la estructura de gas noble. 
   

  Veamos otros ejemplos de estructuras (o diagramas)) de Lewis: 

 

                                                            

           

               
    

      Recuerda que el hidrógeno completa su estructura con dos e
-
 (para ser 1S

2
 como el helio)  

  

 Se denomina "covalencia" de un átomo al número de pares de electrones que ese átomo comparte con 

otros. Cada par de electrones compartido se denomina doblete electrónico. En algunos casos el par de 

electrones compartido pertenece a uno solo de los átomos (ver en el Cl2O5), en este caso se llama enlace 

covalente dativo o coordinado.     

 El enlace covalente se puede interpretar como una superposición parcial (solapamiento) de los orbitales 

atómicos, dando lugar a la formación de un nuevo orbital denominado "orbital molecular" que contiene a los 

electrones del último nivel de uno y otro elemento. 

 Hay casos en los que el par de electrones compartidos pertenecen al mismo átomo, es decir un átomo 

aporta los dos e
-
 a compartir. Este enlace se llama covalente dativo (o coordinado) y tiene exactamente las 

mismas propiedades que el covalente “normal, es decir un electrón de cada átomo. 

 

- Características principales del enlace covalente. 
 

           Las fuerzas de unión entre los átomos de un enlace covalente son mas fuertes que las que unen a los 

iones del enlace iónico, por tanto el enlace covalente da lugar a compuestos mas estables, sin embargo, las 

fuerzas que atraen  a las moléculas de las sustancias covalentes son mucho mas débiles que las fuerzas 

electrostáticas que unen la red iónica, por ello las moléculas covalentes pueden  existir como unidades 

individuales (gases) o ligeramente unidas (formando líquidos o sólidos de baja temperatura de fusión).  Al no 

existir cargas eléctricas no son conductores de la electricidad. Los sólidos son blandos, y como ya se ha 

mencionado, con bajas temperaturas de fusión. 

 

- Enlace covalente polar. 
 

 Cuando el enlace covalente se forma entre elementos de distinta electronegatividad, la distribución de los 

electrones que forman el enlace no es simétrica, tendiendo a estar mas cerca del átomo mas electronegativo, lo 

que origina un "dipolo", es decir, una zona con cierta carga positiva y otra con cierta carga negativa. El grado de 

polaridad depende de la distinta electronegatividad de los átomos que forman el enlace. 
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Dipolo de la molécula de agua 
El oxígeno, al ser más electronegativo que el 

hidrógeno atrae más a los electrones, dando lugar 

al dipolo. 

O=N-O-H 

Los guiones encima, debajo o lateral de un elemento 
que no tocan a otro elemento indican pares de e

-
 no 

compartidos y no siempre se representan. 

 

 



     Se puede considerar al enlace iónico como el caso extremo del enlace covalente polar. El enlace iónico 

se forma entre átomos de muy distinta electronegatividad y el covalente apolar (covalente puro) entre átomos de 

igual o de muy parecida electronegatividad, entre ambos extremos (iónico y covalente puro) estarían los 

covalentes polares. 

 Las moléculas covalentes polares tienen una mayor atracción entre sí, debido a la existencia de los 

dipolos, por lo tanto sus temperaturas de fusión y ebullición son generalmente más altas que las de las 

sustancias no polares, pero hay que señalar que existen otros tipos de fuerzas que hacen unir a las moléculas 

covalentes dando lugar a líquidos y sólidos tanto polares como apolares, son las llamadas fuerzas 

intermoleculares que se estudiarán en otros cursos, aunque a continuación estudiaremos una muy importante, 

los puentes de hidrógeno. 

  Las sustancias polares se disuelven en disolventes polares (como el agua) y las sustancias apolares se 

disuelven en disolventes apolares (como la gasolina).  

  Las sustancias covalentes polares tampoco conducen la corriente eléctrica ya que una parte  del dipolo 

tiende a ir hacia un polo y la otra hacia el otro, pero al está unidos no se podrán mover. 

 

- Enlace por puentes de hidrógeno 
 

         Las propiedades anormales (puntos de fusión y ebullición más altos) de ciertas sustancias 

hidrogenadas especialmente en el HF, H2O o NH3, se explican por una asociación molecular llamada enlace 

de hidrógeno. 

          El enlace covalente entre el F, el O ó el N con el hidrógeno, es un enlace muy  polar ya que estos 

elementos son mucho más electronegativos que el hidrógeno y atraen hacia sí los electrones compartidos 

quedando el hidrógeno con una cierta carga parcial positiva, mientras que el otro átomo (F, O ó N) adquiere 

una cierta carga negativa. La consecuencia es que una zona de una molécula y la de signo contrario de la otra 

son atraídas  con cierta fuerza ya que la atracción se ve favorecida al ser entre átomos de volumen pequeño y 

por tanto se pueden aproximar más. Esto da lugar a una unión que es la que se denomina enlace por puente 

de hidrógeno, que no es un verdadero enlace pero se le denomina así al tener una energía de unión  superior 

a cualquier otra intermolecular, provocando temperaturas de ebullición muy superior a las de sus homólogos 

de la familia periódica, por ejemplo en la familia del oxígeno: H2O  100ºC,  H2S  -60ºC,  H2Se -41ºC,   H2Se -4ºC. 

 
-  SÓLIDOS COVALENTES ATÓMICOS, COVALENTES RETICULARES O CRISTALES COVALENTES. 

 

 Hay sustancias covalentes que tienen una gran dureza y una temperatura de fusión muy elevada, mucho 

mayor que las sustancias iónicas. Este es el caso de, por ejemplo, el cuarzo (SiO2) y el diamante (C). La razón 

de esta gran dureza  y muy alta temperatura de fusión se explica por la existencia de una red cristalina formada 

por un número indefinido de átomos que se encuentran unidos entre sí por enlaces covalentes y, como  ya 

hemos dicho, los enlaces covalentes son mucho más fuertes que los enlaces iónicos, por tanto habría que 

suministrar gran cantidad de energía para romper los enlaces. El diamante es carbono puro; cada átomo de 

carbono se une a otros cuatro átomos y así sucesivamente. El grafito es un caso particular ya que presenta esa 

estructura de enlaces covalentes sólo en planos, es decir sólo tres de los enlaces de los cuatro que les 

corresponde, el cuarto enlace queda entre la capa superior e inferior por un e
-
 deslocalizado,  lo que permite que 

el grafito sea conductor de la corriente y además sea una sustancia blanda, ya que es fácilmente rayable al 

deslizarse unas capas sobre otras.  
 

 

 

 

Estructuras del 
diamante (Izq) y 
grafito  (dcha) 

 



ENLACE METÁLICO 

  

  El enlace metálico se produce entre los átomos de los metales cuando estos sueltan electrones y 

forman iones positivos.  Estos electrones no están unidos a ningún catión en particular, sino que están 

deslocalizados por la red cristalina y por ello se denominan electrones libres y forman la llamada nube o mar 

de electrones. La atracción electrostática entre la nube electrónica y los iones positivos es la base del enlace 

metálico 

Las propiedades del enlace metálico se deben a la estructura compacta (red metálica) de los cationes 

y a la nube electrónica formada. La red metálica puede ser de tres tipos: a) cúbica centrada en el cuerpo b) 

cúbica centrada en las caras y c) hexagonal compacta (ver dibujos) que se conocen como BCC, FCC y HCP 

(por sus siglas del nombre en inglés). Así los metales que presenten una red hexagonal compacta serán más 

densos que los otros ya que su empaquetamiento es más compacto. La densidad de los metales es muy 

variable, desde menos densos que el agua a más de veinte veces más densos que ella. 

Debido a la nube electrónica son excelentes conductores de la electricidad y del calor y también 

debido a esa nube electrónica presentan un brillo característico (brillo metálico). La dureza es media o baja y 

tienen propiedades mecánicas como ductilidad (facilidad para hacer hilos), maleabilidad (facilidad para hacer 

láminas) o elasticidad, ya que la estructura catiónica no es rígida como la red iónica cristalina.  

La temperatura de fusión es también muy variable, desde líquidos a temperatura ambiente hasta 

temperaturas de fusión superiores a los 3000ºC. No se disuelven en disolventes polares ni apolares, aunque si 

se pueden disolver unos entre otros formando aleaciones o amalgamas 

 

   
 

 

 

 

 

Sustancias que resultan de los distintos enlaces 

 

- Átomos aislados: no hay uniones, es el caso de los gases nobles. 

 

- Sustancias moleculares: son moléculas que resultan de la unión de átomos mediante enlace covalente. Si no hay 

fuerzas que unan unas moléculas con otras, tendremos moléculas individuales y serán gases como O2, N2, NH3, CH4, 

CO2 etc. Si existen fuerzas de unión entre las moléculas (caso del covalente polar) formarán uniones que darán lugar 

a líquidos como el H2O o sólidos. 

 

- Cristales (red cristalina): Un cristal es una materia que tiene una estructura perfectamente ordenada en sus tres 

direcciones (aunque exteriormente no sea visible). Puede ser de tres tipos: 

 - Iónico: caso de las sustancias iónicas (como la sal) 

 - Covalente: cuando todos los átomos que componen una sustancia covalente están unidos todos entre sí por 

enlaces covalentes (caso del diamante C y del cuarzo SiO2). 

 - Metálico: es el caso de los metales 

 

El “cristal” de una ventana o vaso no es un cristal, ya que no presenta una ordenación perfecta, su nombre correcto es 

vidrio. 
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Desplazamientos de láminas metálicas. Los metales 
pueden ser deformados sin que se produzca rotura 

  
 

        BCC                         FCC                          HCP   


