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TEMA 2 
 

EL ENLACE QUÍMICO 
 

1º bachillerato 

 
Los átomos tienden a unirse unos a otros para formar entidades más complejas. De esta manera se cons-
truyen todas las sustancias. 

 ¿Por qué los átomos tienden a unirse y no permanecen aislados como tales átomos? 
 ¿Por qué un átomo de cloro se une a uno de hidrógeno y, sin embargo, un átomo de oxígeno se combina 

con dos de hidrógeno o uno de nitrógeno con tres de hidrógeno?  
 ¿Cuál es el “mecanismo” que mantiene unidos los átomos? 

La teoría del enlace químico trata de dar respuesta a estas cuestiones. 

 

 
 
 
 

La naturaleza del enlace químico es de tipo eléctrico. 
Todas las especies químicas (átomos, moléculas o cualquier otra) se enlazan porque la parte positiva de 
una de ellas atrae a la parte negativa de la otra, y viceversa. El enlace entre átomos se produce cuando 
están a una distancia óptima en la cual las atracciones entre los electrones y los núcleos son las más altas y 
las repulsiones entre núcleos, las más bajas. En ese punto sa distancia se denomina distancia de enlace.  

 
 

En 1916, Lewis dio una explicación para el enlace químico entre los átomos: 
 
“Los átomos se enlazan entre sí para alcanzar ocho electrones en su capa de valencia”.  
 
Esta se conoce como la regla del octeto. 
Los átomos se enlazan entre sí para alcanzar la configuración de gas noble.  
 
 

ENLACE IÓNICO 
 
Si enfrentamos un átomo al que le falten pocos electrones en su capa de valencia para adquirir la configura-
ción de gas noble (muy electronegativo, tendencia a coger electrones), tal como el cloro, con otro cuya elec-
tronegatividad sea baja (tendencia a ceder electrones), tal como el sodio, éste cederá un electrón al cloro. 
Como consecuencia, el cloro se convertirá en un ión negativo (anión) mientras que el sodio se convierte en 
un ión positivo (catión). Ambos se unen debido a la atracción  entre cargas de distinto signo (atracción elec-
trostática) 

 
 

 
 

La causa determinante de que los átomos traten de combinarse con otros es la tendencia de todos 
ellos a adquirir la configuración de gas noble (ns2 p6) en su capa más externa o “capa de valencia”.  

Ésta es una configuración especialmente estable a la que tienden todos los elementos 
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El átomo más electro-
negativo (derecha), 
capta el electrón que 
pierde el menos elec-
tronegativo (izquierda). 

Los iones formados se atraen con una 
fuerza dada por la ley de Coulomb: 
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En realidad este proceso se realiza simultáneamente en un número 
enorme de átomos con el resultado de que se formarán gran número de 
iones positivos y negativos que se atraen mutuamente formando una 
estructura de iones dispuestos en forma muy ordenada. Es lo que se 
conoce con el nombre de  red iónica o cristal. 

Este enlace tendrá lugar entre átomos de electronegatividad muy 
distinta: entre metales y no metales. 

En los compuestos iónicos no se puede hablar de moléculas individua-
les, sino de grandes agregados. Por tanto, en los compuestos iónicos la 
fórmula no podemos decir que represente una molécula. Solamente 
indica  la proporción en la que los iones se encuentran combinados. 

Ejemplos: 

NaCl.  La relación de iones de Na+ e iones Cl – es 1:1 (hay el mismo 
número de ambos. 

Ca Cl2. Hay doble número de iones Cl – que de iones Ca 2+ 

 

El número de iones de determinado signo que rodean a otro de signo contrario recibe el nombre de índice 
de coordinación del ión y depende del tamaño relativo de ambos. Por ejemplo, el cloruro de sodio cristali-
za con una estructura en la cual el ión sodio está rodeado de seis iones cloruro y éste de seis iones sodio. 
 
Los compuestos iónicos tienen las siguientes propiedades: 
 
 Son sólidos cristalinos como revela su estructura muy ordenada y compacta. 

 Poseen puntos de fusión y ebullición elevados, ya que el enlace iónico es de una gran fortaleza y pa-
ra que el compuesto se convierta en líquido o en gas es necesario romper esos enlaces, para lo cual hay 
que suministrar una cantidad considerable de energía. 

 Son duros, ya que para rayar  un sólido es necesario romper cierto número de enlaces y el enlace es 
muy fuerte. 

 Suelen ser solubles en agua y al disolverse se rompen en iones positivos y negativos. 

 En estado sólido no conducen la electricidad ya que los iones están fuertemente unidos y no hay 
cargas libres que puedan circular. 

 Fundidos o en disolución acuosa son buenos conductores de la corriente eléctrica debido a la 
existencia de iones (átomos con carga) que se dirigen a los electrodos de polaridad contraria. 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Cristal de NaCl 

Los iones Cl –  (esferas más 
grandes, verdes) se rodean de 
iones Na + (esferas más peque-
ñas, moradas) y éstas, a su vez, 
son atraídas por los iones negati-
vos formando una red iónica. 

(Fuente: Wikimedia) 
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Polo positivo o ánodo. Los 
iones negativos (aniones) 
presentes en la disolución, 
son atraídos por él. 

Polo negativo  o cátodo. Los 
iones positivos (cationes) 
presentes en la disolución, 
se dirigen hacia él. 

Un compuesto iónico se rom-
pe en iones positivos y nega-
tivos al disolverse en agua. 

El proceso fundamental consiste en la transferencia de electro-
nes entre los átomos (uno cede electrones y el otro los coge), for-
mándose iones de distinto signo que se atraen. 
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ENLACE COVALENTE 
 
Si los átomos que se enfrentan son ambos electronegativos (no metales), ninguno de los dos cederá elec-
trones. Una manera de adquirir la configuración de gas noble en su última capa es permanecer juntos con el 
fin de compartir electrones. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Es un enlace característico entre átomos de electronegatividad alta (no metales). 
 
Cuando los átomos se unen mediante este tipo de enlace se forman unas nuevas entidades integradas por 
los átomos unidos: las moléculas. Las moléculas son las unidades básicas de los compuestos cova-
lentes. 
 
Las moléculas se representan de manera abreviada mediante las fórmulas químicas. 
 

Ampliación 

Las sales son compuestos iónicos, a pesar de lo cual muchas de ellas no son solubles en 
agua. Determinar si un compuesto va a ser soluble en agua no es fácil, ya que la disolución de 
una sal en agua es un proceso bastante complejo. De manera general podemos decir que la 
solubilidad es más probable: 

 Si los iones no tienen carga elevada. A mayor carga, mayor atracción y, por consiguien-
te, más dificultad para romper la red cristalina.  

 Si los iones no son muy pequeños.  Iones pequeños hacen que la distancia entre cargas 
sea menor y esto condiciona (ley de Coulomb) que la fuerza de atracción sea mayor. 

 

Ejemplos: 

El NaCl es soluble, los iones tienen poca carga y son bastante grandes. 

El AgCl, sin embargo, es muy insoluble debido, probablemente, a que el ión Ag+ es pequeño. 

Los carbonatos de los metales alcalinos (Na2CO3, K2CO3 …) son solubles, probablemente de-
bido a la pequeña carga de los cationes ,+1. Sin embargo, los carbonatos de los metales alca-
lino térreos o metales divalentes (CaCO3, PbCO3 …) son insolubles debido a la mayor carga de 
los cationes, que es ahora +2. 

Idéntica razón sirve para justificar la solubilidad de los sulfuros de los metales alcalinos (Na2S, 
K2S…) frente a la elevada insolubilidad de los sulfuros de los metales divalentes (PbS, CuS…) 

 

Átomo de Cl Átomo de H Molécula de HCl 

El proceso fundamental en este tipo de enlace es la compartición de electrones. Los átomos per-
manecen juntos con el fin de poder compartir los electrones, adquiriendo ambos de esta forma la confi-
guración de gas noble en la capa más externa. 
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Para escribir la fórmula química correspondiente a un compuesto se citan los átomos que lo forman (si-
guiendo ciertas reglas) mediante su símbolo afectado de un subíndice que indica el número de átomos que 
forman la molécula. 

 
 

Para representar las moléculas resultantes de la unión mediante enlace covalente se utilizan a menudo los 
diagramas de Lewis. En ellos se representan por puntos o cruces los electrones de la capa de valencia del 
átomo y los electrones compartidos se sitúan entre los dos átomos. De esta manera es fácil visualizar los 
electrones compartidos y cómo ambos átomos quedan con ocho electrones (estructura de gas noble). 
 
 
 
 
 
Para simplificar la escritura los electrones de enlace se representan por una raya que une ambos átomos. 
Los pares no enlazantes se representan también por rayas situadas sobre el símbolo del elemento: 
 
 
 
 

Como se puede observar, y dependiendo del número de electrones necesario para adquirir la deseada es-
tabilidad, los átomos se van a combinar en una u otra proporción: Ejemplos: 

 

Teóricamente en un enlace covalente los pares de electrones deberían compartirse por igual (digamos a un 
50%). Sin embargo, esto sólo es cierto cuando los elementos que se enlazan son exactamente iguales o de 
electronegatividad muy parecida. En caso contrario, el elemento más electronegativo “tira” más del par de 
enlace “quedándose con más electrones”. De esta manera éste átomo “coge electrones” adquiriendo cierta 
carga negativa (aunque no llega a ser de una unidad lo que se correspondería con un enlace iónico), y el 
menos electronegativo queda con cierta carga positiva. En los extremos del enlace aparecen cargas eléctri-
cas de signo opuesto. Es lo que se llama un dipolo. Se dice que el enlace está polarizado. 
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El enlace covalente “puro” existe, por tanto, sólo cuando los elementos enlazados son idénticos (moléculas 
homonucleares). Ejemplos: O2, H2, N2 ... En el resto de los casos (moléculas heteronucleares) el enlace 
covalente siempre estará más o menos polarizado. Tendrá cierto porcentaje de iónico. Realmente podría-
mos considerar el enlace iónico como un caso extremo de enlace covalente en el cual el enlace se ha pola-
rizado al extremo hasta llegar a la separación total de cargas. 

Puede ocurrir que el par que se comparte no esté integrado por un electrón de cada uno de los átomos en-
lazados, sino que ambos electrones sean aportados por uno de los átomos. En este caso el enlace covalen-
te formado recibe el nombre de enlace covalente coordinado o dativo y se representa por una flecha que 
apunta del átomo que aporta el par hacia el que lo recibe. Aunque teóricamente el enlace dativo se distinga 
del enlace covalente ordinario, una vez formado, ambos son indistinguibles. 

 
 
 
 
 
 
 
 
Moléculas polares 
 
Cuando una molécula covalente contiene enlaces polares, puede ser polar el conjunto. Esto es así cuando 
los electrones se acumulan en una parte de la molécula, su polo negativo, y en el otro extremo hay déficit de 
electrones, polo positivo. Una molécula así se dice que es un DIPOLO. 
Cuando una molécula contiene enlaces polares, puede resultar en su conjunto apolar. La polaridad de una 
molécula depende de la geometría, es decir, de cómo estén distribuidos sus enlaces.  
Ejemplo 
 
CO2 molécula apolar con enlaces polares  H2O molécula polar con enlaces polares 
 
 

                              
 
 
 
Sustancias que resultan de los enlaces covalentes 
 
 
SUSTANCIAS FORMADAS POR MOLÉCULAS 
 

 
SUSTANCIAS CRISTALINAS 

Unos pocos átomos se unen mediante enlace cova-
lente para formar una molécula. 
Cualquier porción de sustancia tendrá muchas mo-
léculas. Son SUSTANCIAS MOLECULARES. La 
mayor parte de las sustancias covalentes forman 
moléculas: H2O, O2, CO2, H2O2… 
Sus propiedades no están determinadas por los 
enlaces covalentes intramoleculares, sino por las 
fuerzas intermoleculares de carácter electrostático 
que mantienen unidas a las moléculas entre sí.  

En estas sustancias muchos átomos se unen me-
diante enlace covalente formando estructuras crista-
linas. Son un grupo reducido de sustancias, los cris-
tales covalentes más característicos son: diamante 
C, grafito C o sílice SiO2. 
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Podemos describir la molécula de ozono (O3), de 
forma aproximada, con un enlace dativo entre dos 
de los oxígenos. 

En el  triple enlace carbono - oxígeno 
del monóxido de carbono, uno de los 
enlaces es dativo. 
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Propiedades de las sustancias covalentes 
 

Dependen de si forman cristales o moléculas. 

 
SUSTANCIAS MOLECULARES 

 

 
CRISTALES COVALENTES 

 A temperatura ambiente pueden ser sólidos, 
líquidos o gases. Para que cambien de estado 
solo hay que romper fuerzas entre moléculas, 
mucho más débiles que los enlaces covalentes 
(tienen puntos de fusión y ebullición relativa-
mente bajos). 

 Son blandos y elásticos (resistentes a los 
golpes). Las débiles fuerzas intermoleculares 
hacen que se puedan rayar o golpear. Sufren 
pequeñas deformaciones sin llegar a romperse. 

 No conducen la electricidad. Incluso disueltos 
o fundidos, porque no tienen electrones libres 
ni forman iones. 

 Son solubles en disolventes de polaridad 
similar. (Regla: semejante disuelve a semejan-
te). Las sustancias polares se disuelven en 
agua (polar) y las apolares en disolventes apo-
lares. 

 A temperatura ambiente son sólidos, con 
elevada temperatura de fusión. Para fundirlos 
hay que romper los enlaces covalentes entre 
los átomos en la red cristalina. 

 Son duros y frágiles. Para rayarlos habría que 
romper enlaces covalentes entre átomos. Al 
golpearlos los núcleos de los átomos se apro-
ximarían a mayor distancia de la permitida (re-
pulsión entre núcleos) y el cristal se rompería. 

 En general son malos conductores de la 
electricidad. No tienen electrones libres. El 
grafito es conductor porque en cada átomo 
queda un electrón que no forma parte de enla-
ces covalentes localizados. 

 

 
ENLACE METÁLICO 

 

El enlace metálico es el que mantiene unidos los átomos de los metales.  

Mediante la estructura del enlace metálico podemos explicarnos las propiedades más características de los 
metales, tales como su facilidad para conducir la electricidad y el calor (conductividad), la capacidad para 
extenderse en hilos muy finos (ductilidad) , la capacidad para obtener láminas finas (maleabilidad), densida-
des elevadas, puntos de fusión altos... etc. 

El modelo más sencillo de enlace metálico se basa en una de las propiedades características de los meta-
les: su baja electronegatividad (ceden electrones con facilidad). Así pues, el enlace metálico podemos 
describirlo como una disposición muy ordenada y compacta de iones positivos del metal (red metá-
lica) entre los cuales se distribuyen los electrones perdidos por cada átomo a modo de “nube elec-
trónica”. Es importante observar que los electrones pueden circular libremente entre los cationes, no están 
ligados (sujetos) a lo núcleos y son compartidos  por todos ellos. Esta nube electrónica hace de “colchón” 
entre las cargas positivas impidiendo que se repelan a la vez que mantienen unidos los átomos del metal. 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Nube electrónica. 

Los electrones que la forman no 
están unidos a los núcleos, se des-
localizan entre los cationes evitan-
do su repulsión. 

+ + + + + + + + + 
+ + + + + + + + + 

+ + + + + + + + + 
+ + + + + + + + + 

+ + + + + + + + + 

Vista en dos dimensiones 

Representación tridimensional 
(Fuente:Kalipedia) 
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En los metales tampoco se forman moléculas individuales. La situación es muy parecida a la encontrada en 
el caso de los compuestos iónicos.  
 
Propiedades de los metales: 
 
► Son sólidos a temperatura ambiente (a excepción del mercurio) de densidad elevada. Observar 

que la red metálica es una estructura muy ordenada (típica de los sólidos) y compacta (con los iones 
muy bien empaquetados, muy juntos, densidad alta) 

► Temperaturas de fusión y ebullición altas, síntoma de que el enlace entre los átomos es fuerte. 

► Buenos conductores del calor y la electricidad, debido a la existencia de electrones libres que pue-
den moverse. 

► Ductilidad y maleabilidad, debido a la posibilidad de que las capas de iones se pueden deslizar unas 
sobre otras sin que se rompa la red metálica. 

 

 

 

 

 

 

 

FUERZAS INTERMOLECULARES 

 

FUERZAS DE VAN DER WAALS 

El comportamiento de las sustancias moleculares depende de las fuerzas que se establecen entre 
sus moléculas. De ellas depende, por ejemplo, que la sustancia aparezca en un estado físico u 
otro a temperatura ambiente. 

Los enlaces que se establecen entre las moléculas se llaman fuerzas de Van der Waals. 

Estas fuerzas pueden ser:  

1. ENLACE DIPOLO-DIPOLO 

El Enlace dipolo-dipolo se establece entre moléculas polares. Es mayor cuanto mayor sea la pola-
ridad de la molécula, es decir, cuanto más agrupados estén los electrones en algún extremo de la 
molécula. Dentro de las fuerzas intermoleculares podemos considerar este enlace relativamente 
fuerte. En enlace de hidrógeno es un tipo dipolo-dipolo. 

 

 + + + + + + + + + 
+ + + + + + + + + 

+ + + + + + + + + 
+ + + + + + + + + 

+ + + + + + + + + 

La existencia de la nube electrónica hace 
que las capas de iones puedan deslizar 
unas sobre otras sin que la repulsión entre 
ellas rompa el sólido. Debido a ello los 
metales son dúctiles y maleables. 
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2. ENLACE DIPOLO INSTANTÁNEO – DIPOLO INDUCIDO 
 
 
Muchos no metales forman moléculas diatómicas apolares. La mayoría son gases a temperatura ambiente: 
H2, O2, N2, F2, Cl2, pero algunos son líquidos como Br2 y otros son sólidos como I2. 
La razón es que en las moléculas muy grandes puede ocurrir que los electrones coincidan accidentalmente 
en un extremo. Lo que originará un dipolo instantáneo. Ese dipolo instantáneo puede inducir a que las car-
gas se reordenen en las moléculas vecinas. 
 
 
 

 
 
Una molécula grande puede originar un dipolo instantáneo que, al contacto con otra, crea un dipolo induci-
do. 
Entre el dipolo instantáneo y el dipolo inducido se produce entonces una fuerza intermolecular débil, como 
lo prueba el hecho de que el yodo sublima con facilidad. Basta comunicarle una pequeña cantidad de ener-
gía para vencer esa fuerza y hacer que sus moléculas queden libres y pasen al estado gaseoso. La tempe-
ratura de fusión y de ebullición de los halógenos aumenta con la masa de sus moléculas, al aumentar la 
masa, aumenta la posibilidad de que se formen dipolos instantáneos. 
 
 

ENLACE POR PUENTE DE HIDRÓGENO 

Aunque el llamado “enlace por puente de hidrógeno” no llega a la categoría de enlace (es veinte veces 
más débil que un enlace covalente) y se estudia como un tipo de interacción entre las moléculas, es de gran 
importancia ya que juega un papel muy importante en química y biología. 

El enlace por puente de hidrógeno es una interacción entre moléculas debida a la polaridad de los enlaces 
covalentes y se da entre el átomo de hidrógeno, cargado positivamente, y un átomo electronegativo peque-
ño  como el oxígeno, nitrógeno o flúor. 

Se podría considerar un caso “extremo” del enlace dipolo-dipolo. 

El átomo de oxígeno de una molécula de agua tiene una carga parcial negativa que es atraída por la carga 
parcial positiva del hidrógeno de una molécula vecina. De esta manera ambas moléculas quedan “unidas” 
mediante el átomo de hidrógeno que hace de “puente” entre ambas. 

 
 

Dipolo instantáneo 

El oxígeno (esfera roja) tiene cierta carga negativa, mientras que el hidrógeno (esfera blanca) tiene carga 
positiva produciéndose una atracción electrostática entre ambas. El átomo de hidrógeno hace de “puente” 
entre ambas moléculas. 
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Los enlaces por puente de hidrógeno son los responsables de que el agua tenga un punto de ebullición 
anormalmente alto, ya que para que el agua líquida pase a gas es necesario romper multitud de puentes de 
hidrógeno lo que implica suministrar una energía suplementaria considerable para que la energía cinética de 
las moléculas sea capaz de vencer la interacción entre ellas. 
 

Al bajar la temperatura se favorece la formación de nuevos enlaces y cuan-
do el agua se vuelve sólida se sabe que cada molécula de agua se coordina 
tetraédricamente con otras cuatro moléculas (ver figura) formando una es-
tructura muy abierta con grandes espacios entre las moléculas. Esto deter-
mina que la densidad del agua sólida sea menor que la del agua líquida. 

Cuando el hielo funde se rompen alrededor del 30 % de los enlaces de hi-
drógeno, y el agua líquida a temperaturas próximas a 00C aún está com-
puesta por “racimos” de moléculas enlazadas. 

A bajas temperaturas podríamos decir que aún persiste parte de la estructu-
ra del hielo. Si se sigue aumentando la temperatura siguen rompiéndose 
enlaces y el volumen, en consecuencia, seguirá disminuyendo. A partir de 

determinada temperatura es de esperar que la expansión térmica del líquido sea superior a la contracción 
de volumen debido a la rotura de enlaces de hidrógeno. Por eso el agua tiene una densidad máxima (o un 
volumen mínimo) a 40 C. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 
 
 

Los enlaces por puente de hidrógeno también son los responsables del emparejamiento adenina-timina 
(A-T) y citosina-guanina (C-G) en el ADN. 


