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UNIONES QUÍMICAS 

 

 
 

Actividades: 

1. ¿Qué es la electronegatividad? 

2. ¿De qué manera podés interpretar la frase de Linus C. Pauling: “La manera de tener buenas ideas es 

tener un montón de ideas y tirar las malas”?¿Habrá tenido que ver con sus investigaciones? 

3. En la imagen se pueden visualizar unos cuantos modelos moleculares. ¿Qué representan las 

bolitas?¿Y los palitos? 

4. ¿Pensás que existe alguna relación entre la estructura de una sustancia y sus propiedades? Si es así, 

da un ejemplo. 

 



Tipos de enlaces químicos 

Dependiendo de la configuración electrónica de los átomos y de su afinidad por los electrones, tenemos 

diferentes tipos de enlaces, que describiremos a continuación. 

Enlace metálico 

Los enlaces metálicos son, como su nombre lo indica, un tipo de unión química que se produce únicamente 

entre los átomos de un mismo elemento metálico. Gracias a este tipo de enlace los metales logran 

estructuras moleculares sumamente compactas, sólidas y resistentes, dado que los núcleos de 

sus átomos se juntan a tal extremo, que comparten sus electrones de valencia. 

No debe confundirse a este tipo de enlaces con los enlaces iónicos (metal-no metal) o los covalentes (no 

metal-no metal), si bien comparten con estos últimos ciertos rasgos funcionales, ya que los átomos 

involucrados intercambian los electrones de su última capa orbital (capa de valencia). 

Propiedades de un enlace metálico 

Al los enlaces metálicos se deben muchas de las propiedades típicas de los metales, como su solidez, su 

dureza, e incluso su maleabilidad y ductilidad. La buena conducción del calor y de la electricidad de los 

metales, de hecho, se debe a la disposición tan particular de los electrones en nube alrededor de los 

núcleos, permitiendo su movilidad a lo largo y ancho del conjunto. Incluso el lustre de los metales se debe 

a ello, pues este tipo de enlace repele casi toda la energía lumínica que los impacta, es decir, brilla. 

Los átomos unidos mediante enlaces metálicos suelen, además, organizarse en estructuras hexagonales, 

cúbicas, o de forma geométrica concreta. La única excepción es la del mercurio, que a pesar de ser un 

metal es líquido a temperatura ambiente y forma de gotas perfectamente redondas y brillantes. 

Ejemplos de enlace metálico: Cualquier elemento metálico puro es perfecto ejemplo de ello. Es decir, 

cualquier veta pura de: plata (Ag), oro (Au), cadmio (Cd), hierro (Fe), níquel (Ni), zinc (Zn), cobre (Cu), 

platino (Pt), aluminio (Al), galio (Ga), titanio (Ti), paladio (Pd), plomo (Pb), iridio (Ir) o cobalto (Co), siempre 

que no se encuentre mezclado con otros metales y elementos, se mantendrá unida mediante enlaces 

metálicos. 
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Enlace iónico 
 

Un enlace iónico es un tipo de unión química entre átomos, donde uno de ellos transfiere un electrón al 

otro. Este enlace se establece normalmente entre metales y no metales con diferente electronegatividad. 

Por lo general, el metal cede sus electrones al elemento no metal, el cual capta los electrones. 

Este tipo de enlace se produce por la atracción de iones con cargas opuestas. Al ceder o aceptar 

los electrones de valencia, los iones cumplen con la regla del octeto y, por lo tanto, son más estables. Los 

electrones de valencia son los electrones de la capa más externa del átomo, que pueden participar en los 

enlaces químicos. 

Como regla general, TODOS los metales del grupo I y II que se combinen con los no metales de los grupos 

VI y VII formarán compuestos iónicos, independientemente del valor que se obtenga de la diferencia de 

electronegatividades. Para determinar si el carácter del enlace es iónico o no, no solo hay que tener en 

cuenta la diferencia de electronegatividades entre los mismos, sino también muchas otras características 

que exceden a los contenidos vistos en esta materia. 

Características del enlace iónico 

 Se establece entre iones con carga positiva (cationes) e iones con carga negativa (aniones). 

 Se establece entre átomos con diferencias de electronegatividad grandes. 

 Se produce una transferencia de electrones. 

 Generalmente se encuentra formando las sales. 

Propiedades de los compuestos iónicos 

 
 Tienden a formar redes cristalinas quebradizas: a nivel atómico, un cristal iónico tiene una 

estructura regular tridimensional, formada por el catión y el anión que se intercalan. 
 Son eléctricamente neutros en su estado sólido. 

 Tienen puntos de ebullición y fusión altos: las fuerzas de atracción entre los iones es mayor por lo 

que se requiere más energía para separarlas. 

 Son sólidos a temperatura ambiente debido a los altos puntos de fusión. 

 Cuando se disuelven en agua son buenos conductores de la electricidad, mientras que en estado 

sólido son malos conductores. 

¿Cómo se forma un enlace iónico? 

Un átomo que cede uno o más electrones se transforma en un ión cargado positivamente o catión. 

Ejemplos de cationes son el catión sodio Na+1, el catión calcio Ca+2 y el catión aluminio Al+3. La capacidad de 

ceder electrones es característica de los metales. 

Cuando un átomo acepta uno o más electrones se transforma en un ión cargado negativamente o anión. 

Ejemplos de aniones son el anión cloro o cloruro Cl-1, el anión azufre o sulfuro S-2 y el anión fosfato PO4
-3. 

Cuando iones con cargas opuestas entran en contacto, se produce una atracción electrostática y se forma 

el enlace iónico. Por ejemplo, el catión sodio Na+1 forma un enlace iónico con el anión fluoruro F-1 y forman 

el fluoruro de sodio NaF. 

 

 

 



Ejemplos de iones: 

 

 

 

Átomo de Litio, tiene tendencia a perder un electrón 

y convertirse en el catión Li +1. Cuando esto pasa, 

adquiere la configuración electrónica del gas noble 

más cercano, el Helio. 

 

 Átomo de Flúor, tiene tendencia a ganar un 

electrón y convertirse en el anión F -1. Cuando esto 

pasa, adquiere la configuración electrónica del gas 

noble más cercano, el Neón. 

 

 

Actividades: Completa la siguiente tabla 

 

 

 

Volviendo a la teoría… 

 

También se forma un enlace iónico cuando dos átomos tienen una diferencia de electronegatividad muy 

grande. La electronegatividad es la propiedad de un átomo para atraer un electrón. Por ejemplo, entre el 

bario Ba y el azufre S, en el sulfuro de bario BaS, se forma un enlace iónico. 

El bario Ba tiene un valor de electronegatividad de 0,89 (escala de Pauling) y para el azufre S es de 2,58. 

Esta gran diferencia de electronegatividad explica por qué el azufre atrae con más fuerza los electrones del 

bario. 

 

Ejemplos de compuestos iónicos: de manera general, todas las sales son compuestos iónicos. Veamos 

algunos ejemplos. 

 

 Ioduro de potasio: El ioduro de potasio KI es un compuesto iónico formado por el catión del metal 

potasio K (K+1) y el anión del halógeno iodo o ioduro (I-1). Se usa para preparar la sal yodada y 

prevenir el hipotiroidismo por deficiencia de yodo en la dieta. Su punto de fusión es de 681ºC y el 

punto de ebullición es de 1.330 ºC. 

Ejemplo de la vida cotidiana: El volcán de espuma se produce cuando reacciona el ioduro de potasio 

y el agua oxigenada con detergente líquido. 

 



 Cloruro de amonio: El cloruro de amonio NH4Cl es un compuesto iónico formado entre el cloruro Cl-

1 y el catión amonio NH3
+. Tiene un punto de ebullición de 520ºC y un punto de fusión de 338ºC. Se 

disuelve fácilmente en el agua y se usa predominante como fertilizante agrícola. 

Ejemplo de la vida cotidiana: Fertilizante agrícola. 

 

 Óxido de hierro(II): El óxido de hierro (II) se encuentra en el mineral wustita. Tiene un punto de 

fusión de 1.377ºC y su punto de ebullición es 3.414ºC. Es de color negro y no debe ser confundido 

con la herrumbre, que es el óxido de hierro (III) hidratado Fe2O3H2O.  

Ejemplo de la vida cotidiana: Se usa como pigmento en tatuajes. 

 

 Cloruro de sodio: El cloruro de sodio NaCl es la sal de uso común en nuestras cocinas. Tiene un 

punto de fusión de 801ºC y punto de ebullición igual a 1.465ºC. En el agua se disocia fácilmente en 

sus iones Na+1 y cloruro Cl-1. 

Ejemplo de la vida cotidiana: Sal de mesa. 

 

 Óxido de calcio: El óxido de calcio CaO (también conocida como cal viva) se forma cuando el calcio 

Ca transfiere los dos electrones de su capa de valencia, quedando como Ca+2, al oxígeno, que se 

transforma en O-2. El CaO tiene un punto de fusión de 2.613 ºC y un punto de ebullición de 2.850ºC.  

Ejemplo de la vida cotidiana: Se usa en la industria de la construcción principalmente para hacer 

cemento. 

 

Enlace covalente 

El enlace covalente es la unión química entre dos átomos donde se comparten electrones. Esto hace que 

los átomos se comporten como una unidad, que llamamos molécula. Los átomos interactúan entre sí a 

través de los electrones más externos formando enlaces. 

Los enlaces son las fuerzas que mantienen juntos a los átomos para formar moléculas y compuestos. A 

diferencia del enlace iónico en que hay transferencia de electrones entre dos átomos, en el enlace 

covalente los electrones son compartidos entre los átomos. 

Características de los enlaces covalentes 

 Los enlaces covalentes se establecen entre elementos no metálicos, es decir, cuando se combina un 

no metal con otro no metal. Por ejemplo, el hidrógeno H, el oxígeno O y el cloro Cl que se 

encuentran naturalmente como moléculas diatómicas unidas por enlace covalente: H2, O2 y Cl2. 

 Los enlaces covalentes incluyen enlaces simples (se comparten 2 electrones), dobles (se comparten 

4 electrones) o triples (se comparten 6 electrones). Por ejemplo, en el compuesto Cl2, la unión 

entre cloro-cloro es simple, compartiendo dos electrones. En el CO2, O=C=O la unión entre el 

carbono y el oxígeno es doble, compartiendo cuatro electrones. 

 Los enlaces covalentes crean moléculas que pueden ser separadas con menos energía que los 

compuestos iónicos. 

 

 

 



Propiedades de los compuestos covalentes 

 
 A temperatura ambiente y a la presión atmosférica normal, los compuestos covalentes se pueden 

presentar como sólidos, líquidos o gases. 
 Los compuestos covalentes no muestran conductividad eléctrica cuando son disueltos en agua. 

Cuando se disuelven estos compuestos las moléculas se separan y permanecen independientes, a 

diferencia de los compuestos iónicos, que se descomponen en sus iones positivos y negativos. 

 Los compuestos covalentes tienen puntos de fusión y ebullición menores que los compuestos 

iónicos. La fuerza de atracción entre las moléculas es menor que en el enlace iónico, por eso se 

requiere menos energía para separarlas. Por ejemplo, el punto de fusión del cloruro de sodio NaCl 

(compuesto iónico) es 801 ºC y el de ebullición es 1465 ºC; el punto de fusión del agua (compuesto 

covalente) es 0 ºC y el de ebullición es 100 ºC. 

 Los compuestos covalentes tienden a ser más combustibles. 

 Muchos compuestos covalentes no son fácilmente solubles en agua. Aquellos compuestos 

covalentes polares, como el etanol y la glucosa se disuelven bien hasta cierto grado. En cambio, 

aceites y gasolina no son solubles en agua debido a que son compuestos covalentes no polares. “Lo 

semejante disuelve lo semejante”. 

Tipos de enlace covalente 

Dependiendo de la afinidad por los electrones que tenga cada átomo, podemos tener tres tipos de enlace: 

polar, no polar y coordinado. 

 Enlace covalente no polar: Esta unión se establece entre átomos con igual electronegatividad. Este 

tipo de enlace también se puede mantener entre átomos con una diferencia de electronegatividad 

menor que 0,4. 

Ejemplos de enlace covalente no polar: La molécula de cloro Cl2 está conformada por dos átomos 

de cloro con la misma electronegatividad, que comparten un par de electrones en un enlace 

covalente no polar. Igual sucede en el caso de los dos átomos de oxígeno para formar la molécula 

de oxígeno O2. 

-Entre los átomos de carbono en las moléculas orgánicas el enlace covalente es de tipo no polar. 

 Enlace covalente polar: El enlace covalente polar se forma entre dos átomos no metálicos que 

tienen una diferencia de electronegatividad entre 0,5 y 1,7 aproximadamente. Cuando estos 

interactúan, los electrones compartidos se mantienen más próximo a aquel átomo más 

electronegativo. 

Ejemplos de moléculas con enlaces covalentes polares: En la molécula de agua H2O los electrones 

de los hidrógenos permanecen más cerca y por mayor tiempo alrededor del oxígeno, que es más 

electronegativo. 

-El flúor F es el elemento más electronegativo (4,0) y tiene siete electrones de valencia. Cuando se 

combina con el hidrógeno, se forma el fluoruro de hidrógeno HF, a través de un enlace covalente 

polar. 

-La molécula de amoníaco NH3 tiene enlaces covalentes polares entre el nitrógeno y los hidrógenos. 



 Enlace covalente coordinado o dativo: Es un tipo especial de enlace covalente en el cual, en lugar 

de aportar un electrón cada átomo del enlace, los dos electrones son aportados por el mismo 

átomo. El átomo que aporta el par de electrones se denomina dador, y el que lo recibe, receptor. 

Ejemplo de moléculas con enlaces coordinados o dativos: El SO3 presenta un enlace doble y dos 

enlaces coordinados o dativos: 

 

 

 

Ejemplos de los distintos tipos de enlaces covalentes: 

 

 
Regla del octeto 

Los átomos transfieren, aceptan o comparten electrones con la finalidad de completar su nivel de valencia 

con ocho electrones. Esto es debido a que los átomos buscan su configuración electrónica más estable. 

Los electrones de valencia son aquellos que se encuentran en la última capa de energía externa. Estos son 

los electrones disponibles para interactuar con otros átomos. 

Algunas excepciones a la regla del octeto: 

 

 

 

 

 

    

 

 



La excepción a esta regla la tenemos en el hidrógeno y el helio cuya última valencia sólo admite un máximo 

de 2 electrones. También, los elementos berilio Be y boro B tienen pocos electrones para formar un octeto. 

El Be tiene solo dos electrones de valencia y el B tiene tres. 

 

Fórmulas de Lewis  

La fórmula de Lewis o también denominada fórmula electrónica muestra cuáles son los pares de electrones 

compartidos y cuáles son los pares no compartidos o no enlazantes de la molécula.  

Por ejemplo, la fórmula de Lewis para la molécula de agua (H2O) es la siguiente: 

          

Existen algunas reglas que ayudan a escribir las fórmulas de Lewis para las 

diferentes moléculas. Para ver cuáles son, se toma como ejemplo el dióxido de 

carbono (CO2). 

 

 

 
 

 

 
 

1. Gilbert Newton Lewis 



 

 



 

 

 

Conceptos claves a recordar en enlaces químicos 

Electronegatividad: la capacidad de un átomo de atraer electrones de valencia. 

Electrones de valencia: los electrones que pueden formar el enlace son los electrones de valencia. Estos 

son los electrones que se encuentran en la capa más exterior de energía de un átomo. 

Científicos destacados en los enlaces químicos 

En 1858, el químico alemán Friedrich August Kekulé (1829-1896) fue el primero en definir la capacidad del 

átomo de un elemento para unirse con átomos de otros elementos. Así predijo que el carbono era 

tetravalente, lo que significaba que podía unirse a otros cuatro átomos. 

Otro químico alemán, Richard Abegg (1869-1910) descubrió que los gases nobles (que no se unen a otros 

átomos) poseían 8 electrones de valencia. Entonces sugirió que los átomos se unen para alcanzar la 

configuración de los gases nobles, esto es, con 8 electrones en su capa exterior. 

Por su parte, el químico americano Gilbert Newton Lewis (1875-1946) descubrió que, en los enlaces 

covalentes, los electrones son compartidos entre los átomos. También se le atribuye a Lewis la forma de 

representar los electrones con puntos alrededor del símbolo químico del átomo. 

 

 



ACTIVIDADES 

Bloque 1 

 

 

 

 

 



 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



Bloque 2 

 

 



 

 

 



 

 

 

 

 

  


