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UNIDAD 3. EL ENLACE QUÍMICO Y LAS MOLÉCULAS 
El enlace iónico y el covalente a partir de la regla del octeto, utilizando los diagramas 
de Lewis. Enlaces múltiples en el covalente para justificar moléculas como la de 
oxígeno o la de nitrógeno. Introducción al enlace metálico 
Fuerzas intermoleculares. Enlaces de hidrógeno y fuerzas de Van der Waals. 
Propiedades de los compuestos como consecuencia del enlace: sólidos covalentes, 
sólidos atómicos, sólidos iónicos y sólidos metálicos. 

 
3.1. El enlace y las molècules 

3.1.1. ¿Por qué se unen los átomos?  
3.1.2. Tipos de Enlace  

3.2. Enlace Iónico  
3.3. Enlace Covalente  

3.3.1. El enlace covalente 
3.3.2. Diagramas de Lewis.  
3.3.3. Geometría de las moléculas  

3.4. Fuerzas intermoleculares 
3.5. Propiedades de los compuestos como consecuencia 
del enlace. Sólidos covalentes, sólidos atómicos, sólidos 
iónicos y sólidos metálicos. 
RESUMEN DEL ENLACE 
EXÁMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA. Opciones B y C 
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3.1. El enlace y las moléculas 
 

3.1.1. ¿Por qué se unen los átomos?  
 
Los átomos se unen para buscar una mayor estabilidad consiguiendo así un estado de mínima energía. Se consigue 
que la energía de la molécula formada es menor que la suma de las energías de los átomos aislados. La formación de 
enlaces conlleva un desprendimiento de energía.  
 
Enlace químico  
Es la unión entre átomos o moléculas originando estructuras más estables que los átomos o moléculas de partida, así 
como las interacciones que mantienen unidos a los átomos que forman la molécula.  
 
Nivel de valencia  
Es el nivel más externo en la configuración electrónica de los átomos y juega un papel decisivo en el enlace químico.  
 
Regla del octeto  
Los gases nobles presentan la configuración electrónica más estable, pues su nivel de valencia está completo (tienen 
8 electrones en el último nivel). Por esto, los gases nobles no se unen con otros átomos. Los demás elementos tienen 
incompleto el nivel de valencia y tienden a la configuración electrónica del gas noble más cercano, consiguiendo una 
mejor configuración electrónica de los átomos que forman la molécula, bien: Cediendo o captando electrones, es 
decir, transfiriéndose electrones de un átomo a otro, formándose así iones positivos o negativos que se atraen por 
fuerzas electrostáticas (ENLACE IÓNICO). Compartiendo pares de electrones (ENLACE COVALENTE)  
 

3.1.2. Tipos de Enlace  
 
Existen varios tipos de enlace entre átomos, y que se forme un tipo u otro depende de la configuración electrónica 
de su nivel más externo, conocido como nivel o capa de valencia. En general, mediante el enlace los elementos 
representativos tienden a alcanzar la estructura del gas noble más cercano (s2p6).  
 
El enlace iónico surge cuando se unen un átomo de la parte izquierda de la tabla periódica (elementos con baja 
energía de ionización y, por tanto, con tendencia a formar cationes) con un elemento de la parte derecha (elementos 
con alta afinidad electrónica y, por tanto, con tendencia a formar aniones). En este caso se produce la cesión de 
electrones del metal al no metal originándose los iones correspondientes, que se atraen mutuamente debido a que 
poseen cargas opuestas.  
 
El enlace covalente se origina al unirse dos átomos de la parte derecha de la tabla periódica (elementos con alta 
afinidad electrónica y con alta energía de ionización). Como ninguno tiene tendencia a ceder electrones y formar un 
catión, lo que hacen es compartir electrones entre ambos; de esta manera ninguno pierde electrones, ninguno los 
gana, pero ambos alcanzan la configuración de gas noble. 
 
Cuando se unen metales entre sí, elementos de las zonas izquierda y central de la tabla periódica (elementos con 
baja energía de ionización y con baja afinidad electrónica), también se produce la compartición de electrones, pero 
de una manera peculiar que da origen a un tercer tipo de enlace, el enlace metálico. 
 
 

3.2. Enlace Iónico  
 
Cuando se encuentran dos átomos de electronegatividad 
muy diferente, esto es, un átomo muy electronegativo (no 
metálico) y otro muy electropositivo (metálico), se produce 
la transferencia de uno o varios electrones del elemento 
menos electronegativo al más electronegativo, 
transformándose el primero en un catión y el segundo en un anión, que se unen por 
atracción electrostática.  
Na: 1s2 2s2p6 3s1 Na+: 1s2 2s2p6  
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Cl: 1s2 2s2p6 3s2p5 Cl-: 1s2 2s2p6 3s2p6  
Puede observarse que ambos iones presentan la estructura del gas noble más cercano.  
En los sólidos formados mediante enlace iónico, conocidos como sólidos iónicos, no existen verdaderas moléculas, 
sino estructuras tridimensionales teóricamente infinitas, donde cada ion está rodeado por iones de signo contrario y 
ejerce una atracción en todas las direcciones del espacio. La fórmula NaCl no representa a una molécula, sino que 
indica la estequiometría del compuesto.  
 

3.3. Enlace Covalente  
 

3.3.1. El enlace covalente 
Los no metales se unen entre sí mediante enlace 
covalente. Éste implica que dichos átomos comparten uno 
o más pares de electrones, alcanzando así la estructura del 
gas noble más cercano (con alguna excepción, como 
determinados compuestos de boro). A diferencia de lo que 
ocurre en el enlace iónico, en el enlace covalente se 
forman verdaderas moléculas.  
La descripción más sencilla del enlace covalente se realiza 

mediante las representaciones o estructuras de Lewis. En éstas, cada átomo enlazado se representa mediante su 
símbolo químico, y se disponen a su alrededor los electrones de su capa de valencia agrupados por orbitales, 
procurando mantener el máximo número de electrones solitarios; los átomos enlazados compartirán tantos 
electrones como sean necesarios para alcanzar la estructura de gas noble (8 electrones a su alrededor, excepto para 
el hidrógeno que necesita 2). Cada par de electrones compartido se sitúa en la zona intermedia entre ambos átomos, 
y representa un enlace covalente.  
 

3.3.2. Diagramas de Lewis.  
 
Los diagramas de Lewis constituyen una forma sencilla de representar simbólicamente cómo están distribuidos los 
electrones de la última capa en un átomo. Lo veremos con varios ejemplos.  
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3.3.3. Geometría de las moléculas  
 
La geometría de las moléculas puede justificarse mediante el modelo de Repulsión de los Pares Electrónicos de la 
Capa de Valencia (RPECV). Según este modelo, los pares electrónicos de la capa de valencia del átomo central (tanto 
pares de enlace como pares solitarios) tenderán a estar lo más alejado posible entre sí. Una vez conocida la 
disposición de todos los pares electrónicos, la forma de la molécula depende de la situación de sus átomos, sin tener 
en cuenta la ubicación de los pares de electrones solitarios que pudiera haber. 
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A partir de la forma geométrica de la molécula se deduce si la molécula es polar o no polar.  
En el enlace covalente no se forman iones, las moléculas son neutras. Sin embargo puede darse el caso de que la 
carga no esté repartida por igual en toda la molécula. Veamos un par de ejemplos. H2 (molécula con átomos del 
mismo elemento): Comparten un par de electrones. Al ser iguales los núcleos, ambos atraen por igual al par de 
electrones de enlace, con lo que la carga eléctrica estará repartida por igual entre los dos átomos (la molécula es 
simétrica). No podemos dividir la molécula en dos partes, una con exceso de carga positiva y otra con exceso de 
carga negativa. Una sustancia constituida por moléculas de este tipo se dice que es apolar. H Cl (molécula con 
átomos de distinto elemento): También comparten un par de electrones, pero, a diferencia del ejemplo anterior, el 
Cl es más electronegativo (3,0) que el hidrógeno (2,1), por lo que atrae más al par de electrones de enlace. Como 
consecuencia, habrá una mayor concentración de electrones alrededor del núcleo de Cl. En esa zona de la molécula 
existirá más carga negativa que positiva. Se habla de que existe una carga parcial negativa, (δ − ), que es siempre 
menor que la carga de un electrón. En la otra zona, en los alrededores del núcleo de H, existe más carga positiva que 
negativa (carga parcial positiva, δ + ). Ambas cargas parciales son iguales en valor absoluto (la molécula es neutra). 
Una molécula que presenta esa separación de cargas se denomina dipolo que produce un momento dipolar ( μ ), 
que es un vector que va desde la carga positiva a la negativa.  
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Si el momento dipolar total de la molécula es cero, la sustancia es apolar. Podemos tener enlaces polares, pero con 
un momento total igual a cero.  
 
PASOS PARA DEDUCIR LA POLARIDAD DE LAS MOLÉCULAS  
• Estructura de Lewis, • Si tienen o no enlaces polares. • Estudiar la geometría de la molécula si es necesario. • 
Para estudiar la polaridad de una molécula Σμ 
 

 

 
 
 

3.4. Fuerzas intermoleculares 
 
Son fuerzas que actúan entre moléculas o entre iones y moléculas. Estas fuerzas son generalmente más débiles que 
las fuerzas intramoleculares (enlace químico). 



7 

 

Las fuerzas intermoleculares son más fuertes en estado sólido que en estado líquido y en estado líquido más fuertes 
que en estado gaseoso. 
 
Tipos de fuerzas intermoleculares 
 
Fuerzas dipolo-dipolo son las fuerzas de atracción que actúan entre las moléculas polares, es decir, entre moléculas 
que poseen momentos dipolo. Son más fuertes cuanto mayor es el momento bipolar. 
 
Fuerzas de dispersión (van der Waals) son fuerzas de atracción que se originan por los dipolos inducidos en los 
átomos o moléculas (ion-dipolo inducido; dipolo-dipolo inducido; dipolo inducido-dipolo inducido). 
 
Enlace de hidrógeno es un tipo de interacción dipolo-dipolo que ocurre cuando un átomo de hidrógeno es enlazado 
a un átomo fuertemente electronegativo como el nitrógeno, el oxígeno o el flúor. El átomo de hidrógeno posee una 
carga positiva parcial y puede interactuar con otros átomos electronegativos en otra molécula (nuevamente, con N, 
O o F): 

 
 
 
El orden decreciente en lo relativo a fuerzas de enlace intermoleculares es: enlaces hidrógeno > dipolo-dipolo > 
fuerzas de dispersión. 
 

 

3.5. Propiedades de los compuestos como consecuencia del enlace. Sólidos covalentes, 
sólidos atómicos, sólidos iónicos y sólidos metálicos. 
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RESUMEN DEL ENLACE 
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EXÁMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA 
PRUEBA DE ACCESO A CICLOS FORMATIVOS DE GRADO SUPERIOR 
OPCIÓN B FÍSICA Y QUÍMICA 
 
2018 No salió 
 
2017 
2. b) Expresa el tipo de compuesto que se formara entre los pares de elementos de la tabla anterior que se indican a 
continuacion, su formula y el nombre del compuesto: 
b.1) carbono y oxigeno (0,5 puntos) b.2) cloro y magnesio (0,5 puntos) 
 
2016 
3. Indica qué enlace químico o fuerza intermolecular debe vencerse en cada caso. Explica brevemente sus 
características. (0,4 puntos por apartado). 
a)Evaporar agua. 
b)Disolver cloruro de potasio. 
c) Fundir dióxido de silicio. 
d)Fundir aluminio 
e)Evaporar nitrógeno líquido. 
 
2012 
8. b) Describe en qué consiste la fuerza intermolecular denominada puente de hidrógeno (o enlace de hidrógeno) y 
cita ejemplos de moléculas que lo presenten. 
 
2011 
9. a) Representa la estructura de Lewis de las moléculas N2 , CO2 y PCl3 y especifica el número de pares de 
electrones solitarios que hay en cada una de ellas. 
Números atómicos: N(7); C(6); O(8); P(15); Cl(17) 
 
 

EXÁMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA 
PRUEBA DE ACCESO A CICLOS FORMATIVOS DE GRADO SUPERIOR 
OPCIÓN C QUÍMICA 
 
2018 No salió 
 
2017 
11. La configuración electrónica del Calcio (Ca) es: 1s2 2s22p6 3s23p6 4s2. Indica: 
a) Su número atómico. (0,5 puntos) 
b) El periodo y grupo en el que se encuentra. (0,5 puntos) 
c) Justifica cuál es su valencia iónica. (0,5 puntos) 
d) Justifica el tipo de enlace que forma con los no metales del grupo 17. (0,5 puntos) 
 
2015 
13. Identifica el tipo de fuerzas intermoleculares de cada una de las especies que se nombran y explica 
las siguientes observaciones: 
a) A temperatura ambiente el flúor (F2) y el cloro (Cl2) son gases, el bromo (Br2) es líquido i el iodo (I2) 
es sólido. 
b) La temperatura de ebullición del agua (H2O) es mayor que la de su homólogo el sulfuro de 
hidrógeno (H2S) 
 
2014 
15. a) Clasifica las siguientes sustancias como sólido iónico, sólido covalente, sustancia molecular o 
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metal: C (diamante), Fe (hierro), CaCl2 (cloruro de calcio), SO3 (trióxido de azufre) y NH3 (amoníaco). 
b) Cita una propiedad representativa de cada tipo. 
 
2013 
17. Considerando las moléculas F2, HF y CH4 
a) Dibuja las estructuras de Lewis de las moléculas. 
b) Justifica si las moléculas anteriores presentan enlaces covalentes polares y cómo es la polaridad de cada molécula. 
Datos: Los números atómicos de los elementos H, C y F, son 1, 6 y 9 respectivamente. 
 
2012 
18. De entre las sustancias siguientes: 1) carbono (diamante); 2) dióxido de carbono; 3) 
cloruro de sodio; 4) agua; 5) cobre 
Se pide escoger la sustancia más representativa de: (Justifica tu respuesta) 
a) Una sustancia que tiene enlaces de hidrógeno. 
b) Una sustancia sólida de alta conductividad eléctrica tanto en estado sólido como líquido. 
c) Un sólido covalente de muy alto punto de fusión. 
d) Una sustancia ligada por fuerzas de Van der Waals, que sublima a 78ºC bajo cero. 
e) Una sustancia que no conduce en estado sólido que se transforma en conductora al fundir. 
 
2011 
20. Justifica qué tipo de atracción o enlace químico ha de romperse para: 
a) fundir cloruro sódico   b) fundir oro    c) vaporizar agua     d) vaporizar diamante 

 
 

EXÁMENES DE LA COMUNITAT VALENCIANA 
PRUEBA DE ACCESO A LA UNIVERSIDAD ≥ 25 
OPCIÓN B QUÍMICA 
 
2019 

 

 
 
2018 
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