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“ENLACE QUÍMICO”



Objetivo Clase:

► Identificar el concepto de enlace químico.
► Conocer los tipos de enlaces químicos existentes.
► Identificar las características de los elementos químicos según el 

enlace que los une.
► Identificar la escritura de Lewis.
► Identificar la regla del Octeto. 
► Desarrollar ejercicios.



¿Qué es un Enlace Químico?

 



Un enlace químico es……

► La fuerzas que mantienen unidos a dos átomos (iguales o 
diferentes) con el fin de formar una sustancia química ( 
elemento y compuestos) de manera estable.

► Para la formación de un enlace participan los electrones.
► Lo electrones de valencia son los responsable del enlace 

químico. 



Electrones de Valencia:

► Son los electrones  que se ubican en el último nivel de 
energía de los  átomo.

► Para calcular el número de electrones de valencia: se 
escribe la configuración electrónica del átomo y nos 
fijamos en el último nivel de energía. 



Por ejemplo:
Elemento   Número Atómico (Z) Configuración 

Electrónica
Número de 
Electrones de 
Valencia

Hidrógeno  (H) 1 1 s1                1

Nitrógeno   (N) 7 1s2  2s2 2p3                5     

Argón         (Ar)
18 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6                 8

Pero otra forma de saber los electrones de valencia es 
usando la Tabla Periódica



Los elementos más utilizados son los de los grupos 1 (IA), 2 (IIA) .
13 (IIIA) , 14 (IVA) , 15 (VA), 16 (VIA), 17 (VIIA), 18 (Gases Nobles)



Representando los Electrones de 
Valencia:
► Gilbert Lewis (1875- 1946), químico estadounidense. 
► Creo la Notación de Lewis, para representar los electrones 

del último nivel de energía, los electrones de valencia.
► Se representan a través de: punto (.) o de cruces (x), 

alrededor del símbolo del elemento.
► Por ejemplo para el Nitrógeno: 
 7N = 1s2 -  2s2 – 2p3
           
           



Electrones de Valencia:



► Ejemplos de Notación de Lewis: 



Alcanzando la Nobleza:
► Walther Kosell y Gilbert Lewis en 1916, propusieron:
► Cuando los átomos forman enlaces químicos, hay una 

tendencia  a alcanzar configuraciones similares a lo 
gases nobles. 

► Regla del Octeto: “Cuando se forma un enlace 
químico, los átomos reciben, ceden o comparten  
electrones de modo que el último nivel de energía de 
cada átomo contenga 8 electrones y así adquiere la 
configuración electrónica del gas noble más cercano 
de la tabla periódica”.



► En el caso de los átomos de los elementos Hidrógeno, 
Litio y Berilio, cuando establecen enlaces, tienden a 
completar su último nivel de energía con dos 
electrones y alcanzar la configuración del gas noble 
helio.

► Esta situación se conoce como la Regla del Dueto.

► Los elementos metálicos: ceden electrones (cationes) 
► Los elementos no metálicos: gana electrones( Aniones) 

y también entre ellos comparten e-.  



Enlace Iónico: 
► Los átomos pierden y ganan e-. 

► Se transforman en un Ion: es un átomo o grupo de átomos 
que tienen carga eléctrica positiva o negativa.

► Se produce una transferencia de electrones. 

► Por ejemplo: Na + ; Cl - ; O -2 ; SO4 -2  ; NO 3 -  ; NH4 + ; 
H3O+ ; OH- ; PO4 -3



Electronegatividad
► Capacidad de un átomo para atraer hacia sí los electrones en un 

enlace químico.
► “Fuerza que tiene un átomo de cierto elemento para “tirarle” los 

electrones a otro”.
► De ella depende el tipo de unión que existirá entre dos o más átomos 

para la formación de moléculas, es decir, el tipo de enlace químico.



Electronegatividad: 





Valores de Electronegatividad:





► El enlace iónico se establece entre átomos que tienen 
grandes diferencias de electronegatividad.

► Se forma por la unión de un elemento metálico y un no 
metálico.  ( M    e-   NM)

►  Si la Diferencia de Electronegatividad es mayor a 2,0 
unidades, se forma un enlace iónico. 

►    ∆E ≥ 2,0   (1,7 – 1,8)



Ejemplo: Na Cl



                      

  Fórmula Estructural Fórmula Molecular

        Na     Cl                       NaCl      



Característica de los Compuestos 
Iónicos: 

► Son sólidos a temperatura ambiente.
► Tienen altos puntos de fusión  y de ebullición. Se requiere 

aportar mucho calor para que cambien de estado.
► No conducen la electricidad en estado sólido. 
► Pero si la conducen cuando están fundidos ( líquido)  y 

cuando están en disolución acuosa.
► Son frágiles, se rompen con facilidad. 



Enlace Covalente
► Comparten uno o más pares de electrones de valencia para 

alcanzar la configuración de gas noble.
► La unión es posible debido a que los electrones son atraídos 

por ambos núcleos , de modo que pertenecen  por igual a 
los dos átomos que se enlazan.

► Se establece entre átomos No metálicos de igual o diferente 
electronegatividad. 

►  Si la Diferencia de Electronegatividad es menor a 2,0 
unidades, se forma un enlace iónico. 

►    ∆E  <  2,0



Enlace Covalente entre Átomos 
Iguales.

► Es llamado enlace covalente Apolar. 

► Su ∆E  = 0

► Ejemplos: F2  ; O2 ; Cl2 ; N2 ; Br2 ; I2 



Ejemplo: F2



                      

  Fórmula Estructural Fórmula Molecular

            F      F                       F2      



Enlace Covalente entre Átomos 
Diferentes.

Es llamado enlace covalente Polar.

Su ∆E  es mínima. 

Ejemplos: H2O ; CO2 ; SO2 ;  HCl ;  C2H2 ;    NH3   ;   CH4



Ejemplo: H2O



                      

  Fórmula Estructural Fórmula Molecular

  H    O     H                       H2O      



Tipos de Enlaces Covalentes
Enlace Covalente Simple: Se forma cuando dos átomos 
compartes solo un par de electrones.

Ejemplo: H2  ; H2O
Enlace Covalente Doble: Se forma cuando dos átomos 
comparten dos pares de electrones.

Ejemplos: O2  ; CO2

Enlace Covalente Triple: Se forma cuando dos átomos 
comparten tres pares electrones. 

Ejemplo: N2  ; C2 H2



Ejemplos: 



Características de los Compuestos 
Covalentes

 ► Tienen puntos fusión y ebullición relativamente bajos.
► Son malos conductores del calor y la electricidad. 
► Son solubles en solventes polares. 
► Son blandos y no presentan resistencia mecánica. 



Actividad:
► Realice la Notación de Lewis, Determine el tipo de enlace 

que existe y represente la fórmula estructural y molecular.

1.-  NaCl                                                    7.- NH3

2.- CO2                                                     8.-  H2O
3.-  Li F                                                       9.-  O2

4.-  HCl                                                     10.- H2 S
5.- Ba Cl2
6.- N2


