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(Oviedo. 2025-2026. Junio 1A) 

a) Escriba las configuraciones electrónicas de los átomos de berilio, boro, sodio, azufre y selenio (Z = 34) en 
su estado fundamental.  

b) Identifique, razonadamente, a que grupo de la tabla periódica pertenece cada uno de esos elementos. 

Solución: 

a)  

 

 

 

 

b)  

 

 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2025-2026. Junio 1B) 

La tabla muestra los valores experimentales de la primera afinidad electrónica en kJ mol−1, de los ocho ele-
mentos que forman el segundo periodo de la tabla periódica. 

 

 

 

a) Indique a qué es debida la tendencia general observada 
b) Justifique las excepciones encontradas (Be, N y Ne). 

 
Solución:  

a) La afinidad electrónica representa la energía puesta en juego cuando un átomo adquiere un elec-
trón; por tanto, cuanto más estable sea el átomo con un electrón más, más exotérmico será el pro-
ceso. La tendencia mostrada al ir hacia la derecha en el segundo periodo muestra que la afinidad 
electrónica se hace más negativa, esto es, nos acercamos más a la configuración estable de gas 
noble (estado estable) al captar un electrón. 

b) Sin embargo, esta tendencia se rompe en el Be, ya que en su estado fundamental presenta una 
configuración estable con el nivel “s” lleno con dos electrones. Algo similar ocurre con el N. Su es-
tructura electrónica es: 1s2 2s2 2p3 = 1s2 2s2 2px

12py
1 2pz 

1. La estructura con los tres niveles “p” se-
millenos es bastante estable y adquirir un nuevo electrón implicaría romperla, de ahí que la afinidad 
se vuelva positiva (es necesario comunicar energía). 
La estabilidad de la configuración electrónica del Ne (gas noble) es evidente. Razonando de manera 
análoga se entiende que captar un electrón conduciría a un estado de mayor energía y, por tanto, 
habría que dar energía (afinidad positiva). 
 
 

2ª columna, grupo “s”, 2º periodo 

1ª columna, grupo “p”, 2º periodo 

1ª columna, grupo “s”, 3er periodo 

4ª columna grupo “p”, 3er periodo 

4ª columna grupo “p”, 4º periodo 
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(Oviedo. 2025-2026. Junio 2A) 

Utilice un ciclo de Born-Haber para calcular la entalpía estándar de red, ∆Hred del KCl(s). Datos: Ei(K) = 418 
kJ mol−1 (primera energía de ionización); Eea(Cl) = −349 kJ mol−1 (primera afinidad electrónica); ∆Hf (KCl(s)) 
= −437 kJ mol−1 ; ∆Hf (K(g)) = 89 kJ mol−1 y ∆Hf (Cl(g)) = 122 kJ mol−1 

 

Solución 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

 

(Oviedo. 2025-2026. Junio 2B) 

Pregunta 2.B. Represente las estructuras de Lewis de las siguientes especies, determine su geometría y, a 
partir de ella, la hibridación del átomo de carbono. 
 

a)                                                 b)                                                       c) 

 
 
 
 
 

Solución: 
 

Se facilitan las estructuras añadiendo los pares no enlazantes: 
 
a)                                        b)                                     c) 
 
 
 
 
 
 
 

La molécula de clorometano deberá de formar cuatro enlaces simples dando lugar a una estructura 
tetraédrica. Por tanto: hibridación sp3. 

El anión carbonato formará una estructura triangular plana con ángulos de 1200. Hibridación sp2. 
El orbital p sobrante del carbono formará con el del oxígeno un enlace π. 

El CO2 presentará una estructura lineal con hibridación sp. Los dos orbitales p no usados en la 
hibridación formarán enlaces π con los átomos de oxígeno. 

 

 

ΔHf = ΔHsub + ΔHdis + ΔHion + ΔHaf + ΔHred 

ΔHred = ΔHf  - (ΔHsub + ΔHdis + ΔHion + ΔHaf )= - 437 - (89+ 418+ 122-349) = -717  

K(s)   +  Cl2(g)                        KCl(s)  
ΔHf 

ΔHsub 

 

ΔHf 

 

 

K(g) ΔHion 

K+
(g) 

ΔHdis= ΔHf 

Cl(g) 
ΔHaf 

Cl-(g) + 

ΔHred 
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(Oviedo. 2025-2026. Julio.1A. b) 

Conteste, razonadamente, las siguientes cuestiones. 

a) ¿Cuál es el valor mínimo del número cuántico n compatible con l = 0? 
b) ¿Cuál es la letra utilizada, en la notación espectroscópica, para designar un orbital con l = 3? 
c) ¿Cuál es el número de orbitales asociados a l = 2? 
d) ¿Cuál es el número de espín-orbitales asociados a l = 2? 
e) ¿Cuál es el número de orbitales asociados a n = 1? 

 
Solución: 

a) Los valores posibles para el número cuántico l dependen del número cuántico principal, n, y son: 

l = 0, 1, 2…n-1. Luego el valor mínimo de n para que l = 0, será n=1. 

b) Por convenio en espectroscopía se asocian letras a los distintos valores del número cuántico l: 

l= 0, “s”; l= 1, “p”; l= 2, “d”; l= 3, “f” 

c) Un orbital atómico queda determinado por tres números cuánticos: n, l y ml. teniendo en cuenta que: 

n= 0, 1, 2, 3 … ; l = 0, 1, 2…n-1 y que ml= - l… 0 …+ l 

Para l = 2:   n = 3; ml= -2, -1, 0, +1, +2. Luego son posibles cinco orbitales (“d”) con la misma 
(degenerados) en ausencia de campos magnéticos. 

 

Número n l ml 

1 3 2 -2 

2 3 2 -1 

3 3 2 0 

4 3 2 +1 

5 3 2 +2 

d) El número cuántico de spín ( + 1/2, - 1/2)está relacionado con la energía interna asociada al elec-
trón. Como los electrones son fermiones y, por tanto, cumplen el Principio de Exclusión, no pueden 
tener los cuatro números cuánticos iguales (igual energía) luego podrá haber 5x2= 10 estados de 
energía posibles. 

e) Considerando lo visto anteriormente:  

 

n l ml ms 

1 0 0 + 1/2, - 1/2 

 

Existe un solo orbital que puede alojar un máximo de dos electrones que diferirán en el número 
cuántico de spín. 
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(Oviedo. 2025-2026. Julio.1B) 

Dadas las siguientes configuraciones electrónicas, indique, razonadamente, si pertenecen a átomos en es-
tado fundamental, excitado o imposible. 

 

 

 

 

 

 

Solución: 

1s2 2s2 3s2. Átomo excitado. No está ocupado el orbital 2p de menor energía. 

1s2 2p3. Átomo en estado fundamental. Para cumplir con el Principio de máxima multiplicidad los 

electrones de los orbitales “p” estarán desapareados uno en cada orbital. 

1s2 2s3 2p5. Imposible, el Principio de Exclusión establece que no puede haber dos electrones 

con los cuatro números cuánticos iguales (esto es, con idéntica energía). Aplicando esto, el número 
máximo de electrones en un orbital “s” es de dos y aquí hay tres. 

 1s1 2s2 2p7. Imposible, porque también viola el Principio de Exclusión El número máximo de 

electrones en un orbital “p” es de seis y aquí hay siete. 

1s1 2s2 2p6. Átomo excitado. No está lleno el orbital 1s de menor energía. 

 

(Oviedo. 2025-2026. Julio.2A) 

La tabla muestra los puntos de ebullición, Tvap, a presión atmosférica, de tres haluros de hidrógeno 

 (Z(Br) = 35 y Z(I) = 53). 

 

 

 

 

Conteste, razonadamente, si:  

a) Las fuerzas dipolo-dipolo pueden explicar la tendencia observada. 
b) Las fuerzas de dispersión (London) pueden explicar la tendencia observada. 

 
Solución: 

Todas las moleculas son polares. La electronegatividad crece del yodo al cloro. Así, considerando 
solo este tipo de interacción (dipolo-dipolo), los puntos de ebullición deberían ser más altos en el 
HCl que en el HBr, y en este más altos que en el HI, ya que las interacciones dipolo-dipolo serían 
mayores al ir del IH al HCl. Sin embargo, los datos no muestran esta tendencia, sino la contraria. La 
explicación puede estar en que el tamaño de los átomos crece del Cl al I y, por tanto, la capacidad 
para que se produzcan dipolos inducidos que reforzarán la interacciones intermoleculares dipolo-
dipolo elevando los puntos de ebullición del HCl al HI. 
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(Oviedo. 2025-2026. Julio.2B) 

Represente las estructuras de Lewis de las siguientes especies: 

 

 

 

 

 

 

 

Solución: 

Si incluimos los pares no enlazantes: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

a)  b)  c)  

d)  e)  

Átomo central:  tres enlaces simples (σ) y un par no enlazante. Hibri-
dación sp3. Estructura tetraédrica distorsionada a pirámide trigo-
nal por el efecto repulsivo del par no enlazante. 

Dos enlaces simples (σ). Hibridación sp. Estructura lineal (α=1800). 

Átomo central dos enlaces simples (σ) y un dos pares no enlazantes. 
Hibridación sp3. Estructura tetraédrica distorsionada por el efecto 
repulsivo del par no enlazante. Molécula angular con α<109,50 

Átomo central tres enlaces simples (σ) y un pare no enlazante. Hibri-
dación sp3. Estructura tetraédrica distorsionada a pirámide trigo-
nal por el efecto repulsivo del par no enlazante. 
 

Átomo central cuatro enlaces simples (σ). Hibridación sp3. Estructura 
tetraédrica con α=109,50 
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(Oviedo. 2024-2025. Junio.1A) 

Dados los siguientes conjuntos de números cuánticos indique si son o no posibles.  

 

 

 

 

Solución: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Por tanto:   

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 (Oviedo. 2024-2025. Junio.1B) 

Dadas las siguientes configuraciones electrónicas, indique, razonadamente, si pertenecen a áto-
mos en estado fundamental, excitado o imposible.  

 

 

 

 

 

 

Configuración Análisis Conclusión 

1 Cumple con los posibles valores Posible 

2 Para n = 2; l = 0, 1, pero l= 2 No posible 

3 Cumple con los posibles valores Posible 

4 Cumple con los posibles valores Posible 

5 El número cuántico de spin no puede valer 0 No posible 

Las órbitas posibles quedan fijadas por tres números cuánticos:  

n:   Número cuántico principal.  

• Cuantiza (fija) el semieje mayor de la órbita (elipse). 

• Valores: n =1, 2, 3 ...  
l :   Número cuántico secundario.  

• Cuantiza (fija) el radio menor de la órbita (elipse). 

• Valores: l =0, 1, 2, 3 ... (n-1).. 
ml:  Número cuántico magnético.  

• Cuantiza (fija) la orientación de la órbita en el espacio. 

• Valores: ml = - l ... 0 ... +l 

Además, la energía interna del electrón queda cuantizada por el número cuántico de spin que to-

ma dos posibles valores: 
1

2
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El diagrama de Möeller nos indica el orden de energía de los niveles de energía. 

 

 

 

(Oviedo. 2024-2025. Junio.2A) 

a) El punto de ebullición normal del propan-2-ol es 83 0C, mientras que el de la acetona es de 
56 0C. Explique cuál es la causa principal que origina esa diferencia. 

b) Indique, razonadamente, si los siguientes sólidos son iónicos, covalentes, covalentes mo-
leculares o metálicos: 

1. Es insoluble en agua, funde alrededor de10000C y no conduce la electricidad ni en 
estado sólido ni fundido. 

2. Se disuelve en agua, pero no conduce la electricidad en disolución acuosa, ni en 
estado sólido ni fundido. 

3. Se disuelve en agua, funde por encima de 6000C y conduce la electricidad cuando 
está en disolución acuosa. 

 

Solución: 

 

a) El elevado punto de ebullición de los alcoholes es debido a la posibilidad que el grupo OH 
tiene de formar enlaces de hidrógeno, posibilidad que no existe en el caso de las ceto-
nas. La existencia de estos puentes hace necesario aportar una energía suplementaria pa-
ra romperlos, de ahí la elevación del punto de ebullición. 

 

 

 

b)  

1. El elevado punto de fusión y que no conduzca la electricidad en estado fundido ha-
ce pensar en un sólido covalente con enlaces muy fuertes entre átomos que al 
romperse (fusión) dan átomos neutros. 

2. Si se disuelve en agua las fuerzas intermoleculares no serán altas y al disolverse o 
fundirse no da iones, pues no conduce la corriente: sólido covalente molecular 
(ejemplo: glucosa). 

3. Soluble en agua, punto de fusión moderadamente alto y disuelto o fundido conduce 
la corriente eléctrica: compuesto iónico. Los enlaces entre iones son fuertes y al 
disolverse o fundir dan átomos con carga (iones) que permiten la conducción. 

Configuración Análisis Conclusión 

1 Se llenaría primero la capa n=1 Excitado 

2 Valores de energía según orden Fundamental 

3 Para n=1, l =0 (s). No existe el 1p Imposible 

4 El 4s tiene menos energía que el 3d Excitado 

5 Para n=3; l =0 (s),1 (p) y 2 (d). No existe el 3f Imposible 
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 (Oviedo. 2024-2025/Junio.2B) 

Representa las estructuras de Lewis para las siguientes especies: 

 

 

 

 

 

 

 

 

Solución: 

 

 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2024-2025. Julio.1A) 

Se muestran, a continuación, las configuraciones electrónicas de cuatro átomos en su estado fun-
damental:  

 

a) Identifique, razonadamente, a qué grupo y a qué periodo de la tabla periódica pertenece 
cada uno de esos átomos. 

b) Justifique cuál es el átomo más electronegativo. 
 

Solución: 

a) Para identificar el grupo nos fijaremos en qué nivel entra el último electrón (electrón diferenciador). 
El periodo viene dad0o por el número cuántico principal (n) más alto. 

✓ 1s2: Electrón diferenciador situado en el nivel “s” de la última capa que está completa. Primer 
periodo. Se trata de un gas noble (He). Grupo 18. 

✓ 1s2 2s2 2p5. Electrón diferenciador situado en un nivel “p” de la segunda capa. Segundo pe-
riodo, le falta un solo electrón para completar la estructura de gas noble. Es un halógeno (F). 
Grupo 17. 

✓ 1s2 2s2 2p6 3s1. Electrón diferenciador situado en un nivel “s” (incompleto) de la tercera ca-
pa. Tercer periodo. Grupo de los alcalinos (Na). Grupo 1. 

✓ 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1 Electrón diferenciador situado en un nivel “p” de la tercera capa, que tie-
ne un único electrón. Tercer periodo. Grupo de los boroideos (B). Grupo 13. 

b) De todos ellos el más electronegativo será el flúor, ya que necesita un solo electrón para adquirir 
la configuración estable de gas noble. 

 

 

 

N O [ ] + 
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(Oviedo. 2024-2025. Julio.1B) 

a) Escriba las configuraciones electrónicas de los iones Li⁺, F⁻, Na⁺, Mg²⁺, S²⁻ y Cl⁻ en su estado fun-
damental. 

b) Considere los elementos B, C y Al. Explique, razonadamente, cuál de los tres tiene: 

b.1) Mayor radio atómico. 
b.2) Menor radio atómico. 
b.3) Mayor energía de ionización. 
b.4) Menor energía de ionización. 
 

Solución: 

 

a) [Li+]=1s2 ; [F- ]= 1s2 2s2 2p6 ; [Na+]=1s2 2s2 2p6 ; [Mg2+]=1s2 2s2 2p6 ; [S2-]=1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 

[Cl-]=1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 

 

b) El radio atómico depende de dos factores: 

✓ Número de capas (más capas, mayor radio) 

✓ Carga nuclear efectiva (mayor carga, más atracción, menor radio) 

Considerando esto y teniendo en cuenta que: 

• El Al es un elemento del tercer periodo (tres capas). 

• El B y el C son ambos del segundo periodo (dos capas), pero como el C tiene mayor 
carga nuclear (Z =6) que el B (Z = 5), los electrones están más fuertemente atraídos y 
su radio será menor, luego:  

 

Al > B > C 

 

La energía de ionización depende de la fuerza con que el electrón esté ligado y ésta aumentará si 
la carga efectiva del núcleo es grande y la distancia pequeña. Cuando nos desplazamos hacia la de-
recha en un periodo los electrones de la capa de valencia se sitúan a la misma distancia del núcleo 
y el número de protones crece, la energía de ionización crecerá hacia la derecha.  

Si descendemos en un grupo la distancia al núcleo aumenta (aumenta el número de capas), mien-
tras que la carga nuclear no aumenta significativamente (a pesar de que lo hace el número de pro-
tones) debido a que los electrones situados en órbitas inferiores “apantallan” en gran medida la car-
ga del núcleo, haciendo que la carga efectiva sobre los electrones más externos sea menor de la 
esperada. La energía de ionización, por tanto, disminuye a medida que se desciende en un grupo.  

Considerando todo esto:  

 

C > B > Al 
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(Oviedo. 2024-2025. Julio.2A) 

a) Se muestran, a continuación, los diagramas de bandas de cinco 
materiales diferentes (las zonas sombreadas representan nive-
les ocupados). Clasifique, razonadamente, cada uno de los ma-
teriales como conductor, aislante o semiconductor eléctrico. 

Solución: 

En la llamada teoría de bandas existen zonas en las que la 
energía es aproximadamente continua (bandas) y zonas 
con valores de energía prohibidos (bandas gap). 

En los conductores la última banda no está completamen-
te llena, así electrones con una ligerísima excitación (la zona prohibida, o banda gap, es muy estre-
cha) pueden ocupar esa zona adquiriendo la movilidad propia de los conductores.  

En los aislantes la banda vacía más próxima (banda de conducción) tiene una energía muy alta, ya 
que está separada por una banda gap muy extensa. Solamente podrán saltar electrones si se les 
comunica una energía considerable (voltajes elevados). Estamos en presencia de un aislante. 

En los semiconductores (intrínsecos) la banda de con-
ducción está próxima en energía a la banda de valencia (úl-
tima ocupada). Los electrones necesitan una excitación mo-
derada para acceder a la banda de conducción.  

Los llamados semiconductores extrínsecos tienen pro-
piedades conductoras debido a los defectos que presentan 
en la red metálica. Estos defectos son, a menudo, impurezas 
(en muchas ocasiones introducidas a propósito). 

Aplicando estas consideraciones tenemos:  

1. Aislante. Banda gap extensa. Los electrones no 
pueden acceder a la banda de conducción a no ser 
que sean sometidos a voltajes elevados. 

2. Semiconductor. Banda de conducción próxima a la de valencia. Los electrones accederán 
a la banda de conducción suministrándoles una pequeña energía (voltaje o aumentando T) 

3. Conductor (conducción débil). Existen unos pocos electrones en la banda de conducción. 
Semiconductor. Aplicando un pequeño voltaje, o aumentando T, su conductividad aumen-
tará notablemente, ya que los electrones acceden a la banda de conducción. 

4. Conductor. Banda valencia semillena. 

5. Conductor (conducción débil). Banda de valencia no está llena.  
Semiconductor. Comunicando poca energía, su conductividad aumentará notablemente, 
ya que los electrones acceden a la banda de conducción vacía. 

 

b) Se muestran, a continuación, las fórmulas estructurales desarrolladas de las vitaminas A y C. Justifique 
cuál de las dos es más soluble en agua. 

 

 

 

 

 

 

La vitamina A, posee una larga cadena hidrocarbonada (hidrófoba) y un solo grupo hidroxilo que 

favorecería la solubilidad. Por tanto, será poco soluble en agua.  

La vitamina C, tiene muchos grupos hidroxilo y la parte hidrocarbonada es mucho más pequeña. 

Mayor solubilidad en agua. 

gap 
gap gap gap 
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c) Ordene razonadamente, de menor a mayor punto de ebullición, los siguientes hidrocarburos: metano, 
etano y propano. ¿Qué tipo de fuerza existe entre las moléculas?  

Los tres son hidrocarburos saturados, por tanto, sus moléculas son apolares y las únicas fuerzas 
que pueden actuar son las llamadas fuerzas de London: 

Puede ocurrir que en determinado instante la distribución de probabilidad de los electrones no 
sea simétrica, existiendo una mayor probabilidad de encontrar al electrón en un extremo que en 
el otro, lo que provoca la aparición instantánea de cargas parciales. Se forman dipolos instan-
táneos. Estos dipolos pueden provocar la aparición de dipolos inducidos en moléculas pró-
ximas provocando una interacción entre dipolos instantáneos y dipolos inducidos (fuerzas 
de London). 

Cuanto más grandes sean las moléculas, más electrones tendrán y aumenta la posibilidad de 
polarización. Por tanto, aumentará el punto de ebullición a medida que aumente el peso molecu-
lar, ya que las fuerzas intermoleculares (London) serán más intensas. En consecuencia:  

 

 

 

(Oviedo. 2024-2025. Julio.2B) 

Represente las estructuras de Lewis de las siguientes especies, determine su geometría y, a partir de ella, 
la hibridación del átomo central 

 

 

 

 

 

Solución: 

 

a)  

Cada flúor tiene tres pares no enlazantes y un electrón sin aparear. El 
carbono tiene cuatro electrones en su última capa. Se formarán cuatro 
enlaces covalentes idénticos. Estructura tetraédrica. El carbono pre-
sentará una hibridación sp3. 

  

 

Cada flúor tiene tres pares no enlazantes y un electrón sin aparear. El 
fósforo tiene cinco electrones en su última capa. Se formarán tres enla-
ces covalentes idénticos y un par no enlazante. El fósforo presentará 
una hibridación sp3. Estructura pirámide trigonal por el mayor efecto 
repulsivo del par no enlazante.  

 

 

Cada cloro tiene tres pares no enlazantes y un electrón sin aparear. El 
fósforo tiene cinco electrones en su última capa. Si el fósforo pierde uno 
de sus electrones (carga positiva) puede formar cuatro enlaces covalen-
tes idénticos. El fósforo presentará una hibridación sp3. Estructura 
tetraédrica.  

 

 

 

Metano Etano Propano 

T ebullición 


