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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:  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

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

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

 

 

 

 

 

 

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. 

 

 

 

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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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. 

 

 (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. 

N O [ ] + 
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✓ 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. 

 

(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 
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(Oviedo. 2023-2024. Junio.1) 

Represente las estructuras de Lewis de las siguientes especies e indique su geometría: 

 

 

 

 

 

 

 

Solución: 

 

Cada flúor tiene tres pares no enlazantes y un electrón sin aparear. El 
boro tiene tres electrones en su última capa. Para formar los cuatro en-
laces deberá de tener un electrón en exceso. De ahí la carga negati-
va del compuesto. Estructura tetraédrica con el B situado en el centro 
del tetraedro. 

 

 

 

 

El azufre tiene dos pares no enlazantes, con los otros dos electrones de la úl-
tima capa formará los enlaces covalentes con el H. La estructura será, en 
principio, tetraédrica, pero debido a la fuerte repulsión entre los dos pares no 
enlazantes, el ángulo entre los dos hidrógenos será menor que el tetraédrico 
(inferior a 109,50). La molécula, por tanto, se puede describir como angular 
con un ángulo inferior a 109,50. 

 

 

 

 

Distribución similar a la del BF3
-. Tres pares no enlazantes sobre cada cloro. 

El carbono central tiene cuatro electrones con los que forma los cuatro enla-
ces. Estructura tetraédrica con el carbono en el centro del tetraedro y los 
cuatro cloros ocupando los vértices 

 

 

 

El átomo central (carbono), forma dos enlaces dobles y como no tiene ningún 
par no enlazante la estructura no se distorsionará. Será una molécula lineal 
(similar al CO2) con un ángulo de 1800 
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(Oviedo. 2023-2024. Junio.2) 

Utilice un ciclo de Born-Haber para calcular la entalpía estándar de red del NaCl (s) 

 

 

 

 

Solución: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

    Del ciclo se deduce: 

 

 

 

 

(Oviedo. 2023-2024. Junio.7) 

En la tabla aparecen cuatro posibles espín-orbitales descritos por sus correspondientes números 
cuánticos. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

a) Indique, razonadamente, cuál de ellos puede corresponderse con un electrón de la capa de valencia 
del átomo de azufre en su estado fundamental. 

b) Indique el tipo de enlace químico que existe en las siguientes sustancias: fluoruro de litio (LiF), hie-
rro (Fe) y diamante (C).  
 

Solución: 

a) El S es un elemento del tercer periodo (Z= 16) y su estructura electrónica es: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4, 
luego para el estado fundamental y la capa de valencia deben tener n=3 y l=0 o l=1. Solo el estado 
número 2 cumple esto. Además, los otros valores de los números cuánticos para ml y ms 
son correctos. 

b) Fluoruro de litio (halógeno y alcalino, electronegatividades muy diferentes), enlace iónico. 

Hierro (metal): enlace metálico. 

C (diamante) enlaces covalentes (de ahí su dureza). 

DATOS: 

− ++(g) (g)Cl Na

(g)Na

(g)Cl
 = f subH H

ionH

 = Dis f (Cl)

1
H H

2

af iH

r edH

+ ⎯⎯→(s) 2(g) (s)

1
Na Cl NaCl

2

fH

 =  +  +  +  + f f (Na) ion f (Cl) afi r edH H H H H H

 =  −  +  +  + r ed f f (Na) ion f (Cl) afiH H ( H H H H )

 = − − + + + − = −r ed

kJ kJ kJ
H 411 [108 496 122 ( 349)] 788

mol mol mol

NOTA 

Por definición, calor de formación es el calor desprendido en 
la formación de un mol de sustancia a partir de sus elementos 
constituyentes a 250C. 

 

 

 

 
Según esto el calor de formación del Na(g) coincidirá con el 
de sublimación (que es el que normalmente se usa), pero el 
calor de formación del Cl(g) será la mitad del de disociación 

(muy usado):     
f dis

1
H H

2
 =   

 

 

f

Dis

H

2

f Dis
H

2

1
Cl(g) Cl(g) 1

H H2
2

Cl(g) 2 Cl(g)






⎯⎯⎯→ 

 = 
⎯⎯⎯→ 

(f Na ) subH H
Na(s) Na(g)

 =
⎯⎯⎯⎯⎯→
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(Oviedo. 2023-2024. Junio. 8.a) 

Escriba las configuraciones electrónicas de los átomos de flúor, magnesio, fósforo y cromo (Z = 24) en su 
estado fundamental. 

Solución: 

Flúor (Z = 9); [F]= 1s2 2s2 2p5  

Magnesio (Z = 12); [Mg]=1s2 2s2 2p6 3s2  

Fósforo (Z = 15); [P] 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 

Cromo (Z = 24); [P] 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d44s2 (conf. teórica); [P] 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d54s1 (conf. real). Esta 
última es más estable ya que presenta una configuración con el subnivel d semilleno. 

 

(Oviedo. 2022-2023. Junio.1) 

En la tabla se muestran los números atómicos, Z, las configuraciones electrónicas y el número de electro-
nes desapareados de dos iones (1 y 2). Suponga que los dos electrones desapareados del ion 1 tienen es-
pines paralelos. Indique, para cada ion, razonadamente, su carga eléctrica y si se encuentra en su estado 
fundamental o en uno excitado.  

 

 

 

 

Solución: 

El ion 1 tiene 7 protones (Z=7) y 8 electrones, luego será un ion con carga -1. La configuración electrónica 
será: 

[Z= 7]= 1s2 2s2 2px
2 2py

1 2pz
1. Estado fundamental, pues los electrones se sitúan siguiendo la regla de 

máxima multiplicidad (Hund) con una mínima energía. 
 

El ion 2 tiene 16 protones (Z=16) y 15 electrones, luego será un ion con carga +1. La configuración electró-
nica será: 

 [Z= 16]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3. El estado de mínima energía se correspondería con el de máxima multipli-
cidad: [Z= 16]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3px

1 3py
1 3pz

1. Como en el enunciado se indica que solamente hay un 
electrón desapareado la estructura sería: Z= 16]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3px

2 3py
1 para lo cual se necesitaría un 

aporte suplementario de energía para aparear los dos electrones, por lo tanto es un estado excitado. 

 

(Oviedo. 2022-2023. Junio.2) 

El radio atómico del fósforo (P, Z = 15) es 103 pm y su primera energía de ionización Ip(1) = 1012 kJ mol-1. 
Estime, razonadamente, para los átomos de nitrógeno (N, Z = 7) y cloro (Cl, Z = 17), si los valores de esas 
dos propiedades son mayores, menores o iguales que los del átomo de fósforo. 

Solución: 

El N, pertenece al mismo grupo que el fósforo (pnictógenos) pero mientras que el fósforo está en el 3er pe-
riodo el N se encuentra, mas arriba, en el segundo. Luego el nitrógeno tendrá dos capas, mientras que el 
fósforo tiene tres, por tanto el radio atómico del nitrógeno será menor que el del fósforo.  

Al tener más capas, los electrones de la última capa estarán más alejados del núcleo para el fósforo y su 
mayor carga nuclear se verá apantallada por los electrones de los niveles inferiores, los electrones de la úl-
tima capa estarán más débilmente retenidos, luego el nitrógeno tendrá una mayor energía de ionización 
que el fósforo. 

El Cl pertenece al mismo periodo (igual número de capas), pero tiene un número atómico superior en dos 
unidades, lo que significa una mayor carga nuclear. Como los electrones exteriores se sitúan todos a la 
misma distancia del núcleo, el efecto pantalla es prácticamente nulo por lo que “sentirán” una carga nu-
clear efectiva mayor, lo que implica que están más fuertemente retenidos, por lo que su energía de ioni-
zación será mayor y su radio menor 
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(Oviedo. 2022-2023. Junio.10.a) 

Utilice los datos de la tabla para, razonadamente, ordenar, de menor a mayor, los gases nobles atendiendo 
a su punto de ebullición. 

 

 

 

 

Solución: 

La temperatura de ebullición depende, fundamentalmente, de las interacciones intermoleculares (inter-
atómicas en este caso). Al ser imposible la aparición de dipolos en los enlaces o interacciones tipo enlaces 
de hidrógeno, habrá que atribuir las interacciones interatómicas a dipolos instantáneos e inducidos (fuer-
zas de London). La formación de este tipo de dipolos es más probable cuanto más fácilmente polarizables 
sean los átomos. Como la polarización aumenta con el tamaño, podemos esperar que el punto de ebulli-
ción aumente del He al Kr: 

He< Ne< Ar< Kr 

 

(Oviedo. 2022-2023. Julio.1) 

Escriba la configuración electrónica completa del elemento de número atómico más bajo que, en su estado 
fundamental, tenga:  

a) Un solo electrón descrito por un orbital p.                    b) Una subcapa p completa. 

c)  Dos electrones descritos por orbitales 3p.                  d) Tres electrones descritos por orbitales 4p. 

 
Solución: 

a) [B]=1s2 2s2 2p1                                  b) [Ne]=1s2 2s2 2p6  

c) [Si]=1s2 2s2 2p6 3s2 3p2          d) [As]=1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10   4s2 4p3 

 

 

(Oviedo. 2022-2023. Julio.2) 

La gráfica muestra los valores experimentales de la primera energía de ionización, Ip (1) (kJ mol -1), de los 
ocho elementos que forman el tercer periodo de la tabla periódica (Na, Mg, Al, Si, P, S, Cl y Ar).  

a) Indique a qué es debida la tendencia general observada.  
b) Justifique las excepciones encontradas (Mg y P).  

DATOS: Z(Mg) = 12 y Z(P) = 15. 
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Solución: 

a) La tendencia es a un crecimiento de la energía de ionización a medida que aumenta el núme-
ro atómico (cuando nos desplazamos hacia la derecha en el periodo), esto se justifica porque, 
aunque los electrones de la última capa se sitúan a la misma distancia del núcleo (3ª capa), a 
medida que aumenta el número atómico, aumenta la carga nuclear, ya que el efecto de apanta-
llamiento de los electrones de la misma capa es prácticamente nulo. 

 

b) Las excepciones pertenecen a elementos con una configuración especialmente estable: Mg con un 
subnivel s lleno. El P tiene un subnivel p semilleno lo que implica que los electrones se encuen-
tren distribuidos entre los subniveles p con una multiplicidad máxima (mínima energía), lo que hace 
que sea más difícil arrancarlos. 

[Mg]= 1s2 2s2 2p6 3s2; [P]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3px
1 3py

1 3pz
1 

 

 

 

(Oviedo. 2022-2023. Julio.10.a) 

Utilice los datos de la tabla para calcular el número de electrones desapareados que existen en los estados 
fundamentales de los iones Li+ y O- 

 

 

 

 

Solución: 

Configuración electrónica del Li+: 1s2. Luego no tendrá ningún electrón desapareado. 

Configuración electrónica del O- : 1s2 2s2 2p5 = 1s2 2s2 2px
22py

22pz
1. Un electrón desapareado. 

 

(Oviedo. 2021-2022. Junio. 4A) 

a) Justifique por qué el dióxido de carbono (CO2) es una molécula apolar, mientras que el agua (H2O) es 
una molécula polar. 

Datos: H (Z=1); C (Z= 6); O (Z = 8). Valores de la electronegatividad: χ(H)=2,2; χ(C)=2,6; χ(O)=3,4 

b) Dados los elementos A (Z=20) y B (Z=17) responda, justificando las respuestas, a las siguientes cues-
tiones: 

✓ Indique la opción correcta que muestra los números cuánticos del electrón diferenciador del elemen-
to Z = 20: a) (4, 1, -1, ½); b) (4, 0, -1, -½); c) (3, 2, -2, ½); d) (4, 0, 0, -½). 

✓ Razone qué tipo de enlace se podrá formar entre A y B y cuál será la fórmula del compuesto resul-
tante. 

 

Solución: 

a) El CO2 es una molécula con geometría lineal, con lo que el momento total de la molécula va a 
ser nulo, mientras que la molécula de H2O tiene estructura angular y los momentos de los enlaces 
se componen para dar un momento no nulo. 

b) La estructura de la última capa del Z=20 (Ca) es: 4s2, por tanto la solución correcta es (4,0,0,-1/2). 

A (Ca) es un elemento alcalino térreo (baja electronegatividad) con tendencia formar iones A2+, 
mientras que B(Cl) es del grupo de los halógenos (electronegatividad alta). Su tendencia es a formar 
iones B-. Por tanto, entre A y B se formarán compuestos iónicos de fórmula general AB2 (CaCl2) 
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(Oviedo. 2021-2022. Junio. 4B) 

a) Para el anión carbonato, CO3
2-, deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la geometría molecular 

del anión, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados.  

Datos: C (Z = 6), O (Z = 8).   

b) Los puntos de ebullición normales del 1-propanol (propan-1-ol, C3H8O) y del metoxietano (etil metil éter, 
C3H8O) son 97,4ºC y 7ºC, respectivamente. Justifique la diferencia en los valores de los puntos de ebu-
llición normales de los dos compuestos. 

Solución: 

a) El anión carbonato tendrá una estructura triangular (con ángulos de enlace de 1200), ya que el 
carbono se une a tres oxígenos y no hay pares no enlazantes que distorsionen la molécula.  

 

 

 

 

Una estructura más real de la molécula se obtiene si la consideramos como un hí-
brido de resonancia entre tres formas en las que el doble enlace alterna entre los 
tres enlaces C-O y las cargas eléctricas están deslocalizadas sobre los átomos. El 
híbrido, por tanto, podíamos describirlo como una molécula triangular (1200) con los 
tres enlaces iguales e intermedios entre sencillos y dobles y las cargas eléctricas 
negativas distribuidas sobre los oxígenos. 

b) El alcohol al tener grupos OH formará enlaces de hidrógeno con lo cual las interacciones intermo-
leculares serán considerables, aumentando su punto de ebullición respecto del éter, que al carecer 
de grupos OH no puede formar enlaces de hidrógeno. 

 

(Oviedo. 2021-2022. Junio. 5A.a) 

Considere los elementos cuyas configuraciones electrónicas en su estado fundamental son: A: 1s2 2s2 2p6 
3s2 3p2; B: 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5. Justifique qué elemento, A o B presenta un mayor valor de la primera ener-
gía de ionización. 

Solución: 

El elemento B está muy cerca de la configuración estable de gas noble (es un halógeno) y, en conse-
cuencia, tendrá una elevada tendencia a captar el electrón que le falta. Tendrá por tanto una elevada 
afinidad electrónica y una elevada energía de ionización. 

El elemento A (pertenece al grupo del C) está lejos de poder adquirir una configuración de gas noble. 
La configuración real será la correspondiente a los orbitales p semillenos por lo que es esperable un sal-
to electrónico entre el subnivel s y el p dando una configuración: 1s2 2s2 2p6 3s1 3p3, pero esta configu-
ración es menos estable que la de gas noble, por lo que comparativamente tendrá una energía de io-
nización más baja que el elemento B 

 

(Oviedo. 2021-2022. Junio. 5B.a) 

Indicar, justificando la respuesta, si los siguientes grupos de números cuánticos son posibles para un elec-
trón en un átomo:  

a) (3,3,2,-1/2); b) (3,2,-3,-1/2). 

Solución: 

Los valores posibles para los números cuánticos son: 

n=1,2,3,4…; l= 0…(n-1); ml= -l … 0… +l; ms= +1/2, -1/2 

El primer conjunto de valores presenta un valor de l= n, lo cual no es posible. 

El segundo conjunto de valores presenta un valor de ml = -3 no permitido, ya que si l=2 los valores 
posibles de ml son: -2, -1, 0, +1, +2 

Cada oxígeno tiene un electrón más 
(siete en total), debido a la carga eléc-

trica negativa (2-) del ion. 
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(Oviedo. 2021-2022. Julio. 4A) 

a) Deduzca y represente la estructura de Lewis de la molécula de SF2, e indique, justificándolo en 
base a su geometría molecular deducida según la TRPECV, si se trata de una molécula polar o apo-
lar.  

Datos: S (Z=16); F (Z=9). Valores de la electronegatividad: χ (S) = 2,58; χ (F) = 3,98.   

b) Escriba las configuraciones electrónicas de los elementos F y Na e indique a qué bloque y periodo 
de la tabla periódica pertenece cada uno de ellos. Ordene, de forma razonada, los dos elementos, F 
y Na, de mayor a menor radio atómico. 

Datos: F (Z=9); Na (Z=11). 

Solución: 

a) El difluoruro de azufre presenta geometría tetraédrica, en principio, pero de-
bido a la distorsión experimentada por la repulsión más intensa de los 
pares no enlazantes situados sobre el azufre, el ángulo entre los dos 
enlaces S-F será inferior al tetraédrico. La estructura de la molécula será 
angular con un ángulo de enlace inferior a 109,50. Esto lleva a que el mo-
mento dipolar de la molécula no sea nulo. Será una molécula polar. 

b) [F]=1s2 2s2 2p5. Pertenece al bloque”p”, grupo de los halógenos, 2º periodo 
 
 [Na]= 1s2 2s2 2p6 3s1. Pertenece al bloque”s”, grupo de los alcalinos, 3er periodo 

 
El sodio, tiene tres capas u órbitas, frente al flúor que tiene solamente dos, luego el radio atómico 
del sodio será mayor 
 
 

(Oviedo. 2021-2022. Julio. 4B) 

a) Explique, justificando la respuesta, las variaciones observadas en las propiedades de las siguientes sus-
tancias: 

✓ El I2 (masa molar=253,8 g/mol) es un sólido a temperatura ambiente, mientras que el Cl2 (masa 
molar=70,9 g/mol) es un gas.  

✓ La temperatura de ebullición del H2O es 100 ºC mientras que la del H2S es −60ºC. 

b) Dados los siguientes números cuánticos n = 4 y ml = −3, indique, justificando la respuesta:  

El valor del número cuántico l; la notación del subnivel electrónico; el número de orbitales en el 
subnivel; el número máximo de electrones en el subnivel. 

Solución: 

a) Tanto el cloro (Cl2) como el yodo (I2) son moléculas homonucleares por tanto, no polares. Las 
únicas interacciones de no enlace entre las moléculas serán del tipo dipolo instantáneo-
dipolo inducido (fuerzas de London).  

 

 

 

 

 

Los átomos de yodo son, sin embargo, más grandes que los del cloro, lo que implica una mayor 
polarizabilidad y, en consecuencia, las interacciones de London se espera que tengan más 
intensidad en el yodo que en el cloro. Una consecuencia de estas fuerzas más intensas será 
el aumento de la temperatura de ebullición por eso el yodo es un sólido a temperatura ambiente, 
mientras que el cloro es gas. 

La enorme diferencia en las temperaturas de fusión y ebullición entre dos compuestos similares 
como el H2O y el H2S es debida a la existencia de enlaces de hidrógeno en el caso del agua, 
mientras que este tipo de interacción no existe en el H2S. Esto es debido a que el O tiene mayor 
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electronegatividad que el S, y a su menor tamaño. El enlace de hidrógeno se da cuando átomos 
con electronegatividad elevada y pequeños, tales como O, N y F están unidos al H. 

 

b) Los valores posibles para los números cuánticos son: 

n=1, 2, 3, 4…; l= 0…(n-1); ml= -l … 0… +l; ms= +1/2, -1/2 

Luego, como ml= -3, l=3. Es un subnivel “f”. Como ml= -3, -2,-1, 0, +1, +2, +3 existen siete 
posibles orbitales, como en cada uno pueden alojarse dos electrones con spin +1/2 y -1/2, 
puede haber catorce electrones como máximo en el subnivel. 

 

(Oviedo. 2021-2022. Julio. 5A. a) 

Indique, razonadamente, qué elemento, Na o Cl, tendrá el mayor valor de la primera energía de ionización.  

Datos: Na (Z=11); Cl (Z=17) 

Solución: 

[Cl]=1s2 2s2 2p6 3s2 3p5. Grupo de los halógenos 

 [Na]= 1s2 2s2 2p6 3s1. Grupo de los alcalinos 

El cloro está muy cerca de la configuración estable de gas noble (es un halógeno) y, en conse-
cuencia, tendrá una elevada tendencia a captar el electrón que le falta. Tendrá por tanto una eleva-
da afinidad electrónica y una elevada energía de ionización. 

El sodio es un alcalino y para adquirir la configuración de gas noble, tenderá a perder el único elec-
trón del nivel 3s. Por tanto, tendrá una energía de ionización baja. 

Por tanto, el cloro tendrá una (primera) energía de ionización más alta. 

(Oviedo. 2021-2022. Julio. 5B. a) 

Indique, razonadamente, el número de protones, neutrones y electrones de la siguiente especie 
130

56 X  

Solución: 

A = p + n = 130; Z = n0 protones = 56. Por tanto: 

• n0 protones = n0 electrones= 56; n0 neutrones= A – p= 130-56= 74 

(Oviedo. 2020-2021. Junio. 2B) 

Construya el ciclo de Born-Haber para la formación del LiF(s), a partir de litio metálico y flúor gas. Calcule la 
energía de red (ΔH) del compuesto, a partir de los siguientes datos: 

Entalpía de sublimación del Li(s); [ΔHSLi(s)]=159,4 kJ mol-1 
Entalpía de disociación del F2(g);  [ΔHDF2(g)]=159 kJ mol-1.  
Afinidad electrónica del F(g);  [ΔH afinidadF(g)]= ‒328 kJ mol-1. 
Entalpía de formación del LiF(s); [ΔHfLiF(s)] = ‒588,82 kJ mol-1 . 
Primera energía de ionización del Li(g); [ΔH ionizaciónLi(g)]1=520,2 kJ mol-1.  

Entalpía estándar de formación del LiF(s); [ΔHfLiF(s)] = ‒588,82 kJ mol-1. 

 

Solución: 

 

 

 

 

 

 

Del ciclo se deduce la siguiente relación: 
f sub ion dis afi r ed

1
H H H H H H

2
 =  +  +  +  + 

(g) (g)F Li− ++

(g)Li

(g)F
subH

ionH

dis

1
H

2


af iH

r edH

(s) 2(g) (s)

1
Li F LiF

2
+ ⎯⎯→

fH
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Despejando: 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2020-2021. Junio. 4A) 

a) Para la molécula de ácido metanoico, HCOOH, deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la 
geometría molecular del compuesto alrededor del átomo de carbono y del átomo de oxígeno del 
grupo –OH, según la TRPECV. 

Datos:  C (Z = 6); H (Z = 1); O (Z = 8). 

b) A partir de la configuración electrónica del anión 
3X − : 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6, escriba la 

configuración electrónica del elemento X en su estado fundamental. Indique su número atómico y el 
bloque y el período de la tabla periódica a los que pertenece. Justifique las respuestas. 

Solución: 

a)  

 

 

b) El elemento, tendrá tres electrones menos y el último nivel en llenarse sería el 4p, luego:  

[X]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p3. Ordenado Por capas: [X]= 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p3 

 

 

 

 

(Oviedo. 2020-2021. Junio. 5A.a) 

Indique el tipo, o tipos, de fuerzas intermoleculares que contribuyen, de manera preferente, a mantener en 
estado líquido el metanol, CH3OH, que presenta una geometría molecular tetraédrica. 

Datos: La electronegatividad (escala Pauling) de los átomos C, H y O son 2,5; 2,1 y 3,5 respectivamente. 

Solución: 

El metanol, presenta un enlace H-O que, debido a la diferencia de electronegatividades, está polarizado, lo 
que originará la formación de enlaces de hidrógeno con otras moléculas, dando lugar a una interacción 
lo suficientemente intensa como para que su punto de ebullición sea alto y, por tanto, líquido a temperatura 
ambiente. 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2020-2021. Junio. 5B) 

48

23V   indique, razonadamente, el número de protones y de neutrones que hay en el núcleo del atómico. 

Solución: 

Z = 23; A = 48. Luego: 23 protones y 48 – 23= 25 neutrones. 

 

r ed f sub ion dis afi

1
H H ( H H H H )

2
 =  −  +  +  + 

r ed

kJ 1 kJ kJ
H 588,82 [159,4 520,2 (159) ( 328)] 1019,9

mol 2 mol mol
 = − − + + + − = −

H  C 
O 

O 
•• 
•• 

H 

Carbono: estructura triangular plana (1200).  

Oxígeno grupo hidroxilo: estructura tetraédrica distorsionada por la re-
pulsión de los pares no enlazantes. Ángulo C- O-H inferior a 109,50. 

Z = 33 (As). Bloque p (grupo 15, pnictógenos). Estructura capa de valencia: np2np3 
Periodo 4. Valor más elevado de n. 

H 

H 

O 
H 

H 

O 

H H 

O 

+
−

−
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(Oviedo. 2020-2021. Julio. 1A) 

A partir de los siguientes datos: 

Entalpía estándar de formación del LiCl(s) [ΔHf LiCl(s)] = - 408,3 kJ mol-1. 
Entalpía de sublimación del Li(s) [ΔHSLi(s)]=159,3 kJ mol-1.  
Entalpía de disociación del Cl2(g) [ΔHDCl2(g)] = 244 kJ mol-1  
Primera energía de ionización del Li(g) [ΔHionizaciónLi(g)]1 = 520,2 kJ mol-1. 
Afinidad electrónica del Cl(g) [ΔHafinidadCl(g)] = - 349 kJ mol-1.  

a) Dibuje el ciclo de Born-Haber para la formación del LiCl(s), a partir de litio metálico y cloro gas 
b) Calcule la energía de red (ΔHred) del LiCl(s). 

 
Solución: 

 

 

 

 

 

 

 

 

Del ciclo se deduce la siguiente relación: 

 

Despejando: 

 

 

 

 (Oviedo. 2020-2021. Julio. 4B) 

a) Deduzca la estructura de Lewis para la molécula de CHCl3. Indique y dibuje la geometría molecular 
del compuesto, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados.  

DATOS: C (Z = 6); H (Z = 1); Cl (Z = 17).  

b) Teniendo en cuenta los valores de los números cuánticos n = 3 y ml = 2, indique, justificando las 
respuestas:  i) el valor del número cuántico l; ii) la notación del subnivel electrónico; iii) el número de 
orbitales en el subnivel; iv) el número máximo de electrones en el subnivel. 

Solución: 

a)  

 

 

 

 

 

b) Como ml= 2 l = 2, ya que ml= -l, 0, + 

La notación para l=2 es “d”. Luego es un subnivel d (3d) 

Para l = 2 son posibles los siguientes valores: ml= -2, -1- 0, +1, +2. Es decir, hay cinco orbitales 
con diferente orientación. En ausencia de campos magnéticos son degenerados (igual energía). 

Para cumplir el principio de exclusión podrán alojarse un máximo de dos electrones en cada subni-
vel (con spin contrario), por lo que se podrán alojar un número máximo de 10 electrones. 

(g) (g)Cl Li− ++

(g)Li

(g)Cl
subH

ionH

dis

1
H

2


af iH

r edH

(s) 2(g) (s)

1
Li Cl LiCl

2
+ ⎯⎯→

fH

r ed f sub ion dis afi

1
H H ( H H H H )

2
 =  −  +  +  + 

r ed

kJ 1 kJ kJ
H 408,3 [159,3 520,2 (244) ( 349)] 860,8

mol 2 mol mol
 = − − + + + − = −

f sub ion dis afi r ed

1
H H H H H H

2
 =  +  +  +  + 

Estructura tetraédrica con ángulos 
de enlace aproximados de 109,50 



Química 2º Bachillerato. Problemas resueltos  Átomo. Sistema periódico. Enlaces 

 

17 
 

(Oviedo. 2020-2021. Julio. 5A) 

Indique el tipo de hibridación que presenta: 

a) El fósforo en la molécula PCl3 (geometría de pirámide trigonal); 
b) El carbono en la molécula CCl4 (geometría tetraédrica) 

Solución: 

a) Una pirámide trigonal necesita cuatro lóbulos: tres para enlaces sigma con los átomos de cloro y 
otro para alojar un par no enlazante, luego presentará una hibridación sp3. 

b) La geometría tetraédrica implica la existencia de cuatro lóbulos iguales: en todos ellos habrá 
enlaces sigma con los átomos de cloro, luego presentará una hibridación sp3  

 

(Oviedo. 2019-2020. Junio. 4A) 

Los valores de electronegatividad en la escala de Pauling de los átomos H y N son 2,1 y 3,0, respectiva-
mente. A partir de estos datos, deduzca el carácter polar o no polar de la molécula NH3, que presenta una 
geometría molecular de pirámide trigonal. 

Solución: 

El amoniaco presenta geometría de pirámide trigonal debido a la distorsión experimen-
tada en la configuración tetraédrica por la repulsión más intensa del par no enlazan-
te. Esto lleva a que el momento dipolar de la molécula no sea nulo. Será una molécu-
la polar y, por tanto, soluble en agua. 

 

 (Oviedo. 2019-2020. Junio. 4A) 

a) Para el anión nitrito, NO2
- , deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la geometría molecular 

del compuesto, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados.  

Datos. N (Z = 7); O (Z = 8).  

b) Escriba las configuraciones electrónicas, en estado fundamental, de los elementos X (Z=35) e Y 
(Z=17). Indique el bloque y periodo de la tabla periódica a los que pertenece cada uno de los ele-
mentos. A partir de su posición en la tabla periódica, indique, de forma razonada, el elemento que 
previsiblemente presentará el valor más negativo de la afinidad electrónica. 

Solución: 

 

a) Para el ion nitrito se puede proponer la siguiente estructura de Lewis, lo que lleva a una estructura 
angular, aunque es de esperar que debido a las fuertes repulsiones del par no enlazante los ángu-
los de enlace N-O medidos sean inferiores a 1200: 

 

 

 

Una discusión más avanzada nos llevaría a proponer como esctructura más cercana a la real un 
híbrido de resonancia con la carga negativa deslocalizada: 

 

 

 

b) Z= 35 Configuración electrónica: 1s22s22p63s23p63d104s24p5 

El elemento Z= 35 (Br) estará situado en el cuarto periodo (número más alto de n) y en el grupo 
17, familia de los halógenos. La estructura de la última capa 4s24p5 es característica. 

Z= 17 Configuración electrónica: 1s22s22p63s23p5 

El elemento Z= 17 (Cl) estará situado en el tercer periodo (número más alto de n) y en el grupo 
17, o familia de los halógenos. Estructura de la última capa 3s23p5 es característica.  
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La variación de la afinidad electrónica en el S.P. es idéntica a la de la energía de ionización: 
 

• Si un elemento tiende a captar electrones (afinidad electrónica alta) no tenderá a cederlos, 
debiendo de comunicar una gran energía para lograrlo (energía de ionización alta). 

• Si un elemento tiende a ceder electrones habrá que comunicarle poca energía (energía de 
ionización baja) y no tenderá a captarlos (afinidad electrónica baja). 

Por tanto, en un grupo la afinidad electrónica aumenta hacia arriba (es más negativa). 
El cloro tendrá una afinidad electrónica más elevada que el bromo. 

 

(Oviedo. 2019-2020. Junio. 4B) 

a) Escriba la configuración electrónica e indique el número de electrones desapareados para cada una 
de las siguientes especies: Ge (Z = 32); Cu+ (Z=29); Cr (Z = 24); Br (Z = 35). 

b) Las temperaturas de ebullición a la presión de 1 atm de las sustancias Br2(l) y HCl(l) son 58,8 ºC y 
108,6 ºC, respectivamente. Justifique la diferencia en los valores de las temperaturas de ebullición 
de estas dos sustancias. 
 Datos: valores de la electronegatividad: χ (Br) = 2,96; χ (Cl) = 3,0; χ (H) = 2,1. 

Solución:  

a) Ge:  1s22s22p63s23p63d104s24p2. Electrones desapareados: 2 (electrones “p”). 
Cu+: 1s22s22p63s23p63d10. Electrones desapareados: 0. 
Cr:   1s22s22p63s23p63d54s1.  Electrones desapareados: 6 (5 electrones “d” y 1 “s”). 
Br:   1s22s22p63s23p63d104s24p5. Electrones desapareados: 1 (electrón “p”). 

NOTA. Téngase en cuenta que en el Cu, aunque la configuración electrónica “teórica” sería: 
1s22s22p63s23p63d94s2, la real es: 1s22s22p63s23p63d104s1, debido a la especial estabilidad de la 
estructura con niveles d llenos (ver apuntes). Por tanto, la estructura del ion Cu+ es la que se propo-
ne más arriba. 

Para el Cr la configuración electrónica “teórica” sería: 1s22s22p63s23p63d44s2, aunque la real es: 
1s22s22p63s23p63d54s1 debido a la especial estabilidad de la estructura con niveles d semillenos 
(ver apuntes). 

b) El bromo es una molécula homonuclear por tanto, no polar. Las únicas interacciones de no enla-
ce entre las moléculas serán del tipo dipolo instantáneo-dipolo inducido (fuerzas de London). 
En este caso, y debido a que el bromo es un átomo relativamente grande, estas fuerzas son bastan-
te intensas, lo que hace que el bromo sea líquido. 

 

 

 

 

 

 

Si consideramos el HCl, vemos que existe una diferencia de electronegatividad entre los átomos de 
0,5 unidades, lo que motivará que el enlace H-Cl sea polar. En este caso, por tanto, existirán inter-
acciones dipolo-dipolo (fuerzas de Keeson), más intensas, lo que implica que para romperlas hay 
que suministrar más energía al compuesto: puntos de ebullición más elevados. 
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(Oviedo. 2019-2020. Junio. 5ª. a) 

De los siguientes conjuntos de números cuánticos indique, justificando la respuesta, el que repre-
senta correctamente a un electrón en un átomo:  a)  (3, 3, 0, ½)       b) (2, 1, –1, ½) 

Solución: 

De ambos conjuntos el primero (a) es incorrecto ya que el número cuántico “l” toma valores ente-
ros desde 0 a n-1. Por tanto, el valor 3 no está permitido 

El conjunto (b) es correcto. n es un entero. l toma el valor 1, permitido (l= 0… (n-1), valores ente-
ros), ml= -1 (ml= - l… 0… +l, valores enteros), ms= +1/2, - 1/2. 

 

(Oviedo. 2019-2020. Junio. 5B.a) 

Para el 
208

82Pb  indique, razonadamente, el número de protones y de neutrones que hay en el núcleo 

del átomo. 

Solución: 

Z = 82, A = 208. El valor de Z nos indica el número de protones, por tanto 82 protones. 
A nos indica el número de nucleones (conjunto de protones y neutrones). Por tanto podemos ob-
tener el número de neutrones restando el dr protones. Neutrones= 208 - 82= 126. 

 

(Oviedo. 2019-2020. Julio. 4A) 

a) Las siguientes configuraciones electrónicas representan estados excitados de los átomos:  
i)1s2 2s2 2p4 3s2 3d2 ; ii) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 3d104p3 5s2.  
Para cada caso escriba la configuración electrónica del estado fundamental e indique el bloque de la 
tabla periódica al que pertenece cada elemento. Justifique las respuestas. 

b) Los valores de electronegatividad en la escala de Pauling de los átomos C, H y N son 2,5; 2,1 y 3,0,  
respectivamente. A partir de estos datos y de la geometría de la molécula deduzca el carácter polar 
o no polar de la molécula HCN, que presenta una geometría molecular lineal. 

 
Solución: 

a) La primera configuración corresponde a un átomo con doce electrones, siguiendo el orden de llena-
do de los orbitales la configuración correspondiente al estado fundamental sería: 1s22s22p63s2 (Mg). 
Pertenecerá al bloque “s” y está situado en el tercer periodo (número más alto de n) y en el 
grupo 2, o familia de los alcalino-térreos ya que la estructura de la última capa 3s2 es característica 
de estos elementos. 

La segunda configuración corresponde a un átomo con treinta y cuatro electrones, siguiendo el or-
den de llenado de los orbitales la configuración correspondiente al estado fundamental sería: 
1s22s22p63s23p63d104s24p4.(Se). Pertenecerá al bloque “p” y está situado en el cuarto periodo 
(número más alto de n) y en el grupo 16, o familia de los calcógenos ya que la estructura de la últi-
ma capa 4s24p4 es característica de estos elementos. 

b) El momento dipolar de un enlace se define como un vector en la forma siguiente: 

• Módulo: producto de la carga por la distancia que las separa. 

• Dirección: la de la línea que une ambas cargas. 

• Sentido: de la carga negativa a la positiva 
 

 

 

 

Por tanto, (teniendo en cuenta las electronegatividades para el C, H y N) los momentos dipolares pa-
ra cada enlace podrían representarse en la forma: 

 

 

q r =


Momento dipolar Carga eléctrica 

Vector dirigido según la línea que une ambas car-
gas, módulo igual a la distancia entre ellas y sen-
tido de la negativa a la positiva. 

C H N 
C-H N-C Ambos momentos se suman. La molécula, por tanto, tendrá un 

momento dipolar no nulo. El HCN será polar. 
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(Oviedo. 2019-2020. Julio. 4A) 

a) Indique el tipo de hibridación que presenta: i) el carbono en la molécula CHCl3 (tetraédrica); ii) el ni-
trógeno en la molécula NH3 (pirámide trigonal). 

a) Resuelto en la serie correspondiente a “Química del carbono” 
 
Solución: 

 

a) El CHCl3 deberá tener cuatro lóbulos de enlace: hibridación sp3 

b) El NH3 tiene estructura de pirámide trigonal, pero hay que tener en cuenta que existe un par no en-
lazante sobre el nitrógeno, luego la hibridación del N será sp3, tres de los lóbulos se superpon-

drán con los orbitales s del hidrógeno, formando tres enlaces  y el cuarto lóbulo alojará el par no 

enlazante 

 

(Oviedo. 2019-2020. Julio. 5A) 

a) Para la molécula de Cl2CO, deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la geometría molecular 
del compuesto, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados.  
Datos. C (Z = 6); O (Z = 8); Cl (Z = 17). 

b) Los puntos normales de ebullición del bromo líquido [Br2(l), masa molar = 159,8 g/mol] y del yodo 
sólido I2(s), masa molar = 253,8 g/mol] son 58,8 ºC y 184,3 ºC, respectivamente. Justifique la dife-
rencia entre los dos valores de los puntos normales de ebullición. 

 
Solución: 

 

a) La estructura de Lewis propuesta es la siguiente: 
b)  

 
 
 
 

 

 

 

b) Tanto el bromo (Br2) como el yodo (I2) son moléculas homonucleares,  por tanto no polares. Las 
únicas interacciones de no enlace entre las moléculas serán del tipo dipolo instantáneo-
dipolo inducido (fuerzas de London).  

 

 

 

 

 

Los átomos de yodo son, sin embargo, más grandes que los de bromo, lo que implica una mayor 
polarizabilidad y, en consecuencia, las interacciones de London se espera que tengan más in-
tensidad en el yodo que en el bromo. Una consecuencia de estas fuerzas más intensas será el 
aumento de la temperatura de ebullición, De hecho el yodo es un sólido a temperatura ambiente, 
mientras que el bromo es líquido. 

 
 
 
 
 
 

Estructura trigonal plana con ángulos aproximados de 1200 
(es esperable una mayor repulsión de los electrones del doble en-
lace, lo que ocasionará el acercamiento de los átomos de Cl. Por 
tanto, el ángulo de los enlaces Cl-O probablemente sean un poco 
mayor de 1200 y el ángulo Cl-Cl un poco inferior.) 
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(Oviedo. 2019-2020. Julio. 5A) 
a) Indique, de forma razonada, los valores posibles del número cuántico ml, que puede presentar un 

electrón alojado en la subcapa 4d. 
b) Resuelto en la serie correspondiente a “Química del carbono” 

 
Solución: 

a) Para un nivel “d” l = 2. Como ml solamente puede tomar valores enteros (positivos y negativos) des-
de – l a + l, pasando por el valor cero, los posibles valores serán: -2, -1, 0, +1, +2 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 4. 4A) 

Indique, de forma razonada, el tipo de enlace que formarán los elementos X (grupo1, periodo 3) e Y (grupo 
16, periodo 3) cuando se combinen y la fórmula empírica del compuesto formado. 

Solución: 

Los elementos del grupo 1 son los alcalinos. Todos ellos tienen la estructura ns1 en su última capa (n= 
número del periodo). Son elementos metálicos, muy poco electronegativos, y que tienden a perder el 
único electrón “s” de la capa de valencia para formar iones X+. El elemento del periodo 3 es el so-
dio (Na). 

Los elementos de grupo 16 son los calcógenos. La estructura común de la capa de valencia es ns2np4 
(n= número del periodo). Son elementos no metálicos, con una electronegatividad elevada y que, por 
tanto, tienden a ganar electrones formando iones del tipo Y2-. El calcógeno situado en el tercer pe-
riodo es el azufre (S). 

Cuando ambos elementos se combinan lo harán mediante un enlace iónico, formando compues-
tos de fórmula general X2Y. En este caso Na2S (sulfuro de sodio). 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 4. 4B) 

Los valores de electronegatividad de la escala Pauling para los átomos de fósforo y cloro son, respectiva-
mente, 2,1 y 3,0. La molécula PCl3 presenta una geometría molecular de pirámide trigonal. Dibuje la estruc-
tura de la molécula y deduzca, a partir de la estructura y de los datos suministrados, el carácter polar, o no 
polar, del PCl3 

Solución: 

El enlace entre el cloro y el fósforo, dos elementos no metálicos, será covalente. La diferencia de 
electronegatividad entre ambos (de casi una unidad) nos indica que los enlaces es-
tarán polarizados.  

La estructura de pirámide trigonal se debe a la existencia de un par no enlazante so-
bre el fósforo que hace que la estructura se distorsione por la fuerte repulsión que el 
par no enlazante ejerce sobre los electrones de los enlaces Cl-P. 

Los momentos dipolares de los tres enlaces Cl-P se sumarán (vectorialmen-
te) para dar como resultado un momento dipolar resultante no nulo. La molé-
cula, por tanto, será polar. 

 

 (Oviedo. 2018-2019/ 4. 5A) 

De los conjuntos de números cuánticos (n, l, ml y ms) que se indica, identifique, de forma justificada, el que 
representa correctamente un electrón en un átomo: 

a) (3, - 2, -1, -1/2); b) (3, 2, -1, 1/2).   

Solución: 

De ambos conjuntos el primero (a) es incorrecto ya que el número cuántico “l” toma valores ente-
ros desde 0 a n-1. Por tanto, el valor -1 no está permitido. 

El conjunto (b) es correcto. n es un entero. l toma el valor 2, permitido (l= 0… (n-1), valores ente-
ros), ml= -1 (ml= - l… 0… +l, valores enteros), ms= +1/2, - 1/2. 
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(Oviedo. 2018-2019/ 3. 4A) 

Para el elemento (Z= 38) escriba la configuración electrónica en su estado fundamental e indique, de forma 
razonada: 

a) El bloque y el periodo de la tabla periódica a los que pertenece el elemento. 
b) El tipo de ion, anión o catión, que formará con mayor facilidad elemento.  

 
Solución: 

a) Configuración electrónica: 1s22s22p63s23p63d104s24p65s2 

El elemento Z= 38 estará situado en el quinto periodo (número más alto de n) y en el segundo 
grupo, o familia de los alcalino-térreos, ya que la estructura de la última capa 5s2 es característica 
de estos elementos 

b) Los alcalino-térreos son metales (electronegatividad baja), lo que implica que tienden a perder elec-
trones para adquirir la configuración de gas noble. En este caso perderán los dos electrones “s” 
formando iones (cationes) X2+. 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 3. 4B) 

Las temperaturas de ebullición a la presión de 1 atm de las sustancias Br2(l) y ICl(l) son, respectivamente, 
58,8 0C y 97,4 0C. Teniendo en cuenta que las masas molares de ambas sustancias son muy semejantes 
[M(Br2=159,8 g/mol , M(ICl)= 162,35 g/mol)], justifique la diferencia en los valores de las temperaturas de 
ebullición de estas dos sustancias. 

Datos: Valores de electronegatividad: I= 2,66; Cl= 3,16 
 
Solución: 

El bromo es una molécula homonuclear, por tanto no polar. Las únicas interacciones de no enla-
ce entre las moléculas serán del tipo dipolo instantáneo-dipolo inducido (fuerzas de London). 
En este caso, y debido a que el bromo es un átomo relativamente grande, estas fuerzas son bastan-
te intensas lo que motiva que el bromo sea líquido. 

 

 

 

Si consideramos el ICl, existe una diferencia de electronegatividad entre los átomos de 0,5, lo que 
motivará que el enlace I-Cl sea polar. En este caso, por tanto, existirán interacciones dipolo-
dipolo ( Keeson), más intensas que las anteriores, lo que implica que  para romperlas hay que su-
ministrar más energía al compuesto, lo que se traduce en puntos de ebullición más elevados. 

 

 

 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 3. 5A) 

Para el 238

92U  indique, de forma razonada, el número de protones y de neutrones que hay en el núcleo del 

átomo. 

 
Solución: 

Para el isótopo indicado Z = 92. Por tanto, 92 protones.  (Z = número de protones) 

A= 238. Por tanto, n = A – Z = 238 - 92= 146 neutrones. (A = número de nucleones= n+p) 
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(Oviedo. 2018-2019/ 2. 4A) 

Los siguientes diagramas de orbitales corresponden a especies químicas neutras. Indique los diagramas 
que son correctos, los que son incorrectos y los que corresponden a estados fundamentales o excitados del 
átomo neutro. Justifique todas las respuestas. 

 
 
 
 
 
 
 
 
Solución: 

a) Incorrecto, los electrones situados en el nivel 3p tienen iguales los números cuánticos n= 3, l= 1 y 
ml = -1 (por ejemplo), y los tres tienen s= +1/2 con lo cual tienen iguales los cuatro números 
cuánticos, lo cual viola el Principio de Exclusión de Pauli. 

b) Correcto. No existe ningún electrón con los cuatro números cuánticos iguales, aunque esta configu-
ración estaría desfavorecida frente a una configuración en la que los tres electrones 3p tuvieran el 
mismo spin. El hecho de tener dos electrones apareados implica un aporte de energía extra. Es un 
estado excitado. 

c) Correcto. No existe ningún electrón con los tres números cuánticos iguales. Corresponde a un es-
tado fundamental ya que los electrones están situados en los niveles que poseen la menor ener-
gía. Además, los electrones situados en estados con la misma energía (nivel 3p) tienen el mismo 
spin (regla de Hund). 

d) Correcto. No existe ningún electrón con los tres números cuánticos iguales, pero se observa que 
existe un hueco en el orbital 2p, lo que implica que un electrón ha sido promocionado a un nivel 
3p con el consiguiente aporte de energía. Es un estado excitado. 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 2. 4B) 

Escriba las configuraciones electrónicas en estado fundamental de los elementos X (Z=17) e Y (Z=35). Indi-
que el grupo y periodo de la tabla periódica a la que pertenece cada uno de los elementos. A partir de sus 
posiciones en la tabla periódica, indique, de forma razonada, el elemento que previsiblemente presentará el 
valor más elevado de la primera energía de ionización. 

 

Solución: 

Configuración electrónica:     Z = 17: 1s22s22p63s23p5 ;  Z = 35: 1s22s22p63s23p63d104s24p5 

Z= 17 (Cl) 
Tercer periodo (n, última capa = 3). 
Grupo 17 (halógenos). Estructura capa de valencia: ns2np5 

 

Z= 35 (Br) 
Cuarto periodo (n, última capa = 4). 
Grupo 17 (halógenos). Estructura capa de valencia: ns2np5 

El cloro (Z= 17) tendrá una energía de ionización mayor que la del bromo (Z= 35), ya que tiene 
solo tres capas y los electrones de la capa de valencia al estar más cerca del núcleo estarán (ley de 
Coulomb) más fuertemente retenidos. 

El bromo posee cuatro capas. Los electrones de la capa de valencia están más alejados del núcleo, 
disminuyendo, por tanto, la fuerza atractiva, y el otro factor que influye, la carga nuclear que “siente” 
el electrón (carga efectiva), no aumenta como se podría inferir de la existencia de un mayor número 
de protones en el núcleo, ya que la carga es apantallada por los electrones interiores. De esta 
manera la carga efectiva sobre el electrón no aumenta excesivamente y está más débilmente rete-
nido. 
 
 

a) b) 

c) d) 
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(Oviedo. 2018-2019/ 2. 5A) 

Deduzca, a partir de su estructura molecular, el carácter polar, o no polar, de la molécula CH2O que presen-
ta una geometría molecular triangular. 

Datos: Valores de electronegatividad (escala Pauling): H= 2,1; C= 2,5; O= 3,5 
 
Solución: 

Estudiando los valores de las electronegatividades se observa que los enlaces C-H pueden consi-
derarse apolares (un enlace covalente se puede considerar apolar si la diferencia en electronegati-
vidades es inferior a 0,5), mientras que el enlace C-O será polar. Por tanto, hay solamente un mo-
mento dipolar, el correspondiente al enlace C-O. La molécula, en su conjunto, será polar. 

 

 

(Oviedo. 2018-2019/ 1. 1) 

Dibuje el ciclo de Born-Haber y calcule la energía de red ( RedH ) del KI (s) a partir de los siguientes datos:  

• Entalpía estándar de formación del KI (s) [ fH (KI) ]= - 327, 9 kJ/mol. 

• Entalpía de sublimación del K(s) [ SubH K(s) ]= 89,24 kJ/mol 

• Entalpía de sublimación del I2 (s) [ Sub 2H I (s) ]= 62,44 kJ/mol 

• Entalpía de disociación del I2 (g) [ Dis 2H I (g) ]= 151 kJ/mol 

• Primera energía de ionización del K(g) [ IonH K(g) ]= 418,9 kJ/mol 

• Afinidad electrónica del I (g) [ AfiH I(g) ]= - 295,2 kJ/mol 

 

Solución: 

 

 

 

 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

2f sub(K) ion sub(I ) dis afi r ed

1 1
H H H H H H H

2 2
 =  +  +  +  +  + 

(s) 2(S) (s)

1
K I KI

2
+ ⎯⎯→

(g) (g)I K− ++

fH

(g)K

2(g)

1
I

2

(K )sub
H

ionH

( )2sub I
1 H
2


af iH

r edH

(g)I
( )2

dis I

1
H

2


2r ed f sub(K) ion sub(I ) dis afi

1 1
H H ( H H H H H )

2 2
 =  −  +  +  +  + 

r ed

kJ 1 1 kJ kJ
H 327,9 [89,24 418,9 (69,44) (151) ( 295,2)] 647,56

mol 2 2 mol mol
 = − − + + + + − = −



Química 2º Bachillerato. Problemas resueltos  Átomo. Sistema periódico. Enlaces 

 

25 
 

(Oviedo. 2017-2018/ 4. 4A) 

Para los valores de los números cuánticos que se indican n= 4 y ml= - 3, indique: 

a) El valor del número cuántico”. 
b) La notación del subnivel electrónico. 
c) El número de orbitales en el subnivel. 
d) El número máximo de electrones en el subnivel. 

Justifique todas las respuestas. 

 

Solución: 

a) Dado que ml= - 3 y que ml toma valores enteros desde +l hasta – l, se deduce que l=3, valor compa-
tible, además, con el de n, ya que l toma los valores enteros de 0… (n-1). 

b) En notación espectroscópica los subniveles electrónicos con l = 3 se notan como subniveles “f”. 

c) Para l = 3, podemos tener valores de ml= -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3 que cuantizan la orientación espa-
cial de la órbita. En total, siete. Estos niveles tendrán la misma energía (son degenerados) en au-
sencia de campos magnéticos. 

d) Según el Principio de Exclusión no pueden existir dos electrones en el mismo estado de energía (o 
estado cuántico). Como la energía de un electrón viene determinada por los cuatro números cuánti-
cos: n, l, ml y ms se deduce que puede haber un máximo de catorce electrones, dos por órbita. 
Uno con spin +1/2 y otro con spin -1/2. Los dos electrones tendrían la misma energía correspon-
diente a la órbita que ocupan (dada por los valores de n, l y ml), pero diferirían en su energía propia 
o interna, cuantizada por el valor de ms. 

 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 4. 4B) 

Escriba las configuraciones electrónicas, en estado fundamental, de los elementos X (Z=17) e Y (Z=53). In-
dique el grupo y periodo de la tabla periódica a la que pertenece cada uno de los elementos. A partir de sus 
posiciones en la tabla periódica, indique, de forma razonada, el elemento que previsiblemente presentará el 
valor más negativo de la afinidad electrónica. 

 

Solución: 

Configuración electrónica: Z = 17: 1s22s22p63s23p5; Z = 53: 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p5 

Z= 17 (Cl) 
Tercer periodo (n, última capa =3). 
Grupo 17 (halógenos). Estructura capa de valencia: ns2np5 

 

Z= 53 (I) 
Quinto periodo (n, última capa =5). 
Grupo 17 (halógenos). Estructura capa de valencia: ns2np5 

 

La variación de la afinidad electrónica en el sistema periódico será idéntica a la mostrada al hablar de 
la energía de ionización: 

 

• Si un elemento tiende a captar electrones (afinidad electrónica alta) no tenderá a cederlos, 
debiendo de comunicar una gran energía para lograrlo (energía de ionización alta). 

• Si un elemento tiende a ceder electrones habrá que comunicarle poca energía (energía de 
ionización baja) y no tenderá a captarlos (afinidad electrónica baja). 

Por tanto en un grupo la afinidad electrónica aumenta hacia arriba (en el sentido que es 
más negativa). El cloro tendrá una afinidad electrónica más elevada que el I. 
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(Oviedo. 2017-2018/ 4. 5A) 

Indique el tipo de fuerzas intermoleculares que contribuyen, de manera preferente, a mantener en estado lí-
quido el Br2 

Solución: 

El bromo es una molécula homonuclear; por tanto, no polar. Las únicas interacciones de no enla-
ce entre las moléculas serán del tipo dipolo instantáneo-dipolo inducido (fuerzas de London). 
Debido a que el bromo es un átomo relativamente grande, es fácilmente polarizable y estas fuerzas 
son lo suficientemente intensas para que el bromo sea líquido. 

 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 2. 4A) 

El elemento X presenta la siguiente configuración electrónica en estado fundamental: 
1s22s22p63s23p64s23d104p4.  Indique, de forma razonada: 

a) El grupo y periodo de la tabla periódica a los que pertenece el elemento. 
b) El tipo de ion, anión o catión, que formará con mayor facilidad el elemento y la configuración elec-

trónica del ion formado. 
 

Solución: 

a) Cuarto periodo (n, última capa =4). 
Grupo 16 (calcógenos). Estructura capa de valencia: ns2np4 

 

b) Es un no metal al que le faltan dos electrones para adquirir la configuración de gas noble, luego 

tenderá a captar electrones, formando iones negativos (aniones) del tipo X2- 

Configuración electrónica del anión: [X2-]=1s22s22p63s23p63d104s24p6 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 3. 1) 

Dibuje el ciclo de Born-Haber y calcule la energía de red ( RedH ) del KF (s) a partir de los siguientes datos:  

• Entalpía estándar de formación del KF (s) [ fH (KF) ]= - 567,4 kJ/mol. 

• Entalpía de sublimación del K(s) [ SubH K(s) ]= 89,24 kJ/mol 

• Entalpía de disociación del F2 (g) [ Dis 2H F (g) ]= 159 kJ/mol 

• Primera energía de ionización del K(g) [ IonH K(g) ]= 418,9 kJ/mol 

• Afinidad electrónica del F (g) [ AfiH F(g) ]= - 328 kJ/mol 

 
Solución:  

 

 

 

 

 

 

  (g)K

(g) (g)F K− ++
(g)F

subH

ionH

dis

1
H

2


af iH
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Del ciclo se deduce la siguiente relación: 

 

 

Despejando: 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 2. 4B) 

Para los iones O2- y F- indique, de forma razonada, el anión que posee un radio iónico más pequeño: 

Datos: O (Z=8); F (Z=9) 

 

Solución: 

Ambos tienen el mismo número de electrones en la segunda capa (completa), por tanto, los efectos 
repulsivos entre los electrones serán comparables. Sin embargo, el flúor tiene un protón más en 
el núcleo, en consecuencia, los electrones más externos estarán más fuertemente atraídos, pues al 

estar en la misma capa el efecto pantalla no existe. Por tanto, el ión F- será más pequeño. 

 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 2. 5A) 

Indique el valor aceptable para el número cuántico que falta en el conjunto n=3, l = ¿?, ml= - 2. Justifique la 
respuesta. 

 

Solución: 

 

Valor pedido l=2, ya que ml tiene que tomar valores enteros comprendidos entre  - l… 0… +l,  

 

(Oviedo. 2017-2018/ 1. 4A) 

Escriba las configuraciones electrónicas, en estado fundamental, de los elementos X (Z=16) e Y (Z=52). In-
dique el grupo y periodo de la tabla periódica a la que pertenece cada uno de los elementos. A partir de sus 
posiciones en la tabla periódica, indique, de forma razonada, el elemento que previsiblemente presentará el 
valor más bajo del radio atómico. 

 

Solución: 

Configuración electrónica: Z = 16: 1s22s22p63s23p4; Z = 52: 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p4 

Z= 16 (S) 
Tercer periodo  (n, última capa =3). 
Grupo 16 (calcógenos). Estructura capa de valencia: ns2np4 

 

Z= 52 (Te) 
Quinto periodo  (n, última capa =5). 
Grupo 16 (calcógenos). Estructura capa de valencia: ns2np4 

 

El azufre posee tres capas u órbitas, mientras que el teluro tiene cinco, luego el azufre tendrá un 
menor radio atómico. 

f sub ion dis afi r ed

1
H H H H H H

2
 =  +  +  +  + 

r ed f sub ion dis afi

1
H H ( H H H H )

2
 =  −  +  +  + 

r ed

kJ 1 kJ kJ
H 567,4 [89,24 418,9 (159) ( 328)] 827,04

mol 2 mol mol
 = − − + + + − = −
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(Oviedo. 2017-2018/ 1. 4B) 

Para la molécula de CO2, deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la geometría molecular del com-
puesto, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados. 

Datos: C (Z=6); O (Z=8) 

 

Solución: 

Según Lewis la molécula de CO2 puede esquematizarse en la forma: O=C=O.  

Rodeando al átomo central (C) solo hay dos átomos de oxígeno y ningún par no enlazante, por tanto 
la estructura que minimice las repulsiones entre los pares electrónicos de enlace será la lineal con 
un ángulo de 1800. 

 

(Oviedo. 2017-2018/ 1. 5A) 

Para el valor del número cuántico l=1, indique, de forma razonada, el tipo de subcapa que representa y el 
número máximo de electrones permitidos que puede alojar la subcapa. 

 

Solución: 

En notación espectroscópica los subniveles electrónicos con l = 1 se notan como subniveles “p”. 

Para l = 1, podemos tener valores de ml= -1, 0, +1 que cuantizan la orientación espacial de la órbita. 
En total, tres. Estos niveles tendrán la misma energía (son degenerados) en ausencia de campos 
magnéticos. 

Según el Principio de Exclusión no pueden existir dos electrones en el mismo estado de energía (o 
estado cuántico). Como la energía de un electrón viene determinada por los cuatro números cuánti-
cos: n, l, ml y ms se deduce que puede haber un máximo de seis electrones, dos por órbita. Uno 
con spin +1/2 y otro con spín -1/2.  

 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 4. 4A) 

Indique el número cuántico, y sus posibles valores, que representa según la teoría mecanocuántica: 

a) La energía de un orbital. 
b) La orientación espacial de un orbital. 

 
 

Solución: 

a) La energía de un electrón situado en un orbital es función de cuatro números cuánticos: tres que fi-
jan el valor de la energía del orbital considerado: n, l y ml ,  y el número cuántico de spin, ms, 
que cuantiza la energía propia del electrón: 

E Electrón = f (n, l, ml, ms) 
 

En condiciones normales (ausencia de campos magnéticos) los valores de energía dependen 
únicamente de los valores de los números cuánticos n y l. Es decir, aquellos estados de ener-
gía que difieren en el valor de ml  tienen la misma energía (se dice que son degenerados).  

n: número cuántico principal. (valores: n =1, 2, 3 ...)  

l: número cuántico secundario (valores: l =0, 1, 2, 3 ... (n-1) 

b) La orientación espacial de los órbitales queda fijada por el número cuántico magnético: 
ml: número cuántico magnético (valores: ml = - l ... 0 ... +l). 
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(Oviedo. 2016-2017/ 4. 4B) 

Los elementos X e Y ocupan las posiciones de la tabla periódica que se indican a continuación: X perio-
do=4, grupo= 13; Y periodo=4, grupo=17. Indique el elemento que presentará el valor más alto del radio 
atómico. Justifique la respuesta. 

 
Solución: 

Ambos elementos, al estar situados en el mismo periodo, tendrán el mismo número de capas u órbi-
tas (4).  

En un periodo todos los elementos tienen igual número de capas (aunque los elementos de transi-
ción colocan los electrones en el nivel “d” de la penúltima capa, este se encuentra muy cerca de la 
última). En los periodos cortos a medida que vamos hacia la derecha, la carga nuclear efecti-
va aumenta con lo que se produce una disminución del tamaño de los átomos, ya que el efec-
to de repulsión entre los electrones no es grande. 

En los periodos largos la tendencia es mucho más irregular. 

En el cuarto periodo se sigue la tendencia de disminuir el tamaño de izquierda a derecha 

Teniendo esto en cuenta concluimos que tendrá mayor radio atómico el elemento situado en 
el grupo 13 (grupo del boro). 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 4. 5A) 

Indique el tipo de hibridación del átomo central en las siguientes moléculas: 

a) SiCl4 (geometría tetraédrica) 
b) HCN (geometría lineal) 

 
Solución: 

a) Geometría tetraédrica, cuatro lóbulos. Híbridos sp3 
b) Geometría lineal, dos lóbulos. Híbridos sp 

 
(Oviedo. 2016-2017/ 3. 4A) 

Para el elemento X, caracterizado por pertenecer al grupo 15 y al periodo 4 de la tabla periódica: 

a) Escriba la configuración electrónica en el estado fundamental. 
b) Indique su número atómico. 
c) Indique el número de electrones desapareados que presenta el estado fundamental. 
d) Escriba la configuración electrónica que presenta el anión X3- en estado fundamental. 

 
Solución: 

a) y   b) Z = 33: 1s22s22p63s23p63d104s24p3 
c) Presentará tres electrones desapareados, los situados en los orbitales p (px, py y pz) de la cuarta ca-

pa, ya que según la regla de Hund tienden a colocarse con spin paralelo. 
d) [X3-]: 1s22s22p63s23p63d104s24p6 . Tres electrones más. Configuración de gas noble. 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 3. 4B) 

Justifique la diferencia en los valores de las temperaturas normales de ebullición del NH3 (239,8 K) y del NF3 
(144,1 K), si las dos moléculas presentan la misma estructura molecular (pirámide trigonal) y las dos son po-
lares. 

Solución: 

La diferencia en los puntos de ebullición se debe a que el amoniaco formará enlaces de hidró-
geno, mientras que el NF3 no tiene esa posibilidad y la única interacción entre sus moléculas sería 
debida a fuerzas de van del Waals. 

El enlace de hidrógeno se da cuando átomos con electronegatividad elevada, y pequeños, tales 
como O, N y F (situados en el segundo periodo), están unidos al H. El llamado “enlace de hidró-
geno” es considerablemente más fuerte que las llamadas fuerzas de van der Waals. 
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(Oviedo. 2016-2017/ 3. 5A) 

Deduzca el carácter polar o no polar de la molécula BeCl2 que presenta una geometría molecular lineal. 

 

Solución: 

Los enlaces en la molécula de BeCl2 son claramente polares, pero la molécula en su conjunto se-
rá apolar, ya que debido a su geometría lineal los momentos dipolares de los enlaces se anularán 
dando un momento dipolar (de la molécula) nulo. 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 2. 4A) 

El elemento X presenta la siguiente configuración electrónica en estado fundamental: 1s22s22p63s23p64s2.  
Indique, de forma razonada: 

a) El grupo y periodo de la tabla periódica a los que pertenece el elemento y su carácter metálico o no 
metálico. 

b) El tipo de ion, anión o catión, que formará el elemento. 
 
 

Solución: 

a) Cuarto periodo (n, última capa =4). 
Grupo 2 (alcalino-térreos). Estructura capa de valencia: ns2 

 

b) Es un metal, luego tenderá a perder electrones, formando iones positivos(cationes) del tipo X2+ 

Configuración electrónica del catión: [X2+]=1s22s22p63s23p6 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 2. 4B) 

Los puntos de ebullición normales del propan-1-ol, C3H8O, y del metoxietano (etil metil éter, C3H8O) son 
97,4 0C y 7 0C, respectivamente. Justifique la diferencia en los valores de los puntos de ebullición normales 
de los dos compuestos. 

 

Solución: 

La diferencia en los puntos de ebullición se debe a que el alcohol formará enlaces de hidrógeno, 
mientras que el éter no tiene esa posibilidad y la única interacción entre sus moléculas sería debida 
a fuerzas de van del Waals. 

El enlace de hidrógeno se da cuando átomos con electronegatividad elevada, y pequeños, tales 
como O, N y F (situados en el segundo periodo), están unidos al H. Aunque el llamado “enlace de 
hidrógeno” no llega a la categoría de enlace (es veinte veces más débil que un enlace covalente) es 
considerablemente más fuerte que las llamadas fuerzas de van der Waals. 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 2. 5A) 

Indique el tipo de hibridación que presenta el átomo de carbono en: 

a) La molécula de HCN (geometría lineal). 
b) La molécula de CCl4 (geometría tetraédrica) 
 
 

Solución: 

a) Geometría lineal, dos lóbulos, híbridos sp 

b) Geometría tetraédrica, cuatro lóbulos, híbridos sp3 
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(Oviedo. 2016-2017/ 1. 4A) 

Escriba las configuraciones electrónicas, en estado fundamental, de los elementos X (Z=19) e Y (Z=36). In-
dique el grupo y periodo de la tabla periódica a la que pertenece cada uno de los elementos. A partir de sus 
posiciones en la tabla periódica, indique, de forma razonada, el elemento que previsiblemente presentará el 
valor más bajo de la primera energía de ionización 

 
Solución: 

Configuración electrónica: Z = 19: 1s22s22p63s23p64s1; Z = 36: 1s22s22p63s23p63d104s24p6 

Z= 19 (K) 
Cuarto periodo (n, última capa =4). Grupo 1 (alcalinos). Estructura capa de valencia: ns1 

 

Z= 36 (Kr) 
Cuarto periodo (n, última capa =4). Grupo 18 (g. nobles). Estructura capa de valencia: ns2np6 

Tendrá una mayor energía de ionización el gas noble debido a la especial estabilidad de la con-
figuración ns2np6. Luego el potasio tendrá una energía de ionización más baja. 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 1. 4B) 

Para el anión carbonato, CO3
2-, deduzca la estructura de Lewis. Indique y dibuje la geometría molecular del 

anión, según la TRPECV, y los ángulos de enlace aproximados. 

Datos: C (Z= 6), O (Z= 8) 

 

Solución: 

El anión carbonato tendrá una estructura triangular (con ángulos de enlace de 1200), ya que el 
carbono se une a tres oxígenos y no hay pares no enlazantes que distorsionen la molécula.  

 

 

 

 

 

 

(Oviedo. 2016-2017/ 1. 5A) 

Escriba el valor de los números cuánticos n y l para los orbitales de la subcapa 3d 

 

Solución: 

n = 3, l =2 (nivel d) 

  

Cada oxígeno tiene un electrón más 
(siete en total), debido a la carga eléc-

trica negativa (2-) del ion. 


