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ENLACES

0 CUESTIONS

e Xeometria molecular no enlace covalente

1. En base ao modelo de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV), predi razoada-
mente para a molécula de AICI; a stiia xeometria electrénica suxerindo o valor aproximado do angulo
de enlace e indica o tipo de hibridacion que empregaria o atomo de aluminio na molécula para formar
os enlaces correspondentes.

(A.B.A.U. extr. 23)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucion triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Molécula de cloruro de aluminio: AlCl,.
O atomo central é do aluminio, que ten tres electrons na capa de valencia. A configuracion electrénica do
atomo de aluminio (Z = 13) no estado fundamental é 1s® 2s* 2p® 3s® 3p’, pero para formar tres enlaces ten
que separar («desaparear») os dous electrons 3s, elevando un deles ao orbital 3p. O custo de enerxia de ex-
citacion compénsase coa enerxia dos enlaces que se van a formar. A configuracion electrénica do atomo de
aluminio excitado é 1s® 2s® 2p® 3s® 3px 3py- .

Os tres electrons desapareados forman tres enlaces, cada un cun electron desapareado dun ato- :CI:AIZCI:

mo de cloro, como se ve no diagrama de puntos de electréns de Lewis: Cl:
(A molécula AICl; é unha excepcidn 4 regra do octete, que establece que os atomos tenden a
unirse de xeito que cada atomo tefia oito electrons na stia capa de valencia. No atomo de alumi- Cl

nio s6 hai seis (tres pares de) electrdns). |
Segundo a TRPECV, a xeometria electronica de 3 pares de electrons é triangular plana. A mo- Al
lécula é triangular plana, cun angulo CI-Al-Cl de 120°. cr” Cl
Na teoria da hibridacion, os orbitais s, px, py € ps, solucions da ecuacion de onda para certas condicioéns re-
xidas polos niimeros cuanticos n, I e m, poden substituirse por certas combinaciéns lineais deles chamadas
orbitais hibridos.

Combinando os orbitais s e p poddense formar tres tipos de orbitais hibridos:

« 2 orbitais sp, formados pola hibridacion do orbital s e un orbital p. Estan dirixidos en sentidos opostos
dunha lifia recta, formando un angulo de 180°.

(Quedan dous orbitais p sen hibridar, que poderian formar parte de enlaces ).

« 3 orbitais sp?, formados pola hibridacion do orbital s e dous orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun triangulo equilatero, formando angulos de 120°.

(Queda un orbital p sen hibridar que poderia ser parte dun enlace 7).

« 4 orbitais sp®, formados pola hibridacion do orbital s e os tres orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun tetraedro, formando angulos de 109,5°.

2 hibridos sp 3 hibridos sp? 4 hibridos sp®

-
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A hibridacién que presenta o atomo de aluminio neste composto es sp? que é a que corresponde unha dis-
tribucién triangular plana con angulos de 120°.

2. a) Aplicando a teoria de repulsién dos pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) deduce razoa-
damente a xeometria electrénica e molecular da molécula de tricloruro de fésforo, indicando cal seria
o valor aproximado do angulo de enlace.
b) Sabendo que a xeometria electronica na molécula de SiF, é tetraédrica, discute razoadamente que
tipo de orbitais hibridos empregaria o atomo de silicio para formar os enlaces correspondentes, como
se forman os ditos orbitais hibridos e a distribucion de electrons nestes.
(A.B.A.U. ord. 23)

Solucion:

a) Molécula de tricloruro de fésforo: PCls.

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electréons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un atomo formando parellas, nas que a repul-
sioén entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsion de dous pares da
unha disposicién lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

O atomo central é o fosforo, que ten 5 electréns na stia capa de valencia. A configuracion electronica do
atomo de fosforo (Z = 15) no estado fundamental é: [Ne] 3s® 3px 3py 3ps. Tres destes electrons for-
man enlaces covalentes cos tres &tomos de cloro, mentres que os outros dous permanecen como :CI:P
un par solitario non enlazante, como se ve no diagrama electréon-punto de Lewis: :
Segundo a TRPECYV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica.

A forma da molécula determinase a partir da posiciéon dos atomos (sen ter en conta os pares non pP.
enlazantes). O atomo de fosforo esta no centro do tetraedro e os tres &tomos de cloro estan dis- C[/ \"Cl
postos en tres vértices, pero no cuarto vértice hai un par non enlazante que non se «ve».

A forma da molécula de PCl, é piramidal aplanada. P..
Dado que o par non enlazante esta mais preto do &tomo de foésforo que os pares de enlace, a re- cr” \ICI
pulsion entre o par non enlazante e os pares de enlace é maior que entre os pares de enlace e c
entre si, e fard que os atomos de cloro se acheguen un pouco mais. O dngulo de enlace CI-P-Cl seria algo
inferior a 109,5°.

(Segundo a Wikipedia o angulo na molécula de PCl; é de 100°).

F
b) Molécula de fluoruro de silicio: SiF,. S|i
A xeometria electronica da molécula de SiF, ¢ tetraédrica, o que implica que o atomo de silicio -~ \ F
utiliza orbitais hibridos sp® para formar enlaces co fluor. F
Na teoria da hibridacidn, os orbitais s, px, py € p., solucions da ecuacion de onda para certas condicioéns re-
xidas polos ntimeros cuanticos n, I e m, poden substituirse por certas combinacions lineais deles chamadas
orbitais hibridos.
Combinando os orbitais s e p pddense formar tres tipos de orbitais hibridos:
« 2 orbitais sp, formados pola hibridacién do orbital s e un orbital p. Estan dirixidos en sentidos opostos
dunha lifia recta, formando un angulo de 180°.
(Quedan dous orbitais p sen hibridar, que poderian formar parte de enlaces ).
« 3 orbitais sp?, formados pola hibridacién do orbital s e dous orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun triangulo equilatero, formando angulos de 120°.
(Queda un orbital p sen hibridar que poderia ser parte dun enlace ).
« 4 orbitais sp®, formados pola hibridacion do orbital s e os tres orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun tetraedro, formando angulos de 109,5°.

2 hibridos sp 3 hibridos sp? 4 hibridos sp?


https://es.wikipedia.org/wiki/Tricloruro_de_f%C3%B3sforo
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-

A configuracién electronica do atomo de silicio (Z = 14) no estado fundamental é [Ne] 3s® 3px 3py, pero ten
a posibilidade de enlazarse con catro 4tomos de flior. Para iso, ten que separar, («desaparear») os dous
electrons 3s, elevando un deles ao orbital 3p baleiro. O custo de enerxia de excitacién compénsase coa
enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracién electronica do atomo de silicio excitado é [Ne] 3s* 3px 3py 3ps.

Cando se hibridan, formanse 4 orbitais sp®, cada un contén un electrén non apareado. Cada un destes orbi-
tais hibridos se solapa cun orbital 2p dun 4tomo de flior para formar o enlace ¢ que albergara dous elec-
trons, un de cada atomo.

3. Aplicando a teoria de repulsion dos pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) xustifique a xeo-
metria electronica e molecular das seguintes especies: tetrafluoruro de carbono e tricloruro de arséni-
co.

(A.B.A.U. extr. 22)

Solucion:

Molécula de tetrafluoruro de carbono: CF,.

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) sup6n que os electréns de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un atomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sua capa de valencia.

A configuracion electronica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s? 2s® 2px 2py, que s
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electrons 2s? elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracion elec-
trénica do 4tomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2p; 2p;. S
O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar. F C F
Os catro electrons forman enlaces covalentes o cos catro Atomos de flior, como se ve no diagrama Nt
electron-punto de Lewis: -

Segundo a TRPECV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica. F
O atomo de carbono esta no centro do tetraedro e os catro atomos de flior estin nos vértices. |
O angulo F-C- F vale 109,5". G
F” \F

F
Molécula de tricloruro de arsénico: AsCls.

O atomo central é o de arsénico, que ten 5 electrons na sta capa de valencia. A configuracion electrénica
do 4tomo de arsénico (Z = 23) no estado fundamental é: [Ar] 4s® 4px 4py 4p,. Tres destes elec-
trons forman enlaces covalentes cos tres &tomos de cloro, mentres que os outros dous permane- :CI:As:CI:

cen como un par solitario non enlazante, como se ve no diagrama electrén-punto de Lewis: Cl:
Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica.
A forma da molécula determinase a partir da posiciéon dos atomos (sen ter en conta os pares non A

enlazantes). O atomo de arsénico esta no centro do tetraedro e os tres atomos de cloro estan dis- Cl/ i‘\CI
postos en tres vértices, pero no cuarto vértice hai un par non enlazante que non se «ve».

A forma da molécula de AsCl; é piramidal achatada. As.
Dado que o par non enlazante esta mais preto do atomo de arsénico que os outros pares enla- cr” \ICI
zantes o, a repulsién entre os pares de electrons non enlazante e os pares de enlace ¢ é maior c
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que entre os pares ¢ entre si, e fard que os tomos de cloro achéguense un pouco. O angulo de enlace Cl-
As—Cl seria algo menor que 109,5°, que é o angulo entre os vértices dun tetraedro regular.
(Segundo a Wikipedia o angulo na molécula do AsCl, é de 98,5°).

4. a) Razoa a xeometria que presentan as moléculas de H,O e CO, segundo a teoria de repulsion de
pares electronicos da capa de valencia (TRPECV) e indica o valor previsible do angulo de enlace.
(A.B.A.U. ord. 22, extr. 20)

Solucion:

a) Molécula de agua: H,O.
A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sioén entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsion de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

O atomo central é o osixeno, que ten 6 electrons na stia capa de valencia. A configuracion electrénica do
atomo de osixeno (Z = 8) no estado fundamental é: 1s® 2s* 2p% 2py 2p;. Dous destes electrons forman “5:H
enlaces covalentes cos dous atomos de hidroéxeno, mentres que os outros catro estan distribuidosen  "**"
dous pares non enlazantes, como se ve no diagrama electréon-punto de Lewis:

Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica.

A forma da molécula determinase a partir da posiciéon dos atomos (sen ter en conta os pares non |
enlazantes). O atomo de osixeno esta no centro do tetraedro e os dous atomos de hidréxeno es- /O\ .

tan dispostos en dous vértices, e nos outros dous estan os dous pares non enlazantes que non se

«ve». A forma da molécula de H,O ¢é triangular plana.

Dado que os pares non enlazantes estan mais preto do atomo de osixeno que os pares de enlace, a H
repulsioén entre cada par non enlazante e os pares de enlace é maior que entre os pares de enlacee  O-H
entre si, e fard que os atomos de hidroxeno se acheguen un pouco mais. O angulo é inferior a 109,5°.

A molécula de H,O é un triangulo cun angulo H-O-H de 105°.

Molécula de dioxido de carbono: CO,.

O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sta capa de valencia.

A configuracion electrénica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s® 2s® 2px 2py, que s
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electréns 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-
tronica do 4tomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2py 2p;.

O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Dous destes electréns forman enlaces covalentes ¢ cos dous atomos de osixeno, mentres que os outros
dous forman enlaces 7 con eses mesmos atomos, como se ve no diagrama electron-punto de Lewis:
:QuCEO:

Segundo a TRPECV, os enlaces 7 non se tefien en conta e a xeometria electronica de 2 pares de electrons é
lineal. A molécula de CO, é lineal, O=C=0, cun angulo O-C-0O de 180°.

5. Indica se as moléculas CS, e NCl; tefien ou non momento dipolar.
(A.B.A.U. extr. 21)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un atomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os ) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.


https://es.wikipedia.org/wiki/Tricloruro_de_ars%C3%A9nico#:~:text=El%20AsCl%203%20es%20una%20mol%C3%A9cula%20piramidal%20con,y%20%CE%BD4%20(E)%20152%20cm%20-1.%205
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Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsion de dous pares da
unha disposicién lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Molécula de disulfuro de carbono: CS,.

O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sia capa de valencia.

A configuracién electrénica do tomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s* 2s* 2px 2py, que s6
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electrons 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracion elec-
trénica do 4tomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2p; 2p;.

O custo de enerxia de excitaciéon compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Dous destes electrons forman enlaces covalentes ¢ cos dous atomos de xofre, mentres que os outros dous
forman enlaces 7 con eses mesmos atomos, como se ve no diagrama electron-punto de Lewis: :SIIC:IS:
Segundo a TRPECYV, os enlaces 1 non se tefien en conta e a xeometria electronica de 2 pares de electrons é
lineal. A molécula de CS, é lineal cun angulo S—C-S de 180°.

A electronegatividade mide a tendencia que ten un atomo a atraer cara a si o par de electréns do enlace e a
resistencia a deixalos marchar.

Como o xofre é mais electronegativo que o carbono, existe un momento dipolar de enlace C>* — S*, que se
representa por un vector. Pero como ambos enlaces estan dirixidos en sentidos opostos, $*~ «— C* — S>, e
o valor de cada momento dipolar é o mesmo, o momento dipolar da molécula, que é a resultante dos vecto-
res, é nulo. A molécula de CS, non é polar.

Molécula de tricloruro de nitréoxeno: NClL,.

O atomo central é o nitroxeno, que ten 5 electrons na sia capa de valencia. A configuracién electrénica do
atomo de nitroéxeno (Z = 7) no estado fundamental é: 1s* 2s” 2px 2py 2p;. Tres destes electrons for-
man enlaces covalentes cos tres &tomos de cloro, mentres que os outros dous permanecen como :Cl
un par solitario non enlazante, como se ve no diagrama electrén-punto de Lewis:

Segundo a TRPECYV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica.

A forma da molécula determinase a partir da posiciéon dos atomos (sen ter en conta os pares non N
enlazantes). O dtomo de nitrdxeno esta no centro do tetraedro e os tres atomos de cloro estan Cl/ ‘\CI
dispostos en tres vértices, pero no cuarto vértice hai un par non enlazante que non se «ve». Cl

Cl:
*Cl:

.o
Io

4

x
.

. x
.
.

D

.

A forma da molécula de NCl, é piramidal achatada. Cr—-'('N \CI
C

Dado que o par non enlazante esta mais preto do &tomo de nitréxeno que os pares de enlace, a repulsion
entre o par non enlazante e os pares de enlace é maior que entre os pares de enlace e entre si, e fara que os
atomos de cloro se acheguen un pouco mais. O angulo de enlace CI-N-Cl seria algo inferior a 109,5°.

A molécula de NCI, é polar. As electronegatividades dos atomos de Cl e N son moi similares e [{J

os enlaces Cl-N tefien un momento dipolar de enlace nulo (ou moi pequeno). Pero o par non CI/ \"Cl
enlazante do nitréxeno non se compensa. Como esta moi préoximo ao atomo de nitréxeno, o Cl
momento dipolar sera pequeno.

6. Razoa que xeometria presenta a molécula de diclorometano (CH,Cl,) aplicando a teoria de repulsion
dos pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) e discute a polaridade da molécula.
(A.B.A.U. ord. 21)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electréons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sién entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacion mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsién de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sta capa de valencia.
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A configuracién electrénica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s* 2s® 2px 2py, que s6

ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que

separar («desaparear») os dous electréns 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-

tronica do 4tomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2p; 2p;.

O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Os catro electrons forman enlaces covalentes, dous cos dous atomos de cloro e os outros dous cos dous ato-
H

ee xe

mos de hidréxeno, como se ve no diagrama electréon-punto de Lewis: :CIICIH

:Cl: H
Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica. O atomo de (|:
carbono estd no centro do tetraedro e dous 4tomos de cloro estan en dous vértices e os dous éto—H/ \\"CI
mos de hidroxeno estan nos outros dous vértices. Cl

Debido 4 repulsioén entre os pares non enlazantes dos atomos de cloro vecifios, o angulo en- H8+

tre os enlaces CI-C~-Cl é maior que 109,5°, e a forma da molécula é piramidal. |

A electronegatividade mide a tendencia que ten un dtomo a atraer cara a si o par de elec- c

trons do enlace e a resistencia a deixalos marchar. H> \\Q: cl®
Como o cloro é mais electronegativo que o carbono, existe un momento dipolar de enlace E

C™ — CI*, que se representa por un vector. O carbono é mais electronegativo que o hi- C

dréxeno, polo que tamén existe un momento dipolar de enlace H* — C*,
A resultante dos vectores momento dipolar dos enlaces non se anula e a molécula é polar.

7. Empregando a teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) razoa cal sera a
xeometria e a polaridade das moléculas Bel, e CHCI,.
(A.B.A.U. ord. 20)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os ) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucion triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Molécula de ioduro de berilio: BeL,.

El atomo central es el de Be, que ten duos electrons na capa de valencia. A configuracion electrénica do
atomo de berilio (Z = 4) no estado fundamental é 1s® 2s?, pero para poder enlazarse ten que separar, («desa-
parear») os dous electrdns, elevando un deles ao orbital 2p. O custo de enerxia de excitaciéon compénsase
coa enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracion electronica do atomo de berilio excitado é 1s® 2s* 2px.

Os dous electrons desapareados forman dous enlaces, cada un cun electrén desapareado dun atomo de io-
do, como se ve no diagrama de puntos de electréns de Lewis: 2:I§Bef:l§

(A molécula Bel, é unha excepcion a regra do octete, que establece que os a&tomos tenden a unirse de xeito
que cada atomo tefa oito electrons na sia capa de valencia. No atomo de berilio s6 hai catro (dous pares
de) electroéns).

Segundo a TRPECV, a xeometria electronica de 2 pares de electréns é lineal. A molécula é lineal cun angu-
lo I-Be-I de 180°.

A electronegatividade mide a tendencia que ten un atomo a atraer cara a si o par de electrons do enlace e a
resistencia a deixalos marchar.

Como o iodo é mais electronegativo que o berilio, existe un momento dipolar de enlace Be> — I, que se
representa por un vector. Pero como ambos enlaces estan dirixidos en sentidos opostos, I «—Be* — I*, e
o valor de cada momento dipolar é o0 mesmo, o momento dipolar da molécula, que é a resultante dos vecto-
res, é nulo. A molécula de Bel, non é polar.

Molécula de triclorometano: CHCI,.
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O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sta capa de valencia.
A configuracion electrénica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s® 2s® 2px 2py, que s
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electréns 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-
tronica do atomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2py 2p;.
O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.
Os catro electrons forman enlaces covalentes, tres cos tres éEtoomos de cloro e o outro co 4tomo de hidroxe-
icl:

no, como se ve no diagrama electréon-punto de Lewis: :CI:C:H

:Cl: H
Segundo a TRPECV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica. O atomo de |
carbono atdpase no centro do tetraedro, os tres atomos de cloro estan en tres vértices e o tomo Cl/ \‘"CI

de hidréxeno no cuarto vértice. Cl
Debido 4 repulsioén entre os pares non enlazantes dos atomos de cloro vecifios, o angulo en- H8+

tre os enlaces C-Cl é maior que 109,5°, e a forma de molécula é de piramide achatada. T

O cloro é mais electronegativo que o carbono, polo que existe un momento dipolar de enla- Cf’*

ce C* — CI*. O carbono é mais electronegativo que o hidroxeno, polo que existe un cl< lt‘ cl”
momento dipolar de enlace H* — C*. A resultante dos vectores momento dipolar dos enla- &

ces C* — CI non se anula, sen6n que apunta cara ao centro do triAngulo formado polos
tres cloros, o que, unido ao momento dipolar do enlace H>* — C*, produce un momento dipolar resultante
cara a ese mesmo punto, e a molécula é polar.

8. O fluor e o osixeno reaccionan entre si formando difluoruro de osixeno (OF,). Indica razoadamente:
a) A estrutura de Lewis e o tipo de enlace que existira na molécula.
b) A disposicion dos pares electrénicos, a xeometria molecular, o valor previsible do angulo de enlace

e se é polar ou apolar.
(A.B.A.U. extr. 19)

Solucion:

a) As configuracions electrénicas dos atomos son:

F(Z =9): 1s? 2s? 2p°

0(Z=3): 1s® 2s® 2p*

O atomo central é o osixeno, que ten 6 electrons na sia capa de valencia. Dous destes electrons forman en-

laces covalentes cos dous atomos de fliior, mentres que os outros catro estan distribuidos en dous pares non

enlazantes, como se ve no diagrama electrén-punto de Lewis: :FIOIF:

O composto tera enlace covalente. Cada atomo de fldor comparte o seu electréon desapareado con un dos

electrons desapareados do osixeno.

b)

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electréns de valen-

cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-

sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en

conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes

e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da

unha disposicién lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de

120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Segundo a TRPECYV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica.

A forma da molécula determinase da posicién dos 4&tomos (sen ter en conta os pares non enlazan- F

tes). Na molécula de difluoruro de osixeno, o 4tomo de osixeno esta no centro do tetraedro e os

dous atomos de flior en dous vértices, e nos outros dous estan os pares non enlazantes que non . /O
F \™

«se ven». A molécula sera triangular plana: |

F
Estes pares non enlazantes atopanse mais cerca do 4tomo de osixeno que os pares de enlace cos atomos de
flior. Ao estar mais cerca, deberianse repeler con mais forza, abrindo o 4ngulo entre eles e facendo mais
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pequeno o angulo entro os enlaces cos atomos de fldor. Para unha molécula simétrica, como o metano, o
angulo de enlace é de 109,5°, polo que na molécula de difluoruro de osixeno deberia ser menor.

(O angulo medido experimentalmente é de 103°).

A electronegatividade mide a tendencia que ten un dtomo a atraer cara a si o par de electréns do enlace e a
resistencia a deixalos marchar.

Como o fluor é mais electronegativo que o osixeno, existe un momento dipolar de enlace

0% — F®, que se representa por un vector. Como os vectores momento dipolar O — F*forman K
un angulo de 103°, a stia suma vectorial non é nula, e a molécula sera polar.

-5

+d

0.
£ \

9. Establece a xeometria das moléculas BF; e NH; mediante a teoria da repulsion de pares de electrons
da capa de valencia (TRPEV).
(A.B.A.U. ord. 19)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electréons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un atomo formando parellas, nas que a repul-
sioén entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsion de dous pares da
unha disposicién lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Molécula de fluoruro de boro: BF,.

O atomo central é o boro, que ten tres electrons na capa de valencia. A configuracién electronica do &tomo
de boro (Z = 5) no estado fundamental é 1s* 2s® 2p*, pero para formar tres enlaces ten que separar («desapa-
rear») os dous electrons 2s, elevando un deles ao orbital 2p. O custo de enerxia de excitacién compénsase
coa enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracion electronica do 4&tomo de boro excitado é 1s® 2s* 2p; 2py.

Os tres electrons desapareados forman tres enlaces, cada un cun electron desapareado dun atomo de fltor,
como se ve no diagrama de puntos de electrons de Lewis: F E F

(A molécula BF, é unha excepcion a regra do octete, que establece que os 4&tomos tenden a unirse de xeito
que cada atomo tefia oito electrons na sua capa de valencia. No atomo de boro s6 hai seis (tres pares de)

electrons). F
Segundo a TRPECV, a xeometria electronica de 3 pares de electrons é triangular plana. A mo- |
lécula é triangular plana, cun angulo F-B-F de 120°. o B -

Molécula de amoniaco: NHs.

O atomo central é o nitroxeno, que ten 5 electrons na sia capa de valencia. A configuracion electro-

nica do atomo de nitréxeno (Z = 7) no estado fundamental é: 1s® 2s® 2p; 2py 2p;. Tres destes elec- H N:H
trons forman enlaces covalentes cos tres atomos de cloro, mentres que os outros dous permanecen H
como un par solitario non enlazante, como se ve no diagrama electrén-punto de Lewis:

Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica. N.

A forma da molécula determinase a partir da posiciéon dos atomos (sen ter en conta os pares non H \"H
enlazantes). O atomo de nitroxeno esta no centro do tetraedro e os tres &tomos de hidréxeno es- H
tan dispostos en tres vértices, pero no cuarto vértice hai un par non enlazante que non se «ve».

A forma da molécula de NH; é piramidal achatada. N
Dado que o par non enlazante esta mais preto do atomo de nitréxeno que os pares de enlace,a H \"H
repulsion entre o par non enlazante e os pares de enlace é maior que entre os pares de enlace e H
entre si, e fara que os atomos de hidroxeno se acheguen un pouco mais. O angulo de enlace H-N-H sera al-
go inferior a 109,5°.

Na molécula de trifluoruro de boro, non existe ese par non enlazante e, por tanto, a molécula é triangular
plana.
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10. Deduce a hibridacién do &tomo central na molécula de BeF,.
(A.B.A.U. ord. 19)

Solucion:

Na teoria da hibridacion, os orbitais s, px, py € p., solucions da ecuacion de onda para certas condicioéns re-
xidas polos niimeros cuanticos n, I e m, poden substituirse por certas combinacions lineais deles chamadas
orbitais hibridos.

Combinando os orbitais s e p pédense formar tres tipos de orbitais hibridos:

« 2 orbitais sp, formados pola hibridacion do orbital s e un orbital p. Estan dirixidos en sentidos opostos
dunha lifia recta, formando un angulo de 180°.

(Quedan dous orbitais p sen hibridar, que poderian formar parte de enlaces ).

« 3 orbitais sp?, formados pola hibridacién do orbital s e dous orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun triangulo equilatero, formando angulos de 120°.

(Queda un orbital p sen hibridar que poderia ser parte dun enlace ).

« 4 orbitais sp®, formados pola hibridacion do orbital s e os tres orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun tetraedro, formando angulos de 109,5°.

2 hibridos sp 3 hibridos sp? 4 hibridos sp?

™

Molécula de fluoruro de berilio: BeF,.

A configuracién electrénica do 4tomo de berilio (Z = 4) no estado fundamental é 1s* 2s®, pero para poder
enlazarse ten que separar, («desaparear») os dous electrons, elevando un deles ao orbital 2p. O custo de
enerxia de excitaciéon compénsase coa enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracién electrénica do atomo de berilio excitado é 1s® 2s* 2ps

Ao ter dous electrons desapareados, pode formar dous enlaces. Para iso, os orbitais s e py hibridanse, dando
lugar a dous orbitais hibridos sp que se dispofien linealmente en sentidos opostos.

Ao compartir cada un dos electréns que ocupan estes orbitais hibridos, cun electrén desapareado dun ato-
mo de fldor, férmase a molécula de BeF, que é lineal: F-Be-F.

(A molécula de BeF, é unha excepcion 4 regra do octete, que afirma que os atomos tenden a formar enlaces
de tal xeito que cada 4tomo ten oito electréns na stia capa de valencia. No atomo de berilio s6 hai catro
(dous pares de) electrons).

11. Razoa se o seguinte enunciado é verdadeiro ou falso:

A molécula de metano é tetraédrica e polar.
(A.B.A.U. extr. 18)

Solucion:

Falso (polar) e verdadeira (tetraédrica).

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucion triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

Molécula de metano: CH,.
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O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sta capa de valencia.

A configuracion electrénica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s® 2s® 2px 2py, que s
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electréns 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-
tronica do atomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2py 2p;.

O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Os catro electréons forman enlaces covalentes, tres cos catro atomos de hidréxeno, como se ve no diagrama

electron-punto de Lewis: H :!(—:!: H H

H |
Segundo a TRPECYV, a xeometria electronica de 4 pares de electrons é tetraédrica. O atomo de H C‘\\H
carbono esti no centro do tetraedro e os catro Atomos de hidroxeno estan nos vértices. H
A electronegatividade mide a tendencia que ten un atomo a atraer cara a si o par de electréons do
enlace e a resistencia a deixalos marchar. H
Como o hidréxeno é algo mais electronegativo que o carbono, existe un pequeno momento dipo- |
lar de enlace H* — C%, que se representa por un vector. é

Como a distribucién é simétrica, a disposicion tetraédrica dos catro enlaces fai que o momento H~  \"H
dipolar da molécula sexa nulo. A molécula de CH, non é polar. H

12. Explica a hibridaciéon do atomo central na molécula de BeCls,.
(A.B.A.U. ord. 18)

Solucion:

Na teoria da hibridacion, os orbitais s, px, py € p., solucions da ecuacion de onda para certas condicioéns re-
xidas polos ntimeros cuanticos n, I e m, poden substituirse por certas combinacions lineais deles chamadas
orbitais hibridos.

Combinando os orbitais s e p pédense formar tres tipos de orbitais hibridos:

« 2 orbitais sp, formados pola hibridacion do orbital s e un orbital p. Estan dirixidos en sentidos opostos
dunha lifia recta, formando un angulo de 180°.

(Quedan dous orbitais p sen hibridar, que poderian formar parte de enlaces ).

« 3 orbitais sp?, formados pola hibridacién do orbital s e dous orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun triangulo equilatero, formando angulos de 120°.

(Queda un orbital p sen hibridar que poderia ser parte dun enlace ).

« 4 orbitais sp®, formados pola hibridacion do orbital s e os tres orbitais p. Estan dirixidos cara aos vértices
dun tetraedro, formando angulos de 109,5°.

2 hibridos sp 3 hibridos sp? 4 hibridos sp?

™

Molécula de cloruro de berilio: BeCl,.

A configuracién electrénica do 4tomo de berilio (Z = 4) no estado fundamental é 1s® 2s?, pero para poder
enlazarse ten que separar, («desaparear») os dous electrons, elevando un deles ao orbital 2p. O custo de
enerxia de excitaciéon compénsase coa enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracién electronica do dtomo de berilio excitado é 1s* 2s* 2ps.

Ao ter dous electrons desapareados, pode formar dous enlaces. Para iso, os dous orbitais s e py hibridanse,
dando lugar a dous orbitais hibridos sp que se dispofien linealmente en sentidos opostos.

Ao compartir cada unha dos electrons que ocupan estes orbitais hibridos, cun electrén desapareado dun
atomo de cloro, formase a molécula de BeCl, que é linea}.‘ .

O diagrama de Lewis para a molécula de BeCl, é: :CliBe:ClI:

A forma da molécula é lineal, cun angulo Cl-Be-Cl de 180"
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(A molécula de BeCl, é unha excepcion 4 regra do octete, que afirma que os atomos tenden a formar enla-
ces de tal forma que cada atomo tefia oito electrons na sda capa de valencia. No atomo de berilio s6 hai ca-
tro (dous pares de) electrons).

13. Tendo en conta a estrutura e o tipo de enlace, xustifica:
b) O amoniaco é unha molécula polar.
c) O SO, é unha molécula angular pero o CO, é lineal.
(A.B.A.U. extr. 17)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sioén entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsion de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

b) Molécula de amoniaco: NH..

O atomo central é o nitroxeno, que ten 5 electrons na sia capa de valencia. A configuracion electro-

nica do atomo de nitréxeno (Z = 7) no estado fundamental é: 1s® 2s® 2p; 2py 2p;. Tres destes elec- H N:H
trons forman enlaces covalentes cos tres atomos de cloro, mentres que os outros dous permanecen H
como un par solitario non enlazante, como se ve no diagrama electrén-punto de Lewis:

Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica. N.

A forma da molécula determinase da posicién dos atomos (sen ter en conta os pares non enla- H/ \"H
zantes). O 4tomo de nitréxeno esta no centro do tetraedro e os tres atomos de hidréxeno dis- H
pofiense en tres vértices, pero no cuarto esta un par non enlazante que non «se ve». A forma da molécula é
piramidal achatada.

Dado que o par non enlazante estad mais preto do &tomo de nitréxeno que os pares de enlace, a N
repulsion entre o par non enlazante e os pares de enlace é maior que entre os pares de enlace e H \"H
entre si, e fard que os atomos de hidroxeno se acheguen un pouco mais. O angulo de enlace H- H
N-H seréa algo inferior a 109,5°.

A electronegatividade mide a tendencia que ten un dtomo a atraer cara a si o par de electréns do enlace e a
resistencia a deixalos marchar.

Como o nitroxeno € mais electronegativo que o hidroxeno, existe un momento dipolar de enlace .f‘;s -
H® — N%, que se representa por un vector. Os vectores momento dipolar H* — N®dan unha H/T‘: H
resultante cara ao atomo de hidréxeno. Ademais, o par non enlazante produce outro vector H
momento dipolar na mesma direccion e sentido que a resultante dos tres vectores momento dipolar

H> — N®, polo que a molécula é polar.

¢) A molécula de SO, é angular.

O atomo central é o de xofre, que ten 6 electrons na stia capa de valencia. A configuracion electrénica do
atomo de xofre (Z = 16) no estado fundamental é: [Ne] 3s® 3pz 3py 3p;. Dous destes electréns forman enla-
ces covalentes ¢ cos dous atomos de osixeno, outro par de electrons compartese cun dos osixenos forman-
do un enlace &, mentres que os outros dous permanecen como un par solitario non enlazante, como se ve
no diagrama electréon-punto de Lewis: :0:S .0

O atomo de xofre ten tres pares de electréns, dous ¢ e un non enlazante, que se re- O O
pelen. (O cuarto par 7 non se ten en conta). Segundo a TRPECV, a xeometria elec- [ — |
tronica de 3 pares de electrons é triangular con angulos de 120°. (En realidade aes- _-S. /5..

trutura do SO, é resonante entre dias formas nas que o dobre enlace «oscila» entre 0
os dous atomos de osixeno). Como un dos tres pares non ten un atomo enlazado, esta mais preto do 4&tomo
do xofre e repele con mais forza aos outros dous, facendo que o angulo O-S-O sexa menor que 120°.

A molécula de didéxido de carbono, CO,, ¢é lineal.
O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sia capa de valencia.
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A configuracién electrénica do atomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s* 2s® 2px 2py, que s6
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
separar («desaparear») os dous electréns 2s% elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-
tronica do 4tomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2p; 2p;.

O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Dous destes electrons forman enlaces covalentes ¢ cos dous atomos de osixeno, mentres que os outros
dous forman enlaces 7 con eses mesmos atomos, como se ve no diagrama electron-punto de Lewis:
:02Cx0:

Segundo a TRPECV, os enlaces 7t non se tefien en conta e a xeometria electrénica de 2 pares de electrons é
lineal. A molécula de CO, é lineal, O=C=0, cun angulo O-C-0O de 180°.

14. Escribe a estrutura de Lewis e xustifica a xeometria da molécula de BeH, mediante a teoria de repul-
sion dos pares de electrons da capa de valencia.
(A.B.A.U. extr. 17)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supén que os electrons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un atomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificaciéon mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicion lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

A configuracion electronica do atomo de berilio (Z = 4) no estado fundamental é 1s® 2s?, pero para poder
enlazarse ten que separar, («desaparear») os dous electréns, elevando un deles ao orbital 2p. O custo de
enerxia de excitaciéon compénsase coa enerxia dos enlaces que se van a formar.

A configuracién electrénica do dtomo de berilio excitado é 1s® 2s* 2ps

Ao ter dous electrons desapareados, pode formar dous enlaces. Para iso, os orbitais s e px hibridanse, dando
lugar a dous orbitais hibridos sp que se disporien linealmente en sentidos opostos.

Os dous electrons desapareados que ocupan estes orbitais hibridos forman dous enlaces, cada un deles co
electron dun atomo de hidroxeno, como se ve no diagrama electronico de puntos de Lewis: H:Be:H
Férmase a molécula de BeF, que é lineal, cun angulo H-Be-H de 180°.

(A molécula de BeF, é unha excepcion 4 regra do octete, que afirma que os atomos tenden a formar enlaces
de tal xeito que cada atomo ten oito electréns na stia capa de valencia. No atomo de berilio s6 hai catro
(dous pares de) electrons).

15. Deduce a xeometria do CCl, aplicando a teoria da repulsion de pares electronicos da capa de valen-
cia.
(A.B.A.U. ord. 17)

Solucion:

A teoria de repulsion de pares de electrons da capa de valencia (TRPECV) supdn que os electréons de valen-
cia, xunto cos dos atomos que forman enlace con el, rodean a un 4tomo formando parellas, nas que a repul-
sion entre os electrons de cada parella é pequena, debido a que tefien spin contrario, e s6 hai que ter en
conta a repulsion electrostatica clasica entre os pares enlazantes (excepto os 1) e entre os pares enlazantes
e os pares non enlazantes, de forma que se dispofian o mais afastados posible.

Esta teoria é a que da unha xustificacién mais sinxela dos angulos de enlace. A repulsiéon de dous pares da
unha disposicién lineal con angulos de 180°, tres pares dan unha distribucién triangular con angulos de
120° e catro pares dirixense cara aos vértices dun tetraedro con angulos de 109,5°.

O atomo central é o carbono, que ten 4 electrons na sua capa de valencia.

A configuracion electrénica do tomo de carbono (Z = 6) no estado fundamental é 1s* 2s* 2px 2py, que s6
ten dous electrons desapareados e s6 poderia formar dous enlaces. Para poder formar catro enlaces, ten que
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separar («desaparear») os dous electréns 2s elevando un deles ao orbital 2p baleiro. A configuracién elec-
tronica do atomo de carbono excitado é 1s* 2s* 2p; 2py 2p;.

O custo de enerxia de excitacion compénsase coa enerxia de os enlaces que se van a formar.

Os catro electrons forman ep}aces covalentes cos catro atomos de cloro, como se ve no diagrama electron-

:Cl:
punto de Lewis: CI1:C:Cl: Cl
gl C|
Segundo a TRPECYV, a xeometria electrénica de 4 pares de electrons é tetraédrica. O atomo de CI"'/’ i
carbono esti no centro do tetraedro e os catro Atomos de cloro nos vértices. Cl

A forma de molécula é tetraédrica, con angulos C1-C-Cl de 109,5°.

e Forzas intermoleculares, tipos de enlace e propiedades dos compostos

1. Explica que tipo de enlace quimico debe romperse ou que forza de atraccion debe vencerse para:
a) Fundir cloruro de potasio.
b) Fundir diamante.
c) Ferver auga.
(A.B.A.U. extr. 23)

Solucion:

a) Cloruro de potasio: KCL Enlace iénico.

O enlace i6nico explica a unién entre atomos de diferente electronegatividade. O cloro é un elemento moi
electronegativo, tanto que a captura dun electrén é un proceso exotérmico, favorecido polo feito de que o
ion cloruro acada a configuracion electronica dun gas nobre. O potasio é moi pouco electronegativo, e a
perda de un electrén para ter unha configuracioén estable é un proceso que require unha cantidade moi pe-
quena de enerxia. A enerxia de rede, xunto coa afinidade electronica, compensa os achegues enerxéticos
necesarios para a sia formacion.

Para fundir cloruro de potasio, hay que proporcionar unha enerxia que supere a enerxia de rede que man-
tén unidos aos idns.

b) Diamante: C. Enlace covalente atoémico.

Os atomos de carbono, no diamante, estan unidos por enlaces covalentes. Cada atomo de carbono esta uni-
do a outros catro atomos con enlace covalente, nunha rede cristalina. A forza dos enlaces ¢ moi grande, o
que xustifica as altas temperaturas de fusiéon e a dureza maxima do diamante.

Para fundir diamante, a enerxia que se necesita é moi elevada para poder romper os enlaces entre os ato-
mos de carbono.

¢) Auga: H,O. Forzas intermoleculares de ponte de hidroxeno.
Se consideran tres tipos de forzas intermoleculares: de dispersion, dipolo-dipolo e pontes de hidrdxeno.
+  Asforzas de dispersion ou de Van der Waals estan presentes en todos os compostos covalentes. En
principio son as mais débiles, pero aumentan considerablemente coa masa molecular do composto.
« As seguintes en intensidade son as forzas dipolo-dipolo. Aparecen en compostos que tefian mo-
léculas con momento dipolar. Para que haxa momento dipolar nun enlace debe haber unha diferen-
cia de electronegatividade entre os a&tomos que une. Ademais, as moléculas deben ter unha asime-
tria que permita que os vectores momento dipolar dos enlaces non se anulen.
« As de maior intensidade son os chamados pontes de hidréxeno ou enlaces de hidréxeno. As pre-
sentan moléculas que contefien &tomos pequenos (do segundo periodo) moi electronegativos (N, O
e F) unidos a atomos de hidroxeno.
As moléculas de auga estan unidas por pontes de hidroxeno que son forzas de maior intensidade que as de
dipolo-dipolo (que tamén estan presentes na auga) e que as de Van der Waals, xa que contefien atomos de
hidréxeno unidos a un elemento electronegativo do segundo periodo (o osixeno) e a molécula de auga é po-
lar.
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2. Razoa se a seguinte afirmacion é verdadeira ou falsa:
O cloruro de potasio en estado sélido non conduce a electricidade, pero si é un bo condutor cando es-
ta disolto en auga.
(A.B.A.U. ord. 23)

Solucion:

Verdadeira.

O cloruro de potasio (KCI) é un composto iénico. En estado s6lido non conduce a electricidade porque os
seus 16ns estan fixos na estrutura cristalina e non poden moverse libremente.

Cando o KCl se disolve en auga, disdciase en ions potasio (K*) e ions cloruro (Cl) que poden moverse libre-
mente na solucién. Estes ions son cargas mobiles que permiten a conducién da electricidade, polo que o
KCl disolto en auga é un bo condutor eléctrico.

3. Astemperaturas de fusion dos haldxenos que se observan experimentalmente son: F, =218 °C,
Cl,-101°C, Br, -7 °C, I, 114 °C. Xustifique razoadamente estes valores.
(A.B.A.U. extr. 22)

Solucion:

Se consideran tres tipos de forzas intermoleculares: de dispersion, dipolo-dipolo e pontes de hidroxeno.
« As forzas de dispersion ou de Van der Waals estan presentes en todos os compostos covalentes. En
principio son as méis débiles, pero aumentan considerablemente coa masa molecular do composto.
- As seguintes en intensidade son as forzas dipolo-dipolo. Aparecen en compostos que tefian mo-
léculas con momento dipolar. Para que haxa momento dipolar nun enlace debe haber unha diferen-
cia de electronegatividade entre os 4tomos que une. Ademais, as moléculas deben ter unha asime-
tria que permita que os vectores momento dipolar dos enlaces non se anulen.
«  As de maior intensidade son os chamados pontes de hidréxeno ou enlaces de hidréxeno. As pre-
sentan moléculas que conteflen atomos pequenos (do segundo periodo) moi electronegativos (N, O
e F) unidos a atomos de hidréxeno.
Ningun dos elementos presentan nin forzas dipolo-dipolo nin pontes de hidroxeno. As Unicas forzas son as
de Van der Waals, que se poden atribuir a apariciéon de dipolos instantaneos. O nimero de dipolos instanta-
neos aumenta coa cantidade de electréns, e polo tanto, coa masa molar. Por iso a temperatura de fusion au-
menta coa masa molecular do elemento. Canto maior é a stia masa molecular, maiores son as forzas deVan
der Waals entre as moléculas e necesitarase mais enerxia e mais temperatura para fundir o elemento.

4. Dados os elementos A e B con nimeros atémicos 19 e 35, respectivamente:
b) Xustifica que tipo de enlace se poderia formar entre A e B, que féormula empirica lle corresponderia
ao composto resultante e indica algunha propiedade do composto formado.
(A.B.A.U. extr. 22)

Solucion:

b) As configuracions electronicas dos elementos neutros son:

A (Z=19): 1s® 2s® 2p° 3s® 3p° 4s’

B (Z = 35): 1s® 2s® 2p°® 3s® 3p°® 4s® 3d*° 4p°

O elemento A perdera o electron do cuarto nivel de enerxia para alcanzar a configuracion do gas nobre
mais proximo. Formara o iéon A”.

O elemento B ganara 1 electrén para completar o cuarto nivel de enerxia e alcanzar a configuracién do gas
nobre mais proximo. Formara o iéon B~

O composto mais probable entre A e B sera o composto iénico AB.

As propiedades dos compostos idnicos son:

Temperaturas de fusion e ebulicion elevadas. Estan marcadas polo valor da enerxia de rede, que 4 sta vez
dependen das cargas dos i6ns e dos radios.

Solubilidade en disolventes polares como a auga.
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Condutividade eléctrica en fase liquida, disolta ou gasosa, pola presenza de idns libres, (pero non en estado
solido, ao atoparse os i6ns fixos nos nds das redes cristalinas)
Elevada dureza (tamén en funcién da enerxia de rede) e fraxilidade.

5. Xustifica, razoadamente, se é certa a seguinte afirmacion:
A auga ten un punto de ebulicion anormalmente alto comparado co que presentan os hidruros dos
outros elementos do seu grupo, por exemplo o sulfuro de hidréxeno.
(A.B.A.U. ord. 22, extr. 20, ord. 19)

Solucion:

Se consideran tres tipos de forzas intermoleculares: de dispersion, dipolo-dipolo e pontes de hidréxeno.
«  As forzas de dispersion ou de Van der Waals estan presentes en todos os compostos covalentes. En
principio son as mais débiles, pero aumentan considerablemente coa masa molecular do composto.
« As seguintes en intensidade son as forzas dipolo-dipolo. Aparecen en compostos que tefian mo-
léculas con momento dipolar. Para que haxa momento dipolar nun enlace debe haber unha diferen-
cia de electronegatividade entre os atomos que une. Ademais, as moléculas deben ter unha asime-
tria que permita que os vectores momento dipolar dos enlaces non se anulen.
« As de maior intensidade son os chamados pontes de hidroxeno ou enlaces de hidroxeno. As pre-
sentan moléculas que contefien atomos pequenos (do segundo periodo) moi electronegativos (N, O
e F) unidos a 4tomos de hidroxeno.
As moléculas de auga estan unidas por pontes de hidréoxeno que son forzas de maior intensidade que as de
dipolo-dipolo (que tamén estan presentes na auga) e que as de Van der Waals, xa que contefien atomos de
hidréxeno unidos a un elemento electronegativo do segundo periodo (o osixeno) e a molécula de auga é po-
lar.
A molécula de sulfuro de hidréxeno non cumpre o requisito para presentar pontes de hidroxeno, porque o
xofre ten un raio atémico mais grande e o momento dipolar da molécula é menor que o da auga porque o
xofre é menos electronegativo que o osixeno. Ainda que a masa molar do H,S é maior que a da H,O, o mai-
or valor das forzas de dispersion non compensa a intensidade da forza dos enlaces de hidroxeno.
Como as forzas intermoleculares da auga son moito mais intensas que as do sulfuro de hidréxeno, a stia
temperatura de ebulicién é maior.
Isto permite entender por que, a 1 atm de presion e 25 °C de temperatura, o H,S é un gas e a H,O un liquido.

6. b) Por que a molécula de auga ten o punto de ebulicion mais alto e é mais polar que a de CO,?
(A.B.A.U. ord. 22, extr. 20)

Solucion:

b) A diferenza esta na forma das moléculas.

A molécula de CO, é lineal cun angulo O-C-0 de 180°.

A molécula de H,O é un tridngulo cun angulo H-O-H de 105°.

A electronegatividade mide a tendencia que ten un atomo a atraer cara a si o par de electréons do enlace e a
resistencia a deixalos marchar.

Como o osixeno é mais electronegativo que o carbono, existe un momento dipolar de enlace C* — O,
que se representa por un vector. Pero como ambos enlaces estan dirixidos en sentidos opostos,

0% «— C* — O, e o valor de cada momento dipolar é 0 mesmo, o momento dipolar da molécula, que é a
resultante dos vectores, é nulo. A molécula de CO, non é polar.

O osixeno é tamén mais electronegativo que o hidréxeno, e tamén existe un momento dipolar de enlace
H> — O%.

S+ 5-

Pero na auga, ao ter unha molécula angular, a resultante dos vectores momento dipolar H _7’/0\ ,, oon é
.

nula. A molécula de H,O é polar.
Se consideran tres tipos de forzas intermoleculares: de dispersion, dipolo-dipolo e pontes de hidroéxeno.
«  As forzas de dispersion ou de Van der Waals estan presentes en todos os compostos covalentes. En
principio son as mais débiles, pero aumentan considerablemente coa masa molecular do composto.
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« As seguintes en intensidade son as forzas dipolo-dipolo. Aparecen en compostos que tefian mo-
léculas con momento dipolar. Para que haxa momento dipolar nun enlace debe haber unha diferen-
cia de electronegatividade entre os atomos que une. Ademais, as moléculas deben ter unha asime-
tria que permita que os vectores momento dipolar dos enlaces non se anulen.

« As de maior intensidade son os chamados pontes de hidréxeno ou enlaces de hidréxeno. As pre-
sentan moléculas que contefien &tomos pequenos (do segundo periodo) moi electronegativos (N, O
e F) unidos a atomos de hidroxeno.

A auga ten o punto de ebulicion mais alto porque as stias moléculas estan unidas por pontes de hidroxeno
que son forzas de maior intensidade que as de Van der Waals, xa que a auga contén atomos de hidroxenos
unidos a un elemento electronegativo do segundo periodo (o osixeno) e a molécula de auga é polar.

7. Explica por que a molécula de cloro é covalente mentres que o CsCl é un composto idnico. Indica
unha propiedade de cada composto.
(A.B.A.U. extr. 21)

Solucion:

Cloro: Cl,.

O enlace covalente emprégase para explicar a unioén entre atomos de electronegatividade parecida. Os dous
atomos de cloro tefien a mesma electronegatividade. O enlace producese polo feito de compartir electrons
desapareados para intentar que cada 4tomo quede rodeado por oito electrons (regra do octete). O diagrama
de Lewis seria: :CI:Cl:

O cloro é un gas 4 temperatura ambiente, porque as forzas intermoleculares entre as moléculas son relati-
vamente pequenas.

Non conduce a corrente eléctrica ao non dispofier de cargas libres.

Cloruro de cesio: CsClL

O enlace ionico explica a unién entre atomos de diferente electronegatividade. O cloro é un elemento moi
electronegativo, tanto que a captura dun electréon é un proceso exotérmico, favorecido polo feito de que o
i6n cloruro acada a configuracion electrénica dun gas nobre. O cesio é moi pouco electronegativo, e a per-
da de un electrén para ter unha configuracion estable é un proceso que require unha cantidade moi peque-
na de enerxia. A enerxia de rede, xunto coa afinidade electronica, compensa os achegues enerxéticos nece-
sarios para a sua formacion.

O cloruro de cesio é un sdlido con un punto de fusion relativamente alto. Non conduce a corrente eléctrica
en estado sdlido, pero si o fai disolto en auga ou fundido.

8.  Explica razoadamente os seguintes feitos:
a) O sal comin (NaCl) funde a 801 °C mentres que o cloro é un gas a 25 °C.
b) O cloruro de sodio sélido non conduce a electricidade e o ferro si.
(A.B.A.U. ord. 21)

Solucion:

a) O sal comun é un composto idnico, e o seu punto de fusion depende directamente da forza do enlace i6-
nico, que 4 sia vez depende da enerxia reticular do enlace.

O cloro é un composto covalente. As responsables do estado gasoso do cloro son as forzas intermoleculares
que son moito mais débiles. As moléculas de cloro son apolares e entre elas s6 actian forzas de dispersion
(Van der Waals).

b) O cloruro de sodio non conduce a electricidade en estado sdlido, pero si o fai cando esté en estado liqui-
do ou disolto en auga. En estado solido os idons non poden desprazarse ao ocupar posicions fixas na rede i6-
nica.

No ferro, os electréns ocupan a banda de conducion ou, se ocupan a banda de valencia, a diferencia de
enerxia entre ela e a banda de conducién é moi pequena, polo que ao aplicar un campo eléctrico pasan a
banda de conducién e poden moverse facilmente.
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9. Oselementos A, B, C e D tefien niimeros atomicos 19, 16, 1 e 9, respectivamente. Razoa que compos-
tos se formaran entre B e C e entre D e A indicando o tipo de enlace.
(A.B.A.U. ord. 20)

Solucion:

a) As configuracions electronicas dos elementos son:
A (Z=19): 1s? 2s® 2p°® 3s? 3p° 4s’

B (Z=16): 1s? 2s? 2p° 3s? 3p*
C(Z=1): 1s?
D (Z=9): 1s® 2s* 2p°

O elemento B tende a gaiiar 2 electréns para alcanzar a configuracién do gas nobre mais proximo.

O elemento C teria que perder ou gafiar un electrén. Pero o comportamento enerxeticamente mais favora-
ble é que comparta o seu electréon con un dos electréns desapareados do elemento B.

O elemento B compartira 2 electréns para completar o cuarto nivel de enerxia.

A férmula quimica do composto seria BC, e sera un composto covalente.

O elemento D tende a gafiar 1 electron para alcanzar a configuraciéon do gas nobre mais proximo. Formara
oion D

O elemento A perder4 o electron do cuarto nivel de enerxia para alcanzar a configuracion do gas nobre
mais proximo. Formara o iéon A”.

A férmula quimica do composto seria AD e sera un composto idnico.

10. Razoa por que o valor da enerxia reticular (en valor absoluto) para o fluoruro de sodio é maior que pa-
ra o cloruro de sodio e cal deles tera maior punto de fusion.
(A.B.A.U. ord. 19)

Solucion:

A enerxia reticular é basicamente unha enerxia electrostatica, de expresion:

-2
YAVAL:
U=K——F——
d
K é a constante de Coulomb, Z* e Z" son os nimeros de oxidacion dos i6ns positivo e negativo, «e» € a car-
ga do electrdn e d é a distancia entre as cargas. Esta distancia esté relacionada coa estrutura cristalina e os
raios ionicos r* e r. Ao non cofiecer a estrutura cristalina, teremos que suporfier que:

d=~r+r

Supofiendo que o cloruro de sodio e o fluoruro de sodio tefian o mesmo tipo de rede, ao ser en ambos os ca-
s0s as mesmas cargas positiva (+1) e negativa (-1), o factor determinante é o raio idnico.

Posto que o raio idnico do i6n fluoruro é menor que o do cloruro (ten menos niveis enerxéticos) e o i6n so-
dio é o mesmo dedticese que

d(NaF) < d(NaCl) = U(NaF) > U(NaCl)

11. Dados os compostos BaCl, e NO,, noméaos e razoa o tipo de enlace que presenta cada un.
(A.B.A.U. ord. 19)

Solucion:

BaCl, é cloruro de bario, iénico.

NO, ¢é diéxido de nitréxeno, covalente.

O enlace i6nico explica a unién entre atomos de diferente electronegatividade. O cloro é un elemento moi
electronegativo, tanto que a captura dun electréon é un proceso exotérmico, favorecido polo feito de que o
ion cloruro acada a configuracién electronica dun gas nobre. O bario é moi pouco electronegativo, e a per-
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da de dous electrons para ter unha configuracion estable é un proceso que require unha cantidade de ener-
xia que non é excesiva. A enerxia de rede, xunto coa afinidade electrénica, compensa os achegues enerxéti-
cos necesarios para a sia formacion.

O enlace covalente emprégase para explicar a unioén entre atomos de electronegatividade parecida. O ni-
troxeno e o osixeno son electronegativos. O enlace prodicese polo feito de compartir electrons desaparea-
dos para intentar que cada atomo quede rodeado por oito electrons (regra do octete). O NO, é unha exce-
pcidn & regra do octete, que establece que os atomos tenden a formar enlaces de xeito que cada atomo tefia
oito electrons en su capa de valencia. No NO, o niimero de electrons implicados é impar (6 x 2 do osixeno
+ 5 do nitréxeno). A explicacién da sta existencia covalente require da suposicion de resonancia entre dias

formas: :C§=Nf:C§_ — _QfN=6

.o

12. Razoa se o seguinte enunciado é verdadeiro ou falso:
Os metais son bos condutores da corrente eléctrica e da calor.
(A.B.A.U. extr. 18)

Solucion:

Verdadeiro.

Os metais son bos condutores da corrente eléctrica porque tefien electréns libres que poden desprazarse ao
longo da estrutura cristalina do metal.

Son bos condutores da calor porque a calor transmitese dun atomo ao contiguo ao vibrar con mais enerxia
os atomos.

13. Os solidos covalentes tefien puntos de fusion e ebulicion elevados?
(A.B.A.U. extr. 18)

Solucion:

Si.

Nos sélidos covalentes, como o diamante C e o diéxido de silicio SiO,, os &tomos estan unidos por enlaces
covalentes, que son moi fortes. Para fundir diamante, a enerxia que se necesita é moi elevada para poder
romper os enlaces entre os atomos de carbono.

14. Dados os compostos HF e HCI xustifica cal presentara un punto de ebuliciéon mais alto.
(A.B.A.U. ord. 18)

Solucion:

Se consideran tres tipos de forzas intermoleculares: de dispersion, dipolo-dipolo e pontes de hidréxeno.

«  As forzas de dispersion ou de Van der Waals estan presentes en todos os compostos covalentes. En
principio son as mais débiles, pero aumentan considerablemente coa masa molecular do composto.

- As seguintes en intensidade son as forzas dipolo-dipolo. Aparecen en compostos que tefian mo-
léculas con momento dipolar. Para que haxa momento dipolar nun enlace debe haber unha diferen-
cia de electronegatividade entre os atomos que une. Ademais, as moléculas deben ter unha asime-
tria que permita que os vectores momento dipolar dos enlaces non se anulen.

« As de maior intensidade son os chamados pontes de hidréxeno ou enlaces de hidréxeno. As pre-
sentan moléculas que conteflen atomos pequenos (do segundo periodo) moi electronegativos (N, O
e F) unidos a 4tomos de hidréxeno.

Fluoruro de hidréxeno: HF.

As moléculas de fluoruro de hidroxeno estan unidas por pontes de hidréoxeno que son forzas de maior in-
tensidade que as de dipolo-dipolo (que tamén estan presentes nelas) e que as de Van der Waals, xa que con-
tefien 4tomos de hidréxeno unidos a un elemento electronegativo do segundo periodo (o flior) e presenta
momento dipolar.
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Cloruro de hidréxeno: HCI.

A molécula de cloruro de hidroxeno non cumpre o requisito para presentar pontes de hidroxeno, porque o
cloro ten un raio atomico mais grande e o momento dipolar da molécula é menor porque o cloro é menos
electronegativo que o fldor. Ainda que a masa molar do HCI é maior que a do HF, o maior valor das forzas
de dispersién non compensa a intensidade da forza dos enlaces de hidréxeno.

Como as forzas intermoleculares do HF son moito mais intensas que as do HCI, a stia temperatura de ebuli-
cién é mais alta.

15. Tendo en conta a estrutura e o tipo de enlace, xustifica:
O cloruro de sodio ten punto de fusién maior que o bromuro de sodio.
(A.B.A.U. extr. 17)

Solucion:

O punto de fusién é unha propiedade que depende directamente da forza do enlace iénico, que & sta vez
depende da enerxia reticular do enlace. Esta enerxia reticular é basicamente unha enerxia electrostatica, de
expresion:

VAV S
d

K é a constante de Coulomb, Z* e Z" son os nimeros de oxidacién dos ions positivo e negativo, «e» é a car-
ga do electrén e d é a distancia entre as cargas. Esta distancia esta relacionada coa estrutura cristalina e os
raios iénicos r* e r. Ao non cofiecer a estrutura cristalina, teremos que suporier que:

U=K

d~r+r

Supofiendo que o cloruro de sodio e o bromuro de sodio tefian 0 mesmo tipo de rede, ao ser en ambos os
casos as mesmas cargas positiva (+1) e negativa (-1), o factor determinante é o raio iénico.

Posto que o raio i6nico do ion cloruro é menor que o do bromuro (ten menos niveis enerxéticos) e o ion so-
dio é 0 mesmo dedicese que:

d(NaCl) < d(NaBr) = U(NaCl) > U(NaBr)

Polo tanto, o cloruro de sodio tera maior punto de fusion.

16. Explica razoadamente se as seguintes afirmacions son verdadeiras ou falsas:
a) O tetracloruro de carbono é mellor disolvente para o cloruro de potasio que a auga.
b) O cloruro de sodio en estado sélido conduce a electricidade.
(A.B.A.U. ord. 17)

Solucion:

a) Falso. O cloruro de potasio é un composto iénico. O mellor disolvente para os compostos iénicos é a au-
ga. As moléculas polares da auga achéganse aos i6ns da superficie da rede cristalina do KCI arrincandoos
da estrutura e rodeandoos de xeito que non poidan volver a ela. S6 os compostos idnicos de elevada ener-
xia de rede son pouco solubles en auga.

b) Falso. Os i6ns do NaCl ocupan posicions fixas na rede cristalina e non poden desprazarse. Fano s6 cando
a estrutura rompe polos procesos de fusion ou disolucion.

Actualizado: 19/07/23

Cuestions e problemas das probas de avaliacién do Bacharelato para o acceso 4 Universidade (A.B.A.U. e P.A.U.)
en Galiza.
Respostas e composicion de Alfonso J. Barbadillo Maran.
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Alguns calculos fixéronse cunha folla de calculo de LibreOffice ou OpenOffice do mesmo autor.
Algunhas ecuacidns e as formulas orgéanicas construironse coa extensiéon CLC09 de Charles Lalanne-Cassou.
A traducién ao/desde o galego realizouse coa axuda de traducindote, de Oscar Hermida Lopez.

Procurouse seguir as recomendacions do Centro Espariol de Metrologia (CEM)

Consultouse o chat de BING e y empregaronse algunhas respostas nas cuestions.
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http://extensions.services.openoffice.org/project/quick_formule
https://www.openoffice.org/gl/download/index.html
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http://www.xente.mundo-r.com/alfonbarba/CalculoGal.html
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