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PROGRAMA DE QUIMICA INORGANICA
1. Carreras: ) ]
INGENIERIA EN INDUSTRIAS DE LAALIMENTACION
INGENIERIA QUIMICA
INGENIERIA MECANICA
BROMATOLOGIA
PROFESORADO DE GRADO UNIVERSITARIO EN QUIMICA.

2. Ao de Vigencia: 2018
3. Carga horaria: 105 HORAS
4. Equipo de catedra:

Profesor Titular; ESP. ING. MONICA ALEJANDRA MORANT
Jefe de Trabajos Practicos: LIC. GLADYS LIMA
PROF. CELINA TONIDANDEL
Ayudantes de Trabajos Practicos: ING. HECTOR CACCOMO
PROF. MARIA NOELIA RUiZ ALCANTU
PROF. MARIA EUGENIA MARQUEZ

5. Objetivos del Espacio Curricular.

e Relacionar diversos fenémenos con un corto numero de ideas generales.

o Utilizar teorias y métodos fisicos como medios para interpretar y prever propiedades y reacciones de las especies
quimicas.

e Desarrollar habitos de trabajo experimental en el laboratorio.

e Desarrollar habilidades para resolver problemas.

e Adquirir y aplicar el lenguaje cientifico correspondiente
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6. Contenidos a desarrollar en el Espacio Curricular

Unidad Tematica

Bibliografia

N° 1: ENLACES QUIMICOS

+ Tipos de enlaces o uniones quimicas.

* Revision de enlace idnico.

+ Enlace covalente.

+ Férmulas electronicas de Lewis.

+ Resonancia.

+ Estructura molecular y teorias del enlace covalente: Teoria
de la Repulsién del Par de Electrones de la Capa de Valencia
(TRPCV); Teoria del Enlace de Valencia, Hibridacion; Teoria de
Orbitales Moleculares (TOM)!

ESTADO SOLIDO: Sélidos cristalinos.  Celda Unitaria.
Clasificacion. Tipos de cristales. Teorias y enlaces.
Empaquetamientos compactos. Redes cristalinas tipicas.

Obligatoria:

*Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

*Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

P. W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+ C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

«  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

Complementaria:

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Bésica. Trad.
Espafiola. (México). Ed. Limusa-Wiley

«Christen, H.R.: Fundamentos de Quimica General e
Inorganica. Trad. Espafiola. Espafia.De. Reverté.
sLagowski J.J..  Quimica Inorgénica Moderna. Trad.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

‘Manku G.S.; Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espaniola. De. MacGraw-Hill.

* *Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

* *Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

N°2: COMPUESTOS DE COOORDINACION
*Introduccién.

+Origen. Teoria de Werner. Teoria de Lewis.

sLigandos: conceptos, tipos.

* Determinacién de la carga del i6n central y del complejo.
*Nomenclatura.

+ Estereoquimica: analisis de cada geometria. Descripcion,
ejemplos.

*Estereoisomeria: conceptos, tipos.

+Estabilidad de complejos en solucién.

+Cinética y mecanismos de sustitucion

*Teorias de enlaces de los compuestos de coordinacion: Teoria
del campo cristalino. Propiedades magnéticas. Colores. Teoria
del orbital molecular.0

Obligatoria:

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Basica. Trad.
Espafiola. (México). Ed. Limusa-Wiley

«Christen, H.R.. Fundamentos de Quimica General e
Inorganica. Trad. Espafiola. Espafia.De. Reverté.

Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-Hill,
1995.

Complementaria:

*Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafola. Ed.
McGraw-Hill.

+Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

sLagowski J.J..  Quimica Inorgénica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

*Manku G.S.: Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.

*Mahan: Quimica — Curso Universitario. Trad. Espafiola. De.
Addison-Wesley-lberoamérica.

+Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccion a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

Trad.
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*Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

N° 3 INTRODUQCION AL ESTUDIO DE LA TABLA
PERIODICA. HIDROGENO. GASES NOBLES.

+ Conjunto de ideas interrelacionadas que dan sentido a la
Tabla Periddica.

+ Revisién de las propiedades periddicas.

« Hidrégeno. Configuracion electronica. Su ubicacion en la
Tabla Periddica. Comportamiento quimico del hidrégeno. El ion
hidrédgeno. Electrodo normal de hidrégeno.

+ Oxidacién y reduccion. Reacciones redox en soluciones
acuosas. Potencial

de electrodo. Potencial de semirreaccion
(Potencial redox). Balance de ecuaciones redox. Variaciones de
los potenciales redox.

+  Teoria acido-base: teoria de Arrhenius. Teoria de Bronsted-
Lowry. Comportamiento acido-base en soluciones acuosas y no
acuosas. Fuerzas de acidos y bases. Estructura tipo de acidos y
bases. Neutralizacion. Teoria de Lewis. Hidruros: salinos,
complejos, covalentes. Isétopos de hidrégeno. Preparacion del
hidrégeno.

« Gases nobles: Configuracién electrénica. Reactividad.
Propiedades fisicas y obtencién. Quimica del Xenén.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

«  P.W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

« C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

+  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

« Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.
Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

* LagowskiJ.J.. Quimica Inorganica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

« Manku G.S..  Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.
+ Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccion a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

+ Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

N° 4: ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 1y 2
+ Estado natural.

+ Configuracién electrénica.

* Propiedades fisicas y quimicas.

* Propiedades periédicas.

+ Comportamiento diferencial del litio y berilio en sus
respectivos grupos.

+ Obtencién.

+ Oxidos: Propiedades.

+ Otros compuestos oxigenados: propiedades.
+ Sales: estructura y propiedades.

*+ Usos.

Obligatoria:

*Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-Hill,
1995.

*P. W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

*C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22 Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ LagowskiJ.J.. Quimica Inorgénica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

* Manku G.S.:  Principios de Quimica Inorgénica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.
+ Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristébal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

« Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+ Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+ Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 5 ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 13 y 14.
+ Estudio periodico de cada grupo.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.
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+ Configuracién electronica.
« Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad de los mismos.

+ Comportamiento diferencial del boro y del carbono en sus
respectivos grupos.

+ Estados naturales.

+ Obtencion.

+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Propiedades periodicas.

+ Elementos alotrdpicos.

+ Oxidos: estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+ Oxisales. Estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+ Hidréxidos e hidruros: Estructura. Propiedades Obtencién.
Usos.

+ Compuestos de coordinacion. Estructura.
Usos.

+  Quimica en solucion.

Propiedades.

« P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+ C.E.Housecrofty A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 2% Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ LagowskiJ.J.: Quimica Inorgdnica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

« Manku G.S.: Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espafiola. De. MacGraw-Hill.
«  Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill, 1995.

N° 6 ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 15y 16
+  Estudio periédico de cada grupo.

«  Comportamiento diferencial del nitrégeno y azufre en sus
respectivos grupos.

+  Configuracion electrénica.

+ Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad de los mismos.
+  Estado natural.

+  Obtencion.

+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Propiedades periddicas.

+  Estados alotropicos: estructura.

+  Oxidos. Estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+  Oxoécidos y oxosales. Estructura. Propiedades. Obtencion.
Usos.

+  Compuestos de coordinacion: estructura. Propiedades.
Obtencién. Usos. Quimica en solucion.

+ Oxigeno: estructura atdémica. Estado natural. Isétopos.
Estados alotropicos: oxigeno, ozono. Obtencion. Oxidos.
Clasificacion. 16n hidréxido. Uniones del oxigeno: numero de
coordinacién.

+  Oxiacidos y oxisales.

Obligatoria:

*Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorgénica. Espafia.Mc.Graw-Hill,
1995.

P. W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22 Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

*Lagowski J.J.: Quimica  Inorgénica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

*Manku G.S.; Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.

*Mahan: Quimica — Curso Universitario. Trad. Espafiola. De.
Addison-Wesley-lberoamérica.

*Valenzuela Calahorro Cristobal.Introducciéon a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

*Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

Moderna.

N° 7 ELEMENTOS DEL GRUPO 17. HALOGENOS.
+ Configuracion electrénica

+ Estados de oxidacion.

+ Estado natural.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorgénica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

« P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.
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+  Obtencién.

+ Propiedades periodicas

+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Estructura de hipohalitos, halitos, halatos, perhalatos.
+  Oxidos. Estructura. Propiedades. Usos.

+  Pseudohalogenos.

+  Compuestos interhalogenados

+ C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorgénica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México), Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ Lagowski J.J.: Quimica  Inorganica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Moderna.

+ Manku G.S.: Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.
« Mahan: Quimica - Curso Universitario.

Trad. Espafiola. De. Addison-Wesley-lberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México.

N° 8 : ELEMENTOS DE LA PRIMERA SERIE TRANSICION
(primera parte): Sc, Tl, V, Cr, Mn,

+ Propiedades generales.
+  Configuracién electronica.

« Diferentes estados de oxidaciéon. Estabilidad relativa.
Propiedades de los estados altos de oxidacion.

+ Estado natural.
+  Metalurgia,
+ Propiedades fisicas y quimicas.

« Oxidos y compuestos oxigenados: estructura, propiedades,
obtencion, usos.

+ Halogenuros: estructura, propiedades, obtencion, usos.

+  Compuestos de coordinacion: obtencion, usos, estructuras
electronicas, espectros de absorcion. Indice de coordinacion.

+ Estabilizacién de estados de oxidacion por complejacion.
Propiedades magnéticas.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

«  P.W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

«  C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cottony Wilkinson: ~ Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.
+  Lagowski J.J.: Quimica  Inorgénica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Moderna.

*  MankuG.S. Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.
*  Mahan: Quimica - Curso Universitario.

Trad. Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

«  Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccion a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

«  Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 9 ELEMENTOS DE LA SEGUNDA SERIE TRANSICION
(segunda parte):, Fe, Co, Ni, Cu.

+ Propiedades generales.
+ Configuracién electronica.

+ Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad relativa.
Propiedades de los estados altos de oxidacion.

+ Estado natural.
+ Metalurgia,

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

+ P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+ C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ Lagowski J.J.: Quimica Inorgdnica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.
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* Propiedades fisicas y quimicas.

+ Oxidos y compuestos oxigenados: estructura, propiedades,
obtencién, usos.

+ Halogenuros: estructura, propiedades, obtencién, usos.

+ Compuestos de coordinacion: obtencion, usos, estructuras
electrénicas, espectros de absorcion. Indice de coordinacion.

+ Estabilizacion de estados de oxidacion por complejacion.
+ Propiedades magnéticas.

« Manku G.S.:  Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espafiola. De. MacGraw-Hill.
* Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccion a la Quimica
Inorgénica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

+ Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+ Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 10 ELEMENTOS DE POSTRANSICION. Zn. Cd. Hg.
+ Configuracién electrénica.

+  Obtencion.

+ Estado de oxidacién.

+ Propiedades Fisicas y Quimicas.

+  Oxidos, hidroxidos. Estructura. Obtencién. Propiedades y
Usos.

« Compuestos de Coordinacion.
elementos en sistemas bioldgicos.

Participacion de los

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

«  P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

«  C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+  Lagowski J.J.: Quimica Inorgénica Moderna.
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

*  Manku G.S.: Principios de Quimica Inorgénica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.

*  Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.
Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

«  Valenzuela Calahorro Cristébal.Introduccion a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+  Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

7. Descripcion de Actividades de aprendizaje.

Actividades Practicas de aula

N° DEL TRABAJO TEMA
1 Enlaces
2 Solidos
3 Reacciones Redox
4 Equilibrio Acido Base
5 Compuestos de Coordinacién




» Bernardo de Irigoyen 375

FACULTAD DE
‘\F‘ U NCUYO ._p(. Cl E NClAS APLlCADAS » 5600. San Rafael, Mendoza, Argentina
s 7 UNIVERSIDAD » Tel: +54 260 4421947 / 4436213

NACIONAL DE CUYO 1 A LA INDUSTRIA » Fax: +54 260 4430673

ys

“2018 - Afo del Centenario de la Reforma Universitaria”

6 Tabla Periddica

7 Grupos 1y 2

8 Grupo 13

9 Grupo 14 Campus virtual
10 Grupo 15

1 Grupo 16

Actividades Practicas de Laboratorio

N° DEL TRABAJO TEMA
1 Reacciones Redox
2 Equilibrio Acido Base
3 Compuestos de Coordinacion
4 Grupos 1,2y 13
5 Grupos 14y 15

8. Descripcion de Actividades de Extensién y/o Vinculacion con el Sector Productivo de la Catedra

NOMBRE LA ACTIVIDAD DURACION | REQUISITOS PARA LA PARTICIPACION DE
LOS ESTUDIANTES
La Ciencia como Puente entre la Universidad y | 15 hs Tener cursada Quimica General
la Escuela Primaria

9. Procesos de intervencion pedagoégica.

1.- Clases Magistrales: se llevan a cabo en la presentacion de cada unidad tematica de forma participativa. Estan a
cargo de los docentes y de los estudiantes, los que prepararén y presentaran temas establecidos de la asignatura.

2.- Trabajos Practicos de Aula: Son encuentros organizados en grupos pequefios que cumplen una doble tarea, de
aprendizaje y de resolucion de ejercicios y problemas para que los estudiantes en la conjuncion teoria-practica acuerden
su solucién.

3.- Trabajos de Laboratorio: Conjunto de horas diagramadas a fin de realizar las practicas de laboratorio y adquirir
destreza y habilidad en el manejo de elementos de laboratorio e instrumental apropiado.
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4 - Trabajos en el Campus Virtual de la UNCuyo: Conjunto de horas destinas al aprendizaje mediante el uso de
herramientas virtuales, a partir de las distintas propuestas elaboradas por el equipo de catedra.

4 - Trabajos de campo: conjunto de horas destinadas preparacion de actividades practicas, investigacion y elaboracion
de propuestas complementarias a las horas de clases.

5.- Trabajos de Extension: es muy importante en la formacion del futuro profesional incluir actividades de extension
con la comunidad. El estudiante debe relacionarse con distintos sectores de la sociedad intercambiando mediante
didlogo los saberes cientificos y populares en post del bien comun y la divulgacion del conocimiento. Practica Social
Educativa voluntaria: “La Ciencia como Puente entre la Universidad y la Escuela Primaria”. La actividad consiste en
talleres de integracion y capacitacion en experiencia de laboratorio de quimica y microscopia en escuelas primarias,
destinada a docente y alumnos de las mismas.

6.- Trabajos de investigacion: Conjunto de horas diagramadas a fin de proveer oportunidades para familiarizarse con
los modos operativos de explorar en distintos medios (bibliografia, Internet, Campus Virtual, contexto, etc.) y realizar las
actividades de investigacion programadas.

10.0rganizacion por comisiones

Teoricas Actividades Laboratorio y Tareas de
Aulicas Planta Piloto Campo
cantidad de 1 2 4 A determinar
comisiones
cantidad de - - - -
alumnos por
comision

11.Condiciones de regularizacion:
Asistencia al 75 % de las actividades tedricas.
Asistencia al 75 % de las actividades practicas de aula.
Asistencia al 100% las actividades practicas de laboratorio.
Aprobacién del 100 % de las evaluaciones parciales tedrico-practicas o sus recuperaciones, con un minimo de 65%

12.Evaluacion

Entendiendo a la evaluacion como la instancia a partir de la cual se trata de comprender los procesos de ensefianza
con el fin de registrar, obtener informacion y elaborar un juicio de valor en el que participan los actores involucrados.
Se realizaré los distintos momentos de Evaluacion:

1. Inicial:
Diagndstico de los saberes previos, de los alumnos en relacién a contenidos basicos de Quimica, en el primer practico
de aula en el tema de Enlaces.

2. Procesual:
Estara compuesta por las producciones elaboradas por cada alumno en forma individual y grupal segun las estrategias
y actividades planteadas.
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En esta instancia se evaluaran los siguientes indicadores:

» Asistencia a los practicos de aula y Laboratorio

* Presentacion de los trabajos realizados

« Participacion en clase

* Responsabilidad en el cumplimiento del trabajo

« Claridad en la expresion de las ideas en forma escrita y oral

3. Resultado:

a. Aprobacion de los 2 (dos) parciales y presentacion de la carpeta de Trabajos Practicos de Aula y de
Laboratorio, los que permiten acreditar la regularidad de la asignatura. Aprobacion de todos los pre practicos
de laboratorio y asistencia al 100 % de los mismos, en caso de no alcanzar alguna de estas dos condiciones,
el estudiante debera rendir experiencias de laboratorio en el examen final.

b. Promocién: para la actividad propuesta del Campus Virtual, Médulo Metales de Transicién, cumpliendo con
la entrega y aprobacion de todas las actividades propuestas. Aprobacidn de un examen escrito presencial
con un 70 %. (No se rinde en el examen final)

c. Examen Final: Estudiante en condicién de Regular:

Puede ser oral o escrito. El examen abarcara todo el programa.

Estudiante en condicién Libre:

El examen esta compuesto de tres etapas: 1) Examen escrito practico. 2). Examen escrito tedrico 3) Examen
de laboratorio a desarrollarse en el laboratorio de docencia, luego de haber aprobado las dos instancias
anteriores.

Cada etapa debe ser aprobada para poder acceder a la siguiente. Si el estudiante hubiese promocionado la
unidad realizada mediante el campus virtual, al perder la regularidad, pierde la promocién, es decir debe
rendir programa completo.

13. Temporalizacién de las Actividades

Semana LUNES 8:00 a 10:00 MARTES 10:00 a 13:00 JUEVES 10:30 a 13:00
Semana LUNES 8:00 a 10:00 MARTES 10:00 a 13:00 JUEVES 10:30 a 13:00
1 30/07 31/07 02/08
Presentacion - TEORIA: Enlaces PRACTICO AULA Enlaces Actividad: TEORIA: Enlaces-
Solidos
2 06/08 07/08 09/08
PRACTICO AULA: Enlaces PRACTICO AULA: Sélidos TEORIA: Oxido - Reduccion
3 13/08 14/08 16/08
PRACTICO AULA: Redox PRACTICO LABORATORIO: Redox | FERIADO: Dia de la UNCuyo
4 20/08 21/08 23/08
FERIADO: Paso a la Inmortalidad | PRACTICO AULA: Redox TEORIA: Acido- Base
Gral. San Martin
5 27/08 28/08 30/08
PRACTICO Aula: Acido- Base Laboratorio: Acido Base PRACTICO Aula; Acido- Base
6 03/09 04/09 06/09
Teoria Compuestos de Teoria Compuestos de Coordinacién PARCIAL
Coordinacion
7 10/09 11/09 13/09
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Practico de Aula: Compuestos de Practico de Laboratorio Compuestos Practico de Aula Compuestos
Coord. de Coord. de Coordinacién. A la tarde:
RECUPERATORIO
8 17/09 18/09: Actividad Presencial: Teoria 20/09: Actividad presencial:
Asueto Dia del Profesor Propiedades Periddicas Practico de Aula Propiedades
Actividad Virtual: Modulo | Periodicas
PROPIEDADES PERIODICAS Actividad Virtual: Modulo |
PROPIEDADES PERIODICAS
9 24/09: Actividad Presencial: Teoria | 25/09: Actividad Presencial: Practico | 27/09: Actividad Presencial:
Grupos 1y 2 de Aula Grupos 1y 2 Teoria Grupo 13
Actividad Virtual: Médulo Il Campus | Actividad Virtual: Médulo Il Campus Actividad Virtual: Médulo |l
Virtual Grupos 1y 2. Virtual Grupos 1y 2. Campus Virtual Grupos 1y 2.
10 01/10: Actividad Presencial: 02/10: Actividad Virtual: Médulo |1 04/10: Actividad Presencial:
Practico de Aula Grupos 13 Campus Virtual Grupos 1y 2 Teoria Grupos 14
Actividad Virtual: Médulo Il Campus | Actividad Presencial: Practico de Actividad Virtual: Médulo IV:
Virtual Grupos 1y 2 Laboratorio Grupos 1,2y 13 GRUPO 14
11 08/10 09/10 Actividad Virtual: Médulo IV: 11/10 Actividad Virtual: Modulo
Actividad Virtual: Médulo IV: GRUPO 14 IV: GRUPO 14
GRUPO 14 Actividad Presencial: Teoria Grupos Actividad Presencial: Practica
15 de aula Grupo 15
12 15/10 16/10 18/10 Parcial
FERIADO Practico de Laboratorio Grupos 14 y
15
13 22110 23/10 2510
Teoria Grupo 16 Teoria Grupo 17 Practico de Aula Grupo 16y 17
A la tarde: RECUPERATORIO
14 29110 30/11 01/11
CAMPUS VIRTUAL: Médulo IX CAMPUS VIRTUAL: Madulo IX CAMPUS VIRTUAL: Madulo IX
Elementos de Transicién Elementos de Transicién Elementos de Transicién

14. Distribucion de la carga horaria.

Actividades

Horas

1. Tebricas

32

2. Apoyo tedrico (incluye trabajos practicos de aula)

37

3. Experimentales (laboratorio, planta piloto, taller, etc.)

12

4. Trabajos en el CAMPUS VIRTUAL

24

Total de Horas de la Actividad Curricular

105

1. Practica Socioeducativa (optativa, no obligatoria)

10

45 horas
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PROGRAMA DE QUIMICA INORGANICA

1. Carrera: ) ]
INGENIERIA MECANICA

2. Aiio de Vigencia: 2018
3. Carga horaria: 90 HORAS
4. Equipo de catedra:

Profesor Titular; ESP. ING. MONICA ALEJANDRA MORANT
Jefe de Trabajos Préacticos: LIC. GLADYS LIMA
PROF. CELINA TONIDANDEL
Ayudantes de Trabajos Précticos: ING. HECTOR CACCOMO
PROF. MARIA NOELIA RUIiZ ALCANTU
PROF. MARIA EUGENIA MARQUEZ

5. Objetivos del Espacio Curricular.

¢ Relacionar diversos fendmenos con un corto numero de ideas generales.

o Utilizar teorias y métodos fisicos como medios para interpretar y prever propiedades y reacciones de las especies
quimicas.

e Desarrollar habitos de trabajo experimental en el laboratorio.

e Desarrollar habilidades para resolver problemas.

e Adquirir y aplicar el lenguaje cientifico correspondiente

6. Contenidos a desarrollar en el Espacio Curricular

Unidad Tematica Bibliografia
N° 1: ENLACES QUIMICOS Obligatoria:
+ Tipos de enlaces o uniones quimicas. *Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
* Reuvision de enlace idnico. McGraw-Hill.
+ Enlace covalente. +Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.
» Férmulas electronicas de Lewis. P. W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+ Resonancia. i {9 o3

+ Estructura molecular y teorias del enlace covalente: Teoria C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, "Quimica Inorganica’, 2
iy .| Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

de la Repulsion del Par de Electrones de la Capa de Valencia . o o }

(TRPCV); Teoria del Enlace de Valencia, Hibridacion; Teoriade | *  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.

Orbitales Moleculares (TOM)" McGraw-Hill.

Complementaria:
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ESTADO SOLIDO: Solidos cristalinos.  Celda Unitaria.
Clasificacion. Tipos de cristales. Teorias y enlaces.
Empaquetamientos compactos. Redes cristalinas tipicas.

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

«Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Basica. Trad.
Espaniola. (México). Ed. Limusa-Wiley

«Christen, H.R.: Fundamentos de Quimica General e
Inorgénica. Trad. Espafiola. Espafia.De. Reverté.
sLagowski J.J.:  Quimica Inorgénica Moderna. Trad.
Espafiola Espania.. De. Reverté.

*Manku G.S.; Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espaniola. De. MacGraw-Hill.

* *Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorgénica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

* *Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

N° 2 INTRODUQCI()N AL ESTUDIO DE LA TABLA
PERIODICA. HIDROGENO. GASES NOBLES.

+ Conjunto de ideas interrelacionadas que dan sentido a la
Tabla Periddica.

+ Revisién de las propiedades periddicas.

+ Hidrégeno. Configuracion electronica. Su ubicacion en la
Tabla Periddica. Comportamiento quimico del hidrégeno. El ion
hidrédgeno. Electrodo normal de hidrégeno.

+ Oxidacién y reduccion. Reacciones redox en soluciones
acuosas. Potencial

de electrodo. Potencial de semirreaccion
(Potencial redox). Balance de ecuaciones redox. Variaciones de
los potenciales redox.

+  Teoria acido-base: teoria de Arrhenius. Teoria de Bronsted-
Lowry. Comportamiento acido-base en soluciones acuosas y no
acuosas. Fuerzas de &cidos y bases. Estructura tipo de acidos y
bases. Neutralizacion. Teoria de Lewis. Hidruros: salinos,
complejos, covalentes. Isétopos de hidrégeno. Preparacion del
hidrégeno.

« Gases nobles: Configuracion electrénica. Reactividad.
Propiedades fisicas y obtencién. Quimica del Xenén.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

« P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

« C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

«  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

« Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.
Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ LagowskiJ.J..  Quimica Inorgénica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

* Manku G.S.:  Principios de Quimica Inorgénica. Trad.
Espafiola. De. MacGraw-Hill.
+ Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

* Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

+ Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

N° 3: ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 1y 2
+ Estado natural.

+ Configuracién electrénica.

* Propiedades fisicas y quimicas.

* Propiedades periédicas.

+ Comportamiento diferencial del litio y berilio en sus
respectivos grupos.

+ Obtencién.

+ Oxidos: Propiedades.

+ Otros compuestos oxigenados: propiedades.
+ Sales: estructura y propiedades.

Obligatoria:

*Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorgénica. Espafia.Mc.Graw-Hill,
1995.

P. W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

+C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22 Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ LagowskiJ.J.. Quimica Inorgénica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

* Manku G.S.:  Principios de Quimica Inorgénica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.

Trad.
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+ Usos.

+ Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.
Espariola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

« Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

+ Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+ Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 4: ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 13y 14.

+ Estudio periddico de cada grupo.

+ Configuracién electrénica.

+ Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad de los mismos.

+ Comportamiento diferencial del boro y del carbono en sus
respectivos grupos.

+ Estados naturales.

+ Obtencién.

* Propiedades fisicas y quimicas.

+ Propiedades periodicas.

+ Elementos alotrdpicos.

+ Oxidos: estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+ Oxisales. Estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+ Hidréxidos e hidruros: Estructura. Propiedades Obtencién.
Usos.

+ Compuestos de coordinacion. Estructura.
Usos.

+ Quimica en solucion.

Propiedades.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

+ P. W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

+ C.E.Housecrofty A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 2% Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ LagowskiJ.J.. Quimica Inorganica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

«  Manku G.S.: Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.
*  Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

«  Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill, 1995.

N° 5: ELEMENTOS DE LOS GRUPOS 15y 16
+  Estudio periddico de cada grupo.

+  Comportamiento diferencial del nitrdgeno y azufre en sus
respectivos grupos.

+  Configuracion electrénica.

+ Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad de los mismos.
+  Estado natural.

«  Obtencion.

+  Propiedades fisicas y quimicas.

+  Propiedades periddicas.

«  Estados alotrépicos: estructura.

+  Oxidos. Estructura. Propiedades. Obtencion. Usos.

+  Oxoécidos y oxosales. Estructura. Propiedades. Obtencion.
Usos.

Obligatoria:

*Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorgénica. Espafia.Mc.Graw-Hill,
1995.

*P. W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

*C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22 Ed.
Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.
*Lagowski J.J.: Quimica  Inorgénica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

*Manku G.S.: Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.

*Mahan: Quimica — Curso Universitario. Trad. Espafiola. De.
Addison-Wesley-lberoamérica.

Moderna.
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+ Compuestos de coordinacion: estructura. Propiedades.
Obtencién. Usos. Quimica en solucion.

+ Oxigeno: estructura atomica. Estado natural. Is6topos.
Estados alotropicos: oxigeno, ozono. Obtencion. Oxidos.
Clasificacion. 16n hidréxido. Uniones del oxigeno: numero de
coordinacion.

+  Oxiacidos y oxisales.

*Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccion a la Quimica
Inorgénica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

*Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

*Whitten: Quimica General. Segunda edicion espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

*Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 6: ELEMENTOS DEL GRUPO 17. HALOGENOS.
+ Configuracién electrénica

+ Estados de oxidacion.

+ Estado natural.

+  Obtencién.

* Propiedades periodicas

+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Estructura de hipohalitos, halitos, halatos, perhalatos.
+  Oxidos. Estructura. Propiedades. Usos.

+  Pseudohalogenos.

+ Compuestos interhalogenados

Obligatoria:

+ Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

« P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

« C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica  Avanzada.
Trad. Espafiola. (México), Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ Lagowski J.J.: Quimica  Inorganica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Moderna.

+ MankuG.S.: Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.
« Mahan: Quimica - Curso Universitario.

Trad. Espafiola. De. Addison-Wesley-lberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristobal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México.

N° 7 : ELEMENTOS DE LA PRIMERA SERIE TRANSICION
(primera parte): Sc, T, V, Cr, Mn,

+ Propiedades generales.
+  Configuracién electronica.

+ Diferentes estados de oxidacion. Estabilidad relativa.
Propiedades de los estados altos de oxidacion.

+ Estado natural.
* Metalurgia,
+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Oxidos y compuestos oxigenados: estructura, propiedades,
obtencion, usos.

+ Halogenuros: estructura, propiedades, obtencion, usos.

+ Compuestos de coordinacion: obtencion, usos, estructuras
electronicas, espectros de absorcion. Indice de coordinacion.

+ Estabilizacién de estados de oxidacion por complejacion.
Propiedades magnéticas.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

+  P.W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

«  C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cottony Wilkinson: ~ Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.
«  Lagowski J.J.: Quimica  Inorgénica
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Moderna.

*  MankuG.S. Principios de Quimica Inorganica.
Trad. Espafiola. De. MacGraw-Hill.
«  Mahan: Quimica - Curso Universitario.

Trad. Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.
«  Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccion a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005
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«  Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

«  Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 8: ELEMENTOS DE LA SEGUNDA SERIE TRANSICION
(segunda parte):, Fe, Co, Ni, Cu.

* Propiedades generales.
+ Configuracién electrénica.

+ Diferentes estados de oxidacién. Estabilidad relativa.
Propiedades de los estados altos de oxidacion.

+ Estado natural.
+ Metalurgia,
+ Propiedades fisicas y quimicas.

+ Oxidos y compuestos oxigenados: estructura, propiedades,
obtencién, usos.

+ Halogenuros: estructura, propiedades, obtencion, usos.

« Compuestos de coordinacién: obtencién, usos, estructuras
electronicas, espectros de absorcion. Indice de coordinacion.

+ Estabilizacion de estados de oxidacion por complejacion.
+ Propiedades magnéticas.

Obligatoria:

* Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

+ P.W. Atkins, “Quimica General’. Ed. Omega, 1999.

+ C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+ Cotton y Wilkinson: Quimica Inorganica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+ Lagowski J.J.: Quimica Inorgdnica Moderna.
Espafiola Espafia.. De. Reverté.

Trad.

* Manku G.S.:  Principios de Quimica Inorganica. Trad.
Espaniola. De. MacGraw-Hill.
+ Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.

Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+ Valenzuela Calahorro Cristébal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

+ Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L. Quimica
Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

« Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

+ Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.

N° 9: ELEMENTOS DE POSTRANSICION. Zn. Cd. Hg.
+ Configuracién electrénica.

+  Obtencion.

+  Estado de oxidacion.

+ Propiedades Fisicas y Quimicas.

+  Oxidos, hidroxidos. Estructura. Obtencién. Propiedades y
Usos.

«  Compuestos de Coordinacion.
elementos en sistemas bioldgicos.

Participacién de los

Obligatoria:

*  Rodgers, Glen, E.,Quimica Inorganica. Espafia.Mc.Graw-
Hill, 1995.

+  P.W. Atkins, “Quimica General”. Ed. Omega, 1999.

«  C. E. Housecroft y A. G. Sharpe, “Quimica Inorganica”, 22
Ed. Ed. Pearson-Prentice Hall, 2006.

Complementaria:

+  Cotton y Wilkinson: Quimica Inorgénica Avanzada.
Trad. Espafiola. (México),Ed. Limusa-Wiley 1995.

+  Lagowski J.J.: Quimica Inorgénica Moderna.
Trad. Espafiola Espafia.. De. Reverté.

* Manku G.S.: Principios de Quimica Inorgénica. Trad.
Espariola. De. MacGraw-Hill.

+  Mahan: Quimica - Curso Universitario. Trad.
Espafiola. De. Addison-Wesley-Iberoamérica.

+  Valenzuela Calahorro Cristdbal.Introduccién a la Quimica
Inorganica. Espafia.McGraw-Hill.1999.

* Huheey, James E; Keiter, Ellen A; Keiter, Richard L.
Quimica Inorganica. México. Oxford-Alfa Omega.2005

«  Whitten: Quimica General. Segunda edicién espafiola. Ed.
McGraw-Hill.

«  Chang, R., Quimica. México, D.F. Mc. Graw-Hill,1995.
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Descripcion de Actividades de aprendizaje.

Actividades Practicas de aula

N° DEL TRABAJO TEMA
1 Enlaces
2 Solidos
3 Reacciones Redox
4 Equilibrio Acido Base
5 Tabla Periddica
6 Grupos 1y 2
7 Grupo 13
8 Grupo 14
9 Grupo 15
10 Grupo 16
Actividades Practicas de Laboratorio
N° DEL TRABAJO TEMA

1 Reacciones Redox

2 Equilibrio Acido Base

3 Metales de Transicion

4 Grupos 1,2y 13

5 Grupos 14y 15

8.

Descripcion de Actividades de Extension y/o Vinculacion con el Sector Productivo de la Catedra

NOMBRE LA ACTIVIDAD DURACION | REQUISITOS PARA LA PARTICIPACION DE
LOS ESTUDIANTES
La Ciencia como Puente entre la Universidad y | 45 hs Tener cursada Quimica General
la Escuela Primaria
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9. Procesos de intervencion pedagoégica.

1.- Clases Magistrales: se llevan a cabo en la presentacién de cada unidad tematica de forma participativa. Estan a
cargo de los docentes y de los estudiantes, los que prepararén y presentaran temas establecidos de la asignatura.

2.- Trabajos Practicos de Aula: Son encuentros organizados en grupos pequefios que cumplen una doble tarea, de
aprendizaje y de resolucion de ejercicios y problemas para que los estudiantes en la conjuncion teoria-practica acuerden
su solucion.

3.- Trabajos de Laboratorio: Conjunto de horas diagramadas a fin de realizar las practicas de laboratorio y adquirir
destreza y habilidad en el manejo de elementos de laboratorio e instrumental apropiado.

4 .- Trabajos en el Campus Virtual de la UNCuyo: Conjunto de horas destinas al aprendizaje mediante el uso de
herramientas virtuales, a partir de las distintas propuestas elaboradas por el equipo de catedra.

4 - Trabajos de campo: conjunto de horas destinadas preparacion de actividades practicas, investigacion y elaboracion
de propuestas complementarias a las horas de clases.

5.- Trabajos de Extension: es muy importante en la formacion del futuro profesional incluir actividades de extension
con la comunidad. El estudiante debe relacionarse con distintos sectores de la sociedad intercambiando mediante
didlogo los saberes cientificos y populares en post del bien comun y la divulgacién del conocimiento. Préactica Social
Educativa voluntaria: “La Ciencia como Puente entre la Universidad y la Escuela Primaria”. La actividad consiste en
talleres de integracion y capacitacion en experiencia de laboratorio de quimica y microscopia en escuelas primarias,
destinada a docente y alumnos de las mismas.

6.- Trabajos de investigacion: Conjunto de horas diagramadas a fin de proveer oportunidades para familiarizarse con
los modos operativos de explorar en distintos medios (bibliografia, Internet, Campus Virtual, contexto, etc.) y realizar las
actividades de investigacion programadas.

10.0rganizacion por comisiones

Tedricas Actividades Laboratorio y Tareas de
Aulicas Planta Piloto Campo
cantidad de comisiones 1 2 4 A
determinar

cantidad de alumnos - - - -
por comision

11.Condiciones de regularizacion:
Asistencia al 75 % de las actividades tedricas.
Asistencia al 75 % de las actividades practicas de aula.
Asistencia al 100% las actividades practicas de laboratorio.
Aprobacion del 100 % de las evaluaciones parciales tedrico-practicas o sus recuperaciones, con un minimo de 65%

12.Evaluacion
Entendiendo a la evaluaciéon como la instancia a partir de la cual se trata de comprender los procesos de ensefianza

con el fin de registrar, obtener informacion y elaborar un juicio de valor en el que participan los actores involucrados.
Se realizara los distintos momentos de Evaluacion:
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1. Inicial:
Diagndstico de los saberes previos, de los alumnos en relacion a contenidos basicos de Quimica, en el primer practico
de aula en el tema de Enlaces.

2. Procesual:
Estara compuesta por las producciones elaboradas por cada alumno en forma individual y grupal segun las estrategias
y actividades planteadas.

En esta instancia se evaluaran los siguientes indicadores:

» Asistencia a los practicos de aula y Laboratorio

» Presentacion de los trabajos realizados

« Participacion en clase

» Responsabilidad en el cumplimiento del trabajo

« Claridad en la expresion de las ideas en forma escrita y oral

3. Resultado:

a. Aprobacién de los 2 (dos) parciales y presentacion de la carpeta de Trabajos Practicos de Aula y de
Laboratorio, los que permiten acreditar la regularidad de la asignatura. Aprobacion de todos los pre practicos
de laboratorio y asistencia al 100 % de los mismos, en caso de no alcanzar alguna de estas dos condiciones,
el estudiante debera rendir experiencias de laboratorio en el examen final.

b. Promocién: para la actividad propuesta del Campus Virtual, Médulo Metales de Transicion, cumpliendo con
la entrega y aprobacion de todas las actividades propuestas. Aprobacidn de un examen escrito presencial
con un 70 %. (No se rinde en el examen final)

c. Examen Final: Estudiante en condicién de Regular:

Puede ser oral 0 escrito. El examen abarcaréa todo el programa.
Estudiante en condicién Libre:
El examen esta compuesto de tres etapas: 1) Examen escrito practico. 2). Examen escrito tedrico 3) Examen
de laboratorio a desarrollarse en el laboratorio de docencia, luego de haber aprobado las dos instancias
anteriores.
Cada etapa debe ser aprobada para poder acceder a la siguiente. Si el estudiante hubiese promocionado la
unidad realizada mediante el campus virtual, al perder la regularidad, pierde la promocion, es decir debe
rendir programa completo.

13. Temporalizacion de las Actividades

Semana LUNES 8:00 a 10:00 MARTES 10:00 a 13:00 JUEVES 10:30 a 13:00

1 30/07 31/07 02/08

Presentacion - TEORIA: Enlaces PRACTICO AULA Enlaces Actividad: TEORIA: Enlaces-

Sélidos

2 06/08 07/08 09/08

PRACTICO AULA: Enlaces PRACTICO AULA: Sélidos TEORIA: Oxido - Reduccion
3 13/08 14/08 16/08

PRACTICO AULA: Redox PRACTICO LABORATORIO: Redox | FERIADO: Dia de la UNCuyo
4 20/08 21/08 23/08

FERIADO: Paso a la Inmortalidad | PRACTICO AULA: Redox TEORIA: Acido- Base

Gral. San Martin
5 27/08 28/08 30/08
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PRACTICO Aula: Acido- Base Laboratorio: Acido Base PRACTICO Aula: Acido- Base
6 03/09 04/09 06/09
CAMPUS VIRTUAL: Médulo IX CAMPUS VIRTUAL: Médulo IX PARCIAL
Elementos de Transicién Elementos de Transicién
7 10/09 11/09 13/09
CAMPUS VIRTUAL: Médulo IX Practico de Laboratorio Elementos de | CAMPUS VIRTUAL: Médulo IX
Elementos de Transicién Transicién Elementos de Transicién
A la tarde: RECUPERATORIO
8 17109 18/09: Actividad Presencial: Teoria 20/09: Actividad presencial:
Asueto Dia del Profesor Propiedades Periddicas Practico de Aula Propiedades
Actividad Virtual: Modulo | Periddicas
PROPIEDADES PERIODICAS Actividad Virtual: Modulo |
PROPIEDADES PERIODICAS
9 24/09: Actividad Presencial: Teoria | 25/09: Actividad Presencial: Practico | 27/09: Actividad Presencial:
Grupos 1y 2 de Aula Grupos 1y 2 Teoria Grupo 13
Actividad Virtual: Médulo Il Campus | Actividad Virtual: Médulo Il Campus Actividad Virtual: Médulo |l
Virtual Grupos 1y 2. Virtual Grupos 1y 2. Campus Virtual Grupos 1y 2.
10 01/10: Actividad Presencial: 02/10: Actividad Virtual: Médulo Il 04/10: Actividad Presencial:
Practico de Aula Grupos 13 Campus Virtual Grupos 1y 2 Teoria Grupos 14
Actividad Virtual: Médulo Il Campus | Actividad Presencial: Practico de Actividad Virtual: Médulo IV:
Virtual Grupos 1y 2 Laboratorio Grupos 1,2y 13 GRUPO 14
11 08/10 09/10 Actividad Virtual: Médulo IV: 11/10 Actividad Virtual: Modulo
Actividad Virtual: Modulo IV: GRUPO 14 IV: GRUPO 14
GRUPO 14 Actividad Presencial: Teoria Grupos Actividad Presencial: Practica
15 de aula Grupo 15
12 15110 16/10 18/10 Parcial
FERIADO Practico de Laboratorio Grupos 14 y
15
13 22110 2310 2510
Teoria Grupo 16 Teoria Grupo 17 Practico de Aula Grupo 16y 17
A la tarde: RECUPERATORIO

14. Distribucion de la carga horaria.

Actividades

Horas

1. Tedricas

25

2. Apoyo tedrico (incluye trabajos practicos de aula)

29

3. Experimentales (laboratorio, planta piloto, taller, etc.)

12

4. Trabajos en el CAMPUS VIRTUAL

24

Total de Horas de la Actividad Curricular

90

Practica Socioeducativa (optativa, no obligatoria)

45 horas
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ENLACE COVALENTE

La atraccidn idnica en una red cristalina no se considera una unién quimica en el
sentido habitual del término. En cambio la unidon entre dos atomosde Hen H,, o Hy
Clen HCl, o Hy N en NH3 nos da una idea real de union quimica. Esto conlleva la nocion
de que ambos atomos se ligan o unen a través de la comparticion de uno o mds pares
de electrones.

Existen dos enfoques fundamentales que explican la formacién del enlace covalente.
El primero se denomina Teoria del Enlace de Valencia (T.E.V), y considera las
interacciones de los diversos electrones de la capa de valencia como si se hiciera que
los atomos se acercaran desde el infinito. La distancia internuclear esta dada por el
sistema que posee la menor energia.

El otro enfoque, denominado Teoria de los Orbitales Moleculares (T.0.M.), construye
a los orbitales en torno de los nucleos de los atomos que se combinan, resolviendo las
funciones de onda para los electrones en forma semejante a lo que se adoptd para los
atomos. Los orbitales obtenidos son multicéntricos y se denominan orbitales
moleculares (OM).

Ambas teorias tienen sus puntos débiles y fuertes, aunque se considera que los
resultados de la TOM son mas exactos.

Energia de enlace
Vamos a considerar, desde el punto de vista energético, la formacién de una molécula
de hidrégeno a partir de atomos de hidréogeno.

Si trazamos un diagrama de la energia potencial del sistema como una funcion de la
distancia entre los dos nucleos de los &tomos de hidrégeno, podemos observar que, a
grandes distancias, la energia potencial del sistema es constante e igual a cero. Cuando
la distancia entre los &tomos disminuye, la energia potencial disminuye alcanzando
finalmente un minimo a la distancia correspondiente al equilibrio entre los atomos
(distancia internuclear) en la molécula real.
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distancia internuclear.

Esa distancia se denomina longitud de enlace y en la molécula de hidrogeno es de 0,74
A’. Si la distancia continda disminuyendo, la energia potencial comienza a aumentar
rapidamente.

La disminucion inicial de la energia potencial es debida principalmente a la atraccion
simultanea que ejercen los dos nucleos sobre cada electrdn, a diferencia de lo que ocurre
en cada atomo de hidrégeno donde un nucleo atrae a un electron. ElI aumento
subsiguiente se debe a la repulsion nicleo-nucleo.

Existe entonces, una diferencia entre la energia suma dada por las ecuaciones de ondas
respectivas de cada electron y la energia del sistema cuando se produce la union. A esa
diferencia de energias se denomina energia de union.

Si se comparan los valores teoricos y reales de estas energias, resulta mayor (aunque
negativa) la real. Esto es porque se calculd la energia tedrica suponiendo que un
determinado electrén corresponde a un &tomo y otro electron a otro atomo (A-1y B-2).
Pero como la mecanica cuantica no puede indicar mas que la probabilidad de hallar el
electron, sin identificarlo, debemos suponer que cualquier electron estara en cualquier
atomo (A-2 y B-1). Ademas puede ocurrir que el par de electrones esté
circunstancialmente en un solo atomo (ion)

Hee H H* eeH Hee H*
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Teniendo en cuenta estas alternativas se calcula la energia del sistema y resulta muy
cercana a la real.

Estructuras electréonicas de Lewis

El método de representar los enlaces por medio de puntos que a su vez representan a los
electrones se conoce como formula electronica de Lewis.

Cuando participa un par de electrones, el enlace se denomina enlace covalente simple.
Entre los atomos puede haber compartido uno, dos y tres pares de electrones que
corresponden a la existencia de enlaces simples, dobles o triples respectivamente.

En los enlaces covalentes, es posible formar un enlace simple para el cual el par de
electrones es aportado por un solo &tomo dador como en el caso del cation amonio

H +
Re# Este tipo de enlace se denomina frecuente
H . !\l. . H Enlace covalente coordinado

H

También se pueden utilizar guiones para representar los pares de electrones que se
comparten. Por ejemplo.
H + H +

HiD:H SH-D -H HENEH | |H-N-H

:5::C::b: s:0=C =0:

Hay que tener en cuenta que las estructuras de Lewis no presentan una imagen completa
del enlace covalente, ya que en ellas solo se muestra el nUmero de electrones de valencia,
el nimero y tipo de enlaces y el orden en que los atomos se encuentran conectados y no
sirven para representar formas tridimensionales de moléculas e iones poliatdmicos. De
todas maneras son Utiles como modelos de enlace en muchos compuestos cuando se
analizan las propiedades y reacciones de sus moléculas.
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RESONANCIA

Algunas moleculas o iones poliatdmicos pueden ser representados por dos o0 mas
formulas puntuales con el mismo ordenamiento de atomos. Por ejemplo el anién CO3*
puede ser representado por:

2' 2-

Cada una de las formas posee estabilidad, funcion de onda y caracteristicas particulares;
sin embargo ninguna corresponde en forma completa a las propiedades del i6n CO3?,
ya que en realidad en dicho ién la longitud de los enlaces y la fuerza de los mismos, no
corresponden a dobles ni a simples, sino a longitudes y fuerzas intermedias. O sea que
ninguna de las estructuras responde en realidad a la molécula.

A este fendmeno se denomina Resonancia y a las estructuras individuales, formas
canonicas o estructuras resonantes.

La relacion entre las estructuras resonantes se indica mediante flecha de doble cabeza.
Este simbolo no significa que en algin momento la molécula alcanza esos estados
resonantes, sino que la estructura verdadera es un hibrido de resonancia entre ellas.

Las formas canonicas no tienen significado fisico. Son una forma conveniente para
dibujar una molécula en términos de las estructuras comunes de Lewis, aun cuando la

molécula real no puede ser descrita mediante una sola formulacion convencional.

El concepto de resonancia se aplica bien a sistemas organicos. Un ejemplo bien
conocido es la molécula de benceno (C¢Hs) (ver Chang Pag. 370)

ESTRUCTURA MOLECULAR Y TEORIAS DEL ENLACE COVALENTE

Muchas propiedades fisicas y quimicas, tales como punto de fusién, punto de ebullicion,
densidad y los tipos de reacciones en que pueden intervenir las moléculas, se ven
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afectadas por la organizacion tridimensional de los atomos en las mismas, o0 sea de su
estructura molecular.

Las teorias actuales sobre el enlace permiten predecir estructuras y propiedades de
manera acertada (aunque no siempre enteramente satisfactoria). Es necesario acordar
que las teorias que se propongan deben estar de acuerdo con las observaciones
experimentales. Cuando las observaciones estan en desacuerdo con la teoria, hay que
modificar esta Gltima de manera que tenga en cuenta todas las observaciones conocidas.

Para tratar de explicar las estructuras de las moléculas covalentes discutiremos tres
teorias:
1. Teoria de la repulsion del par electronico en la capa de valencia
(R.P.E.C.V.): basicamente considera que los pares de electrones de valencia
se encuentran ordenados en torno al elemento central del compuesto de manera
tal que existe una separaciéon maxima (y por tanto repulsiébn minima) entre
ellos.

2. Teoria del enlace de valencia (T.E.V.): describe el enlace covalente como
resultado de la superposicion de orbitales de valencia de dos atomos.

3. Teoria de orbitales moleculares (T.O.M.): considera que la combinacion
de orbitales atdbmicos de atomos distintos, forma orbitales moleculares (OM)
de manera que los electrones que participan en ellos pertenecen a la molécula
considerada como un todo.

TEORIA DE LA REPULSION DEL PAR DE ELECTRONES EN LA CAPA DE
VALENCIA (RPCV)

Esta teoria explica la distribucion geométrica de los pares de electrones que rodean al
atomo central en terminos de las repulsiones entre dichos pares.

Teniendo en cuenta este modelo se puede predecir la geometria de las moléculas en
forma sistematica.
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La idea fundamental de esta teoria es que los pares de electrones de la capa de valencia
se encuentran ordenados en torno al atomo central, de manera que las repulsiones entre
ellos se reducen al minimo.

Es conveniente destacar algunas reglas Utiles para la aplicacion de la RPECV:

e Elenlace simple, el enlace doble, el enlace triple y un par no-compartido de electrones
constituyen una region unica de alta densidad electronica.

e Los enlaces dobles y triples se pueden tratar como si fueran enlaces sencillos entre
atomos adyacentes.

e Si para una molécula se pueden dibujar dos o mas formas resonantes, el modelo
RPECYV se puede aplicar a cualquiera de ellas.

Para predecir la geometria de las moléculas, de acuerdo a esta teoria, es conveniente

clasificar a las mismas en dos categorias, de acuerdo con la presencia o ausencia de
pares de electrones libres en el &tomo central.

Moléculas en que el &tomo central no tiene pares libres

Por razones de simplificacion consideraremos moléculas que tienen &tomos de sélo dos
elementos, Ay B, de los cuales A es el atomo central.

Teniendo en cuenta que moléculas de férmula AB serdn por definicion moléculas
lineales, nos referiremos a moléculas de férmulas: AB,, AB3, AB4, ABsy ABs.

Moléculas AB:

Un ejemplo de este tipo de moléculas lo constituye el BeCl,. Para esta moléecula, en el
estado gaseoso, la estructura de Lewis es:

Cl-Be-Cl
Los dos pares electrénicos tenderan a estar tan lejos como sea posible, por tanto se

encontraran en los extremos opuestos de una linea recta. Asi, el angulo CIBeCl sera de
180°, y la molécula sera lineal.
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Moléculas AB3

Podemos presentar como ejemplo la molécula de BF; que contiene tres enlaces
covalentes o pares enlazantes.

La distribucion mas estable sera aquella en que las tres uniones BF apunten hacia los
vertices de un tridngulo equilatero con el B en el centro del triangulo

De acuerdo a esto la geometria molecular del BF; es plana trigonal donde cada uno de
los &ngulos FBF es de 120°.

Moléculas AB4

La teoria de la repulsion del par electronico predice estructuras tetraédricas para
moléculas AB, que carecen de pares de electrones no-compartidos en A.

Si tomamos como ejemplo al metano CH,, la estructura de Lewis es:

La estructura tetraédrica que predice la RPECV da el maximo de separacion para cuatro
pares de electrones en torno a un atomo. Asi los cuatro pares de electrones se dirigen
hacia los vértices de un tetraedro regular. Todos los angulos de enlace son de 109.5°
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Moléculas ABs

Podemos tomar como ejemplo algunos halogenuros de elementos del grupo 15, como
el PC|5

:él.:
oo \\{\ .,
ot

La forma de minimizar las fuerzas de repulsion entre los cinco pares enlazantes es
acomodar las uniones PCI en forma de bipiramide trigonal.

El atomo central (P) se localiza en el centro del triangulo comun, con los otros cinco
atomos ubicados en los vertices de la bipiramide trigonal. Se dice que los atomos que
se encuentran arriba y abajo del plano triangular ocupan posiciones axiales y los que
estan en el plano triangular ocupan posiciones ecuatoriales. EI &ngulo entre cualquiera
de los enlaces ecuatoriales es de 120°; el que se forma entre un enlace axial y uno
ecuatorial es de 90°; y el que se encuentra entre los dos enlaces axiales es de 180°.

Moléculas ABs

Como ejemplo podemos tomar al SFs.

La estructura mas estable para seis pares enlazantes SF es el octaedro.

El atomo central (S) se localiza en el centro de la base cuadrada y los otros seis &tomos

en los seis vertices. Todos los &ngulos son de 90° excepto el que se forma entre el atomo
central y los dos atomos diametralmente opuestos entre si. Este angulo es de 180°.
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Moléculas en las cuales el atomo central tiene uno o mas pares libres

La determinacion de la geometria de una molécula es mas complicada si el atomo central
tiene tanto pares enlazantes como pares libres. En tales moléculas hay tres tipos de
fuerzas de repulsidn: entre pares enlazantes, entre pares libres y entre un par enlazante
y un par libre. En general las fuerzas de repulsion disminuyen en el siguiente orden:

par libre-par libre > par libre-par enlazante > par enlazante-par enlazante

Los electrones en un enlace estan unidos por las fuerzas de atraccion ejercidas por los
nucleos de los dos atomos enlazados. Estos electrones tienen “distribucion espacial”
menor: esto es, ocupan menos espacio que un par de electrones libres, los cuales estan
asociados solo a un 4tomo en particular. En consecuencia, el par de electrones libres en
una molécula ocupa mas espacio y experimenta una mayor repulsion hacia los pares de
electrones enlazantes.

Para el tipo de moléculas mencionadas es preciso distinguir entre la geometria
electronica y la geometria molecular.

La geometria electronica se refiere al arreglo de todos los pares de electrones que rodean
al atomo central, tanto enlazantes como libres.

Por otro lado, la geometria molecular se refiere al ordenamiento de atomos (es decir
nlcleos) y por tanto solo se toma en cuenta como estan colocados los pares enlazantes.

Veamos algunos ejemplos:
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Moléculas tipo AB2E con un par libre (SO2)

La estructura de Lewis de SO,es: O=S =0

Dado que en este esquema simplificado se tratan los dobles enlaces como si fueran
sencillos, la molécula de SO, se puede visualizar como un atomo central de azufre
rodeado por tres pares de electrones. De éstos, dos son pares enlazantes y uno es un par
libre. Sabemos que el arreglo global para tres pares de electrones es un triangulo, pero
debido a que uno de los pares de electrones es un par libre, la molécula de SO, tiene una
forma angular

S
..O/ \O..

Dado que la repulsion par libre-par enlazante es mayor que la repulsion par enlazante-
par enlazante, los dos enlaces azufre-oxigeno se cierran ligeramente y el angulo OSO es
menor de 120°. En experimentos se ha observado que es de 119,5°.

Molécula tipo AB2E> con dos pares de electrones libres (H20)

Una molécula de agua contiene dos pares enlazantes y dos pares libres:
H:O-H

La geometria electronica es tetraédrica, pero tiene dos pares libres en el atomo central
de Oxigeno que tienden a separarse tanto como sea posible, por lo que se puede predecir
una desviacion del angulo tetraédrico. Efectivamente, en la molécula de agua el &ngulo
HOH es de 104.5° y la geometria molecular es angular.

Moléeculas ABsE con un par libre (NHz)
La molécula de amoniaco tiene tres pares enlazantes y un par libre:

H—N—H
H

10
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La geometria electronica es tetraédrica, pero la existencia del par libre hace que la
geometria molecular sea la de una pirdmide triangular. Dado que el par libre repele a los
pares enlazantes mas fuertemente, los tres pares enlazantes NH se acercan; asi que el
angulo HNH en el amoniaco es apenas menor que el angulo tetraédrico ideal de 109.5°,
efectivamente, experimentalmente se observa un angulo de 107°.

N »

H i H H W 107.8° H

/

H H
Moleculas AB4E con un par libre (SF4)

La estructura de Lewis del SF, es:

El &tomo central de azufre tiene cinco pares de electrones, cuya distribucién corresponde
a una bipiramide triangular. Sin embargo, uno de los pares de electrones es un par libre,
por lo que la molécula debe tener una de las siguientes geometrias:

002 .
L L_F awr
Ix_ :5 ~E r_l""'l, F
ol I~
o907
(@) (b)

En la figura (a), el par libre ocupa una posicion ecuatorial, y en la (b) ocupa una posicion
axial. La posicion axial tiene tres pares vecinos a 90° y uno a 180°, mientras que la
posicion ecuatorial tiene dos pares vecinos a 90° y dos pares a 120°. La repulsion es
menor en la figura (a) y ésta es la observada experimentalmente.

11
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Recordemos que el modelo de RPECV genera predicciones confiables para las
geometrias de numerosas estructuras moleculares. En ese sentido lo aceptamos y
usaremos sus propuestas debido a su sencillez y utilidad.

TEORIA DEL ENLACE DE VALENCIA

El modelo de RPECV proporciona un metodo relativamente sencillo y directo para
predecir la geometria de las moléculas. Pero no explica con claridad de qué manera se
forma el enlace covalente.

Se utilizan dos teorias mecanico-cuanticas para describir el enlace covalente y la
estructura electronica de las moléculas: la teoria del enlace de valencia (EV), supone
que los electrones en una molécula ocupan orbitales atomicos de los atomos
individuales, y la teoria de orbitales moleculares (TOM) que propone la formacién de
orbitales moleculares a partir de orbitales atbmicos.

La teoria del enlace de valencia fue desarrollada por Heitler y London en 1927, es decir
solo un afio después de que Schrddinger introdujera la ecuacion de onda.
Los postulados fundamentales de esta teoria son:

e Las moléculas resultan de conducir los atomos con todos sus electrones (atomos
completos) y unirlos para formar el enlace.

e Los electrones responsables de los enlaces son los electrones de valencia.

e Los orbitales atdbmicos involucrados en la formacion de los enlaces son aquellos en
donde residen los electrones de valencia, es decir, los orbitales de valencia.

e EIl enlace se produce cuando un orbital de valencia que posee un electron, de un
atomo, se superpone con otro orbital de valencia que posee un electrén, de otro atomo.

Un criterio importante de esta teoria es que los orbitales atdmicos, que toman parte del
enlace, tengan una superposicion maxima.

De acuerdo al tipo de orbitales atdbmicos y de la orientacion que presenten los mismos
al superponerse, pueden distinguirse distintos tipos de enlaces:

12
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A.- Superposicion de orbitales atomicos s

. o eje internuclear

orbitales atémicos s separados superposicion enlace o

B.- Superposicion de orbitales atomicos p en la orientacion “cabeza a cabeza”

\ ' ‘ g *.. I Y
orbitai p orbital p superposicion enlace ¢

C.- Superposicion de orbitalessy p

O ! ° 0 e . ®

orbital s  orbital p superposicion enlace
D.- Superposicion de orbitales p en orientacion lateral

o . . . plano nodal
° R — ° —_—
orbitales p superposicion enlace

En estas representaciones puede notarse que el enlace o no presenta plano nodal que
contenga al eje internuclear, es decir, al enlace. En cambio los enlaces = poseen un
plano nodal que contiene al eje internuclear.

También puede notarse que tanto en los enlaces o como r la nube de carga electrénica
se vuelve méas concentrada entre los &tomos (aumenta la probabilidad electronica entre
los nucleos) lo que permite la formacion del enlace al disminuir la repulsion entre los
nucleos.

Los enlaces o son mas fuertes que los enlaces w, pues en ellos se produce una
superposicion mayor de los orbitales atdbmicos. Por esta causa cuando dos atomos

13
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posean dos orbitales p con un electron cada uno, ellos se superpondran en la orientacion
“cabeza a cabeza”, formando enlace o que hara que la molécula sea més estable.

Tal es el caso de una molécula de F, a partir de dos atomos de F; pues si recordamos la
configuracion electronica de F

F: [He] 2s? 2p,® 2p,? 2p;t, los orbitales 2p, se ubicaran “cabeza a cabeza” formando un
enlace o covalente. Este sera un caso de enlace covalente simple.

En moléculas como la de O, donde cada &tomo de oxigeno presenta configuracion:
O: [He] 2s22py? 2py* 2p;t

los orbitales 2p, se ubicaran cabeza a cabeza formando un enlace o, pero quedan
enfrentados dos orbitales py con un electron cada uno que podran formar un enlace .
Este sera un caso de enlace doble donde hay un enlace cy uno =

enlace &

enlace &

La molécula de N, se forma por la unién de dos atomos de N cuya configuracion
electronica es:

N: [He] 252 2py* 2p,* 2p;*

de manera que se formara un enlace o entre los p, cabeza a cabeza quedando los
orbitales py paralelos entre si, lo mismo que los px, de modo que se formaran también
dos enlaces = entre ellos.

14



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

AR VN V2 %

HIBRIDACION DE ORBITALES

Para algunas moléculas la utilizacion de orbitales atbmicos puros no puede explicar la
existencia de un determinado nimeros de enlaces covalentes ni la geometria molecular.

Por ejemplo, si se analiza la configuracién normal del &tomo de carbono

C: 1s? 2s2 2p?, éste solo podria formar dos enlaces covalentes, por tener dos electrones
desapareados, sin embargo es bien conocida su tetravalencia, es decir la formacion de
cuatro enlaces covalentes. Ademas, en el caso del compuesto mas simple entre carbono
e hidrégeno (CH,) la geometria de la molécula corresponde a un tetraedro regular.

Esto puede explicarse, pensando en una recomposicion de los orbitales atomicos del
carbono. Mediante la entrega de energia de promocion el carbono deja 4 electrones
desapareados:

252 2p? 2st 2p,t 2pyt 2pt

Es un estado excitado, pero que no alcanza a explicar los angulos de enlaces, pues se
deberian formar 3 uniones con angulos de 90° entre si (orbitales p) y otro diferente; sin
embargo en CH, todas las uniones son iguales y forman angulos de 109°.

15
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Para ello suponemos que mediante la entrega de una energia extra (energia de valencia)
el carbono pasa a un estado de valencia (hipotético) donde se produce la combinacion
de los orbitales s y p produciendo cuatro orbitales equivalentes, cada uno con % de
aporte de sy % de aporte de p.
Estos cuatro orbitales estarian ubicados tal que sus lobulos estén dirigidos hacia los
cuatro vertices de un tetraedro.

El &ngulo de separacion para cada par de orbitales es de 109° y se los denomina orbitales
hibridos sp® o también que el carbono tiene hibridacion sp®.

Algunos tipos de hibridizacion
Hibridizacion sp

El berilio forma compuestos como BeCl,, BeBr,, Be(CHs3), que, como moléculas
gaseosas libres, son lineales y supuestamente covalentes las uniones.

La estructura electronica del berilio 1s? 2s? no supone posibilidad de uniones covalentes.
Pero si el Be es promovido a un estado excitado 2s* 2p! y luego a un estado de valencia
con dos hibridos sp equivalentes y lineales, podra unirse con dos atomos o grupo iguales
monovalentes.

Sp SP

Esto vale para los halogenuros de otros metales del grupo 2 en estado gaseoso. También
para el Hg con estructura [Xe] 5d'° 6s2, que promocionara un electrén desde el orbital s
a un orbital p, y luego hibridazara sp, en compuestos como HgCl, y Hg(CN)s..

16
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Los dos hibridos tienen igual proporcién de s y de alguno de los orbitales p, quedando
sobre el eje del respectivo p que los forma.

Hibridizacion sp?

Elementos del grupo 13 con configuracién ns? np?, para formar moléculas MX3, donde
M puede ser B, Al, Ga, In, Tl, y X es halégeno o radical organico como CHs, pueden
formar hibridos sp?. Esto supone la promocién a un estado s* px! p, y luego a un estado
de valencia con tres orbitales hibridos sp? equivalentes, trigonales.

Los tres orbitales se ubican en un mismo plano y sobre tres ejes separados por angulos

de 120°.
120°

120°

/

Cada uno de los orbitales posee 1/3 de sy 2/3 de p

En general los orbitales hibridos dan una concentracion mucho mayor de la nube
electronica en ciertas direcciones, que los simples orbitales que los forman. Esto indica
una mayor superposicion o mayor solapamiento con orbitales de otros atomos, en las
direcciones privilegiadas que los contienen.

120°

Hibridacion d?sp? o hibridacién octaédrica

Ocurre con estructuras como la del azufre (ns? np*) que puede combinar los orbitales 3s,
3px, 3Py, 3Pz, 3d,22 y 3d,2 formando seis orbitales equivalentes.

Esta hibridacion es poco probable porque es muy grande el valor de la energia de
promocion para llevar el azufre de [Ne] 3s? 3p* a [Ne] 3s 3p° 3d? y no puede
compensarlo con la formacion de 6 enlaces, salvo en muy pocos casos.
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Hibridacion dsp? o cuadrada plana
Resultan de la combinacion de un orbital dx3?, un sy dos p (pxpy), para dar cuatro
orbitales equivalentes dsp? cuyos l6bulos estan dirigidos hacia los vértices de un

cuadrado que yace en el plano xy.
Ocurre en elementos de transicion con orbitales d estables.

Hibridacion sd?® o tetraédrica

Resultan de la combinacion de un orbital s y los orbitales dxy, dx;, dy, para dar un
conjunto de cuatro orbitales equivalentes similares a los sp® en su distribucion.

En algunos elementos como manganeso y cromo, cuando producen hibridacion sd?,
seguramente también tendra caracter de sp® por la proximidad de los niveles.

sd®

Hibridacion dsp?® o trigonal bipiramidal

Seria la combinacién de los orbitales s, px, py, Pz Y dz2 formando un conjunto de cinco
orbitales hibridos no equivalentes.

18
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Esto sucede en el PFs. Hay dos orbitales axiales que tienen contribucion de p, y d2y
tres orbitales ecuatoriales con contribucion de s, px, py.

Hibridacion dsp® o piramidal cuadrada.

Seria la combinacion de los orbitales s, px, py, Pz, dx3? formando un conjunto de cinco
orbitales, cuatro equivalentes y uno axial no equivalente.

TEORIA DE LOS ORBITALES MOLECULARES T.0.M

La teoria de la ligadura de valencia o del par electronico supone basicamente que estos
electrones se encuentran localizados entre los nucleos y que las funciones de onda
correspondientes a estos electrones son productos de funciones de ondas atomicas.

La teoria de los OM parte de varios nacleos como estan dispuestos en la molécula y
determinan los orbitales que corresponden a los electrones en el campo de este conjunto
de nlcleos. Estos orbitales multicéntricos constituyen el conjunto de orbitales que debe
ser llenado con tantos electrones como lo requiera la molécula considerada.
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Combinacién lineal de orbitales atomicos (CLOA)

Como resulta muy dificil resolver el problema de un electron que se mueve en el campo
de dos o mas nucleos, la teoria de los OM utiliza una aproximacion simple y
cualitativamente util: un electrén de un OM se encontrara siempre cerca de un
nacleo y relativamente lejos de los demas. Por tanto, en ese momento se comportara
como si estuviese en ese orbital atdbmico de ese nucleo, asi sucesivamente.

Para el caso de la molécula méas simple, la de hidrégeno, pero con un solo electrén H;",
podemos llamar ¢a Yy ¢g a los estados del electron en los nicleos A 'y B.

Cuando el electrdn se encuentra en una posicion cualquiera respecto de los nucleos, se
le puede describir aproximadamente por la superposicion de ambas ¢a + ¢s. Esta
suma algebraica de funciones se denomina combinacién lineal. Resultarian asi las
funciones de onda: vy Y Wa.

Vo= (9a + ¢s). Nb Va= (¢a - ds). Na

Se puede demostrar que vy, contribuye con més densidad electronica y ya con menos
densidad que la simple suma de orbitales atdbmicos que no interaccionan.

r \I]a

da B b8

Wb

W Se denomina orbital ligante (o enlazante)
W, Se denomina orbital antiligante (antienlazante)

Los orbitales atdbmicos que no intervienen en el enlace se denominan orbitales no
enlazantes.

Si se calculan las energias para estas fracciones encontramos que: Ea= ¢ +  Eb=¢ -
donde o seria la E de cualquiera de los orbitales atdbmicos ¢, Yy .
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Teniendo en cuenta estos dos primeros orbitales moleculares dados por v, y v, para la
molécula de H,", podemos agregar un electrén para obtener H,. Este segundo electron
se alojara en yb, que posee menos energia, junto al electron que ya se encontraba. Este
nuevo electron se apareara con el electron ya existente (spines contrarios).

La energia total favorable seréa 2.

Supongamos ahora unir un atomo de He y otro de H se formaran dos orbitales:

Vb= Ore + 01 ligante y
Wa= One - On  antiligante

De acuerdo a la energia de ambos OM se ubicaran los electrones asi: yi? yal. La energia
total favorable sera B. Para confirmar lo predicho por OM, se conoce una molécula
HeH estable en fase gaseosa.

Si combinamos 2 4tomos de He, los 4 electrones se distribuiran segin: yu? ya2. Por lo
tanto la energia total de la misma serd 2 - 28 = 0. Esto explica por qué los gases
inertes son monoatomicos.

Los OM ligantes y antiligantes formados a partir de orbitales atdbmicos s se representan
como osy oS respectivamente. También se pueden representar como o1y o1’

Orbitales moleculares del nivel de valencia 2s 2p

Si se unen dos atomos iguales de este nivel se van a combinar los orbitales atdbmicos s,
Pz Px, Y Py para originar 8 OM.

Se conoce que los orbitales s y p; se mezclan entre si sobre todo en los primeros
elementos del segundo periodo para formar 4 OM o. Los orbitales px y py se combinan
para formar 4 orbitales w. Por lo menos hasta N, el orden de energia para estos OM

L. . * - . . * *, *
Sera. 01, 017, Tlx TEy,G2 , T0x ny , O27.

En general, se acostumbra a que los orbitales p que se unen “cabeza a cabeza” para dar
OM con los p,, por ello a o, también se lo representa como ;.
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Concepto de orden de union

?
L=

El orden de unién en la teoria de OM se define como el nimero de pares de electrones
gue ocupan orbitales ligantes menos el niumero de pares de electrones que ocupan
orbitales antiligantes.

Un mayor orden de union esta asociado a una mayor fortaleza del enlace lo que queda
evidenciado por una energia de disociacion mas elevada y una menor longitud de
enlace.

Para los ejemplos analizados anteriormente seria:

H,*: electrén en yp! 0 61 —orden de unién: %

H,: 2 electrones en yp? 0 6> —orden de union: 1

HeH: 3 electrones en yy?y,! 0 6?°c*! —porden de unién: 1- % =%
He,: 4 electrones en yp2y,?> 0 6?c*? —serden de union: 1-1=0
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Otros ejemplos de moléculas diatdmicas homonucleares

Lio: 5, 0.U=1
Be.: Los 4 electrones se alojaran en 612, 512* con orden de unién = 0. En la naturaleza
no ha sido observado. Segun la teoria del enlace valencia (TEV) podria tener orden de
unién = 2 (2 orbitales hibridos sp) lo que no es correcto.

B2: 612 61*? n? orden de unién: 2-1=1.
La TEV puede explicar una valencia 3, lo que no esta de acuerdo a la longitud y fortaleza
de la union.
C2: 612 61*? nt* ; orden de union: 3-1=2
Esto es consistente con lo observado en la naturaleza.
N,: El llenado de los OM todavia responde al orden dado: 612 61*? n* 5,2 orden de unién:
4-1=3
O2: La estructura podria tener algunas variaciones en el orden de OM o,y 7, pero como
ambas explican bien los hechos experimentales podemos dar: 12 61*? 4, 6,2 ©°2 con
orden de union: 4-2=2
F,: Al agregar 2 electrones mas a la estructura del O, sélo quedaria sin llenar c,*, la
estructura seria: 612 61*? n* 6,2 " orden de unién: 4-3=1
Nez: 612 61*? 1* 6,2 1" 4 5,*2 orden de unidn: 4-4=0 . No existe la molécula de Ne,.

Moléeculas diatomicas heteronucleares

No difiere fundamentalmente el concepto de CLOA visto para moléculas
homonucleares. En general los OM de moléculas heteronucleares no seran simétricas
respecto a un plano perpendicular al eje internuclear en su punto medio y determinara

la formacién de uniones polares.

También hay que notar que cuando las energias de los OA a combinar estén muy
distantes, seguramente no se mezclaran.

Ejemplos:
HCI: Se combinan 1s y 3p, formando 2orbitales &, uno ligante y otro antiligante.

Ademés los orbitales 3s y 3py 3px del cloro son no ligantes pues no intervienen en la
union. El orden de uniénes: 1-0=1
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CO: Se llenaran los OM con 6 electrones del O y 4 del C. 61? 61*? n* 6,2 Orden de
union: 4 - 1=3

En la teoria de TEV la valencia tendia a ser 2 y no explicaba la unién tan corta C-O que
se puede explicar C = O.

NO: Los cinco electrones del N y los seis del O, se ordenaran de la siguiente manera:
612 61*? 1* o, n*L. El orden de unién serd: 4 - 1,5= 2 %. Esto explicaria una unién mas
fuerte y mas corta que la doble. Ademas la tendencia del NO a perder un e (el
antiligante) y transformarse en NO™ donde la unién es mas fuerte y corta, que se explica
porque NO* tendra una estructura 12 61*? n* 5,% con O.E = 3

Electronegatividad

Se define como un indice del poder de atraccion de los electrones por parte de un atomo
cuando éste interviene en un enlace quimico.

De las diferentes escalas propuestas para expresar las electronegatividades, se utiliza la
de Pauling (1932).

Caracter ionico parcial de los enlaces covalentes

En un enlace heteronuclear, el par electronico presente en el orbital de enlace estd mas
cerca del atomo mas electronegativo. Esto conduce a la formacion de un enlace
covalente parcialmente ionico, también llamado enlace polar.

Ejemplo:HF H-F

En un enlace no polar, el par electronico del enlace esta compartido en forma igual
por los &tomos enlazados. EjemploH-H H-H

En el enlace polar, el par electrénico enlazado reside en forma clara en el atomo mas
electronegativo.

El carécter idnico del enlace covalente depende de las diferencias de electronegatividad
de los atomos enlazados.
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Pauling considero la naturaleza polar del enlace en términos del momento dipolar (w)
gue se define como el producto de la carga por la distancia internuclear.

n=q*d

Los valores de u para los enlaces individuales (llamados momentos de enlaces) se
suman en forma vectorial para obtener el momento dipolar del compuesto.

La unidad del momento dipolar se llama debye (D). Cuando la carga es igual a la del
electron o proton y la distancia es de 1 A°, el momento dipolar e igual a 4,8 D. Si no hay
separacion de cargas, la molécula no tendra momento dipolar y el enlace se describe
como un enlace covalente puro; por el contrario, a una transferencia total de electrones
le corresponde una estructura ionica.

El valor experimental del momento dipolar estara entre estos dos extremos. El
porcentaje de caracter idnico se determina a partir de la comparacion del momento
dipolar experimental y del momento dipolar esperado si existiera una completa
transferencia de cargas.

1 exp

%caracter ibnico = ————— * 100
u tedrica

El u tedrico puede calcularse a partir del valor de la carga electrénica (4,8 x 101° u.e.s)
y la distancia internuclear de la molécula en cuestion.

u teérico= (4,8 x 10 u.e.s)*d

% caracter ionico de los haluros de hidrégeno

Haluro L exp d u teor 0%
D A° D
HF 1,98 0,92 4,42 45 1 debye(D)=1.10"%u.e.5.A°
HCI 1,03 1,28 6,07 17
HBr 0,79 1,43 6,82 12
HI 0,38 1,62 7,74 5
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Momento dipolar para moléculas formadas por tres o0 mas atomos

En estos casos el momento dipolar depende tanto de la polaridad de cada uno de los
enlaces como de la geometria de la molécula. Por ejemplo, la presencia de un enlace
polar no necesariamente implica que la molécula tenga momento dipolo. Si
consideramos la molécula de CO,, dado que es una molécula triatdbmica, su geometria o
es lineal o es angular

«— +—>

O=C=0 N
- ‘///l\o
b

(@) es una molécula lineal, el momento dipolar es cero, (b) es una molécula angular
posee momento dipolar.

En cada caso el momento dipolar de la molécula completa es la resultante de los dos
momentos de enlace, esto es, los momentos dipolo individuales en los enlaces polares
C=0. El momento dipolar medido es igual a la suma de estos dos momentos de enlace.
El momento dipolo es una cantidad vectorial, es decir tiene magnitud y direccion.

Dado que los dos momentos de enlace en el CO, tienen igual magnitud y direcciones
opuestas en la molécula lineal, la suma o resultante del momento dipolar es cero.

Por otro lado si la molécula de CO; fuera angular, los dos momentos de enlace se
reforzarian parcialmente entre si, de tal manera que la molécula tendria un momento
dipolar.

La evidencia experimental muestra que la molécula de CO, no presenta momento
dipolar. En consecuencia se concluye que el dioxido de carbono es una molécula lineal,
lo cual es consistente con su caracter no polar.

Si se consideran las moléculas de NH3; y NF; podemos ver que en ambas moléculas el
atomo central es nitrogeno y tiene un par libre, cuyo momento de enlace apunta hacia
afuera del atomo de nitrogeno. Se sabe que el nitrégeno es mas electronegativo que el
hidrogeno y asi mismo que el fldor es mas electronegativo que el nitrégeno. Por lo que
el momento dipolar resultante en el NH3, es mayor que en el NFs.
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Las mediciones de momento dipolar también se pueden aplicar para diferenciar
moléculas. Por ejemplos las siguientes dos moléculas existen ambas; tienen la misma
formula molecular C,H,Cl,, el mismo namero y tipo de enlaces, pero diferentes
estructuras moleculares:

Cl - Cl H cl
> N7
cC =2C c —=GC
/ S \ /

SN, a7 N

cis-dicloroetileno trans-dicloroetileno

n=189D p=0

Dado que el cis-cloroetileno es una molécula polar pero el trans-dicloretileno no lo es,
se pueden diferenciar facilmente mediante mediciones de momento dipolo.

Enlace por puente hidrogeno
Las sustancias que poseen atomos de H unidos a elementos mas electronegativos,
presentan una serie de propiedades que se pueden explicar suponiendo que el hidrogeno

posee una cierta afinidad residual para atraer otros &tomos electronegativos.

El ejemplo tipico lo constituye el agua. El efecto de atraccion de electrones por parte
del oxigeno bastante pronunciado, razén por la cual el hidrégeno de una molécula con
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una carga parcial positiva es atraido por el atomo de oxigeno de la molécula contigua
formandose un enlace que se conoce como puente de hidrégeno.

N N

H O----H
W N’ o
e g

Estos enlaces se pueden extender a otras moléculas contiguas formando una “asociacion
de moléculas™. Esta propiedad explica los elevados puntos de fusién y de ebullicion del
agua en comparacion con los otros compuestos hidrogenados de los calcdgenos (H-S,
H,Se, H,Te).

Otros tipos de interacciones electrostaticas

Existen otros tipos de interacciones electrostaticas que, a pesar de ser mucho mas debiles
que la interaccidn ion - idn son muy importantes en la explicacion de ciertos fendmenos.

Ejemplos: idn-dipolo; dipolo-dipolo; ién-dipolo inducido; dipolo-dipolo inducido;
dipolo inducido-dipolo inducido.

Concepto de dipolo:

Se produce un dipolo quimico entre dos &tomos cuando existe una distribucion
desigual de cargas en la molécula. Esta distribucion desigual puede presentarse en una
molécula diatomica como consecuencia de diferencias entre las electronegatividades de
ambos atomos, 0 en una molécula poliatomica angular cuando se presentan diferencias
analogas.

Un dipolo es una sustancia que no es ionica, en la que un extremo posee carga positiva
0 negativa respecto al otro.

Dipolo inducido: Los iones fuertemente positivos 0 negativos cuando se encuentran en
las proximidades de moléculas que posean electrones relativamente alejados de los
centros de atraccion positiva. Perturban estas distribuciones electronicas lo suficiente
para que se produzcan dipolos inducidos.

28



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Polarizacién:

Cuando se acercan dos iones A* y B a distancias muy pequefas, ademas de la
interaccion de tipo couldmbico, se producira una interaccion debida a la polarizacion
mutua. Cuanto mas pequefio y cargado sea el catibn mayor sera la polarizacion que
produce.
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ESTADO SOLIDO

FUNDAMENTO:

Para estudiar muchos de los materiales inorganicos importantes, como aleaciones, sales
metalicas simples, pigmentos inorganicos, materiales nanoestructurados, zeolitas y
superconductores de alta temperatura, es crucial un entendimiento de la quimica de los
compuestos en estado sélido.

ESTRUCTURAS CRISTALINAS

OBJETIVOS

. Entender los distintos arreglos espaciales que forman los empaquetamientos
compactos.

. Identificar los distintos tipos de huecos: cubicos, octaédricos, tetraédricos.

. Predecir el numero y tipo de huecos que se ocupan en distintas estructuras.

. Determinar el nimero de moléculas por celda unitaria.

. Reconocer las distintas estructuras cristalinas tipicas.

. Clasificar los distintos tipos de s6lidos de acurdo a sus propiedades.
INTRODUCCION TEORICA

Los solidos se pueden clasificar teniendo en cuenta el arreglo interno de sus particulas,
en amorfos y cristalinos.

Muchas de las propiedades de los metales tales como la densidad, dureza, punto de
fusion, conductividad eléctrica y calorifica estan relacionadas con la estructura cristalina
y también con el enlace metalico. Sin embargo, ninguna depende tanto de la estructura
cristalina como las propiedades mecanicas tales como la maleabilidad, ductilidad,
resistencia a la tensién, temple y capacidad de hacer aleaciones.

En los materiales cristalinos, las particulas componentes muestran un ordenamiento
regular que da como resultado un patron que se repite en las tres dimensiones del
espacio, y a lo largo de muchas distancias atdmicas. Los solidos cristalinos poseen
internamente un orden de largo alcance. La situacion en un cristal es tal que el entorno
de un determinado tipo de atomo siempre es el mismo (los mismos atomos vecinos y a
idénticas distancias).
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En los materiales amorfos, los atomos siguen un ordenamiento muy localizado,
restringido a pocas distancias atobmicas y que, por tanto, no se repite en las tres
dimensiones del espacio. Se habla de un orden local o de corto alcance.

Se ha encontrado que son limitados los tipos de estructuras observados para la gran
mayoria de las sustancias inorganicas, es decir que la disposicion de sus componentes
puede derivarse a partir de estructuras comunes, llamadas por ello tipicas.

Para estudiar estas estructuras usaremos un formalismo muy util, llamado de los
empaguetamientos compactos, que tiene gran validez en el tratamiento de los solidos
cristalinos y donde los iones, &tomos o moléculas del cristal estan representados por
esferas.

EMPAQUETAMIENTOS COMPACTOS

La distribucién tridimensional de esferas de igual tamafio puede representarse por la
superposicion de capas bidimensionales de dichas esferas en forma de lo que
denominaremos “empaquetamientos compactos”, en los cuales se llena al maximo el
espacio disponible, de manera que el volumen de los sitios vacios o intersticiales sea
minimo.

A Figurala B Figuralb ABA
sitios A
sitios B

Sitios A

Celdilla Unidad

Figura 1 EHP
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Hay dos formas de colocar las esferas para construir un empaquetamiento compacto.
Inicialmente las capas se disponen como en la figura 1, donde las esferas de la capa B
(celeste) descansan en los huecos dejados por la capa A (inferior verde). Una tercera
capa puede ubicarse segun dos posibilidades. En la primera de ellas se puede apilar
sobre los huecos que estan directamente sobre las esferas de la primer capa (Figura 1-
a); la tercer capa entonces, repite las posiciones de la capa Ay la cuarta repite las de la
capa B y asi sucesivamente; de este modo resulta un empaquetamiento ABABA que se
denomina empaguetamiento hexagonal compacto (EHC) (Figura 1-b).

La segunda posibilidad es que la tercer capa de esferas descanse sobre los huecos que
no estan directamente sobre las esferas de la primera (Figura 2-a); si llamamos a esta
capa C, la estructura resultante tendra una sucesién de capas ABCABC obteniéndose un
empaquetamiento cubico compacto (ECC) (Figura 2-b).

A Figura2a B Figura2 b ABC

Celdilla Unidad

Figura 2 ECC

En cualquiera de las redes de empaqguetamiento compacto, cada esfera esta

en contacto directo con 12 de sus vecinas mas préximas. Tomando como

referencia una esfera, observamos que en el plano hay 6 esferas que la

rodean, luego encontramos 3 en la capa superior y 3 en la inferior.

Se llama numero de coordinacion de la esfera al nimero de vecinas mas

cercanas. Cuando las esferas estan agrupadas con una densidad maxima, el nimero de
coordinacién maximo en el espacio es doce mientras que en el plano es seis.

32



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

HUECOS OCTAEDRICOS Y TETRAEDRICOS

En la mayoria de los empaquetamientos siempre existen intersticios o espacios libres
entre las esferas. Es de fundamental importancia para derivar las estructuras tipicas
cristalinas definir el tipo, disposicion y namero de huecos que quedan determinados
entre las esferas.

Una de las unidades basicas de cualquier estructura compacta es una esfera que descansa
sobre otras tres (Fig.3). Los centros de las cuatro esferas coinciden con los vértices de
un tetraedro regular. En consecuencia, el espacio que esta al centro de este tetraedro se
llama hueco tetraédrico.

Hueco Octaédrico

Figura 3 HUECO OCTAEDRICO

Hay un segundo tipo de intersticio en los empaquetamientos compactos, denominado
hueco octaedrico. Este sitio esta rodeado por seis esferas, cuyos centros quedan en los
vértices de un octaedro regular (Fig.4).

Un sitio octaédrico puede ser generado por dos juegos de tres esferas, formando cada
juego en los planos paralelos, triangulos equilateros con vértices que sefialan direcciones
opuestas. También podemos interpretar un hueco octaédrico como aquel que queda
delimitado por cuatro esferas coplanares, una por encima y otra por debajo.
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Figura 4 HUECO TETAEDRICO

Es importante tener en cuenta la diferencia en el tamafio de los huecos, siendo los

octaédricos mas grandes que los tetraédricos (Figura 5)

huecos octaédricaos

Figura 5 TAMANO HUECOS

Un tercer tipo de huecos, es el hueco cubico que queda
determinado por cuatro esferas en un plano y cuatro en el
siguiente, cuyos centros coinciden o estan superpuestos; al unir los
centros de los mismos se forma un cubo imaginario. Este tipo de
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hueco aparece en los empaguetamientos no compactos y es el de mayor tamafio.

CONTRIBUCION DE LAS ESFERAS A LA CELDA UNITARIA

Una informacion importante de la celda unitaria es el numero de esferas contenidas
dentro de sus limites. Para conocer el nimero de moléculas por celda unitaria (Z) es
necesario considerar cuanto contribuye cada esfera a la misma segun la posicion que
ocupa.

Consideramos que:

. Cualquier esfera que se encuentre en un vértice de la celda unitaria, contribuye
por igual a un total de ocho celdas adyacentes, de modo que cada esfera situada en un
Vvértice se cuenta como 1/8 en cuanto a su contribucion a la celda (Fig.6-a).

. Una esfera o hueco situado en una cara de la celda es compartido por dos celdas
adyacentes y, por lo tanto, contribuye en un medio (Fig.6-b).

. Una esfera o hueco situado sobre una arista contribuye simétricamente a cuatro
celdas adyacentes, y por lo tanto, es contado como 1/4.

. Si un hueco o esfera se encuentra en el centro de la celda pertenece enteramente
a ella y entonces su contribucion es uno.

Atomo centrado en las caras
compartido por dos celdas

P Y
1 \" Lz
- s s
f- \"u | |
-_._E.'_..l ‘ /I 1 .-I
Fa A?_ - po—
I 1 = <
| i
'.\‘1'_,:”- =t = = J —_—
SR A~
N — L - LS 2 |
— L) Py
&) 7)) — 4
R N
Cada atomo en un vértice es compartido /

por ocho celdas unitarias.

Figura 6-a Figura 6-b

RELACION DEL NUMERO DE ESFERAS A NUMERO DE HUECOS

Esta relacion es la misma para ambos empaguetamientos compactos. Consideremos el
caso del ECC donde el nimero de esferas por celda unitaria es:

E=[8x1/8 (vértices) ] +[6x 1/2(caras) ] =4
Al observar el modelo correspondiente vemos que quedan determinados ocho huecos
tetraédricos y cuatro huecos octaédricos; entonces la relacion sera:
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1E 2HT 1HO

Estos huecos determinados por las esferas empaquetantes pueden ser ocupados por
esferas de menor tamaiio (en general cationes).

Un parametro que permite predecir el tipo de huecos que se ocuparan es la relacion de
radios (rcatisn /Tanion). EN la tabla siguiente se muestra la relacion de radios, tipo de huecos
gue se ocupan segun esta relacion y las correspondientes coordinaciones que se derivan.

r*/r- Tipo de huecos NC
0,225 -0,414 tetraédricos 4
0,414 -0,732 octaédricos 6

> 0,732 cubicos 8

Estos calculos estan hechos en base a consideraciones geométricas, y por ello presentan
limitaciones y sirven como guia ya que el modelo es solo una aproximacion imperfecta.
Cuando la relacion de radios es cercana a los valores extremos la interpretacion se
complica, ya que el ion elegira la estructura donde encuentre mayor estabilidad. Hay
que analizar efectos de polarizacion, configuracion electronica del catidn, el valor del
radio del cation (cambia con la coordinacion) etc.

CLASIFICACION DE LOS CRISTALES
Clasificacion en sistemas cristalograficos

Se puede aplicar a todos los solidos cristalinos y se basa en el analisis de la forma
(cuerpo, caras, parametros, angulos) externa del cristal.

En el ordenamiento tridimensional periddico los periodos pueden ser iguales o distintos
y los angulos iguales o distintos de 90°.

Asi, podemos definir una cruz axial, que es un sistema de ejes ortogonales donde se

detallan los dngulos, a, B, g y los parametros a, b, ¢, (periodos) de acuerdo a la direccion
considerada. Los ejes de la cruz axial se denominan ejes cristalograficos.
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8%

También resulta necesaria otra cruz axial para representar algunos cristales. Esta
formada por tres ejes coplanares (a, b, d) y otra perpendicular a las anteriores (c). Tres
angulos son de 90° y el cuartoges de 120°.

a=b=r=90°
n L
g=120° c
d a
R
b
8%

a
a = plano bc
b = plano ac
g = plano horizontal
r = plano cd

De esta manera se definen siete sistemas cristalinos, que representan la primera y mas

general de las clasificaciones desarrolladas para solidos cristalinos.

En la figura siguiente se

analizan los valores de 2

parametros y angulos que N
.

B

se deben conocer para

espeC Ifl car Cada Slstema. Ciibica simple Tetragonal Ortorrémbica Romboédrica
a=b=c a=b#c a#zb#c a=b=c
a=f=y=90° oa=f=y=90° a=F=y=90° a=B=y%90°
Monoclinica Triclinica Hexagonal
azbzc a#zb#c a=bzc
oa=y=903. =#90° a#f#y=90° a=4=90°y=120°
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TIPOS DE SOLIDOS

En lugar de clasificar los sélidos cristalinos por la simetria de sus estructuras, a veces
resulta méas conveniente hacerlo por la naturaleza de las particulas que ocupan los
puntos o nodos del reticulo. De acuerdo con este criterio, hay cuatro tipos de cristales:
molecular, idnico, covalente y metélico.

En el siguiente cuadro, se indican para cada tipo de sdlidos, las unidades o particulas
gue ocupan el reticulo, las fuerzas que mantienen unidas a estas unidades, ciertas
propiedades caracteristicas y algunos ejemplos tipicos.

Tipo de Particulas
sélido
Molecular Moléculas
I6nico iones
positivos
(cationes) e
iones
negativos
(aniones)
Metdlico atomos
Red atomos
Covalente

Fuerzas

intermoleculares

Dispersion de
London

dipolo - dipolo
Enlace de
hidrégeno
atracciones
electrostaticas
ion-ion

enlaces
metalicos

enlaces
covalentes

Propiedades
Bastante blandos.

Puntos de fusién de bajo a moderado
pobres.

Conductores de calor y electricidad
duros y fragiles
puntos de fusion alto
malos conductores térmicos y
eléctricos en estado sdlido

de blandos a duros

puntos de fusion de bajos a
altos

excelentes conductores
térmicos y eléctricos,

maleables y ductiles
muy duro

puntos de fusion muy altos

pobres conductores térmicos y
eléctricos

Ejemplos

CH,, 1, H20,
CO,, C12H2,011

Nadl,
Ca(NOs),, Ca0

Na, Fe, W, Cu

diamante (C),
SiO; (cuarzo),

SiC
(carborundo)
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Sélidos Moleculares

Son aquellos en que los nudos reticulares son ocupados por moléculas. En estos tipos
de solidos existen dos tipos de uniones:
a)- Intramolecular: de tipo covalente y propio de la molécula:
Br--- Br
2,27 A

b)- Intermolecular: producidos por la interaccion entre atomos vecinos que tienen
todos los orbitales de valencia completos. Estas uniones son mas débiles que las
intramoleculares y pueden ser a su vez de dos clases:

1) Debido a la interacién dipolo-dipolo, que se producen en los sélidos formados
por moléculas polares como en el caso de las moléculas de agua.

2) Debido a fuerzas de Van der Walls que se presentan en todos los solidos
moleculares que suelen tener temperaturas de fusion bajas debido a que la atraccion
intermolecular total es escasa.

Ademas, estos solidos son en general blandos, ya que es relativamente facil desplazar
las moléculas de unos lugares a otros. También estas sustancias no son buenas
conductoras de la electricidad ya que les resulta muy dificil a los electrones asociados
a una molécula saltar a otra.

La mayoria de las sustancias gaseosas a temperatura ambiente, originan solidos
moleculares por enfriamiento.

A medida que aumenta el tamafio atdmico, los electrones de valencia estin menos
retenidos, son mas facilmente polarizable, en consecuencia crece la fuerza
intermolecular, por lo que los s6lidos de este tipo tienen mayor punto de fusion.

Sélidos 16nicos

Las unidades que ocupan el reticulo son iones positivos y negativos. Las fuerzas de
atraccion son las electrostaticas entre cargas positivas y negativas y su valor es grande.
De manera, entonces, que estos solidos tendran puntos de fusion elevados muy por
encima de la temperatura ambiente. Son también predominantemente fragiles y duros.
En el estado sélido, los iones no se desplazan libremente por lo que las sustancias idnicas
en estado sélido son malos conductores de la electricidad. Sin embargo, fundidos se
vuelven conductores.
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Sélidos Covalentes

En estos solidos son los 4tomos quienes ocupan los puntos o nudos reticulares,
compartiendo electrones con otros atomos proximos. Los enlaces covalentes se
extienden en direcciones determinadas, dando por resultado una estructura entrecruzada
gue constituye una red infinita.

El ejemplo clasico de solido covalentes lo proporciona el diamante, en el cual cada
atomo de carbono se une a otros cuatro por pares de electrones compartidos, cada uno
de estos cuatro atomos esta rodeados a su vez por otros cuatro &tomos, y asi en todas las
direcciones, con lo que resulta una gigantesca molécula tridimensional.

Los enlaces covalente que participan en estos sélidos son muy intensos lo que le
confiere al s6lido una gran dureza, altas temperaturas de fusién y mala conductividad
eléctrica.

Sélidos Metalicos

A diferencia de los otros tipos de sélidos, los metales presentan una variaciéon muy
notable en sus propiedades fisicas y quimicas. Por ejemplo, wolframio es un metal muy
duro, en cambio el sodio es un metal tan blando que se puede cortar con un cuchillo.
La conductividad eléctrica muestra valores muy dispares, mientras que plata, cobre y
oro son buenos conductores, otros como wolframio son malos conductores.

Tampoco es Util para caracteriza a los metales el clasico brillo metalico, pues, existen
no metales como el boro y silicio que permiten una superficie muy brillante.

Resulta necesario desarrollar una teoria que justifique en base a consideraciones
microscépicas el comportamiento macroscopico de los elementos, por ejemplo, su
conductividad.

Desde el punto de vista cristalino, los metales forman el estado solido
empaquetamientos cubicos compactos y hexagonales compactos. Estos
empaquetamientos permiten alcanzar al sélido una maxima densidad, apareciendo
numeros de coordinacion elevados, a diferencia de las redes de no metales.

Una teoria simple y actualmente superada que se desarrollé para justificar la unién
metéalica es la teoria del mar de electrones deslocalizados. Considera que en el sélido
metalico los atomos estan ionizados y ocupando posiciones fijas en la red, mientras que
los electrones de valencia se mueven libremente (estan deslocalizados) entre los centros,
sin pertenecer a ningun ion metalico en particular.
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Esta teoria justifica la conductividad eléctrica por haber electrones deslocalizados
(mdviles).

Las repulsiones entre los cationes estan amortiguados por el “mar de electrones” y el
solido es estable. Por eso se pueden desplazar capas positivas sin que el solido se
quiebre, siendo los metales maleables (pueden trabajar en laminas) y ductiles (se
obtienen hilos).

Esta es una diferencia importante con los sélidos idnicos, ya que estos resultan
quebradizos cuando se aplica sobre ellos una fuerza que al desplazar capas de iones,
enfrenta las de iones de igual signo.

Los electrones de valencia se representan como electrones deslocalizados que no
pueden ser asignados a un enlace entre dos &tomos en particular sino que para cualquier
momento tienen la misma probabilidad de estar ligados a cualquier centro atdmico.
Veamos ahora que significacion tiene el término “molécula” en cada uno de estos tipos
de solidos. En un cristal molecular, como el CO2 solido (hielo seco), existen moléculas
discretas. Cada atomo de carbono tiene como vecinos inmediatos a dos atomos de
oxigeno, mientras que los demas atomos estan a distancias mucho mayores. Esto no
sucede en el caso de las sustancias idnicas, en el &tomo de sodio por ejemplo cada catién
Na+ esta ligado por igual a 6 aniones Cl-, a su vez cada Cl- esta ligado a 6 cationes Na+
constituyendo todos los iones existentes, en la totalidad del cristal, un agregado ionico,
una “molécula gigante”.

Esto mismo sucede en los cristales metalicos y covalentes, en los cuales los iones o
atomos se enlazan para integrar un agregado unico. O sea que el término “molécula” no
tiene una aplicacion adecuada en los solidos idnicos, metalicos o covalentes.

Algunos tipos importantes de reticulos cristalinos idnicos

La mayoria de los compuestos iénicos del tipo M+X- cumplen con alguna de las
siguientes estructuras:
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1. Tipo cloruro de sodio: donde cada ion esta rodeado de seis iones de carga opuesta,
0 sea presentan numero de coordinacion = 6.

/) lon cloruro (CI)

‘ lon sodio (Na®)

9

2. Tipo cloruro de cesio: cada ion esta rodeado de 8 iones de carga opuesta (numero de

coordinacion = 8).
- / lon cloruro (CI)
‘ Ci lon cesio (Cs")

Cs®

3. Tipo sulfuro de zinc (blenda de zinc): cada ion estd rodeado de cuatro iones de carga
opuesta (nimero de coordinacion = 4).

| . S2-
<] _a7n | < ,,x' Zn2+
| ._.an )2
-1 N1Zn \
4 s i
(a) (b) i 4

Que un compuesto cristalice adoptando una de estas estructuras dependera de que ella
le brinde la energia mas baja: esta resulta de un compromiso entre las fuerzas de
atraccion electrostatica y las fuerzas de repulsion.
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A mayor namero de coordinacion, mayor atraccion electrostatica. Cuanto mas cerca (0
comprimidos) se encuentren los iones de cargas iguales, mayor sera la fuerza de
repulsion. Todas estas variables dependen del tamario de los iones.

Las tres estructuras discutidas anteriormente para los compuestos M+X- no son los
unicos que pueden presentar los solidos idnicos, pero son probablemente las mas
comunes. Los compuestos i0nicos que poseen estequiometrias diferentes cristalizan en
otros tipos de reticulos.

Para el modelo de esferas rigidas y de maximo empaquetamiento, las diferentes
estructuras tendran los siguientes intervalos de estabilidad en funcién de los valores del
cocienter - /r +:

r/r* Estructuras
1-1,37 Tipo CsCl
1,37-2,44 Tipo NaCl
2,44-4,44 Tipo ZnS
<1,37 Tipo Fluorita CaF;
>1,37 Tipo Rutilo TiO;

INFLUENCIA DE LA POLARIZACION EN LA ESTRUCTURA DEL CRISTAL

La polarizacion influye en la distribucion tridimensional de los cristales. Como sabemos
la polarizacion es tanto mayor cuanto mas bajo es el nimero de coordinacion y depende
del poder de polarizacion y de la polarizabilidad de los iones en el cristal. EI poder de
polarizacion crece con la magnitud de la carga ionica y la disminucion del tamafio del
ion.

Los cationes pequefios, con carga elevada, tienen por consiguiente un poder de
polarizacion considerable y los iones d10 son méas polarizantes que los iones con
configuracion de gas noble. Por el contrario, la polarizabilidad o facilidad de distorsion
de las nubes electronicas, es mayor para iones grandes (generalmente aniones) con
electrones débilmente atraidos.

En la medida que el cation es mas polarizante los enlaces aumentan su caracter
covalente, lo que implica una mayor direccionalidad del mismo. En este caso, se
produce una estructura tipica en capas, en las que las capas de cationes son coordinadas
por determinadas capas de aniones. Si consideramos una situacion limite, como en
solidos moleculares, en la que los enlaces son covalentes y las unidades que forman el
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solido ya son moléculas, existe una gran influencia de la polarizacién. Es decir, la
influencia de la polarizacién en las estructuras cristalinas se visualiza a traves de la
distorsion de la distribucion tridimensional, de tal forma que en primer lugar se
producen redes en capas Yy finalmente estructuras moleculares.
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REACCIONES DE OXIDACION-REDUCCION

Se denominan Reacciones Redox aquellas que se producen con cambio en el niUmero
de oxidacion de dos 0 méas especies quimicas.
También podemos decir que en este tipo de reacciones se produce transferencia de
electrones a veces obvia y otras no tanto.
Ejemplo:

Zn + Cu*tt = Zn** + Cu

En esta reaccion la transferencia de electrones es manifiesta, mientras que:
2CO0+ 0, = CO,

Es también una reaccion redox pero donde la transferencia de electrones no es tan
notable.

Estados de oxidacion

El concepto de estado de oxidacion se deriva de la necesidad de describir los cambios
efectuados por las reacciones de 6xido-reduccion.

Se sigue una serie de reglas para asignar dichos estados de oxidacién. Asi por ejemplo:

1.- Para un elemento en cualquiera de sus formas alotrépicas es cero.
2.- Para iones sencillos monoatomicos es igual a la carga neta del ion:

S%(-2), CI(-1), Fe**(+2).
3.- El estado de oxidacién del oxigeno es (-2) en todos los compuestos, excepto en los
peréxidos como H,0; y Na,O, (-1).
4.- El estado de oxidacion del hidrogeno es (+1) en todos sus compuestos excepto en
los que forma con los metales, donde es (-1).
5.- Todos los otros estados se escogen para que la suma algebraica de los estados de
oxidacion sea igual a la carga neta de la molécula o ion.

NO7, NO3, MnOy, Cr,07+
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Podemos resumir una serie de términos utilizados en este tipo de reacciones en el
siguiente cuadro:

Término N° de oxidacion N° de electrones
Reduccion disminuye aumenta
Oxidacion aumenta disminuye
Agente oxidante disminuye aumenta
Agente reductor aumenta disminuye
Forma oxidada aumenta disminuye
Forma reducida disminuye aumenta

Reacciones redox en soluciones acuosas

Son muchos los ejemplos de reacciones redox que suceden en soluciones acuosas y se
producen entre iones en mayor 0 menor escala:

3Cu+ H* +2NO3 = 3 Cu?* + 2NO + 4 H,0

Estas reacciones pueden interpretarse como dos procesos o hemirreacciones: de
oxidacion y de reduccion.
Cu = Cu?’* +2e~ oxidacién

NO3; + 4H" + 3e” = NO + 2 H,0 reduccion

Igualando el numero de electrones que se necesitan en cada hemirreaccion
(multiplicando cada ecuacién por un coeficiente adecuado), la suma algebraica de
ambas dara la ecuacion global.

La igualacion de estas hemirreacciones se puede realizar aplicando el denominado
método del ion -electron.
Para ello se deben tener en cuenta las siguientes consideraciones:

Se deben utilizar las especies que mejor representan a los compuestos en la solucion.
Ademas en el caso de oxoaniones, sera necesario la utilizacion de iones H* y H,0 si el
medio es &cido, y HO" y H,O si el medio es basico.
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Otros ejemplos:
a) CuS+ NO3; = Cu?* +S0% +NO

b) I" + H,S0, = I, + SO,
PILA
Es un sistema quimico del cual puede obtenerse energia eléctrica. La condicion
fundamental para que esto sea posible es mantener separados los agentes oxidante y

reductor a fin de que la transferencia de electrones se realice forzosamente por una via
exterior.

flujo de electronss \
———*

L B
voltim etro
anodo (+ catndo (-
lactrode
Puents salino de cobre
metilico
. o -
CuS Oz (ac)
+2 4 - L2 .
Zn = In "+ le Cu "+ 2e —>= Cu
Oxidacion Reducecion

Potenciales normales de oxidacidén-reducciéon

1.- Se puede medir la tendencia de un elemento dado a sufrir oxidacion o reduccion en
una celda galvanica.

2.- Se atribuye un valor convencional a una hemirreaccion entre todas las conocidas,
ésta se convierte en el patron o estandar que sirve de referencia.

3.- La hemirreacion de referencia para potenciales de oxidacion-reduccion es:

Hihp+ e = 1/5 Hyp [1M];p = 1atm
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Se le adjudica el valor de potencial normal E°= 0,00 v a cualquier temperatura y sirve
para referir a ese valor el resto de los potenciales de otros sistemas redox.

Como los valores de los electrodos pueden ser mayores 0 menores que el de hidrogeno,
podran tener valores positivos o negativos.

Potencial real de un electrodo

Una barra de cinc sumergida en una solucién que contiene iones cinc (Zn?*) de actividad
unitaria (A;n++=1) 0 (1M), a 25 °C, posee un potencial de -0,7627 v respecto al electrodo
patrén de hidrégeno.

El signo otorgado al potencial del electrodo del cinc proviene del hecho de que si se
construye una pila con este electrodo y el electrodo de hidrégeno, conectando entre si
mediante un puente salino, serd necesario conectar el electrodo de cinc al terminal
(-) y el electrodo de hidrégeno al terminal (+) de un potenciémetro que indicara la
diferencia de potencial que existe entre ambas hemipilas. Desde un punto de vista fisico,
podemos decir que el electrodo de cinc es mas rico en electrones que el de hidrégeno.

Potencial de una hemirreaccion: Potenciales de oxidacion y reduccion

El que una reaccion quimica se produzca no es sino una consecuencia de la tendencia
que tienen los sistemas quimicos a alcanzar un estado de equilibrio.

En toda reaccion quimica, las fuerzas que conducen al establecimiento del estado de
equilibrio estan gobernadas en sentido termodinamico por la tendencia que posee la
Energia Libre del sistema a decrecer hasta que resultan iguales las energias libres de
los productos de reaccion y de las sustancias reaccionantes.

Energia Libre
Es una funcion termodinamica que indica el maximo trabajo Gtil que puede obtenerse
al pasar desde el estado inicial al estado final. En una reaccion quimica es igual a la

suma de las energias libres de los productos menos la suma de las energias libres
de formacion de los reactivos.
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Para que una reaccion se produzca espontaneamente es necesario que durante la misma
se verifique una disminucion de la energia libre del sistema, 0 sea que en un proceso
espontéaneo la variacion de energia libre debe ser negativa, o sea AG <0

Las alteraciones del valor de energia libre en los sistemas redox estan vinculadas con la
tendencia del reductor a perder electrones y la del oxidante a ganarlos.

Esta tendencia puede medirse en forma de fuerza electromotriz (F.E.M) y expresarse
por medio de medidas de potenciales (E)

Retomando al ejemplo del cinc en solucion de A+ = 1y recordando que el potencial y
la energia libre (AG®) para el electrodo normal de hidrogeno es cero, se puede escribir:

1. Zn+2H*(A=1) — Zn**(A=1) + Hyy
Zn — Zn**(A=1)+2e"

2. In** (A=1)+ Hp — Zn+2H*(A=1)
In’*(A=1)+2e — Zn

Como el Zn se disuelve en las condiciones de acidez definidas, la reaccion 1 sera la
reaccion espontanea, o sea que alli AG debe ser negativa (AG® = -35,18 Kcal).
Ademas para un sistema redox la energia libre viene dada por:

AG? = —nFE°
De donde:
0
g0 _ _ AG
nF

Si como hemos dicho AG es negativo, sera entonces E° positivo, y en este caso es
E°=+0,7627 v.
Como el proceso involucra una oxidacion se denomina potencial de oxidacion.

En cambio para la reaccion 2:
In** +2e~ — Zn
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El valor de E° sera negativo (E°= -0,7627) pues AG°>0 (AG°=+35,18 Kcal) y como el
proceso involucra una reduccion se denomina potencial de reduccién.

Los valores de E° se denominan potenciales tipo o potenciales normales. Estos se
definen para actividades unitarias de los iones; los metales y liquidos puros se
consideran con actividad también unitaria; los gases intervienen a una atmdsfera de
presion.

Desde el punto de vista de la comparacion de signos entre le potencial de electrodo y
potencial de oxidorreduccion, se observa que hay coincidencia entre los signos de los
potenciales de reduccién y de electrodo. Por tanto todas las reacciones se escribiran en
el sentido de la reduccion.

Zn** + 2e” — In E® =-0,7627V

E®zp+2/7, = —0,7627 V

El valor del potencial redox varia fundamentalmente con la actividad de los iones,
podemos usar a los fines practicos los valores de concentracion ion -molar, lo que viene
expresado segun la ecuacion de Nerst:

Aox

Ared

E=E%+23 RTlog
nF

Trabajando con concentraciones:
[0x]
[Red]

E=E"+23 RTlog
nF

Donde:
= E°" potencial formal (incorpora los factores de actividad)
= R: constante de los gases
= T:temperatura en Kelvin
= n:namero de electrones
F: constante de Faraday = 96.500 coulombios
[Oxid] : producto de las concentraciones de la hemirreaccion de oxidacion.
[Red] : producto de las concentraciones de la hemirreaccion de reduccién.

Cuando la T=298°K, entonces sera
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RT
2,3 —=0,059=0,06
nF
De donde
[Oxid]
[Red]

E=E” +0,06log

Predicciéon del sentido de una reaccion

En general un par redox con potencial mayor que otro, podra producir la oxidacién de
la forma reducida del par de menor potencial.
Ejemplo:

Cr,0%™ + 14H* + 6e” 2 2Cr3* +7H,0 E°=1,36V

S®+2H* +2e” 2 HyStaq E°=0,141V

El anién dicromato producira la oxidacion del anion sulfuro a azufre.
Si bien esto es correcto, en ocasiones estas predicciones son solamente tedricas y en la
practica, a veces no se producen por razones varias: cinética de las reacciones,
reacciones secundarias de precipitacion, otras reacciones con mayor probabilidad, etc.
Ejemplo:

ol +e-21-  E°=0,53V

Cu’* +eCut E°=0,167V

Tedricamente se produciria la oxidacion del Cu* a Cu?* por accion del 1.
Sin embargo la reaccion progresa en sentido opuesto por la formacion de un precipitado

de Cul que disminuye la concentracion de Cu* y aumenta el potencial de Cu/Cu?*

2Cu?t + 41~ 2 2Cul | +1,
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ACIDO - BASE
Teoria de Arrhenius
De acuerdo a la teoria de Arrhenius:
Un acido: es una sustancia que contiene hidrégeno y produce H* en solucion acuosa.

Una base es una sustancia que contiene el grupo OH" y produce el ion hidréxido HO", en
solucién acuosa.

Teoria de Bronsted-Lowry

Un acido se define como donador de protones (H™).

Una base se define como una sustancia aceptora de protones.

Segun esta teoria:

Una reaccion acido- base es la transferencia de un protén de un acido a una base.
HA+ B = A" +BH*

Donde HA y BH" son acidos y B y A" son bases. Los acidos y bases relacionados entre si
se denominan conjugados. Asi HA y BH* son acidos conjugados de las bases A"y B,
respectivamente.

Acidos y Bases Conjugados

Acido | HCI | HNOs | H,SO4 | CHsCOOH | H,O | HsO* | NH | HxS | HS
Base Cl NOz; | HSO, | CH3COO | OH | H,O | NH3 | HS S*

Asi la reaccion de ionizacion total del cloruro de hidrégeno HCI que es un acido fuerte en
agua, es una reaccion acido-base en la cual el agua actla como aceptora de protones.

Paso1: HCl,e) — H{y + ClI7 (descrpcién de Arrhenius)

Paso2:  H{ + H,0q) — H30*
Total HCl,e) + H;0¢qy — H30* + Cl~ (descripcion de Bronsted y Lowry)
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HCl(aC) + HZO(l) — H3O+ + Cl~
Acidol Base2 Acido2 Basel
Los pares conjugados de acidos y bases, son especies que difieren por un proton.

Cuanto mas débil sea un acido, mayor sera la fuerza de su base conjugada. De manera
similar, cuanto mas débil sea una base, mayor serd la fuerza de su &cido conjugado.

Hay que recordar que cuando se habla de fuerza de acido o base, nos referimos a ello en
forma relativa.

Fuerza de acidos binarios

La facilidad con que los &cidos binarios protonicos se ionizan depende tanto de la facilidad
de la ruptura de los enlaces H-X, como de la estabilidad de los iones resultantes en solucion:

AH=A" +H*
Si el acido es fuerte se encuentra totalmente ionizado y la base conjugada que genera tiene
pocas posibilidades de producir la reaccion inversa, por lo que serd una base conjugada
débil.
También, segun Bronsted, se puede escribir asi:
AH + H,0 = A~ 4+ H;07
y su constante de equilibrio se expresa:

[A7][H307]

K¢ = TAHIH,0]

Como [H0] la podemos considerar constante, se puede escribir:

[A7][H307]

Kc[H,0] = TAH]
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y el producto de dos constantes es otra constante, que se denomina Ka o constante de
disociacion del acido.

[A7][H307]

Ka=—mn

El valor de Ka, nos da una idea de cuénto esta ionizado o disociado el &cido, por lo tanto a
mayor disociacion, se puede decir que el acido es mas fuerte.

Para el caso de las bases se puede escribir e interpretar de la misma forma y calcular la
constante de disociacion para la base Kb.

El valor de Ka nos indica la fortaleza del acido, otra forma de medir la fuerza de un acido
es mediante el porcentaje de ionizacion:

concentracion del acido ionizado
% = . 100%
concentracion inicial del acido

Cuanto mas fuerte es el acido, mas grande es el valor de a.
Acidos poliprétidos
En el caso anterior, es sencilla la interpretacion del concepto de la Ka.

Cuando el caso es de un &cido poliprétido, caso del H,SO, 0 H3PO,, se considera la
ionizacion se realiza por etapas.

[HSO3][H;07]

2 4

[SOZ™][H50%]
HSO;]

HSO; + H,0 = S02™ + H,0*  Ka, =

Por lo que se observa, existen dos Ka, pero como los valores de la segunda constante es
muy pequefio, a los fines practicos se considera que la ionizacion se produce casi
totalmente en el primer paso y por lo tanto se considera solo la primer constante Kay.
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Autoprotolisis del agua

El agua puede actuar como acido o como base en los ejemplos anteriores, por lo que a
cualquier sustancia que puede actuar como acido o como base se la denomina anfitrépica.

También se sabe que el agua se ioniza aunque en una proporcion pequefia, esta ionizacion
es un proceso acido- base de transferencia de un protén de una molécula de agua a otra:

H,0 + H,0 = H;0* + HO™
Aplicando la constante de equilibrio:

[H;0%][HO™]
[H0]

La [H20] se puede pasar multiplicando a Kc. Como el agua se encuentra poco ionizada, se
puede considerar constante y al multiplicar a Kc, da lugar a otra constante que se denomina
Kw o “constante del producto iénico del agua” 'y su valor a 25°C es 10* , ademas como
una molécula de agua, produce iguales cantidades de ion hidronio que de oxidrilos, se
ordena como sigue:

Kw = [H3;07][HO" ] =10"7 1077 = 1014

En el agua o en cualquier solucion, el equilibrio entre HO" y H;O* se mantiene, por lo que:

[H3O*] > [HO] [H:0*] > 107" la solucion es acida
[H30%] = [HOT] [H:0*] = 107" la solucién es neutra
[H3O"] < [HO] [H:0*] <107 la solucion es basica

Existe una forma mas comoda de interpretar estos resultados y es mediante la aplicacion
del —log a estas expresiones, reemplazando la expresion de —log por el simbolo p.

Asi ;
-log [H30*] = p[H30*] 6 pH
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De esta forma se establece una escala de pH que establece que:

pH3O* pH < 7 Lasolucion es acida
pH;O* 7 Lasolucion es neutra
pH;O* 7 Lasolucion es béasica

T T
I T
A\VAR

pOH > 7 Lasolucion es acida
pOH = La solucion es neutra
pOH < 7 Lasolucion es béasica

~l

De tal forma que:

pKw = pH +pOH =14
Reacciones de Neutralizacion

En el concepto tradicional de Arrhenius las reacciones de neutralizacién son reacciones
entre un acido que aporta iones hidrogeno y una base que aporta iones hidroxido:

acido + base — sal + agua
+ —
HCl(aq) + Na(OH)(aq) — Na(aq) + Cl(aq) + HZO(I)

En el concepto de Bronsted, todas las reacciones son de neutralizacién en la direccién que
son espontaneas, es decir, en la que se pasa de acidos y bases mas fuertes a acidos y bases
maés débiles.

acido 1 + base 2 — base conjugada 1 + acido conjugado 2

Resumiendo podemaos decir que la neutralizacion se define como la combinacion de iones
H* con iones HO" para formar moléculas de agua:

Hlae) + HOe = H,0(, neutralizacién
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Acidos y bases de Lewis
Un acido de Lewis es ion o molécula aceptor de pares de electrones.
Una base de Lewis es un ién o molécula dador de pares de electrones.

En una reaccion acido base, el &cido y la base comparten el par de electrones aportado por
la base, formando un enlace covalente:

A+:B—A-B

Todos los acidos y bases de Bronsted son acidos y bases de Lewis. La definicion de una
base de Bronsted como aceptora de H':

H* + B — BH*

No es mas que un caso particular de base de Lewis, donde H* es un acido de Lewis. Sin
embargo, muchos acidos de Lewis no son &cidos de Bronsted. Por ejemplo, BFs:

BF,+:NH; — F;B — NH,

Las sustancias que pueden actuar a la vez como acidos y bases de Lewis, se denominan
anfoteras. Por ejemplo el éxido de alumnio.

En la definicion de Lewis, la fuerza de un acido se puede evaluar mediante la constante de
equilibrio
A+:B— A—-B

Donde B es la base de referencia. En realidad, la escala de fuerza &cida depende de la base
escogida como referencia, de forma que un acido puede ser mas fuerte que otro frente a
una base, pero mas débil frente a otra.

Caracteristicas acido-base de los distintos tipos de sales

Las sales son compuestos ionicos que se pueden obtener por reaccion entre acidos y bases.
Todas las sales que se van a considerar son electrolitos fuertes, que al disolverse en agua
se disocian totalmente, originando iones.

Los iones generados pueden (0 no) reaccionar con el agua, mediante una reaccién
denominada de hidrdlisis, para formar una base o un &cido débil y H3O" u OH,
respectivamente. Para que los iones de una sal den lugar a un proceso de hidrdlisis deben
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ser especies conjugadas de un acido o una base debil. Cuanto mas debil sea el acido o la
base de procedencia, mas grande es la tendencia del i6n a sufrir la reaccién de hidrélisis.
Los iones procedentes de los acidos y de las bases fuertes no sufren hidrélisis al ser especies
conjugadas muy débiles.

Conocer el comportamiento acido-base de las sales es muy interesante, ya que, se puede
controlar el pH del medio utilizando sales adecuadas.

Consideremos las siguientes disoluciones acuosas de diferentes sales:
a) Al disolver NaCl en agua el pH de la disolucién final es 7.
NaCl + H,0 = Naj,, + Cl,
b) Al disolver NaCH3;COO en agua, el pH de la disolucion final es mayor que 7.
NaCH;C00 + H,0 = Naf,, + CH3C00,
c) En una disolucion acuosa de NH4CI el pH es inferiora 7
NH,Cl + H,0 = NH},, + Cl

La explicacion a este fenomeno, radica, en que, pese a que estas sales no tienen ni H;O" ni
OH- en su composicion, los cationes o aniones generados pueden presentar caracter acido
0 basico frente al agua (sufren procesos de hidrélisis).

A continuacion se presentan los casos de hidrolisis y asi justificar el comportamiento de
las sales anteriores. Estamos considerando sales de estequiometria 1:1.

Sal de acido fuerte y base fuerte

Una sal que cumple estos requisitos es el NaCl. Al disolverla en agua, se disociara
totalmente:

NaCl + H,0 = Naj,, + Cl,

Los iones originados (Na* y CI") proceden de una base fuerte (NaOH) y de un &cido fuerte
(HCI), por lo que son especies conjugadas tan débiles que no reaccionan con el agua. Como
no se generan ni H;O™ ni OH", la disolucion resultante mantiene el pH inicial del agua, por
lo que el NaCl es una sal neutra.

Na* + H,0 — No hay reaccién
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Cl™ + H,0 — No hay reaccion

“Las disoluciones acuosas de sales procedentes de un acido fuerte y una base fuerte no
se hidrolizan, y su pH es neutro (pH =7)”.

Sal de &cido débil y base fuerte

El acetato sddico, NaCH3COO es una sal que procede de un &cido débil, el acido acético
(CH3COOH, Ka = 1,8-10") y una base fuerte, hidréxido sédico (NaOH). Cuando esta sal
se pone en contacto con agua sufre los siguientes procesos:

1) Reaccion de disolucion:
NaCH;C00 + H,0 = Naf,, + CH;C00,,

2) Reaccién de hidrdlisis: como el i6n CH3COO  es la base conjugada de un acido
débil tiene tendencia a reaccionar con el agua:
CH;CO0™ + H,0 = CH;COOH + OH™

Mientras que el i6n sodio no reacciona:
Na* + H,0 — No hay reaccién

El ion acetato (que procede de un acido débil) se hidroliza, mientras que el ion sodio (que
procede de una base fuerte) no sufre ningun proceso de hidrolisis. Por ello, el pH resultante
de una disolucion acuosa de esta sal es alcalino, ya que se generan OH-, por lo que esta sal
es una sal basica.

“Las disoluciones acuosas de sales procedentes de un acido débil y una base fuerte
tienen un pH bésico (pH > 7)”.

Sal de acido fuerte y base debil

Un ejemplo de este tipo de sal es el cloruro aménico (NH4CI), que procede de un acido
fuerte (HCI) y de una base débil (NH3, Kb = 1,8.10). Esta sal al disolverse en el agua,
primero se disocia y luego el ion amonio (procedente de una base débil) se hidroliza:

1) Reaccion de disolucién:
NH,Cl + H,0 = NHj,, + Cl5,
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2) Reaccion de hidrdlisis:
NH; + H,0 = NH; + H;0"
El pH es acido porque se generan protones. Esto es asi porque el ion amonio es el acido
conjugado de una base débil y tiende a reaccionar con el agua.
En cambio el ion cloruro, como procede de un &cido fuerte, no tiene tendencia a reaccionar
con el agua:

Cl™ + H,0 — No hay reaccion

El ion amonio (que procede de una base débil) se hidroliza, mientras que el cloruro (que
procede de un acido fuerte) no sufre ningun proceso de hidrdlisis. Por ello el pH de una
disolucion acuosa de esta sal es acido, ya que se generan H30O+, por lo que esta sal es una
sal acida.

“Las disoluciones acuosas de sales procedentes de un acido fuerte y
una base débil son acidas (su pH < 7)”.
Sal de acido debil y base débil

En este apartado vas estudiar el diferente comportamiento de dos sales de este tipo, el
acetato amonico (NH4;CH3COO) y el nitrito aménico (NH4NO,). La primera es una sal
neutra, mientras que la segunda es acida.

Veamos que ocurre con el acetato amonico, que procede de un acido débil (acido acético)
y de una base débil (amoniaco). En primer lugar se disuelve y posteriormente los dos iones
sufren el proceso de hidrdlisis:

1) Reaccion de disolucion:
NH,CH;3C00 + H,0 + NH],, + CH3C00,,,
2) Reacciones de hidrolisis:
Los dos iones se hidrolizan, ya que proceden de un &cido débil y una base débil:
CH;CO00~ + H,0 = CH3COOH + OH™

[CH;COOH][OH"] 10~

=5,5.10"10
[CH;CO00] K,
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NH; + H,0 = NH; + H;0"

[NH;][H;0*] 10

=5,5.10"10
[NH] Kp

Dado que la estequiometria de esta sal es 1:1, la concentracion inicial de idn acetato y de
i6n amonio es la misma, de modo que el pH de la disolucion se deduce a partir del valor
de las constantes de las dos reacciones de hidrolisis.

En este caso particular, las dos constantes tienen el mismo valor, por lo que la
concentracion de hidroxilos y protones que aportan las dos reacciones es la misma. Por
tanto, el pH de la disolucion sera neutro (pH = 7).

¢ Qué ocurre con el NH4NO,? De nuevo, es una sal de acido débil (HNO,, Ka =4,5-10%) y
base débil (NHs, Kb = 1,8.10°) con estequiometria 1:1?

Las reacciones que tienen lugar son:

1) Reaccion de disolucion:
NH,NO; + H,0 = NHj,) + NO3,
2) Reacciones de hidrolisis:
NO; + H,0 = HNO, + OH™

[HNO,][OH"] 1071
Kb = — = =2,2.10"11
[NOZ] Ka

NH; + H,0 = NH; + H;0*

_ [NH3][H;0%]  107'*
~ INH;] Ky

=5,5.10710

Vemos que, en este caso, la concentracion inicial de ambos iones es la misma pero las
constantes de hidroélisis no lo son (K, *NH4* =5,5.10%° > K, *NO, = 2,2.10'%).

Esto implica que el aporte de protones es mayor que el de hidroxilos, por lo que el pH
resultante sera acido (pH < 7).
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“Las disoluciones acuosas de sales procedentes de un acido débil y una base débil
tienen un pH que viene determinado por el equilibrio que presente mayor constante de
hidrolisis”.

Resumen: pH de las disoluciones de sales

Tipo de sal Reacciones de Ejemplo pH de la disolucién
hidrolisis
Acido fuerte y Ninguno de los iones se NaCl 7
base fuerte hidrolizan.
Acido débil y Se hidroliza el anién, NaCH3COO >7
base fuerte que actlia como una
base.
Acido fuerte y Se hidroliza el cation, NH4CI <7
base debil que actlia como un
acido.
Acido débil y Se hidrolizan ambos NHsCH3COO KaNHs" = KbAc™ pH=7
base débil iones NHsNO> KaNH4* > KbNOy pH<7
NHsCN KaNH4* < KbCN" pH >7
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COMPUESTOS DE COORDINACION

Introduccion

Los compuestos de coordinacién se emplearon durante mucho tiempo antes de que se
los reconociera como tales y habitualmente se cita al quimico francés, Tassaert, como
el primero que observaria, en 1798, que algunas sales de cobalto se combinan con
amoniaco para dar diversos compuestos. A partir de entonces, varios quimicos trataron
de explicar el comportamiento de estos compuestos sin encontrar la respuesta, hasta que
a fines del siglo pasado A.Werner publica sus primeros trabajos, modificando los
conceptos de valencia y atraccion entre los atomos que habian prevalecido hasta ese
momento, y establece las bases para una nueva era en el entendimiento de la quimica de
coordinacion.

Werner estudio el comportamiento de sustancias formadas por la union de ciertas sales
y amoniaco a las que llamaron aminas. El estudio se centraliz6 en las aminas de Co'",
PtV y Pt" sus transformaciones, la existencia de isémeros, sus grados de ionizacion,
etc.

Veamos en la siguiente tabla las posibilidades de distintas aminas de Pt' en funcion del
grado de ionizacién de sus soluciones determinado a partir de la conductividad eléctrica
y la precipitacion de iones Cl- con Ag* de una solucion de AgNOs,

Complejo Conductividad | Numero de Cr Formulacién actual
Molar (dm™?) lones
totales
PtCl;.6NH3 523 5 4 [Pt(NH3)s]** + 4CI
PtCl;.5NH; 404 4 3 [Pt(NH3)sCI3* +
3CI
PtCl;. 4NH; 229 3 2 [Pt(NH3)4Cl]%* +
2CI
PtCl;. 3NH; 97 2 1 [Pt(NH3)sCls]* + CI
PtCls. 2NH; 0 0 0 [Pt(NH3),Cl4]

Los valores de conductividad, estan en concordancia con el nimero de ClI- y con el
numero total de iones; a medida que disminuye el nimero de cloruros y de iones totales
disminuye la conductividad. Este hecho justifica también la nueva formulacion. Como
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no se entendia la union entre el ligando (NH3) y el idn central encerrados entre corchetes,
a estos compuestos se los denomin6 “complejos™.

Experiencias como éstas, sirvieron para justificar que la formulacion comun que se les
daba, como por ejemplo PtCl,.6NHj3, no servia para interpretar estos hechos. Por tanto
surgié la necesidad de una nueva formulacién que los interpretase y que hoy
presentamos de la siguiente manera:

[Me(L)p]™* ~—uo

carga
ion / /

metalico ligando n° de

coordinacion
[Pt(NHa)s] Cls

Teoria de Werner

Basada en los estudios mencionados, Werner emitid una teoria de la coordinacion
(1893), que le valio el premio Nobel, con los siguientes postulados:

1.- Los iones metéalicos no solo tienden a saturar su valencia, sino tambien a completar
su esfera de coordinacién (numero de coordinacion), que estd determinada por el
universo total de aniones o moléculas que pueden estar directamente asociados al cation.
Asi CoClj satura su valencia solamente mientras que [Co(NHs)s] Cls satura su valencia
y su esfera de coordinacion.

2.- Una vez establecida las uniones de coordinacion, quedaban por aclarar la
distribucién geométrica (estereoquimica) y la naturaleza de las uniones entre ligantes y
el ion central. En base a comparar numeros de isomeros tedricos con el n° de isémeros
geomeétricos experimentales Werner postuld para el numero de coordinacion 6 una
distribucién geométrica octaédrica y para el niUmero de coordinacion 4 una distribucién
cuadrada plana.

Por ejemplo para el Co'', el complejo [Co(NHs)s Cl,]*Cl- y para el Pt" el complejo
[Pt(NHs), Cl;] seria esta la distribucion.
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ClI +
NHs \4’7NH3 Cl NHz NH; Cl
Co P P
Cl NHs; CI NHs
NH3 NH; Cis Trans
ClI |

3.- Respecto a la naturaleza de las uniones entre ligantes y el ién central, Werner las
atribuy6 simplemente a “valencias secundarias™ de los metales. Por ejemplo:

[CO(NHg)G] C|3
Cl

2 NHa

cl
NH
3 NHa NH3

Teoria de Lewis

Con el avance de Lewis en la unidn por pares de electrones, se desarrollé la idea que
los ligandos son necesariamente iones o moléculas que contienen un par 0 méas de
electrones no compartidos: :NHs, [:Cl:], etc. El par de electrones puede unirse formando
uniones dadoras o donoras con los iones metélicos. Estas uniones se denominan también
uniones coordinadas y de alli el nombre que también se les da de “compuestos de
coordinacion’.

Asi el ligando actua como base de Lewis y el ion central como acido de Lewis. Veamos
en forma comparativa con el ion NH,™:

H
- H
NT=H * H — 1l HN <—H
Ho Ve
Base Acido Union Coordinada 65
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Lo mismo ocurre en la formacion del complejo diaminplata [Ag(NHs;]*

H |+
/ + H
_ + E— .
N — H Ag Ag.N<H
H H_|
+ +
H H
— ~ H H
AgIN — H| + N y H — |_|>N:Ag:N <— H

El indice de coordinacion es una propiedad particular del i6n metalico de manera que
asi como decimos que Ag tiene valencia uno, decimos que tiene indice de coordinacién
dos en sus complejos.

Clasificacion de Ligandos

Ligando sera entonces, segun Lewis, todo &tomo, molécula o i6n capaz de actuar como
dador de electrones (base de Lewis) en una 0 méas uniones coordinadas. Hay algunos
casos especiales como el carbonilo, CO, donde el dador también acta como aceptor
Segun su carga y su manera de coordinar con el ion central a través de un par o varios
pares de electrones, los podemos clasificar de la siguiente manera:

Ligantes uni o monodentados
Son los que utilizan s6lo un a&tomo por vez como atomo donor. Por tanto sélo ocupan

un lugar en la esfera de coordinacion del cation. Pueden ser iones monoatomicos,
poliatdmicos y moléculas neutras.

[%2]

o

'% OH,, NH;, PH3, AsHg,
2| - Neutros NR,, CO, NHR,, NH,R,
S 0,, PR,

©

2 CN-, SCN', OH-, X~ NO,,
o Negativos 0,, CH,;-C00-,S,0472,
= ;- H

[%2]

o

U -y - - -
% — Positivos NH,- NH; (hidracinio)
2

-
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Un ligante monodentado puede actuar como puente uniéndose a dos iones metalicos
diferentes.

co Cco
" Jiclee s S o Cl co
D= \ch o N
D T o PN N
L 7 i co” o’ Ca
Co €O

Ligantes polidentados

Son ligantes que poseen dos 0 mas atomos que pueden servir simultdneamente como
donantes. Podran ser bidentados, tridentados, etc.

Aqguellos ligantes polidentados cuya estructura permite la combinacion de dos 0 mas
donantes al mismo i6n metalico en forma simultanea, cerrando asi uno o mas anillos, se
denominan quelatos y son muy importantes.

H2N - CH; - CH; - NH; (etilendiamina)

1,8 naftinidina

Neutros = NN

2,2 - dipiridilo (dipy)

NN 2 2°- bipiridina

—

—

H,oN - CH, - CH,- NH - CH, - CH», - NH»,  dietilentriamino
CPO' O'/ O\ /O
COOr Oo=C /S\
e 0 o
Oxalato Carbonato Sulfato

Negativos — CH; - COO
N < _

e / - C,H.2 - COO

2 \ idiaminotatracético
CH, - COO
(hexadentado) H,C \ \
CH, - COO




UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Determinacion de la carga del ion complejo y del i6n central
Se trabaja en forma similar a las sales, asi por ejemplo:

[CO C|2(N02)2 (NH3)2]? donde Co'"!
Efectuamos la suma algebraica de las especies intervinientes

Co 3+
2NH; 0
2NO, 2-

2CI 2-
TOTAL 1-

Luego la carga incognita ¢? del complejo anterior es (1-) y por tanto pueda:
[COC'z(NOz)z(NHg)z]l-

A este ion complejo podemos centralizarlo con un catién como Na*, Ca?*, Fe®*
N&[COC'z(NOZ)z(NHg)z]
Ca[CoCl,(NO,)(NHs)2],
FG[COC'z(NOz)z(NHg)z]g

Veamos un ejemplo para determinar la carga del ion central:

[Co(NHs)s] Cls ¢qué carga tiene Co?

Efectuamos la suma algebraica de las especies intervinientes, menos la del ion central:

6NH; 0
3Cr 3
TOTAL | 3-

Para que el complejo sea neutro el cobalto debe ser 3+: Co(lll).
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ESTEREOQUIMICA
Descripcion de las distintas geometrias

Veremos a continuacion ejemplos de uniones de coordinacién de 2 a 9 con sus
estructuras geomeétricas y trataremos de dar algunas relaciones periddicas con respecto
a esta propiedad.

También debemos conocer que un ién metalico puede tener o actuar con méas de un
namero de coordinacion, dependiendo ello de las condiciones, tipo de ligantes, etc. Asi
el Co'"! practicamente siempre tiene esfera de coordinacién octaédrica (universo seis),
mientras que el Ni' puede actuar con niimero seis (octaédrico), cuatro (plano) y cuatro
(tetraédrico), lo mismo que el Ti''y el Co'.

Indice de coordinacion dos
Presenta simetria lineal: L-M-L

No es muy comin y lo presentan fundamentalmente los elementos de transicion del
grupo | B de la tabla periddica con estado de oxidacion +1: Cu(l), Ag(l), Au(l).

Ejemplo:
[Ag(NH:)2]" [Ag(CN)2]" [CuCly] [AuCly]" [HY(CN)2]

indice de coordinacién tres:

Es muy poco frecuente. La geometria que presenta puede ser planar o piramidal.

[Halsl [SnCls]
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Indice de coordinacién cuatro

Este indice es uno de los méas importantes y presenta dos tipos de geometria posibles:

L -
L L p 7 \\\
/ %
// h
M / M — L
# 4 ~ //X /
L L =
L L
cuadrado plano tetraedro(Td)

(D:h)

Los tetraédricos los forman:
1.- Los elementos del grupo 11 b de la tabla periddica: Zn(l1), Cd(I1) y Hg(ll).

2.- Es comin en metales representativos, cuya estabilidad puede justificarse por union
covalente utilizando hibridos sp?

[BGF4]2', [BC|4], [BBr.4], [CUC|4]2_, [CU(CN)4]2_, [Cd(CN)4]2_, [Hg(CN)4]2

También podemos decir que lo forman los elementos del grupo IV y V al menor estado
de oxidacion: Pb(Il), Sn(ll)
[SnCI4]2', [PbC|4]2', [SbX4]

3.- El elemento de la 1° serie que mas tendencia tiene a dar esta geometria es el niquel.
Ejemplo: [Pt(NH3)4]?*

Indice de coordinacion cinco:
Es relativamente rara, aunque mas frecuente que la tres.

Tienen dos geometrias posibles y es facil pasar de una a otra por pequefios cambios
energéticos y en los angulos de unién. Existe un equilibrio entre ambas estructuras en
resonancia:

70



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Bipiramide trigonal (D3h) Piramide cuadrada (C4v)
[Ni(CN)s]* [Fe(CO)s]
Indice de coordinacion seis:

Es el méas importante de todos, ya que podemos decir que casi todos los cationes forman
indices seis en los complejos. Fundamentalmente lo dan:

1.- Elementos de la 12 serie de transicion Ti(lll), Mn(ll), Cr(111), V(V), Fe(ll), Fe(l11),
Co(Il), Co(l1l), Ni(Il). También los de la 228y 32,

2.- Elementos representativos de los grupos 111, 1V, V, VI al mayor estado de oxidacion:
[Al(H20)6]3+, [SﬂC'e]z', [BlCla], [TG(OH)5]

La geometria es octaedrica, pero también puede distorcionarse y dar lo que se llama
distorcion tetragonal.

L

octaedro (Oh) distorcion tetragonal
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La distribucidn tetragonal la dan iones que presentan, como veremos oportunamente, el
efecto de Janh-Teller: Mn(I11), Cu(ll), Cr(I1), Co(ll) de bajo spin.

Indice de coordinacion siete:

Junto con la coordinacién ocho y nueve, es propio de los elementos de la segunda y
tercer serie de transicion.

Existen tres geometrias posibles:

L
L L L& L L
...... Mi—> L Mot L / /
L .
A\ L L
L - L
bipirdmide pentagonal L
[ZnF7]3', [Hﬂ:7]3', [U|:7]3 [UOst]S' [TaF7]2' [NbF60]3

[NbF7]2_

Indice de coordinacion ocho:
Es el nUmero de coordinacién mas frecuente entre los elementos pesados y aunque la

distribucién mas simétrica posible es el cubo, esta parece encontrarse en muy pocos
solidos y si es frecuente encontrar formas distorsionadas del cubo, como la distribucion

dodecuadratica y la antiprisma cuadrado. L
L
L. L
L
M
L L
L ) L
dodecaédro (D2d) L

[Mo(CH)8]4-
Antiprisma (D4d)
[Rng]z_, [TaFg]?", [NbF8]3
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Indice de coordinacion nueve:

Es poco frecuente y son complejos escasos. La unica distribucion regular para este
numero es el prisma trigonal colocando los tres atomos adicionales por fuera de las tres
caras vertebrales.

L
M
LT
L L

Son ejemplos de estos complejos: [Ca(OH)q]%, [CICIg]%,

ISOMERIA

Isomeros son dos compuestos de igual formula condensada pero de distinta formula
estructural.

En complejos de coordinacion encontramos dos tipos fundamentales de isomeria:

1) Esteroisomeria: tiene que ver con la distinta posicion de ligandos en el espacio.
Puede ser geométrica (diasteroisomeros) y optico (enantidmeros).

2) Isomeria de Posicion: tiene que ver con el distinto ordenamiento de los &tomos o de
los ligandos. Entre los mas comunes comprende las isomerias de ionizacion, de
coordinacion, de hidratacién, de enlace, de los ligantes y de polimerizacion.

Podemos reunir los distintos tipos de isomerias en el cuadro siguiente:

73



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Estereoisomeria

(esteroisémeros)

Isomeria

Isomeria de Posicion

Podemos estudiar cada uno de estos casos en detalle:

1.- Estereoisomeria

-
Geométrica (diasteroisdmeros)
Optico (enantiémeros)

Isdmeros de conformacién (no
se separan)

.

-

Isomeria de ionizacidn
Isomeria de coordinacién
Isomeria de hidratacidn
Isomeria de enlace
Isomeria de los ligantes

Isomeria de polimerizacidn

-

a) Isomeria geométrica: Presentan igual formula condesada, igual secuencia de
atomos, pero los ligantes estan ubicados en el espacio uniforme diferente. Estos
isdmeros difieren entre si en sus propiedades fisicas y quimicas.

No se ha encontrado isomeria geométrica en complejos tetraédricos, por ser todas las
posiciones equivalentes. En cambio en complejos cuadrados planos y octaédricos se

encuentran isomeria geométrica.

Cuadrados Planos

Tipo MA2B>
Al B B A A
A B A. B
Cis trans
[PtCI(NHs)2]

Cis

Tipo A2BC

A=— B

A

trans

[PtBrCI(N H3)2]

74



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Tipo ABCD
° ’— C
A "D

Se nombran enumerando las posiciones

Octaédricos
Tipo MA4B> Tipo MAsBC

cis trans cis trans
[CO(NOZ)Z(NH3)4] [COBFC'(H20)4]
Tipo MA3B3 Tipo(M(AA)2B:

fac (sobre cara) ~ Mer (sobre cis trans
meridiano)
[Co(H20)s(NHs)s]** [CoCl,(en)2]

Tipo M(AA):BC

Cis trans

[CoBCl(en)2] -
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Cuando los isomeros geométricos ya no son simples para designarlos cis - trans, fac o
mer se utilizan convenciones como la llamada CIP, que consisten en mencionar las
posiciones ocupadas por cada ligando. Para ello se da prioridad a los &tomos dadores de
mayor numero atémico y se le asigna el nimero uno, luego a medida que disminuye el
nimero atémico de los atomos dadores va aumentando el nimero de prioridad. En caso
de tener dos 0 mas ligando con igual prioridad debemos fijarnos en los atomos unidos
al atomo dador para decidir.

Por ejemplo en el complejo: [PtBiCII(NO2)NHspi] el ligando con &tomo dador de mayor
numero atdmico es el yodo, y le asignamos el numero 1, luego siguen Bi(2), CI(3), luego
NO,(4), pi(5) y NH;3(6). Noten que para decidir entre NO,, pi y NH3; nos hemos fijado
en los &tomos unidos al hidrogeno (Atomo dador) que son oxigeno, carbono e hidrdgeno
respectivamente y en ese orden decrecen sus nimeros atobmicos:

b) Isomeria Optica

Este tipo de isomeria es mas importante entre los complejos octaédricos. En complejos
octaédricos no quelatados se puede producir isomeria optica con tres 0 mas diferentes
clases de ligantes y con no mas de dos de una misma clase. Ejemplo: MA;B,C,
MA;BCDE, MABCDEF, MA;B,CD. Para el caso MA;B,C, existen cinco isomeros
geomeétricos y uno de ellos forma isomero optico.
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Recordemos que la actividad dptica de una sustancia consiste en hacer girar el plano de
la luz polarizada cuando ésta pasa por una solucion de la sustancia.

Para confirmar que un complejo presenta isomeria dptica es necesario lograr la imagen
especular del isdbmero y asegurar que esta imagen no sea superponible mediante giros
de la misma sobre los ejes X, Y, Z.

Los isomeros &pticos, se denominan enantiomeros y serdn siempre moléculas
asimetricas, quirales (como las manos) y por lo tanto no superponibles con su imagen
en un espejo.

Los enantiébmeros presentan iguales propiedades fisicas y quimicas, diferenciandose
solo en la actividad Optica.

El que desvia la luz polarizada hacia la izquierda se denomina levogiro, el que lo hace
hacia la derecha, dextrégiro.

Se han realizado muchos trabajos sobre isomeria optica de complejos octaédricos con
ligantes quelatos. Los tipos mas comunes son aquellos que contienen tres ligantes
bidentados y dos ligantes bidentados y dos monodentados.

tres ligandos bidentados dos ligandos bidentados y dos monodentados

2.- Isomeria de posicion

a) Isomeria de ionizacidén: compuestos que tienen la misma formula condensada total,
0 sea la misma composicion, pero las especies con carga pueden estar como ligando o
como i6n fuera de la esfera de coordinacion. Ejemplo:

[Co(NH;3)sBr]SO, + Ba?* — BaS0, Sulfato de pentaminobromocobalto (I11)
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[Co(NH3):S04]|Br + Ag™ — AgBr  Bromuro de pentaminosulfatocobalto (111)
trans [Co(en),CI;]NO; verde
trans [Co(en)2(NO,)CI]CI rojo

b) Isomeria de coordinacidn: sucede cuando el catidn y el anién son iones complejos.
En ellos existe un intercambio de ligantes entre dos iones metalicos.
Ejemplos:

[Co(NH3)s] [Cr(CN)e] [Cr(NH3)s] [Co(CN)e]
hexocionocromato (I11) de hexamincobalto (111) hexocianocobaltato (I11) de
hexaminocromo (I11)

[Pt(NHz)a] [PtCl] [PtCI2(NHs)s] [PtCly]
hexocloroplatinoto (IV) de tetraminplatino (11) tetracloroplatinoto (11) de

tetramindicloroplatino (1V).
[Pt(NH3)4C|2]2+ [PtC|4]2'

c) Isomeria de hidratacién: sucede cuando se cambian ligandos por agua de
hidratacion.

Ejemplos: El ejemplo clasico de este tipo de isomeria es el del cloruro de cromo hidrato.
La sal comercial disuelta en HCl(aq) da:

[CrCly(H,0)4]Cl. 2H,O verde

cloruro de tetracuodiclorocromo (I11) dihidrato

Si lo disolvemos directamente en agua da:
[CrCI(H,0)s]Cl,. H,O  azul-verde

cloruro de pentacuoclorocromo (111) monohidratado.
Y también existe:

[Cr(H20)]Cl;  violeta cloruro de hexacuocromo (I11)
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d) Isomeria de enlace: se puede presentar en aquellos compuestos con ligantes que
tienen dos diferentes posibilidades de coordinacion, por ejemplo, el ligante NO, puede
coordinarse a traves de uno de los &tomos de oxigeno (nitrito) M - ONO, o por el atomo
de nitrogeno (nitro) M - NO..

El i6n tiocinato (SCN) puede coordinarse por el azufre o por el nitrégeno (isotiocinanto)

Ejemplo:

[CO(NOZ)(NH3)5]2+ [CO(ONO)(NH3)5]Z+
pentaminitro-N-Cobalto (111) pentaminitro-O-cobalto (I11)
pentaminitrocobalto (111) pentaminitritocobalto (111)
[Co(SCN)(NH3)5]* [Co(NCS)(NH;)s]*
pentaminitrocianato-S-cobalto (111) pentamintrocinato-N-cobalto (111)
pentamintiociantocobalto (I11) pentaminisotiocromatocobalto (111)

e) Isomeria de los ligantes: se presenta cuando el ligante de por si ya posee algun tipo
de isomeria de posicion.

Por ejemplo:
CH,. NH, CHa. NH;
| |
CH. NH; CH;
| |
CH; CH,. NH,
1,2- diaminopropano (pn) 1,3- diaminopropano
[CoCly(pn),]CI [CoCly(tn)]ClI
cloruro de diclorobis cloruro de diclorobis (1,3- diaminopropano)
(1,2- diominopropano) cobalto 11 cobalto (I11).

f) Isomeria de polimerizacion: la presentan compuestos que tienen la misma formula
empirica pero la formula molecular de cada uno de ellos es un multiplo de la férmula
empirica (minima).
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Ejemplos:

[PtCl2(NH3)2] mononuclear M:1

[Pt(NH3)4]*? [PtCl4]? polinuclear M:2

[PtCI(NH3)3] [PtCI3(NH3)] polinuclear M:2

Obsérvese que el segundo y tercer compuesto también poseen isomeria de coordinacion.

ESTABILIDAD DE IONES COMPLEJOS EN SOLUCION

En el estudio de la formacion de complejos de coordinacion en solucion deben tenerse
en cuenta dos clases de estabilidad:

La estabilidad termodinamica representa una medida de la cantidad de una especie
quimica que se forma o que es transformada en otros compuestos, cuando el sistema ha
alcanzado el estado de equilibrio.

La estabilidad cinética se refiere a la velocidad con que proceden las transformaciones
que llevan al establecimiento del equilibrio.

A continuacién veremos el tratamiento de los compuestos de coordinacién de acuerdo
a la estabilidad termodinamica o sea la naturaleza de los equilibrios, una vez que se
han establecido.

Si analizamos los equilibrios que se establecen cuando se coloca un ién metalico M, con
una cierta cantidad de un ligante monodentado L, suponiendo que no se forman
compuestos que contienen mas de un ién metalico, podemos escribir:

M+L=ML K= [ML]
" T ML
[ML][L]
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[ML3]

ML2+L\_—\ML3 K3=m

[MLy]

MLN—l + L = MLN KN - m

Habra N de estos equilibrios, donde N representa el nimero de coordinacion maximo
del ién metélico M, para el ligante L. El nGmero N puede variar de un ligante a otro. Asi
por ejemplo el AI¥* forma con Cl- el [AICI,]"y con F forma el [AlFg]*-.

Las constantes desde K; a Ky se denominan constantes de formacion escalonada o
constante de estabilidad escalonada.

En los equilibrios presentados se ha omitido la carga y la solvatacion del ién metalico,
lo que no afecta particularmente el tratamiento del tema.

Formacion escalonada de complejos

Todos los complejos de la serie ML a MLy pueden existir; sus proporciones dependeran
de las concentraciones de [M] y [L] y de los valores relativos de las constantes K.

Si consideramos el agregado de ligante L sobre un ién metalico M, al comienzo se forma
ML con exclusion de practicamente las otras formas. Si se continua el agregado de
ligante L, comienza a crecer la concentracion de ML,. Después resulta dominante ML;
y asi sucesivamente hasta llegar al complejo de nimero de coordinacién mas elevado
MLy, desapareciendo las restantes formas de menor coordinacion. Siempre que la
concentracion del ligante sea suficientemente elevada.

Generalmente los valores de K; disminuyen regularmente, lo que se puede explicar en
base a varias razones;

1°) Factores estadisticos: tienen que ver con la presencia de agua como ligante,
cada vez quedan menos ligantes para cambiar ([Ni(H20)s]?*, [Ni(H20)sNH3]?*,
[Ni(H20)4(NH3)]1?").

2°) Impedimento estérico: aumenta a medida que aumenta el numero de ligantes.
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3% Factores culombicos, sobre todo en complejos con ligantes cargados.

Efecto quelato

Se refiere al aumento de estabilidad de un sistema complejo que contiene uno 0 mas
anillos quelatos en comparacion con la estabilidad de un sistema lo méas parecido
posible, pero conteniendo ligantes monodentados.

Para ejemplificar, veamos los complejos formados por el Ni** con NHs; y con
etilendiamina (en):

Ni’* + 6NH;3 2 [Ni(NH3)6]?* Kg = 10%°
Ni** + 3en 2 [Ni(en);]** Kg= 1083

En el primer complejo hay 6 ligantes monodentados

En el segundo se forman tres anillos de cinco &tomos o eslabones.

CH:>

Nl_f \CHz
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La aplicacion del efecto quelato se encuentra en el significado termodinamico de las
constantes de estabilidad, que como sabemos se relacionan con la energia libre segun la
relacion: AG°= -RT In K

A su vez la energia libre establece relacion con la entalpia y entropia segun:
AG=AH-T AS

Para obtener un aumento de la constante de equilibrio se debe hacer AH més negativo o
AS mas positivo a ambos cosas a la vez.

El valor de AH depende de las variaciones de las energias de unién entre metal y
ligantes, y esto no varia fundamentalmente entre los quelatos y los complejos con
ligantes monodentados. La explicacion esta en un aumento de AS° (la entropia del
sistema), que cualitativamente puede explicarse porque hay aumento del numero de
moléculas libres en el caso del quelato (cada ligante desplaza dos 0 mas moléculas de
agua), mientras que en los complejos no quelatos un ligante desplaza una sola molécula
de agua.

Cinética y mecanismo de las reacciones de iones complejos

Existen muchas reacciones de complejos, en los cuales varia la composicion de la esfera
de coordinacién. En esta categoria estan incluidas las reacciones de formacion de los
complejos a partir de los iones metalicos y los ligantes, porque en realidad los iones
metéalicos son “aquocomplejos” y lo que se produce es el remplazo de las moléculas de
agua por los de ligante. La capacidad de un ion complejo para participar en reacciones
que llevan a la sustitucién de uno o mas ligantes de su esfera de coordinacion por otros,
se denomina labilidad.

Aguellos complejos para los cuales las reacciones de este tipo son muy rapidas, se
denominan labiles, mientras que los complejos para los cuales estas reacciones
proceden muy lentamente, 0 no se producen, se denominan inertes.

Estos terminos se requieren a la velocidad de las reacciones y no deben confundirse con
los términos estables o inertes que se refieren a la tendencia termodindmica de la especie
a existir en condiciones de equilibrio.
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El complejo hexaminocobalto (111) de estructura [Co(NH3)e]3* , proporciona un ejemplo
sencillo de esta diferencia.

En medio acido este i6n se mantiene inalterado durante dias debido a su inercia cinética
o falta de labilidad, a pesar de que es termodinamicamente inestable, como lo demuestra
el valor de la constante de equilibrio:

Co(NH;3)6]2* + 6H;0" 2 Co(H,0)6]3" + NH** K = 10%°

En contraste con este caso, la estabilidad del complejo tetracianoniquelato (I1),
[Ni(CN)4]%, es extremadamente elevada:

[Ni(CN)4]?~ 2 Ni?* + 4CN~ K = 10722

Sin embargo, la velocidad del intercambio de los iones CN- con iones CN" marcadas con
istopos es tan grande (gran labilidad) que no puede medirse mediante técnicas
comunes.

Los complejos octaédricos de la primera serie de transicion, con excepcion de los de
Cr''" y Co"', son normalmente labiles. Esto significa que los complejos llegan al
equilibrio tan rapidamente, incluyendo ligantes adicionales como el agua, que las
reacciones parecen ser instantaneas. Las reacciones de sustitucion de ligantes en
complejos de Cr'"'y Co'" poseen tiempos medios de horas, dias y hasta semanas a 25°C.
Estos son sistemas apropiados para estudios cinéticos y de mecanismos.

Mecanismos de sustitucion de ligantes

SN!: En este caso extremo, el complejo se disocia perdiendo al ligante que sera
reemplazado; la vacante asi producida en la esfera de coordinacion es ocupada por el
nuevo ligante. Puede representarse como sigue:

Lenta LY
[LsMX]M* — X~ + [LSM](M+1)+ — [LsMY]M*
Rapida
Es este caso la caracteristica fundamental es que en el primer paso durante el cual se

pierde X, procede con relativa lentitud y determina la velocidad del proceso total. La
ley cinética que corresponde a este proceso es:
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0 = K [LsMX]
O de otra manera, la velocidad de la reaccion es proporcional a la concentracion de
[LsMX]M*, pero independiente de la concentracion del ligante nuevo Y. El simbolo
SN! significa “sustitucion nucleofilica unimolecular”.
SN2: En esta segunda posibilidad extrema, el nuevo ligante ataca directamente al
complejo original, formando un complejo activado heptacoordinado, que luego elimina
al ligante desplazado, segun el esquema siguiente:

(M-1)"

—

I'LSMX'lM+ +Y- LsM v —_ [LSMY]M++X'

Lenta Rapida

En este mecanismo la velocidad de reaccion sera proporcional a la concentracion del
[LsMX]M*yalade Y
v = K[LsMXIM* [Y]

El simbolo SN? significa: “sustitucion nucleofilica bimolecular”.

Los mecanismos reales muy rara vez se aproximan a estos dos extremos. Una posicién
mas realista debe reconocer que es probable que comience a firmarse la nueva ligadura
antes que termine de romperse en enlace del ligante saliente.

Es decir que el estado de transicion puede no ser ni la especie penta coordinada del
mecanismo SN? ni la hepta coordinada del SN2,

Teorias de enlace de los compuestos de coordinacion

El problema de la unién metalica ligando M-:L en los compuestos de coordinacion ha
sido motivo de grandes estudios desde la teoria de Lewis que propuso sus conceptos del
par aislado en coordinacion dativa.

Surgieron distintos modelos que consideraron las posibilidad de que dicha union fuese
iGnica o covalente y se tratdé de que estos modelos se acercaran lo mas posibles a la
realidad.
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Asi surgen las siguientes teorias:

1) Teoria del campo cristalino que consideran un modelo
netamente electrostatico con los ligandos como cargas puntuales.

2) Teoria del campo ligando que trata de incluir la
contribucion covalente y la influencia de los ligados a la unién M-L.

3) Teoria del enlace de valencia que es una de las modelos
que parte de consideraciones covalentes puras, siendo en la actividad utilizada solo para
algunos casos.

4) Teoria del orbital molecular que es la que mas se acerca
a la realidad.

Teoria de los orbitales Moleculares T.O.M

Esta teoria es la méas cercana a la realidad y se utiliza cuando la contribucién covalente
es importante. Parte de la suposicion de que la superposicion de orbitales metal-ligante
se ha de producir en cierta medida, siempre que la simetria lo permita.

Los orbitales moleculares seran del tipo C.L.O.A y para ello podemos recordar dichas
uniones para moléculas homonucleares y heteronucleares: Por ejemplo: El caso del
hidrogeno.

| t La union resulta covalente pura, no hay diferencia de
P energia entre los orbitales atomicos de cada 4&tomo.
1S -, 1S
H H

Para el caso de una molécula heteronuclear tipo AB:

Aqui la union resulta parcialmente covalente. Los orbitales atomicos no tienen la
misma energia y por lo tanto hay contribucién ionica. EI de menor energia resulta mas
electronegativo. Existe una transferencia de carga desde A hacia B en la formacion de
AB.
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@ Ge> @

Para la formacién de complejos los diagramas son mas complicados, en ellos se observa
que los ligandos tienen menor energia que el ién central y por lo tanto la transferencia
de carga se realiza desde el i6n central hacia los ligandos.

El tratamiento del tema, aunque no en profundidad, lo haremos solo para los complejos
octaedricos.

El método empleado para la construccion de los orbitales moleculares del complejo
incluye los siguientes pasos:

1°) Existen nueve orbitales pertenecientes a las capas de valencia del metal que deben
ser considerados. Seis de ellos son adecuados para formar uniones si fuera (=) porque
poseen I6bulos que ejercen la direccion de los enlaces metal-ligantes. Ellos son: S, px,
py, pz, dz?, dx?y?

Los restantes dxy, dxz, dyz quedaran como orbitales no enlazante con la misma energia
y se los denomina dE.

2°) Supondremos que cada uno de los seis grupos ligantes posee un orbital, donde se
encuentra el par de electrones a compartir (orbitales equivalentes). Estos orbitales
podran formar uniones con los mencionados anteriormente del metal.

De la combinacion de estos orbitales se formaran un orbital ligante o enlazante y otro
antiligante o antienlazante.

3°) Si los grupos ligantes poseen también orbitales m, estos se ubicaran de forma de

superponerse con los orbitales d€. Por ejemplo el complejo [CoLg]" donde L es NH3; 0
F-, los diagramas respectivos de orbitales moleculares son los siguientes:
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*

op
os"
4p
od”
4s
dE
AE
tyatt thtetd : )
* ‘ SRRy
Co3 [ Ar] 3d6 450 4p 0 _u_
GS
op”
4p
4s
LIRS "
| SHNN N
C03[ Ar]3d6 450 4p0 _L
S

Equivalente al Ao de
laTCC

Seis ligantes con un

orbital o equivalente cada
uno

[Co(NHs)e]**
confguracion de bajo
spin

Equivalente al Ao de
laTCC

Seis ligantes con un
orbital o equivalente cada
uno

[CoFe]*
confguracion de alto spin

Observamos que el orbital 4s del i6n central forma un sy un cs, los px, py, pz forma
los op y op” y los dz?, dx?y? forman los od y od”. Los dxy, dyz, dxz quedan con la

misma energia (dE).
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Entre dE y od” existe un AE comparable al Ao de la TCC. Del valor relativo de AE y P
y del tipo de ligando (NH3; o F en nuestro caso) dependera la configuracion que se
obtiene. Asi vemos que para NH3 se da una configuracion de bajo spin mientras que
para F~ es de alto spin.

Puesto que los seis ligantes donaran siempre 12 e, los seis orbitales moleculares
enlazantes(cs, op, od) que existen en el complejo quedaran siempre llenos. En
consecuencia, los electrones d que estan presentes en el metal se distribuyen entre los
O.M dE y od” (caso que coincide con la teoria del campo cristalino). Por tanto podemos
también asegurar que:

1°) Las propiedades magneticas se deben a la presencia de electrones no apareados endE

y od.

2°) El espectro visible de los complejos se debe a transicion.

Si los grupos ligantes poseen orbitales 7, 11enos 0 vacios van a interaccionar con los
orbitales dE del 16n metalico, los que dejaran de ser “no enlazantes”. En esta situacion
la union se refuerza y esto permite que el ion central pueda combinarse en estados
inferiores estabilizandose. Este es el caso de los complejos organometalicos y que en

forma simple podemos simbolizar:

dE — od *
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COMPUESTOS DE COORDINACION
REGLAS DE NOMENCLATURA

e Orden en que se escriben y nombran los iones.

Se escribe primero el cation y luego el anién. Se nombra primero el anién y luego el
catiéon. En las férmulas, ya sea que el complejo sea catidnico, anidnico o neutro, la
practica comun es colocar primero el simbolo del (de los) &tomo(s) central(es), seguido
por los ligantes. La formula de todo el complejo se escribe entre corchetes.

e Nombre de los ligandos

1.- Ligandos anionicos: Los ligandos anidnicos tanto organicos como inorganicos
terminan en “0”. En general, si el nombre del anién termina en uro, ito o ato, persiste la
letra final 0. En el caso de ligandos anidnicos inorganicos que contienen prefijos
numéricos deben utilizarse paréntesis, por ejemploen (trifosfato), e igualmente para los
analogos tio, seleno y teluro de los oxoaniones que contienen mas de un atomo como
por ejemplo (tiosulfato), (selenosulfato).

Los aniones que se presentan a continuacion no siguen exactamente la regla anterior
y se han establecido formas modificadas:

ION NOMBRE COMO LIGANDO
F fluoruro fluoro (fluor)
Cr cloruro cloro
Br bromuro bromo

I- yoduro yodo
O2- oxido 0X0
H hidruro hidruro (hidro)

HO" hidroxido hidroxo

So%” disulfuro disulfo

CN’ cianuro ciano

02> perdxido PEeroxo
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2.- Ligandos neutros y cationicos:

El nombre de la molécula o cation coordinado se utiliza sin ninguna variacion. Los
ligandos neutros se colocan entre paréntesis excepto: H2O, NO, NHs;, CO. Agua y
Amoniaco como ligandos neutros en complejos de coordinacién se denominan
respectivamente “acuo” y “amin”. Los grupos NO y CO cuando se unen de manera
directa con el atomo central, reciben el nombre de “nitrosilo” y “carbonilo”
respectivamente. En el calculo del nimero de oxidacion estos ligandos se consideran
neutros.

e Terminaciones

Los nombres de los complejos anidnicos terminan en “ato” (0 en ico si se los nombra
como &cidos). Para los complejos catidnicos o neutros se emplea el nombre del metal sin
ninguna terminacion caracteristica.

Ejemplos:

e CasFe(CN)g hexacianoferrato(ll) de calcio
o Fe(H,0)6SO, sulfato de hexacuohierro(lll)
e Ni(DMG);] bis(dimetilglioximato)niquel(ll)

e Formas de nombrar a los ligandos

Los ligandos se nombran en orden alfabético independientemente del nimero de ligandos
del mismo tipo, es decir sin tener en cuenta los prefijos que indican cantidad.

e Prefijos multiplicadores

Los prefijos di, tri, tetra, penta, etc. indican numero de grupos coordinados idénticos.
Con el fin de evitar ambigtiedad en el caso de ligandos que ya contienen estos prefijos en
sus nombres, se utilizan bis, tris, tetraquis, etc.

e Paréntesis y corchetes

Los corchetes se utilizan para encerrar un ion complejo o una entidad de coordinacién
neutra. En los nombres se utilizan paréntesis después de los prefijos bis, tris, etc., en toda
expresion compleja y en cualquier otro lugar e n el que sea necesario evitar toda posible
ambiguedad.
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e Estado de oxidacion del metal

El estado de oxidacion del atomo central se designa con un nimero romano entre
parentesis que sigue al final del nombre del complejo, sin dejar espacio.

e Formas alternativas de enlace de algunos ligandos

Los diferentes puntos de union de un ligando se pueden sefialar en cursivas, poniendo al
final del nombre del ligando el simbolo del o de los &tomos a través de los cuales sucede
la unioén, separandolo mediante guiones:

o (NH,)3 [Cr(NCS)g] hexa(tiocianato-N-cromato(l11) de amonio
e (NH.4)2[Pt(SCN)s] hexa(tiocianato-S-platinato(IVV) de amonio

En algunos casos se emplean nombres ya establecidos para designar las posibles formas
de union, como por ejemplo, el tiocianato (-SCN) y el isotiocianato (-NCS), el nitro
(-NO,) y el nitrito (-ONO).

e Compuestos con &tomos 0 grupos que forman puentes

Un grupo que estd formando un puente se indica adicionando la letra griega p
inmediatamente antes de su nombre y separandolo del resto del complejo mediante
guiones.

[(NH3)sCr-OH-Cr(NHs)s]Cls cloruro de p-hidroxobis[pentamincromo(l11)]
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PROPIEDADES PERIODICAS

Introduccion

Para dar sentido al desarrollo de este tema transcribimos la primera expresion de Glen
Rodger al tratar el tema en su libro “Quimica Inorganica” cap. 9:

“Uno de los aspectos mds atractivos de la ciencia quimica es la forma en que todo se
enlaza entre si”.

Esto quiere decir que podemos ordenar de distintas maneras los tOpicos que aparecen en
el estudio de la ciencia quimica, pero, en definitiva, lo que podemos alcanzar es el
manejo de una “red de ideas interrelacionadas” que nos permita racionalizar y
predecir una variedad de comportamientos quimicos.

En el estudio de lo que se llama quimica descriptiva, este enfoque es fundamental, pues
lo que vamos a analizar en ella son las propiedades, estructuras, reacciones y
aplicaciones de los elementos y sus compuestos mas importantes.

Si éste analisis no lo hacemos a traves de la racionalizacion que nos propone la “red de
ideas interrelacionadas”, tenderemos a “memorizarlos” exclusivamente, con lo que no
lograremos ningln aprendizaje perdurable.

El estudio de la “quimica descriptiva” ha estado y estd muy ligado al desarrollo de la
tabla periddica, de manera que nuestra “red” debe permitirnos la comprension de la tabla
periddica y la quimica de sus elementos.

Para ello vamos a incluir en esa “red” siete “ideas” que nos faciliten el estudio
comprensivo de los elementos representativos (aquellos que presentan los orbitales ns
y np parcialmente llenos).

Esas siete ideas son:

e Laley periodica

e El principio de singularidad

e El efecto diagonal

e El efecto de par inerte

e Ladivision de los elementos en: metales, metaloides y no metales.
e Caracter acido-base de los 6xidos e hidroxidos.

e El concepto de potencial de reduccion estandar.
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Los dos ultimos conceptos se han desarrollado en otro momento, de manera que vamos
a desarrollar ahora los otros cinco.

e Laley periddica
Podemos recordar que la versiébn moderna de esta ley establece que: “ocurre una

repeticion periddica de propiedades fisicas y quimicas cuando los elementos se colocan
en orden creciente de sus numeros atomicos”.

También vale recordar que los elementos quedan dispuestos en periodos y grupos, y que
los elementos de un mismo grupo presentan propiedades, configuraciones electronicas
y estados de oxidacion similares.

[ Seria oportuno repasar el tema desarrollado en Quimica General ]

Entre las propiedades y caracteristicas que muestran tendencias periodicas nos va a ser
util estudiar las siguientes:

Carga nuclear efectiva (Zef)

“La carga nuclear efectiva actuando sobre un electron dado es: la verdadera carga
nuclear (nimero atdbmico) menos una constante de pantalla oculta que tiene en cuenta
el efecto de los electrones de pantalla”. Entendiéndose por “electrones de pantalla” a
los electrones mas cercanos al nucleo del &tomo en consideracion.

Podemos decir entonces que:

Zef =Z-o donde o es la constante de pantalla.

La constante de pantalla se puede determinar a través de las “Reglas de Slater” que son
un conjunto de reglas empiricas, basadas en calculos en los cuales las energia y tamarios
de los orbitales atdbmicos en atomos polielectronicos se estiman considerando que un
electrén dado esta en el campo de potencial que crea la carga nuclear mas el efecto neto
de todas las nubes cargadas negativamente de los otros electrones.

[ Estas reglas de pueden estudiar en el cap. 9 de Glen Rodger ]

De todos modos, una aproximacién véalida para la conceptualizacion del fenémeno, es
considerar a ¢ como un numero entero que representa el nimero de electrones de la
capa mas interna o de pantalla
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Por ejemplo, consideremos el nedn, que tiene una configuracion electrénica 1s? 2s? 2p®,
para calcular la carga nuclear efectiva actuando sobre un electrén de valencia 2s o 2p,
notemos que hay dos electrones internos o de pantalla (1s2). Decimos entonces que ¢ =

2, esto hace que Zef =10 -2 = +8.

Es importante observar que se ha considerado que los electrones internos apantallan
completamente los electrones de valencia 2s y 2p de la carga nuclear +10, mientras que
los electrones 2s y 2p, todos a la misma distancia del nicleo no se apantallan unos a

otros en absoluto.

elemento

Al asumir que o sea igual al numero de electrones de la capa mas interna,
arroja una carga nuclear efectiva que es igual al nimero de grupo del

De esta manera, Zef para cualquier gas noble es + 8.

Cuando se realiza el célculo de Zef utilizando las Reglas de Slater los valores son mas
bajos; pero insistimos, a los efecto de nuestro estudio es suficiente con considerar ¢
como el nimero de electrones de las capas internas.

Ejemplo: Calcular Zef para Ca
Ca: 1s22s? 2p® 3s2 3p°® 4s?
Zef=(20-18) = +2

Radios atomicos

Si observamos tablas que
muestran valores de radios
atomicos o figuras que los
representan, como la que se
muestra a continuacion,
podemos ver que dichos
radios disminuyen desde la
izquierda a la derecha en un
mismo periodo y aumentan
desde arriba hacia abajo en
un mismo grupo.

A estas conclusiones

podemos llegar también si lo relacionamos con lo visto sobre Zef.

Rb

Cs

5

Ba

13
IITA

Al

Ga

Ti

14
VA

Pb

15
VA

B

16
VIA

Te

17

VITA VIIIA

Cl

Br

At

18

-y

95



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

En efecto, al pasar de un elemento a otro dentro de un periodo, aumenta la carga nuclear
efectiva, 0 sea los electrones exteriores son atraidos con mas fuerza, por lo tanto el radio
atomico tiende a disminuir.

Cuando se comienza un nuevo periodo, el Zef vuelve a disminuir y el radio atdmico
vuelve a un valor todavia mas grande debido al aumento del numero de niveles de
energia.

Como se puede ver, no es necesario memorizar la variacion de los radios
atomicos a través de la tabla, s6lo debemos tener presente el concepto de Zef.

Energia de ionizacion

Si recordamos que Energia de lonizacion es la “Energia necesaria para arrancar un
electron de un atomo gaseoso neutro”, se puede justificar su variacion en la tabla
también en funcion del Zef. Asi, a medida que avanzamos hacia la derecha en un
periodo, la Zef es mayor, por lo tanto la Energia de lonizacion también crecera.

Las excepciones que se > .. | |

producen al pasar del
grupo 2A al 3A se pueden - || _7

justificar porque en el = .uwlfl—, ¥

grupo 3A se arrancan
electrones de orbitales p
que son de mayor energia, a0
por lo tanto se necesita
agregar menos  para !
producir la liberacion.

1000

Energia de ionizacién (kJ/mol}

Nimero atémico

Al pasar del 5A al 6A también se produce una inversion de la Energia de lonizacion que
se justifica porque en el grupo 5A los electrones p se encuentran desapareados, mientras
que en el 6A hay un par de electrones en un orbital p que, debido a la repulsion, permite
que se lo arranque con mas facilidad.

electron mas facil de arrancar
Al recorrer un grupo, la energia de ionizacion disminuira desde arriba hacia abajo, pues,
a medida que avanzamos en ese sentido los electrones externos estan méas alejados del
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nucleo, por lo que son menos retenidos por él, o sea que reciben menos carga nuclear
efectiva, situacion que se puede verificar si se calcula el Zef a través de las Reglas de
Slater. A(g) + I1(energia)— A+(g) +e-  El= kJ/ mol

Podemos representar la energia de ionizacion (EI) mediante la siguiente ecuacion

A +I;(energia) — A, +e” EI = K] /mol

Afinidad electronica

“La afinidad electronica es el cambio en la energia cuando se aiiade un electron a
un datomo neutro en estado gaseoso”

Un atomo de un elemento del lado derecho de un periodo determinado, donde la Zef
es mayor, deberia aceptar un electron mas facilmente que el atomo de un elemento del
lado izquierdo del mismo periodo. Por lo tanto, aquellos de la derecha liberaran mas
energia y tendran valores negativos mas grandes para sus afinidades.

Dentro de un grupo, afiadir un electron a un atomo es menos favorable cuanto mas
grande es dicho atomo, pues ese electron esta mas lejos de la carga nuclear.

Podemos verificar estas tendencias en la siguiente figura, aunque existen algunas
excepciones

1A 8A
H He
—77 2A 3A 4A SA 6A TA @
Li Be B C N Q) F Ne
—58 (241) -23 -123 0 —142 —-333 (29)
Na Mg Al Si P S Cl Ar
—53 (230) —44 —120 — 74 —200 —348 (35)
K Ca Ga Ge As Se Br Kr
—48 (154) (=335 -118 - 77 —~195 —324 (39)
Rb Sr In Sn Sb Te I Xe
—47 (120 —34 —121 —101 —190 —295 (40)
Cs Ba T1 Pb Bi Po At Rn
—45 (52) —48 —101 —100 ? ? ?

Veamos esas excepciones y como las podemaos justificar:
Horizontalmente podemos observar dos excepciones:
1. Al pasar del grupo 1A al 2A se produce una inversion en el orden
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2. Entre el grupo 4A y 5A también se produce el mismo fendmeno pero menos
marcado

El primer caso se explica utilizando los diagramas de orbitales de los elementos de los
grupos 1Ay 2A

TN

|4

1 electrén entrante

1A |4 npx npy npz
NS

2A 1 electrén entrante

ns

Un electron entrante, en el caso del grupo 1A lo hace en un orbital ns de menor energia
que el np del grupo 2A, por lo tanto se liberara mayor cantidad de energia.

La segunda excepcion tambiéen se explica teniendo en cuenta el conjunto de diagramas
de orbitales.

4A T T 1 electron entrante

Ay npx npy npz

ns

5A ? v\? T 1 electron entrante
? v npx npz

ns

Como vemos, el electron entrante en un elemento del grupo 4A ocupa el orbital np
vacio, mientras que para un elemento del grupo 5A lo debe hacer sobre un orbital np
que vya tiene un electron, venciendo la repulsion electron-electron por lo que afadir un
electron se hace més dificil, a pesar de la mayor carga nuclear efectiva.
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Verticalmente también hay una excepcion entre los elementos del segundo y tercer
periodo, por ejemplo entre F y CI, que se pueden justificar en el hecho de que los
elementos del 2° periodo son mucho mas pequefios que los elementos del 3°, por tanto
es mucho mas dificil que estos elementos pequefios acoplen un electron debido a
mayores repulsiones electron-electron.

Podemos representar la afinidad electronica (AE) mediante la siguiente ecuacion

X@ t € — Ay + Eq(energia) AE = KJ/mol

Electronegatividad

Recordemos que la electronegatividad la definimos como “la capacidad de un datomo,
en una molécula, para atraer electrones hacia si mismo”.

Es de esperar que la electronegatividad se incremente a lo largo del periodo debido al
incremento del Zef y que disminuya al descender en el grupo debido al incremento del
tamario atomico.

En general, para la electronegatividad no encontramos excepciones similares a las vistas
para las energias de ionizacion y afinidades electronicas.

VARIACION DE LA ELECTRONEGATIVIDAD

F
4 -4
=
"
= 3
=
&
£ 2
@
w
1 Li
0 T T T T
oHe Ne Arzo Krao Xe 60 g0 Rn

HGamero atomico(Z)

¢ Principio de singularidad

Este principio hace referencia a la notable diferencia de la quimica de los elementos del
2° periodo (Li, Be, B, C, N, O, F, Ne) respecto al resto de los elementos de sus
respectivos grupos.
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Tanto es asi, que se puede hacer una clasificacion tomando el segundo elemento de cada
grupo (Na, Mg, Al, Si, P, CI, Ar) como el mas representativo.

Se pueden encontrar tres razones para explicar las diferencias: 1) su excepcional
pequefio tamario, 2) su intensa habilidad para formar enlaces pi y 3) la indisponibilidad
de los orbitales d en estos elementos.

1. El pequeio tamafio de los primeros elementos

Los primeros elementos son excepcionalmente pequefios en comparacién con sus
congeéneres. Ello tiene sus consecuencias en algunas propiedades, como por ejemplo en
las afinidades electronicas que, en estos elementos, son inesperadamente bajas (por
ejemplo: la afinidad electronica del fluor no es mayor que la del cloro).

Se puede justificar pensando que los electrones unidos a esos 4&tomos pequerios y
compactos experimentan mas repulsiones electronicas, y por tanto es mas dificil afiadir
un electrén a esos atomos.

Otra consecuencia del inusual pequefio tamafio de estos

primeros elementos (particularmente Li, Be, By C) es el
relativamente alto grado de caracter covalente que presentan
sus compuestos. @
Un ejemplo de ello lo podemos ver en los halogenuros de
(a)

litio o de berilio, que podriamos esperar que, como los otros
elementos del grupo 1 y 2 sean ionicos, sin embargo estos
compuestos tienen un mayor caracter covalente.

Esto se puede justificar atendiendo al fenomeno de
polarizacion que puede generar un cation pequefio frente a
un anién grande, tal como se representa en la siguiente @
figura.

Movimicnto de la
-~——— ¢

densidad clectronica

El ion litio, en este caso, puede llegar muy cerca de la nube e‘ P
electronica llena del anién cloro, produciendo una *
distorsion o polarizacion en la misma. Esta distorsion hace ©
mas efectivo el solapamiento entre los orbitales de los iones,

lo que se reconoce como un enlace covalente.

También se puede considerar que cuanto mas grande es la carga positiva del cation,
mayor es su poder de distorsion o de polarizacion y por tanto mayor el caracter covalente
del enlace.
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Se suele decir que cuanto mayor sea la relacién carga/radio (Z/r) del catién (o
densidad de carga), mayor es su poder polarizante.

Reflexionemos: ¢ En qué tipo de solventes sera mas soluble el LiCI?

2. Mayor probabilidad de enlaces &t en los primeros elementos

Los primeros elementos presentan una mayor tendencia que sus congéneres a formar
enlaces dobles y triples (C=C, 0=0, C=0, C = C, N= N, etc.).

Como sabemos, para formar este tipo de uniones es necesario utilizar enlaces sigma y
pi.

La formacion de enlaces w implica un solapamiento lateral de orbitales p o d, que en
atomos grandes serd menos efectivo que en &tomos pequefios.

3. Ausencia de disponibilidad de orbitales d en los primeros elementos.

Una tercera razédn para la singularidad de los primeros elementos en cada grupo es la
ausencia de disponibilidad de orbitales d.

Los elementos a partir del 3° periodo tienen orbitales d de energia lo suficientemente
baja que pueden ser ocupados sin un necesario gasto de “energia de promocion”. ESto
hace posible los octetos expandidos, situacion que no es factible en el primer elemento
del grupo.

Esto tiene algunas consecuencias, como por ejemplo: el carbono solo puede formar
compuestos como el CF,4, mientras que el silicio es capaz de formar el ién SiFe*.

También podemos ver ejemplos de este tipo en los haldgenos.

El fldor solo puede formar enlaces sencillo como HF, NaF, mientras que el cloro puede
formar compuestos como CIF; 0 ClO3.

Seria importante que, en funcion de los que conocemos de Teoria del Enlace de
Valenciay de Hibridaciones, propongas las estructuras que les corresponderian a estos
COMpuUestos.

e El efecto diagonal

Al menos en los tres primeros grupos se da una “relacion diagonal” entre la quimica
del 1° elemento de un grupo y el 2° del grupo siguiente.

Asi: el Liy el Mg son sorprendentemente similares, como también el Bey el Al, el By
el Si.
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Se pueden considerar 3 factores para justificar estas semejanzas: “famario ionico,
densidad de carga, electronegatividad”.

Si observamos la tabla siguiente: (tabla 9.2 pag 274)

Vemos que: el radio idnico del Be?* es mas cercano al de AIP* que al de Mg?*. Esto hara
que el Be y el Al sean mas intercambiables en redes cristalinas que el Be y el Mg, que
es de mayor tamafio.

Be B (

Cargadelion +2 +3 !
Radio 106nico, A 0.41 0,25 0.9
Densidad de carga 4,9 12 14
Electronegatividad 1.5 2,0 2

Na Mg Al ]
Carga delion +1 +2 +3 [
Radio ionico, A 1,13 071 0,53 0.0
Densidad de carga 0.88 28 57 10
Electronegatividad 0.9 12 15 |
* Radios de Shannon-Prewitt para N.C. = 4 (ver la discusion en la Seccién 7.3 para mds informacion)

Si analizamos los valores de electronegatividad vemos, por ejemplo, que tanto el Be
como el Al tienen un valor de 1,5; por tanto los enlaces Be-X y Al-X deberian ser
similares en caracter covalente.

En cuanto a la densidad de carga, vemos que también hay similitud diagonal, por tanto
polarizara en forma similar al &tomo X en el enlace M-X y daran un caracter covalente
adicional equivalente.

Debemos advertir que los iones que se han listado en la tabla, particularmente B3*, C*,
Si**, no existen realmente como tales. Si existieran momentaneamente polarizarian
inmediatamente a los aniones que los acomparian y se formarian enlaces covalentes.

e El efecto del par inerte.

Este nombre hace referencia a que los electrones de valencia ns? de los elementos
metalicos, particularmente aquellos 5s2 y 6s? que siguen a los metales de la 2° y 3° serie
de transicion, son menos reactivos de lo que se podria esperar basandose en las
tendencias de la carga nuclear efectiva, tamafio i0nico y energias de ionizacion.
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Asi el In, Tl, Sn, Pb, Sb, Bi, y en algunos casos Po, no siempre muestran su maximo
estado de oxidacion, sino que a veces forman compuestos donde el estado de oxidacién
es dos unidades menor que la esperada valencia del grupo.

Este efecto tiene una explicacién menos detallada que las ideas anteriores y puede tener
su justificacion en que los electrones 5s y 6s estan menos apantallados por el ndcleo,
debido a los subniveles llenos d y f, por tanto reciben una mayor carga nuclear efectiva
que la esperada y, consecuentemente, los electrones son mas dificiles de arrancar.

o Metales, no metales y metaloides.

En la Tabla Periddica se ubican los “metales” en la parte inferior izquierda, l10s “no
metales” en la superior derecha y los “semimetales” 0 “metaloides” en la zona
intermedia.

Con los principios organizativos Vvisto en nuestra “red” podemos asegurar que los
metales (con sus bajas energias de ionizacion y bajas afinidades electronicas) tienden a
ceder electrones para formar iones positivos. Inversamente los no metales (alta energia
de ionizacidn y altas afinidades electronicas negativas) tienden a ganar electrones para
formar iones negativos.

Existe una division entre metales y no metales que es la familiar escalera diagonal que
aparece en las tablas, como la figura siguiente:

3A 4A SA 6A 7A | A los elementos de esta zona se los llama
B “metaloides” 0 “semimetales”.
si | NO METAHLES
Ge | As
Sb | Te
METALES ; At
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GRUPO 1: METALES ALCALINOS

Li-Na-K-Rb-Cs-Fr

CONFIGURACION Y UBICACION EN LA TABLA PERIODICA

Tienen configuracion de valencia nst. Por su ubicacién a la izquierda de la Tabla
Periddica son metales muy activos y electropositivos que forman con facilidad cationes
grandes. Son metales blandos y conductores de la corriente eléctrica.

Los compuestos de Na y K son los més conocidos desde hace mucho tiempo y son
elementos esenciales para la vida animal, con importante rol bioldgico. Li tiene interés
industrial y Rb y Cs tienen interés academico.

PROPIEDADES PERIODICAS

Analicemos esta tabla:

Litio Sodio Potasio Rubidio Cesio Francio
Simbolo Li Na X Rb Cs Fr
Nuimero atémico 3 11 19 37 55 87
Peso atémico 6,939 22,99 . 39,10 85,47 132,9 (223)°
Electrones de valencia 2s! 3s! 4s! 5s! 6s! Tst
Puntos de fusién, °C 186 97,5 63,65 38,89 28,5 27
Puntos de ebullicion, °C 1326 889 774 688 690 677
Densidad g/cm’ 0,534 0,971 0,862 1,53 1,87 -
Volumen atémico 13,1 23,7 45,3 55,9 70,0 -
Radio atémico, & 1,52 1,86 231 2,44 2,62 -
Radio iénico, & 0,60 0,95 1,33 1,48 1,69 -
EN de Pauling 1,0 0,9 08 0,8 0,7 0,7
Zs/T 0,97 1,01 0,91 0,89 0,86 0,86
Potencial normal -3,05 =271 =292 —2.93 -2,92 -
Estados de oxidacién +1 +1 +1 +1 +1 -
Energia de ionizacién * 124 119 100 96 90 -
Calor de vaporizacién 35,4 25,9 19,4 18,1 19,4 =
Descubridor Arfvedson  Davy Davy Bunsen y Bunseny Perey

Kirchhoft  Kirchhoff
Fecha del descubrimiento 1817 1807 1807 1861 1860 1939
prc* O, puro Li,O Na.O, K,0,, RbO, CsO, -
8 Na,0, KO,

prc H;0 LiOH NaOH KOH RbOH C-OH -
prc N, Li;N ninguno ninguno ninguno ninguno -
prc haldgenos LiX NaX KX RbX CsX -
prc H, Li*H- Na*H~ | G g Rb"H~ sty -
Color de la llama rojo carmin amarillo violeta purpura azul £
Dureza de Mohs 0,6 0,4 0,5 0,3 ul® -
Estructura cristalina ctibico ¢.® cubico ¢. cubico c. cubico ¢.  cubico c. —

* Los pesos atémicos dados entre paréntesis son los del isétopo méas estable. Todas las energias y calores
expresan en kcal/mol. Las letras prc significan «producto de reacciéon con el»; clibico ¢ = cubico centrado en el cu 104
po; ul = usualmente liquido; en cuanto a las abundancias, véanse las tablas 1-2 y 1-3.
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Tienen un solo electron de valencia 'y como el 1¥ potencial de ionizacion (PI) es bajo lo
pierden con facilidad, quedando con configuracion de gas noble:

0 + -
M - M) + 1e

El 2% P| es muy elevado y por lo tanto no se los encuentra como divalentes en ninguna
combinacion.

Al aumentar el namero atomico (Z), disminuye el PI, por lo tanto aumenta el caracter
ionico y el caracter metélico, son cada vez mas electropositivos, disminuye la
contribucidn covalente al enlace de sus compuestos.

Con el aumento del numero atdmico aumenta el radio atdbmico y en consecuencia
decrece la energia entre atomos, por lo tanto cuesta menos fundirlos. Asi vemos que al
aumentar Z, disminuye los PF (°C) y Peb (°C). También por lo tanto disminuye la
dureza.

Este mismo anélisis puede hacerse entre los grupos | y Il. Al pasar del grupo I (ns?) al
grupo Il (ns?) aumenta el z efectivo; esto genera una disminucion de los radios
aumentando la energia de enlace entre atomos. Por lo tanto los alcalino - térreos son
maés duros y de mayor PF y Peb., que los correspondientes alcalinos.

La comparacion de dureza entre los grupos | y Il puede analizarse por teoria de las
bandas. El grupo I tiene la banda s llena solamente hasta la mitad; en el grupo Il esta
totalmente llena lo que significa enlaces mas fuertes entre atomos y en consecuencia
mayor dureza.

Resulta dificil establecer una periodicidad en cuanto a conductividad. EI grupo | tiene
la banda s semillena y el grupo Il la tiene llena pero intermezclada con la banda p.
Solamente podemos decir que son conductores ya que en ambos casos hay movilidad
de electrones, sin poder establecer relaciones periodicas ya que para ello deberemos
tener datos cuantitativos de la conductividad originada por cada tipo de banda.

Conductividad en microonm*cm?

Grupo |

Li 0,117

Na 0,238

K 0,163

Rb 0,089

Cs 0,05

Grupo Il

Be 0,375

Mg 0,299

Ca 0,255

Sr 0,043

Ba -
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Vemos que salvo el caso Rb/Sr, los del grupo Il resultan mas conductores que los
respectivos elementos del grupo I.

Poder polarizante e hidratacion

Al aumentar el numero atdomico aumenta el radio y por lo tanto disminuye el poder
polarizante (carga/radio). Asi el mas polarizante es el litio y por lo tanto Li°y Li* poseen
mas capacidad de hidratacion que el resto. Esto se pone de manifiesto al analizar los
valores de Energia de Hidratacion en la Tabla de propiedades anterior.

Poder reductor y Potencial de lonizacion

El poder reductor aumenta de Na al Cs, pero el Litio es el mas reductor del grupo, E®:
Li*/Li° = -3,02 v. Esto se explica de la manera siguiente: Si bien litio tiene el mayor Pl
lo que indicaria muy dificil de oxidar (pérdida de electrones), su poder polarizante hace
que se hidrate con facilidad y que el AH de la reaccion sea muy favorable (exotérmica).:

.0 - -
Liiy — Lijy + 1e
Este AH se calcula estableciendo el siguiente ciclo:

AH

.0 -t -
Lijs) = Ligq + 1e
AH
sublimacion AH
hidratacion
Pl

Lig, — Liy + 1e”

AH= AH sublimacion + Pl + AH hidratacion
TRATAMIENTO DIFERENCIAL DE LITIO

Por su pequefio radio, litio tiene gran poder polarizante y Li°y Li* presentan propiedades
diferentes al resto del grupo. Sus sales se presentan generalmente hidratadas.

Por su similitud de radios presenta analogia diagonal con el magnesio. Veamos
ejemplos de esta similitud:
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1) Forman nitruros por combinacion con N, como LisN y MgsN,. Estos nitruros por
hidrélisis dan amoniaco:

LisN + 3H,0 — 3LiOH + NH;
Mg;N, + 6H,0 —» 3Mg(OH), + 2NH;

2) Forman carburos (acetiluros) con el carbono: Li,C,, MgC,, Mg,Cs. Estos carburos
dan acetileno por hidrolisis:

LiC = CLi + 2H,0 - HC = CH
3) Los carbonatos y nitratos se descomponen con facilidad térmicamente
Li,CO; — Li,0 + CO,
MgCO; — MgO + CO,

Esto se explica por la relacion de radios r 1;*/0%. Como Li* es muy chico y CO3z* es muy
grande no hay relacion de radios adecuada para ningun hueco y entonces pasa a Li;O
donde O™ es mas chico y la relacion r |j*/0™ es adecuada para huecos tetraédricos

(estructura antifluorita)

3) Presenta similitud en la solubilidad de sus sales:

LiF, Li,COs3, LizPO4
i Insolubles:
Haluros de Li
— Solubl - Fluoruros,
olubles
Haluros de Mg MgF,, MgCOs, carbonatos y
Mgs(PO,)2 fosfatos

REACTIVIDAD DE LOS METALES ALCALINOS

Reactividad frente al oxigeno y al agua. Dan uniones iénicas y por lo tanto esta
reactividad aumenta con el nimero atémico:

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

M + H,0 > MOH + 1/, H,
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OXIDOS - PEROXIDOS - SUPEROXIDOS

Dan estos tres tipos de 6xidos: O% (6xido), O%, (perdéxido) y O, (superéxido). La
estabilidad de los perdxidos y superdxidos aumenta con Z, esto también puede
justificarse por la relacion de radios ya que son aniones grandes y por lo tanto prefieren
cationes también grandes. Asi existe:

OXIDOS PEROXIDOS SUPEROXIDOS
Li,O No forma No forma
NaZO N&zOz NaOz
Solo em condiciones especialesde Py T
K.O K20, KO
Rb,0O Rb,0, RbO,
Cs,0 Cs,0, CsO,

Los 6xidos normales tienen estructura de antifluorita AX,, excepto el Cs,O que la
relacion de radios (cation grande) es del tipo anti - CdCl, en capas donde, Cs ocupa
huecos octaédricos distorsionados.

La hidrdlisis de 0xidos, peroxidos y superoxidos da respectivamente:
M,0 + H,0 - 2MOH
M,0, + 2H,0 —» 2MOH + H,0,

2MO, + 2H,0 - 2MOH + H,0, + 0,

FORMACION DE SALES

Haluros: Dan haluros idnicos solubles, livianos con estructura de tipo NaCl, y pesados
con estructura de tipo CsCl. No siempre cumplen con la relacion de radios y por lo tanto
hay que analizar otras variables como constantes de Madelung! , poder polarizante, etc.

Cuanto mas chico sea el catién y mas grande el anién, mayor sera el efecto polarizante
del cation sobre el anidn. Asi en Lil tenemos el cation mas polarizante y el anién mas
polarizable y por lo tanto el que presenta mayor caracter covalente al estado gaseoso.

1 . . . o
Cada tipo de red tiene una disposicion
diferente de cationes y aniones y, por tanto, su propia serie convergente.
Los valores numéricos de estas series se conocen como constantes de Madelung.( pag 97, Rayner-Canham, Geoff
Quimica inorganica descriptiva, 2da. Edicién)
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Oxoaniones: Dan fosfatos, sulfatos, carbonatos, nitratos, etc. Por lo general solubles
(recordar que fluoruro; carbonato y fosfato de litio son insolubles). La estabilidad
térmica de los carbonatos aumenta con Z explicable por la relacién de radios. Asi por
ejemplo en el caso de los carbonatos se descomponen dando:

M,CO; - M,0 + CO,

MHCO; - M,0 + CO, + H,0
A bajas temperaturas los bicarbonatos de descomponen dando
2MHCO; — M,CO; + CO, + H,0

Hidrdxidos: Son muy idnicos, por lo tanto se disocian con mucha facilidad. Asi son
muy basicos variando la basicidad con el aumento de Z. A mayor Z, mayor basicidad.

Coloracion a la llama

El electron de valencia (nst) puede ser excitado a un nivel superior mediante energia
calorifica. Al regresar al estado fundamental emite la energia ganada a una frecuencia
determinada del visible. Por ello se observa un color caracteristico dando lugar a un
espectro de emision. Cada metal tiene su espectro especifico.

Hidruros: Son hidruros salinos o ionicos, solidos e incoloros, funden o se
descomponen por encima de 600°C. Se pueden obtener por sintesis directa a elevadas
temperaturas:

2M + H, > 2MH

En el caso de Li y Na los hidruros correspondientes pueden obtenerse también al
calentar los nitruros en corriente de hidrégeno:

La estabilidad disminuye con Z y dan:
Por hidrolisis:
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Por electrolisis:
H~- - H? + 1e”(4nodo)
Lit + 1e~ - Li%(catodo)
Reacciones diferenciales de Nay K

El comportamiento de estos elementos es muy similar, pero tienen algunas reacciones
diferentes, sobre todo en lo referente a solubilidad, esto debido a diferencias en energia
reticular, los compuestos de K son precipitados mientras que los de Na son solubles..
Asi:

NaClO. ) KCIO; (blanco)
Nas[Co(NO2)s] g iubles K3[Co(NO2)e] (amarillo) ' |nsolubles
Nay[PtClg] Kz [PtClg]lamarillo

Estado Natural

Generalmente en forma de haluros en grandes depdsitos denominados “salinas”.
NaCl (halita)

KCI (silvita)

KCI. MgCl,. 6H,0 (carnalita)

KAISi3;0g (feldespato)

4 Si0,. AlLOs. LiyO (espodumeno)

El Na en agua de mar: 3%

Na y K forman el 3% de la corteza terrestre.
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OBTENCION

Se los obtiene por electrdlisis de sus sales fundidas

Meétodo de Dons Meétodo de Castner

NaCl (fundido) » Na™ + CI~ NaOH — Na* + OH~
2C1- > Cl, + 2e~(4nodo) 20H™ - H;0 +3 0, + 2e
Na* + 1e~ - Na’(catodo) Na* + 1e~ - Na°

Si no se utiliza una sal fundida ocurre que el sodio en solucién (por ejemplo al querer
hacer la electrolisis de salmuera) depositado en el catodo reaccionan con el agua para
dar:

Na’ + H,0 - NaOH + 1/2 H,

Sin embargo con un dispositivo especial es posible obtener sodio por electrdlisis de
salmuera. Consiste en utilizar un catodo de Hg para que sodio forme la amalgama Na-
Hg cuando se deposita evitando su reaccion con agua. El fondo de la cuba es un plano
inclinado y el mercurio va circulando y de esa manera es posible recoger la amalgama
en la parte inferior. Posteriormente la amalgama se destruye por calentamiento.

El cloro obtenido en el anodo puede utilizarse como tal, por reaccion con hidrogeno
obtener HCI, por reaccion con NaOH obtener NaClO (en frio) o NaClO; (en caliente),
por reaccién con agua obtener HCIO + HCI.

+
to @ e Bto
‘B || nar, 8N
lta " ||+t .OH
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Rubidio y Cesio pueden obtenerse también por reduccion directa con calcio o magnesio:
2CsCl + Mg - MgCl, + 2Cs°
2RbCl + Ca - CaCl, + 2Rb°

PROPIEDADES Y USOS PARTICULARES DE ESTOS ELEMENTOS Y SUS
COMPUESTOS

Litio:
- Es un elemento escaso.

- Tiene alto calor especifico (0,784 cal/gr °C). Por ello se utiliza como liquido enfriador
en intercambiadores de calor, pero es muy corrosivo.

- Tiene dos is6topos principales °Li (7,3 %). sLi (92,7%) s°Li se utiliza en la obtencion
de tritio.

- Se utiliza en la fabricacion de grasas, jabones, cosméticos, etc.; sobre todo cuando hay
cambios de temperatura ya que estos compuestos de litio resisten altas y bajas
temperaturas.

(R)n (R)n

‘ +Lir — | :
COOH COOLi

- Rol bioldgico: “No distingue las celulas”. Puede reemplazar a Ca y Mg produciendo
intoxicacion.

- Aplicacion biologica: LiBr se usa en siquiatria como sedante.

Sodio:

- Las sales méas importantes son NaCl, NaNO3, Na,CO3, NaHCOs3.

1.- NaCl se obtiene en las salinas por método que incluyen: concentracion natural,
extraccion, lavado, secado, centrifugacion, clasificacion, agregado de silicatos de Al y
Na para prevenir humedad, agregado de NalO3; como profilaxis contra deficiencias en
el funcionamiento de la glandula tiroides.
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Sus usos importantes son alimentos, curtiembre, solucién fisioldgica, reacciones
quimicas.

2.- NaNOgs (nitrato de Chile). Se utiliza en fabricacion de pdlvora y en métodos para la
obtencion de HNOs. Se lo Ilama nitro de conversion ya que:

NaNO; + KCl - KNO; + NaCl

3.- Na,COs. Se lo obtiene por el método de Solvay que utiliza como materias primas a
CaCOg, NaCl, NH3 y H,0 segun las siguientes reacciones:

%)
CaCO3 — CaO + CO,

CO, + NH; + H,0 - NH,HCO;
NH,HCO3; + NaCl —» NaHCO;(en frio) + NH,Cl (soluble)
en esta etapa el NaHCO; se separa de NH4ClI por diferencia de solubilidad.
2NaHCO3; = Na,CO3; + H,0 + CO,(recuperable)
Recuperacion de NHs:
2NH,Cl + Ca0O — CaCl, + H,0 + NH,4
El Na,COs se utiliza en: la fabricacion del vidrio junto con SiO..
En la fabricacion de jabones: (R), -COONa
En la obtencion de NaOH:  Na,CO5; + Ca(OH), — CaCO; + 2NaOH
4.- NaHCOg tiene uso farmacéutico para combatir la acidez estomacal.
5.- Na* en su rol bioldgico actla a nivel extracelular en las células.
Potasio:

Sus sales son menos higroscopicas que las del sodio (analizar poder polarizante) y son
mas solubles en compuestos organicos. De alli la preferencia en usos analiticos tal como
KMnO; en lugar de NaMnO; o el uso de KNOg en la fabricacion de la pdlvora.
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- P6lvora negra:
2KNO3; + C + S - K,S0, + N, + CO,

- Rol biologico: Elemento que actua a nivel intercelular. Constituye ademas parte de las
proteinas. Tiene importancia en la vida vegetal.

- Tiene un is6topo importante 19*°K —#— 13%Ar (justifica la abundancia del argén)
Rubidio:
Presenta propiedades semejantes a talio por tener radios similares.
- Tienen un isotopo importante utilizado en geocronometria:
$3Rb > B + $sr

Para los compuestos de sodio y potasio que en definitiva son los mas utilizados podemos
resumir:

- Los compuestos de sodio son mas econdmicos que los-ds potasio.
- Los compuestos de potasio son mas solubles en compuestos organicos.
- Los compuestos de potasio son menos higroscépicos.
- Na* actla a nivel extracelular y K* a nivel intercelular.
REACCIONES DE RECONOCIMIENTO
Litio:

Lit + CO32 - Li,CO;(precipitado blanco)
Sodio:

Na* + [Zn(U02)3(CH3COO)9]_ + 9H20 - Na[Zn(UOZ)g(CH3COO)9] 9H20(ptd0.amarillo)
Potasio:

K* + Cl0; - KClO,(precipitado blanco)
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GRUPO 2: METALES ALCALINO-TERREOS
Be-Mg-Ca-Sr-Ba-Ra

Calcio

Berilio Magnesio

Bario

Estroncio

Configuracién. Ubicacion en la tabla periodica

La configuracion de la capa de valencia es ns?. Por su ubicacion en la tabla son menos

electropositivos que los correspondientes alcalinos. La Zefec €s mayor para el grupo I,
en consecuencia el radio atobmico y el radio idnico son menores frente a los radios de los
alcalinos. Esto determina que los metales del grupo sean mas duros, de mayores puntos
de fusion y ebullicion frente al grupo 1.

Son metales menos activos que el correspondiente alcalino y las sales del grupo
presentan generalmente menos solubilidad.

Propiedades periddicas

Berilio Magnesio Calcio Estroncio Bario Radio
Simbolo Be Mg Ca Sr Ba Ra
Numero atémico 4 12 20 38 56 88
Peso atoémico 8,012 24,31 40,08 87,62 137,34 226,05
Electrones de valencia 2s* 3s* 45* 5s* 6s? 75t
Punto de fusién, °C 1283 650 845 770 725 700
Punto de ebullicion, °C 2970 1120 1420 1380 1640 1140
Densidad, g/cm’ 1,85 1,74 1,55 2,60 3,5t 5
Volumen atomico 5,0 14,0 29,9 33,7 39,0 -
Radio atémico, & 1,11 1,60 1,97 2,15 2,17 2,20
Radio i¢nico, A 0,31 0,65 0,89 1,13 1,35 -
EN de Pauling 1,5 12 1,0 1,0 0,9 0,9
Za/T 1,47 1,23 1,04 0,99 0,97 0,97
Potencial normal —1,85 —2,37 —2,87 —2,89 —2,90 -2,92
Estados de oxidacidn +2 +2 +2 +2 +2 +2
Energia de ionizacién * 215 176 141 131 120 -
Calor de vaporizacion, 73,9 30,6 40,1 36,8 35,7 _
Descubridor * Vauquelin - Bussy Berzelius  Davy Davy Curie
Fecha del descubrimiento 1798 1831 1808 1808 1808 1911
prc¥ O, puro BeO MgO Ca0 Sr0O, SrO.  BaO, RaO
prec H,0 ninguno ninguno Ca(OH),  Sr{OH). Ba(OH), Ra(OH),
pre N; ninguno MgN, Ca,N, SN, BayN, Ra;N,
prc halogenos BeX. MgX. CaX, SrX, BaX, RaX,
prc H; ninguno MgH, CaH, SrH, BaH, -
Color de la llama — - rojo ladrillo comun verde -
Dureza de Mohs 4 2,0 3 18 1,5 -
Estructura cristalina hexagonal hexagonal c.c.e. c.c.C. c.c. —

* prc = producto de reaccion con c.c.c. = cubico de caras centradas; c.c. = cibico centrado; «descubridor»
refiere al primer aislamiento; el Mg, Ca v Ba eran conocidos desde tiempos antiguos; todas las energias se ex-
esan en kcal/mol; los potenciales se dan en volts.
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Tienen 2 electrones de valencia (ns?) que se transfieren con facilidad generando iones
M?*, cuya configuracion electronica es igual al gas noble anterior en la tabla.

M? > M?* + 2e~

Al aumentar el N° atdmico disminuye el Pl del metal, por lo tanto aumenta el caracter
metélico y el caracter ionico del enlace en sus compuestos; correlativamente, disminuye
la tendencia a la formacidn de enlaces covalentes ya que los metales son cada vez mas
electropositivos.

- Con el aumento de z crece también el tamafio, atomico, disminuyendo la Energia de
Enlace entre los atomos del cristal metélico, por lo que disminuye la dureza, el punto de
fusidn y el de ebullicidn, estas tres propiedades son mayores que la del correspondiente
elemento alcalino. De acuerdo a la teoria de capas, los alcalinos - térreos presentan la
banda s llena y eso justifica mayor dureza con respecto a los alcalinos.

La conductividad eléctrica no puede justificarse en forma sencilla mediante alguna
propiedad periddica. En general son mejores conductores que el alcalino anterior y
dentro del grupo la conductividad disminuye con el aumento de z.

- Con el aumento de z crece el radio ionico y disminuye el poder polarizante del cation
(expresado por la relacion carga/radio i6nico). Asi se explica que Be?* tiene el maximo
poder polarizante del grupo y presenta la mayor tendencia a la hidratacion en sus sales.
- El poder reductor aumenta desde el Be® al Ra® y en este grupo Be® no presenta el valor
anomalo del potencial de reduccion como ocurre en el caso del Li°. En efecto, el AH
para la reaccion:

0 2+ -
M(S) — M(aq) + Ze

no compensa el valor de Pl y de la Energia de sublimacion (ver el ciclo de Born - Haber
correspondiente en metales alcalinos). Debido a lo anterior, el poder reductor sigue el
mismo orden que los PI. (Aumenta con la disminucion del Pl)

- Con el aumento de z también aumenta: a) La estabilidad térmica de carbonatos y
nitratos, b) basicidad de los hidroxidos y ¢) basicidad de los acidos.

La solubilidad de las sales del grupo varia sistematicamente en el grupo (valores de los
Kps pueden encontrarse en la guia de T.P.).

Con el aumento de z:
- DISMINUYE la solubilidad de los SO,2 SeO42, CrO42y NOg”
- AUMENTA la solubilidad de oxalatos e hidroxidos.

- Presentan minima variacion las solubilidades de COs2 e 105
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- El aumento de z disminuye el Pl y la contribucidon covalente del enlace en los
compuestos.

Asi mientras la quimica de los compuestos de Be es netamente covalente, la del Mg es
covalente idnica (similitud diagonal en la tabla periédica). Ca, Sr y Ba tienen bajos PI
Y Su gquimica es idnica.

El radio es radiactivo, siendo el isétopo ??°Ra un alfa emisor con ty,= 1600 afios.

Por las consideraciones anteriores, puede entenderse por qué se consideran elementos
representativos del grupo al Ca, Sr y Ba.

Estados de Oxidacion:

Los elementos del grupo siempre aparecen como bipositivos, aunque podriamos
preguntar por qué no existe el estado monopositivo en su quimica, en solucion. Una
justificacion adecuada se tiene analizando los [1H de hidratacion de los cationes
considerando:

Ca* + H,0 - Caf,q) AH = —76 kcal/mol

Ca®* + H,0 - Ca;, AH = —395 kcal/mol
La formacion e hidratacion de un cation divalente es un proceso mucho mas estable que
la formacion de un monopositivo.

Que tampoco existan los cationes monopositivos en el estado sélido, o que dichos
compuestos sean muy inestables, se explica bien teniendo en cuenta que en los cationes
M?2* los valores de energia de red son elevados. Por eso las sales de cation alcalinotérreos
monopositivos se dismutan con gran facilidad:

2MgF — MgF, + Mg°

Comportamiento diferencial del berilio (Be)

Debido al pequefio radio idnico, el Be?* tiene alto poder polarizante, inclusive superior
al Li* [Ri (Be?")< Ri (Li")].

La quimica de los compuestos de Be es netamente covalente (Su Pl es el mayor del
grupo) y sus compuestos se justifican por dos tipos de hibridos: BeX, lineales,
hibridacion sp, y moléculas complejas [BeX,] tetraédricas, hibridacion sp®.
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El valor del radio es similar al del aluminio, generdndose comportamiento quimico
similar y resultando otra analogia en la tabla periddica. Algunos ejemplos:

1.- Los metales son resistentes al ataque por acidos, ya que se recubren de capas de
oxido superficiales.

2.- Reaccionan con HO™ (medio basico) para dar los hidréxidos correspondientes.

3.- Los hidréxidos son anfoteros:

H* [Al (H20)6]>"

Al (0H>s<

HO  [Al(H20)2 (HO)a]

H* [Be (H20)4]?"

Be (OH)2 <

HO [Be (OH)4]?

- Los 6xidos Al203 y BeO son muy refractarios, tienen elevados puntos de fusion.

Estado natural

Con excepcidn del berilio, los elementos del grupo se encuentran como CO37 y S0472.

El berilio se encuentra formando parte de un silicato llamado “Berilio” cuya
composicion es: 6 SiO2. BeO. Al203

Magnesio y calcio. Algunos de los minerales mas comunes son:
Dolomita: CaCO3 . MgCO3

Calizas: CaCO3 mineral puro: Calcita

Yeso: CaSO4 .2H20

SrSO4

Bario: Baritina: BaSO4

Métodos de obtencion
1.- Electrdlisis de Sales Fundidas: (BeF2, NaF) (CaF2 o CaCly) etc.

catodo(-): Ca** + 2e~ — Ca°
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anodo(+):2Cl~ - Cl, + 2e~
2.- Métodos de Reduccion con agentes quimicos:

BeCl, + Ca® - CaCl, + Be°

MgO + C —» CO + Mg® 200°C
MgO + CO - CO, + Mg
3Ba0 + 2Al1° - Al,0; + 3Ba® (Aluminiotermia)
Ca0.MgO + Fe — Si —» Mg? + silicatos de calcio e hiero
Fe-Si es una aleacion denominada comdnmente ferrosilicio.
3.- Obtencion de radio
A partir de minerales de uranio, ya que el radio aparece en la serie de desintegracion
A=4n+Z

COMPUESTOS BINARIOS:

1.- OXIDOS: Todos cristalizan en la red tipo NaCl, con excepcién del BeO que
cristaliza como wurzita (SZn hexagonal).

Obtencion de 6xidos:
MO + 1/2 0, > MO (M° = metal alclinotérreo)
MC03 - MO + COZ(g)

M(HCO3),; —» MCOs3(insoluble) + CO2 + H, 0 (bajas temperaturas)

Las temperaturas de calcinacion de los carbonatos del grupo (T° de descomposicion
a 6xidos) son:

BeCOs

MgCOs

CaCOs

SrCOs

BaCOs

°C

100

450

900

1290

1360
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La estabilidad térmica aumenta con z y esto puede explicarse mediante el concepto de
la relacion de radios, tal como se analizé para los carbonatos de metales alcalinos.

Caracter acido-base de los 6xidos

BeO + H,0 —» Be(OH), Kps=1,6 x 10726 (anfétero)
MgO + H,0 -» Mg(OH), Kps = 3,9 10712

El 6xido de magnesio es practicamente insoluble en agua, no analizamos su basicidad.

CaO + H,0 - Ca(OH), Kps=1,3x1073
SrO + H,0 — Sr(OH), Kps=3,2+10"*
BaO + H,0 - Ba(OH), Kps=5,9%1073

Son relativamente solubles, la basicidad de los mismos aumenta con z. Son menos
solubles y menos basicos que los correspondientes compuestos del grupo 1.

Peroxidos Alcalino-térreos:

Ca, Sr y Ba forman perdxidos cuya estabilidad aumenta con z, hecho justificable en
base al concepto de la relacion de radios.

vl

M <
@)
@)

2.- Carburos

Los elementos del grupo dan carburos que realmente son acetiluros. La hidrolisis de
estos compuestos genera acetileno.

C CH
vl +2H— OH - M(OH), + I
- CH
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El MgC> calentandose a 500 °C en exceso de carbono se transforma en C3Mg2 que por
hidrolisis da (CH=C-CH3).

Obtencion de Acetiluros. Por reaccion a elevada temperaturas entre CaO y C.

Horno eléctrico
Ca0 + 3C - CaC, + CO(g)

co+1/,0, - €o,(g)

3.- Hidruros

Compuestos cuya estabilidad disminuye con el incremento de z. Se obtienen por
sintesis:
Ca’ + H, - CaH,

El enlace covalente se encuentra parcialmente polarizado, siendo también en este caso
el H, mas electronegativo que los elementos alcalinos-térreos. Se usan como reductores,
por la tendencia que presenta el i6n hidruro (H") a la oxidacion:

H > H?+e”
Hidrolisis: Por hidrolisis se obtiene el hidroxido correspondiente con desprendimiento
de H,:
CaH, + 2H,0 — Ca(OH), + 2H,

El magnesio forma compuestos del tipo MgXH, donde el hidrogeno puede reemplazarse
por radicales organicos R: MgXR, utilizados en las reacciones de Grignard.

4.- Nitruros
Fundamentalmente el magnesio forma MgsN,, similarmente a lo que ocurre en el caso
de Li°y Be.
Los restantes también forman MsN_, pero pueden formarse con otras estequiometrias.
La hidrdlisis del nitruro de magnesio libera amoniaco:

Mg3N2(cristalino—incoloro) + 6H20 - 2NH3 + 3Mg(OH)2

5.- Haluros

Todos forman los haluros M X, generalmente con estructura tipo fluorita. Los fluoruros
son generalmente los menos solubles. Los haluros de Be son covalentes, mientras que
los de Mg ya son i6nicos y con tendencia a formar haluros béasicos, por ejemplo
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Mg(OH)CI.

Los haluros de Ca, Sr y Ba son delicuescentes, en especial CaCl, que puede utilizarse
como agente deshidratante.

6.- Oxoaniones
Existen todas las sales de los oxoaniones mas comunes: SO42, CO52, NOs", C,0472, etc.

Son sales muy cristalinas, mucho mas insolubles que las correspondientes alcalinas. Se
descomponen térmicamente para dar los 0xidos respectivos. Algunos, como el CaSQ,,
cambian con facilidad su estado de hidratacion:

CaS0,4.2H,0 — CaSO0,. 1/2 H,0 + 1/2 H,0 Yeso plastico

CaS0,. 1/2 H,0 + 1/2 H,0 - CaS0,.2H,0 etapa de fraguado

7.- Complejos

Los compuestos quelantes pueden formar complejos con iones M?* en soluciones
alcalinas:

Ca%*(aq) + EDTA*" - [Ca(EDTA)]*"
Mg?*(aq) + EDTA*" — [Mg(EDTA)]?*~

Algunas Propiedades particulares de los Elementos Alcalino-térreos:

Berilio: Es de uso importante en quimica nuclear en la obtencién de neutrones:

aBe +30c— 12C + in

- También se lo utiliza para la construccién de pantallas de rayos X.

- La Alejandrita es un éxido de Be y Al que tiene la propiedad de cambiar de color
cuando se ilumina con luz natural (toma color verde) o con luz artificial (toma color
rojo):

O=AI-0 <«

B
0=Al-0 , °°
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- Berilio y sus compuestos son toxicos. Destruyen el tejido pulmonar cuando se
inhalan y producen distintas afecciones sobre la piel.

Magnesio: Forma gran variedad de silicatos:
Silicatos acidos: talcos, asbestos, amiantos.
Silicatos de Fe y Mg denominados olivinas.

Rol bioldgico: forma parte de las clorofilas. MgSO, tiene efecto purgante sobre el
organismo.

Algunos reactivos de uso analitico para magnesio: Los PO,*, PO, (NH4) y P,O/*
solubles con Mg?* para formar los correspondientes compuestos insolubles: Mgs(PO4)s,
Mg(NH4) PO, Yy P207Mg2.

- Jabones de magnesio: Los jabones comunes solubles en agua son sales de Na*. Cuando
el agua contiene altas cantidades de sales solubles de Ca?" y Mg?*, reaccionan para
formar los jabones de calcio y magnesio que tienen poca solubilidad. Este fenomeno es
conocido como problema de las aguas duras.

2R — COONa + Ca%?*6Mg?* - R — CO0O,Mg + R — CO0,Ca + 2Na*

Calcio: Considerando su potencial de reduccion, puede desplazar el Hy a partir del agua

o0 de acidos. Al igual que magnesio, se lo utiliza como reductor en procesos quimicos y
también en mineralurgia.

Rol bioldgico: Como fosfato es constituyente principal de huesos, dientes y ufias.

- En la industria de la construccién como constituyentes de los cementos (Si032'), cal
viva (CaO) y yeso (CaSOa).

Estroncio: El is6topo 031 es un emisor gamma que aparece como producto de escision.
- Sr(NO3)2 es una de las sales utilizadas en pirotecnia.

- EI Sr(OH)2 se utiliza en la industrializacion de la remolacha azucarera, ya que permite
la recuperacion de diversos sacaratos para formar sacarosa:
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sacaratos solubles (melazas) + Sr(OH), — Sacarato de Sr (insoluble)

Sacarato de Sr + C0O, — Sr(CO3)(precipitado blanco) + sacarosa

Bario: El peroxido se utiliza en la obtencion de H202. BaCly es toxico, mientras que

Ba(NO3)2 se utiliza en pirotecnia. BaSO4 se usa como constante de Rx y también en
pinturas.
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GRUPO 13:
B, Al, Ga, In, Tl

Boro Galio

Indio Talio

Configuracién - Propiedades periddicas

- T e e e— SR
Simbolo B Al Ga In Tl
Numero atémico 5 13 31 49 81
Peso atémico 10,81 26,98 69,72 114,82 204,37
Electrones de valencia 25%2p? 3s*3p? 4s%4p! 5s25p! 65%6p?
Punto de fusién, “C 2300 660 29,78 156,6 303,5
Punto de ebullicién, °C 2550 2327 2403 2000 1457
Densidad, g/cm? 234 2,70 5,91 7.31 11,85
Volumen atémico 4,6 10,0 11,8 15,7 17,2
Radio atémico, & 0,88 1,43 1,22 1,62 1,71
Radio i¢nico, & 0,50 0,62 0,81 0,95
EN de Pauling 2,0 1,5 1,6 17 18
Z/1 2,01 1,47 1,82 1,49 1,44
Potencial normal —0,90 —1,66 —0,56 —0,34 -0,33t
Estados de oxidacion*  covalente 3 +3 +1,43 +1, 42, +3 +1,+3
Energia de ionizacién * 191 138 138 133 141
Calor de vaporizacién 128 67,9 68,8 55,4 38,8
Aislados por Gay-Lussac ~ Wohler Boisbaudran  Reich Crookes
Fecha de aislamiento 1808 1827 1875 1863 1861
prc O, puro B.0;,1200°C  ALO, 800°C  Ga,05, 1600°C In,0,, 600° C T1,0, 400°C
prc H.O ninguno ninguno ninguno ninguno ninguno
pre N, BN, 1200°C  AIN,740°C  ver el texto  ver el texto  ninguno
prc halégenos BX;, 400°C  ALX,, 200°C  GaX, In,X, TIX
prc H, ver el texto  ver el texto  ver el texto  ver el texto  ver ol texto
Color de la llama verde hierba violeta azul violeta  verde

claro
Dureza de Mohs 9,3 2,5 2,0 0,9 B*® 2B
Estructura cristalina hexagonal c.c.C. cubico tetragonal hexagonal

T,
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La configuracién de la capa de valencia es ns’ npl, y de acuerdo a ella se esperan los
siguientes estados:

1. Electrovalencia +3: Aluminio produce el AI3+, lo mismo que Ga, Iny Tl por pérdida
de 3 e". Los valores del 3°" potencial de ionizacion permite esto.
Al —— AP +3¢
La variacion de los PI (ver tabla) no es tan sistematica como en los grupos 1 y I, dado
su menor caracter electropositivo. Esto se justifica por el llenado previo de los orbitales

“d” que produce un efecto de pantalla e influye sobre la capacidad de pérdida de
electrones externos.

2.- Electrovalencia +1: Esto se produce por pérdida de un electrén, quedando la
configuracion del par inerte.

El par inerte se estabiliza con Z, por lo tanto este estado se incrementa hacia el talio
dando TI*. Ademas talio tiene alta energia de promocion del electron del orbital “s” al
“p”, lo que impide la covalencia normal y por ello siempre estd como TI".

3.- Covalencia 3: Comparte 3 electrones. La covalencia se incrementa hacia el boro.
Boro tiene una quimica netamente covalente debido a su pequefio tamafio. El caracter
covalente del boro queda demostrado por sus altos PF y PE (ver tabla) y ademaés por

; 3+
no tener Enidratacion, Ni E°red M~ /M.
La valencia puede justificarse por:

3 hibrido sp2
LA e FETE
E. Promocic’m= ITI “promovida” > sz sz sp2
7z
F ——B
%F
Por estructura de Lewis:
e, F
FeB
[ ] .. F
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Vemos que existe una deficiencia de un par de electrones para completar el octeto y por
lo tanto estos compuestos aceptan un par de e” con facilidad comportandose como acidos

de Lewis. Asi reaccionan con NH3 o aniones (:NR3, piridilo, etc.) dando compuestos
Ilamados aductos.

F

B+ :NHs —, —B <«—— NHs (Aducto)
>/

NI/

m T

F
Esto ocurre fundamentalmente en los haluros.

b) hibridos sp3, donde reciben una union dativa.

[BH4] H N /H .
p B,\ (tetraédrico)
H H

R R

| |
H_—_C _0O O__C_H Producto de la reaccion entre

B ~ un polialcohol y el acido bérico

H_C_DO O_C_H

| |

R R
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c) Formacion de orbitales tricéntricos extendidos como en el diborano:

Es imposible que boro exista como B3* ya que para las reacciones:
g3+ (ag) Energia de hidratacion

B = .
B

las respectivas energias son sumamente altas.

(cristal) Energia reticular

Este grupo tiene covalencia méas acentuada que los grupos 1y Il. Aqui la covalencia
penetra hasta aluminio, ya que éste da algunos compuestos covalentes.

Cl Cl CI
\AI / XI Al2Cls (solido) AI - o v
/ 8
CI CI e Cl
(Dos tetraedros unidos por una arista) \

AlLCI,

Conclusion: Boro no metélico y el resto del grupo presentan caracter metalico,
aumentando éste hacia el talio (sin variacion sistematica).

Aluminio tiene bajo EC°rquc = -1,67 Vv (ver tabla) y por lo tanto se oxida con muchisima

facilidad (es reductor enérgico) a AI**. Se oxida rapidamente al aire formando una capa
superficial de Al,O3; que impide el posterior ataque.

Al>O
- |
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Esto se llama “pasividad” del Al° y puede evitarse por amalgamacion con Hg°,
comprobandose en este caso que Al° (dado su E°eq) es capaz de desplazar al H' del
agua.

2 Al - Hg + 3 Hp0 —— Alp03 + 3 Hol + 2 Hge

La basicidad de los 6xidos varia de la siguiente manera: boro da 6xido acido, aluminio
y galio dan oxidos anfoteros e indio y talio dan éxidos béasicos.

Propiedades diagonales

Recordemos que aluminio presenta propiedad diagonal con berilio (Anfoterismo de
oxidos, hidroxidos, resistencia al ataque de acido, alto PF (°C) de los 6xidos).

Boro presenta similitudes diagonales con el silicio y diferencias apreciables con
aluminio y el resto del grupo. Asi podemos ejemplificar esta similitud diagonal:

1.- B,Os y H3BO;3; son acidos como SiO, y H,SiOs. EI AI(OH); es béasico con
anfoterismo como Ga(OH)s.

2.- Los boratos y silicatos tienen estructura tetraédrica formando cadenas, anillos, etc.

3.- Los haluros de B y Si se hidrolizan facilmente mientras que los de Al son sdlidos y
se hidrolizan parcialmente.

4.- Los hidruros de B y Si son volatiles, inflamables, facilmente hidrolizables. El de Al
es un polimero (AlH3)n.

ESTADO NATURAL.: En general como oxoanion y 6xidos.
Boro: Na;B40;.10 H,O (Bérax)

Aluminio  Al,O3. nH,;0 (bauxita) constituye el
Al,O3. 2 Si0,. 2 H,0 (caolin) 8% de la corteza
Na, [AIF6] (criolita) terrestre
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Galio, Indio, Talio:

Poco abundantes

En las minas de Zn (ZnS) (Ga - In)
En piritas (FeS) (TI)

Metalurgia:

En general por reduccion directa.

Boro: Es dificil de obtener dado su alto PF y la naturaleza corrosiva del liquido. Se
puede obtener boro amorfo por reduccién directa con Magnesio o Hidrégeno.

B,Os +3Mg° — " 3MgO + 2B°
2 BCls + 3 H, 6 HCI + 2 B

El B,O3 y BCl; se obtienen a partir del Borax.

Aluminio: Por electrolisis de Bauxita - Criolita - fluoruro de calcio (fundente) en medio
fundido.
El esquema de la cuba electrolitica es:

Anocde de qr alite

Alumina
y triclita

“a
Salida del

Aluminio

Recipiente de Hierre Aluminio fundido

(4nodo) 30%~ - 3/2 0, + 6e”
0, + C(anodo) — CO,
(catodo) A3t + 3e™ = Al
Este método es caro, ya que con 96.500 coulombios se depositan solamente 9 gramos.

Por otro camino redox no se puede obtener (usando reductores) dado el elevado E°yiq
ve/mt del aluminio.
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Galio, Indio, Talio: Como sub productos en metalurgia de blenda, pirita, minerales de
plomo. Por reduccion directa de sus 6xidos con carbono o hidrégeno:

MO3 +3C — 2M° +3CO
M203 +3CO —— 2 M° +3 CO2
M2O3 +3Hy — 2 M° + 3 H20

Estudio diferencial del boro.

Elemento: Todas las variedades alotropicas son duras, de elevados PF y PE. El
elemento es extremadamente inerte, no lo atacan el HCI, ni HF hirvientes, sélo se oxida
lentamente en presencia de HNOg; (c), cuando esta finamente dividido. Es un
semiconductor. Presenta brillo metalico (pero no es tal).

Reacciones directas:

02 F2, Cl2, Br2
B203  700ec B % ~ X3B
N2
1200 °C > BN (muy duro)
SO
B2S3 2 metales ‘
% Boruros

Boratos: El principal es el bérax: Na,B;O;. 10 H,O que contiene el ién B;O/*
(tetraborato). También existen los BO,™ (metaboratos). Son sélidos de color blanco.
Borax en solucion presenta caracter alcalino:

B407% +3H20 —— 2BOy + 2 H3BO3
2By +4H0 < 2H3BO3 +2 OH" (alcalino)

Reacciona frente a acidos fuertes para producir acido bérico, ya que el acido
correspondiente H,B4O7 es inestable (practicamente no existe)

2 HCI + NayB4O7. 10 HLO — 4 H3BO3 + 5 H,O + 2 NaCl

Oxido y Acido Bdrico: Los dos son sélidos blancos 1) El 6xido puede obtenerse por

descomposicion térmica del acido borico:

100°C j
2 H3BOs 2 HBO? 0 By03

-2 H20 acido -H20
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metabdrico
2) En agua, el acido boérico se ioniza comportandose como un acido de Lewis débil

monopratico:
H:BOsz + H0O

H* + [B(OH)4]
monoprético debil

3) la acidez del &cido bérico puede titularse con polialcoholes

R - R R -

|
2 HC HC!OO\CH |
| + B -OH | B | + H
ch — HC|O/\OCH
|

- 3H20
R R R

El proton puede luego titularse con NaOH.

Haluros:
BF3 BCl3 BBr3 Bl3
PF. -127 °C -107 °C -46 °C 43°C
gas lig 12 gas liquido solido

Esta variacion de los PF demuestra la unidn covalente de boro, ya que esta de acuerdo
con el aumento de dicha unién al aumentar el tamafio del haluro.

Los mas importantes son los dos primeros. Son acidos de Lewis entre los mas potentes
que se conocen.

Es interesante analizar la hidrolisis de los mismos

4BF3 +6H20 ——3H30" +3(BF4) +H3BO3
(Parcial)

Esta solucion se suele
llamar “acido fluorbérico”

BCl3 +3H,0 —— 3HCI+H3BO3 (Total)

Hidruros: (Boranos)

Responden a dos Férmulas Generales: BhHn+4 Y BnHn+6, siendo la primera serie la mas
estable.

Arden con facilidad al aire y se hidrolizan facilmente, veamos como ejemplo el caso del

diborano.
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B,oHg + 30,

-482 Kcal/mol B,03; + 3 H,O
BoHs +6H,0 —— 2H3BO3; +6H>

La estructura del diborano se explica planteando una hibridacién no definida entre
orbitales s y p del boro y posterior formacion de dos orbitales tricéntricos extendidos
(con 2 e cada uno) denominados también enlace “tipo banana”.

Resultan de interés los borohidruros salinos, sobre todo los de sodio y litio utilizados en
sintesis organica, que contienen el ion [BH,] (tetraédrico)

Quimica de Aluminio, Galio, Indio y Talio

Los elementos: Presentan caracter metalico. Aluminio es maleable y conductor de la
electricidad. Es muy reductor dado el E%q (AI**/Al%)=-1,67 v. Su superficie se cubre de
una capa de oxido inerte que impide el posterior ataque. Galio, indio y talio son metales
blancos, blandos y relativamente reactivos que se disuelven en &cidos. Talio, sin
embargo, se disuelve lentamente en HCI y H,SO,, dada la pequefia solubilidad de los
sales de TI (I).

Tanto Aluminio como galio, son anfoteros, mientras que indio y talio son basicos y se
disuelven sélo en acidos.

H [AI(H20)6]3 + Hz

Al°
OH" [AI(OH)4 (H20)2] + H2

{dem para galio.

Quimica en solucion: Todos presentan el estado +3. Al¥* es tan pequefio que es muy
polarizante, lo que hace que en solucién se encuentra como 1Al (H,0)s[1%*, y dado la
fortaleza de la unién Al - O presentan caracter acido:

[Al (H20)6]°" [Al (OH) (H20)5]%* +HY  Ka=1x 107

Es decir que Al(I11) en solucion presenta caracter acido semejante a la acidez del acético.
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Galio presenta la misma ionizacion en agua con una Ka= 107 (mas fuerte que Al(111))

Oxidos: Todos los metales reaccionan con el Oz formando los 6xidos respectivos. El
que mas calor desprende (A es el aluminio. Ga, Iny Tl tienen ya AH°j menor

4Al+30; — 2 AlL03 AH%= -400 Kcal/mol
4Ga+30;, —— 2Ga03 AH%= -258 Kcal/mol

Dado el AH% del Al,O3, se aprovecha esta reaccion para obtener otros metales por el

proceso metalurgico de “aluminiotermia”, para lo cual se debe cumplir que:

AH% (Al203) AH%(M203) M°= metal a obtener

Asi por ejemplo: Al° + Crp03 2 Cr° + Al,O3

La formacion del Al203 implica mayor desprendimiento de calor que la del
Cr,03. AH% (Al,03) > AH% (Cr,03)
Tanto Al,O3; como Ga,03 son anféteros, mientras que In,03 y Tl,03 son basicos.
Idem Ga203

H* [AI(H20)6]>"
AlLO;
OH- [AI(OH)4 (H20)2]

Al>O3z presenta las siguientes formas alotropicas:
o Al,0O; (Corindén) - Estructura tipo, con AI** en huecos octaédricos. Es duro y
refractario

7 Al;O3 (Alumina) - Tipo espinela distorsionada.
7 Al;03.nH,0 (bauxita)
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También existe Al (OH)3, precipitado blanco gelatinoso, que presenta caracter anfotero.

H* [Al(H20)613*

Al(OH);
OH- [AI(OH)4 (H20)2]

Hidruros: A diferencia del boro, Aluminio forma hidruros polimeros (AlHs), y también
hidruros mixtos como LiAIH, que poseen caracter reductor (utilizados en sintesis
organicas).

Los de galio tienen comportamiento similar.

Indio presenta un hidruro mixto: In (AlH;)s.Haluros: Salvo los Fluoruros, los haluros
de Al y Ga son covalentes, mientras que los de indio y talio son por lo general idnicos.
No existe el Tll; como tal, sino que es TII. I,. Veamos en la tabla siguiente como varia
la coordinacion (4-6) y el caracter i0nico covalente.

F Cr Br I
Al* idnico (6) covalente (6-4) covalente (4) covalente (4)
Gad* i6nico (6) covalente (4) covalente (4) covalente (4)
Thck iénico (6) iénico (6) covalente (6) ion - covalente (4)
TI%* iénico (6) ionico (6) covalente (4) ITLI,

A medida que avanzamos hacia F~ (mas electronegativo) y hacia TI3* (mayor caracter
metalico) aumenta el caracter ionico y la coordinacién 6 octaéedrica.

A veces estos haluros se presentan como dimeros y las estructuras que pueden
presentar son:

X X X X
X —M/\ M M
N
X X X 4 &
Monomeros (planar) Dimero (tetraédrico)

(volatiles - hidrolizables)
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o A
N

X
solidos cristalinos

\><

X

Oxisales: Existen la mayoria de las oxisales, como compuestos solubles. Son
importantes los alumbres: K,SO4. Al, (SO4)s. 24 H,O cristales octaédricos y los
alumino-silicatos donde AI** reemplaza a Si** en la red.

El carbonato de aluminio no existe en solucién debido a que [JAI (H,0)s[13* es un acido
mas fuerte que H,COs

3C02™ + 2[Al(OH) 4|3+ - 2AL(0H)5 + CO, + H,0

Bl A2 B2 Al

El Al (H,0)¢®* acido fuerte desplaza al COs? formando CO, + H,O (acido débil) y por
lo tanto no puede formarse el Al, (CO3)s en solucion.
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Quimica del talio: Talio presenta el estado TI', iénico justificable por la
configuracion resultante frente a elementos electronegativos: Asi frente a cloro.

]
652 62 3523p°
T o}

La quimica de TI™ es mas importante que la del TI3*. Sus sales son toxicas y por lo

general insolubles, debido a su radio i6nico se asemejan a las de Ag™ y Pb?*. Las
principales reacciones pueden resumirse:

Tl203 0O TI° H2S04 T12SO4 H2S —TI2S

\X- (OH.)

TIX

Be(OH)2 TICls
Cl
TI(OH)  H202  TI=0O
oxidacion BH \
H2SO4
TI2 (SO4)3

CO2

TI12CO3 (soluble)
Propiedades y usos Particulares
Boro
- Se usa en aleaciones duras, lo mismo que NB de dureza semejante al diamante.
- Tiene el is6topo 5B importante: 5B (o) 3N 598 (w,00) 3'Li.

- Borax y acido bdrico son antisépticos suaves, se usan en lavados oculares. Borax se
usa también como fundente.

- Los boranos como combustible, tienen un AH muy favorable pero son inestables.
- BF4', BH4™ son promotores o catalizadores de reacciones organicas.

Aluminio

- Aplicaciones como metal (muy maleable).

- Como reductor en aluminotermia.

- En aleaciones: magnalio (Mg - Al), duraluminio (Mn - Mg - Cu - Al).

- IsGtopo importante 1327l
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- Al203 (alumina) se utiliza en placas de cromatografia.

- Al2(S04)3 se hidroliza en H20 formando Al(OH)3 gelatinoso que arrastra la sustancia

organica. Se utiliza para clarificar agua en las piletas de natacion y en plantas
potabilizadoras.

- AlI(CH3COO)20H diacetato de aluminio se utiliza como antiséptico y astringente.

- LiAIHg4, AICI3 como promotores y catalizadores en sintesis organica.

Galio: Dado que su punto de fusion es de aproximadamente 30 °C, y al gran intervalo
como liquido (PE 2.227 °C) se lo usa en termometros para altas temperaturas.

Indio: Tiene un is6topo aplicado en bio-medicina: 49 1N,

Talio: Son compuestos tdxicos (producen la caida del cabello). Se los utiliza como
raticidas.

Estos elementos no cumplen un rol biolégico.
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Grupo 14

C-Si-Ge-Sn-Pb

Carbono Silicio Germanio

Estaio Plomo

CONFIGURACION - ESTADOS — PROPIEDADES PERIODICAS
La configuracion de valencia del grupo es ns? np?
De acuerdo a ella podemos deducir los estados de oxidacion posibles

1- Perder los 4 electrones de valencia, quedar con la configuracion de gas noble y formar
iones M**, Esto se incrementa con el aumento de nimero atémico hasta Sn, ya que para
Pb se estabiliza mucho mas el Pb (I1) que el Pb (1V)

Para C y Si el estado 4+ es imposible por los valores de Potencial de lonizacion y su
electronegatividad.

2- Perder 2 electrones, quedar con la configuracion de par inerte y forma iones M?*.,
Este estado se estabiliza hacia Pb. Para Pb ya resulta més estable el estado +2 que el
estado +4, ya que este es oxidante:

Pb2* + 2e~ = Pb2*

Para Sn también es mas estable el +2, pero con tendencia a pasar al +4. Es decir que los
compuestos Sn (Il) presentan caracter reductor acentuado:

Sn%* = Sn** + 2e”
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3- Ganar 4 electrones, quedar con el octeto completo y formar iones M. Esta tendencia
se incrementa hacia los mas electronegativos que tienen tendencia a ganar electrones,
sobre todo carbono en los carburos iénicos o salinos que forman C*y C,%.

4- Covalencia cuatro se justifica mediante una configuracién promovida, que se da
para los mas electronegativos, sobre todo para silicio y carbono.

] |
E. promocion E

Carbono vy Silicio presentan (salvo excepcion) una quimica netamente covalente.
Ambos presentan la propiedad de formar cadenas (catenacion). Ademas carbono puede
dar dobles y triples enlaces utilizando uniones pi, siendo el Unico del grupo que presenta
esta particularidad. Por lo tanto Si, Ge, Sn, Pb podran dar solamente simples ligaduras.
Las simples, dobles y triples ligaduras en carbono se justifican por hibridos sp®, sp?, sp
respectivamente.

Simple:

IR (A4

_—
E. promocién E. hibridizacion sp?
o) (0}
H H
\ /
+C—C:,
H" { \ “H
a H H
o o)
o g
Doble:
[4]
0] LN p

E. promocion E. hibridizacién sp?
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H Y H
A (Y
LG
H H
Triple:
D 0 e
—_—
E. promocion E. hibridizacién

Analizando los valores de energia de enlace para C-C, C-O, Si-Si, Si-O podemos
concluir:

C-C (83 Kcal/mol) Las energias son similares y por lo tanto existen compuestos C-C
C-C (82 Kcal/mol) (hidrocarburos), tan estables como aquellos con union C-O
(6xidos, etc..)

Si-Si (52 Kcal/mol) La energia para Si-O es mucho mayor que para Si-Si. por lo tanto

Si-O (88 Kcal/mol) abundan como mas estables los de Si-O (silicatos) frente a los Si-
Si (silanos). Estos ultimos se oxidan con facilidad para lograr Si-O
de mayor energia de enlace.

Caracter metalico

Aumenta con el numero atémico; carbono vy silicio tienen quimica de no metales,
covalente; germanio es un semimetal tipico (semiconductor) y ya estafio y plomo son
metalicos presentando los estados +4 y +2.
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La basicidad de los 6xidos aumenta con el niamero atomico de la forma siguiente:

los

de carbono vy silicio son acidos ya que existen H.CO3s, H2SiO3, HaSiO4; el resto son
anfaéteros, formado por hidroxidos pero con anfoterismo. Es decir que la basicidad es menos

marcada que para los grupos anteriores.

La estabilidad de los hidruros decrece con el niUmero atdbmico, como decrece Su

abundancia. Carbono es el elemento que mas hidruros forman

Silicio es poco reactivo y resistente al ataque de los &cidos, solo lo ataca el &cido

fluorhidrico:
Si + 4HF - SiF, + 2H,
Estado natural
En general se encuentran como oxoaniones, 6xidos, sulfuros.
Carbono: en los distintos carbones naturales (hulla, lignito, antracita, etc.)
Silicio: En todos los silicatos (feldespatos, arcillas, etc.)
Germanio: En pequefias cantidades en la Germanita (Cu,Fe,Zn,Ga,Ge,S,As)
Estafo: SnO, (casiterita)
Plomo: PbS (galena)
Metalurgia
En general por reduccion o tostacion-reduccion.

Silicio:; Por reduccion directa
2Mg---> Si+2MgO

SiO2 + 14 Al ---» 3Si +2Al203
cuarzo C----- > Si+ CO2

Si es para semiconductores el Silicio se purifica con fusion zonal en Silicio “super puro’

Silicio solido impuro se corta

zona fundida
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- Avance de la bobina

Impurezas Lingote de silicio

Crisol de cuarzo

Zona
fundida
<—— Bobina de radiofrecuencia

Germanio: Cloracion — hidrolisis — reduccion.
Germanita + HCl — GeCl,(volatil)(cloracion)
GeCl, + 2H,0 - GeO, + 4HCI(hidrélisis)
GeO, + 2H, — Ge? + 2H,0(reduccién)
El germanio puede también purificarse por fusion zonal.
Estafno: por reduccion directa
Sn0, + 2C - Sn° + 2CO(alto horno)
Sn0, + 2CO - Sn° + 2CO,

El estafio se puede purificar por métodos electroliticos.

Plomo: Por tostacién y reduccién (con reaccion)
Tostacion:
2PbS + 30, — 2PbO + 2S0,

2PbS + 20, - 2PbS0,

Reduccion:
2PbS + 2PbO - 3Pb° + SO,

PbS + 2PbS0O, — Pb° + 35S0, + 2PbO

El plomo también puede purificarse por métodos electroliticos.
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Estudio diferencial del carbono

Elemento: Dos de los estados alotropicos del C son: grafito y diamante

Diamante Grafito

Forman cadenas (catenacidn) de orden infinito; c=c, c=c, c-C
no asi los silanos y germanos

H-(SiH2)n-H n=1a 6 (silanos)
H-(GeH2)n-H n=1a9 (germanos)

El n es bajo por la debilidad de las uniones metal-metal. Carbono es el Gnico capaz de
formar dobles y triples enlaces por formacion de uniones p-pi. Por ello los otros
elementos (Si, Ge, Sn) dan siempre cadenas simples

Sus is6topos importantes son: 2C (98,8%), BC (1,11%), “C (trazas)

Oxidos:

Los principales 6xidos son: CO y CO, (también existe C30,)

Mondxido de carbono: es toxico y se obtiene quemando carbono en atmosfera pobre
en oxigeno. Es reductor y se comporta como base de Lewis débil.

La estructura se justifica para TOM
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C 0]
Orbital Orbital

on OO0

7:O— ~ O e 2<0O /_?
\ D) S
-~ O~

Es diamagnético y de orden enlace 3.

El monoxido de carbono, a pesar de ser una base de Lewis débil, actia como ligando
frente a los metales de transicidn, en los complejos “carbonilos metalicos” en los que
suministra un par de electrones para la formacion del enlace M-CO. Ademas los
electrones de los orbitales “d” del metal son transferidos a los orbitales moleculares del
pi vacios en la molécula de CO ( 1x1y") fortaleciendo el enlace M CO; de ahi que el
CO sea un ligado pi-acido.

Estabiliza los estados inferiores, asi por ejemplo: [Ni(CO)4]° [Fe(CO)s]°

Los carbonilos metélicos son facilmente volatiles y muy toxicos y tienen relativa
estabilidad a temperatura ambiente.

Son importantes no solo en quimica de complejos, sino en tecnologia, asi el [Ni(CO)4]°
participa en la metalurgia del niquel, transformandolo de impuro en puro (ver niquel).

Es poco soluble en agua, y no presenta caracter acido en dicha soluciéon. No es el
anhidrido del acido férmico, a pesar que se puede formar a partir del mismo:
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H-COOH -------- > CO+H0
Se reconoce con 120s, en presencia del almidén.
CO+ 105 ~==------ » I, + CO: el yodo da color azul con el almidén.

Didxido de carbono: Toxico, pero solo por asfixia, se disuelve en agua presentando
caracter 4cido débil. Podemos plantear los siguientes equilibrios:
H,CO; + H,0 = HCO3 + H;0* Ka = 10~7débil

HCO3 + H,0 = CO%™ + H;0"  muy débil

Los carbonatos tienen los siguientes equilibrios:

CO%™ + H,0 = HCO3 + HO™

HCO3 + H,0 = H,CO5 + HO™
Equilibrios mas fuertes que los anteriores, por lo tanto, carbonatos y bicabonatos
presentan caracter alcalino.

La molécula de didxido de carbono se justifica planteando hibridizacion sp para el
carbono:

Enlace Sigma Enlace Pi
1 par de electrones 1 par de

- — - —8§ L
! p—————

Enlace Pi g% §
1pardeelectrones | =——————=_ L T

La teoria de la valencia no justifica la polaridad encontrada experimentalmente; por ello
planteamos la teoria de la resonancia

*®p — = 00 & *Po = c-0®

Otra forma es plantear orbitales tricéntricos (ver Christen)
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Termodinamica de los 6xidos del carbono
Existen dos equilibrios importantes:
CO, + C=2CO AH = +42Kcal/mol
Es favorable solamente a altas temperaturas (mayores a 950°K)

Este equilibrio es importante en las reducciones de sustancias organicas y 0xidos
metalicos, ya que a elevadas temperaturas dara CO y a bajas temperaturas CO..

Otro equilibrio importante:
co+1/,0,= €0, AH=-2067Kcal/mol

Muy favorable termodinamicamente, pero dado la inercia quimica del CO, esta reaccion
sucede por encima de 1500°C. De alli que por encima de 1500°C se asegura que estos
equilibrios presentados se desplazan hacia la derecha.

Haluros: Existen los cuatro tetrahaluros, y de acuerdo a sus energias de enlace o
ligaduras se deducen su inestabilidad térmica y fotoquimica.

F-C Cl-C Br-C I-C
116 Kcal/mol 81 Kcal/mol 68 Kcal/mol 57 Kcal/mol
CF4 CC|4. CBrs Cly
gas Liquido Sélido Sélido cristalino

El orden de las energias de enlace no dice nada respecto del estado de agregacion.
Hidrdlisis de los haluros:
CCl, + 2H,0 = CO, + 4HCl G° = —66, 5 Kcal/mol

SiCl, + 2H,0 = Si0, + 4HCl G° = —90 Kcal/mol
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Carburos

-Salinos o lonicos:

-Acetiluros (C2*) (-C=C-)*
C&Cz , CUzCz , Agz(:z
La hidrolisis de estos acetiluros de cémo producto acetileno.

-Meténidos (C*)
A|4C3, BeZC, Mgzc
Por hidrolisis dan metano

-Intersticiales:

Son de P. de fusion muy elevados, gran dureza y conductividad eléctrica
metalica.
Presentan el carbono en huecos octaédricos del empaguetamiento metalico.

-Covalentes:

Se forman con elementos electronegativos.
Los de boro y silicio son duros, infusibles, no reactivos CBa, SiC.

Otros compuestos:
Ciandgeno (CN)2: Gas inflamable

Una mezcla de ciandgeno con oxigeno arde con la llama maés caliente que se conoce
producida por una reaccion quimica (5050°K)

El cian6geno desproporciona en medio alcalino, en forma similar al cloro, de alli que
sea un pseudohaldgeno.

(CN), + 20H™ = CN™ (cianuro + OCN™ (cianato) + H,0
Acido cianhidrico HCN:

Sustancia covalente similar a los haluros de hidrogeno, que se ionizan en solucion, dado
caracter acido. Es extremadamente venenoso. Se obtiene tratando un CN- con acido.
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Sulfucianuro SCN':

Se obtiene por reaccion de un cianuro con azufre. Es mucho mas importante que el ion
OCN-. Actlia como ligando.

Diclorodifluormetano CF2Cl.:

Se conoce como gas “fredn”, se utiliza en los aerosoles.

Fosgeno COCl.:

Liguido amarillo. Solvente de olor desagradable, toxico, poco inflamable.
SILICIO - GERMANIO - ESTANO - PLOMO

Los elementos Silicio y Germanio se presentan de una sola forma alotrépica y es del
tipo “diamante”, debido a que no forman uniones dobles (p-pi) para dar grafito.

El estafio se presenta en tres formas

13.2°C 161°C 2320C
alfa-Sn «<— Beta-Si«<—= Gamma-Ss———= Sn (liquido)
“gris” “blanco metalico” “rémbico”

La forma “gris” es la denominada “peste del estafio”
Plomo presenta una sola forma metalica (empaquetamiento cubico compacto).
Hidruros:

La estabilidad e hidrolisis de los hidruros aumenta hacia el carbono, mientras que silicio
y germanio forman series limitadas. H-(SiH2).-H n=1a6, paraGen=1a9

Los silanos aumentan el P.EDb. con la cadena y se inflaman con facilidad al aire, dado lo
débil de la union Si-Si, también se hidrolizan con facilidad.

Si;He +7/, 0, > 28i0, + 3H,0  (combustion)

Si,He + H,0 - Si0,.nH,0 + H, (hidrolisis)
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Este comportamiento es igual al de los boranos. (Recordar propiedades diagonales)
Estano presenta SnH4 y SnzHs ; y para plomo existe el PbH4 solamente
Haluros

Se conocen todos los tetrahaluros menos PbBr, y Pbls. Su no existencia es atribuible a
que Br, y 12 no oxidan el Pb(ll) a Pb (IV); el siguiente equilibrio se desplaza a la
izquierda:

PbBr;, + 2Br’ = PbBr,
Importante es el SiF, que ataca al Si, SiO; y silicatos.
Si0, + 2H,F, — SiF, + 2H,0
SiF, + 2H,F, - H,[SiFg]

SiF, + 24H,0 — Si0,. H,0 + H,F,

Oxidos:
Los oxidos estan bien caracterizados.

La union Si-O tiene bastante de contribucion iénica y siempre se encuentra en
coordinacion tetraédrica. El Si es menos electronegativo que el hidrogeno (H-O), por
eso la contribucion ionica al enlace covalente (Si-O)

Veamos como varia la cantidad de estados alotropicos y la coordinacion de Si, Ge, Sn
y Pb en los oxidos.

SiO;
870°C
1470°C 1710°C
cuarzo beta —=tridimita beta &< cristobalita betag—> liquido
hexagonal hexagonal clbica
1 573°C 120-160°C I 200-275°C
cuarzo alfa tridimita alfa cristobalita alfa

Siempre el Si esta en huecos tetraédricos
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GeO2
GeO; «<— GeO:
rutilo cristobalita
baja temp. alta temp.
SnO;
Alfa SnO,«—— beta SnO>
rutilo rutilo
PbO-

PbO; (rutilo)

La cantidad de estados alotrépicos y la coordinacion tetraédrica disminuye con el
nimero atémico.

Basicidad de los oxidos

SiO; es un oxido acido

GeO: no es fuertemente &cido ni basico
SnO: presenta anfoterismo

Sn0, + HCl - [SnCl¢]?>~ + H,0
Sn0, + OH™ - [Sn(OH)¢]%>~ + 2H,0

PbO; es inerte
Oxoaniones
Los mejores estudiados son los silicatos (SiO4*)

Los silicatos presentan estructuras tetraédricas, y se pueden clasificar en simples,
ciclicos y cadenas
Simples:

P 0

7 P
VAR AU

S
/Sit—q T
O==m-xr 0

- -
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Ciclicos:

Cadenas:

Complejos:

Al estado de oxidacion cuatro forman complejos con coordinacion octaédrica
[SiFs]? [GeClg]? [SnBre]> [PbCla]?

La tendencia a formar complejos aumenta con el caracter metalico.

Quimica del estado +2

Silicio y germanio lo dan solamente a temperaturas elevadas y son inestables.

Este estado aumenta su estabilidad con el niUmero atomico, lo que se puede comprobar
a través de las reacciones de adicion de cloro a los dicloruros y por el poder reductor

GeCl;, + Cl, - GeCl, (rapida)
SnCl, + Cl, — SnCl, (lenta)
PbCl, + Cl, — PbCl,; (en ciertas condiciones)
PbBr; + Br, —» PbBr, (no se produce)

Pbl, + I, —» Pbl, (no se produce)
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También ya mencionamos que Sn(l1) es mas reductor que Pb(Il), ya que tiende a pasar
a Sn(1V), mientras que Pb(ll) no pasa, o lo hace con dificultad.

Veamos una sintesis de la quimica de Sn(lIl) y Pb(l1)

Estafio (1)
- No existe como tal en solucién, ya que hidroliza dando [Sn(OH)4]? si

el medio es alcalino, o [SNCl4]* si el medio es acido (HCI).

- Estos compuestos son reductores débiles.

- Existe SnO en dos variedades alotropicas.

- Existe SnS precipitado.

- En medio alcalino forma estannatos [Sn(OH)4]?.

No existe como tal en solucion, hidroliza dando [Pb(OH)4]* en medio

alcalino y [PbCl4]?* cuando el medio es acido (HCI).

- Estos compuestos no son reductores.

- Existe PbO en dos variedades alotropicas.

- Existen PbS muy estable e insoluble.

- En medio alcalino forman plumbatos [Pb(OH)4]%.

- Da haluros insolubles similares a TI*y Ag*, solubles en exceso de
halogenuros por formacion de [PbXa]%.

- Da sales poco solubles, PbSO4, PbCl,, excepto NOs™ y acetato.

Propiedades y aplicaciones particulares
Carbono:

- Participa del ciclo vital. EI CO; es necesario para las plantas, que lo utilizan en el
proceso de fotosintesis.

- El carbono se utiliza como reductor en metalurgia

- Aplicacion como combustible

- Carbono activado: en fenomenos de adsorcion y como decolorante

- Base de la Quimica Organica

- Mondxido de carbono: como reductor

- Didxido de carbono: en bebidas gaseosas
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- Carburos: en la fabricacién de acetileno, que a su vez es utilizado como materia
prima para polimeros.
Silicio
- Aplicacion como semiconductor.
- SiO; (cuarzo): tiene piezoelectricidad (produce chispas), se utiliza en ceramicas.
- Silicatos: industria ceramica, vidrio, arcilla, abrasivos, talcos.
- Siliconas.
Germanio
- Semiconductor tipico
Estano
- Como metal: en aleaciones, bronce, hojalata, etc.
- SnCl; como reductor.
Plomo
- Como metal
- Es toxico, produce saturismo
- Protector en radioquimica
- Tetraetilplomo: antidetonante en naftas.
- Pinturas anticorrosivas.
- Acumuladores de plomo.
Pb? - Pb%* +2e~ (-)

PbO, + 4H' + 2e~ - Pb%* + 2H,0 (+)
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GRUPO 15
N-P—As-Sb-Bi

Configuracion Electronica - Estados - Propiedades Periodicas

Poseen la siguiente configuracion de valencia:

ty ] Lttt
ns? np®

De acuerdo a esta configuracion es posible:
1) Perder cinco electrones: y quedar con configuracion de gas noble. Pero el P.I necesario
es muy alto y en definitiva no resulta posible. Si existiera en medio acuoso se hidrolizaria
con mucha facilidad y s6lo podria existir en medio acido muy fuerte. El Gnico elemento
con capacidad para poder darlo seria Bi®*, pero este elemento prefiere el estado Bi®".
Conclusion: el estado 5+ en el grupo es inestable.

2) Perder tres electrones: y quedar con configuracion de par inerte, este estado incrementa
su estabilidad con el nimero atomico por lo tanto se estabiliza hacia bismuto, siendo
practicamente el Gnico que lo da'y en medio acido ya que en medio neutro o basico hidroliza
a BiO* (bismutilo). Este i6n y su existencia en ciertas condiciones demuestran que hacia el
bismuto se incrementa el caracter metalico pero de todas maneras resulta pobre para el
grupo V. Las siguientes consideraciones demuestran como varia la estabilidad del estado
3+ y el caracter metalico en el grupo:

a) La secuencia de las especies siguientes van de covalentes a idnicas:

AsO, ; ASOgs_
SbO* antimonilo
Bi®** (medio 4cido)
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b) El ataque de estos elementos por &cido nitrico:

H3A803 + NO + Hzo

As® + HNO;

H3ASO4 + NOZ + H20

Sbo + HN03 - Sb4_06 - Sb205

Bi® + HNO; — Bi*3 (solvatado)

Vemos como pasamos de oxoaniones en el caso de arsénico, a 0xidos para antimonio y
finalmente a Bi** para bismuto variando pues hacia él, el estado 3+ y el caracter metalico.

c) La hidrdlisis de los trihaluros:

NCl; + 3H,0 — NH; + 3HCIO
PCl; + 3H,0 —» H;PO; + 3HCI
ASC13 + 3H20 - H3A503 + 3HCI

SbCl; + H,0 — SbOCl + 2HCI

BiCl; + H,0 - BiOCl + 2HCI medloa9?  Bid+
Vemos como pasamos de una especie netamente covalente como NHj3, a oxoaniones para
el caso del arsenico y fosforo, y antimonilo y bismutilo para antimonio y bismuto (iones
positivos) con lo que se demuestra también la variacion del caracter metalico y la
estabilidad del estado 3+ en el grupo V.

3) Covalencia normal 3: Con participacion de los 3 electrones de los orbitales “p”. Esta
covalencia se estabiliza hacia el nitrogeno dando especies piramidales que pueden
justificarse por hibridacion sp® con un par libre como el caso del amoniaco o directamente
utilizando los orbitales “p” puros como en el caso de PHs.
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. Par O Esperariamos que la estructura
localizado P as\:? la representada pero no es
N en un sp®da R .
H // ~SH mayor P o }>\ Dado el angulo de 93,5°, se
basicidad H H %5 H justifica por “p” puros. El par
H queda sobre el orbital “s” difuso.
Dando menos basicidad.

El par de amoniaco esta mucho mas localizado que el de fosfina y puede aportarlo con
maés facilidad. De alli que la basicidad de los hidruros aumente también en ese sentido.

4) Covalencia cuatro: Se justifica también por el hibrido sp® donde ahora el par libre
actla coordinado. Esta covalencia se estabiliza también hacia el nitrégeno, siendo para este
elemento la maxima covalencia posible ya que no dispone de orbitales “d” para poder dar
covalencia 5 0 6. Un ejemplo es el ion amonio NH4*

5) Covalencia cinco y seis: Se justifica por promocion del electron “s” al “d” y posterior
hibridacion sp3d (piramidal) y spd? (octaédrico) respectivamente. Ejemplos de estas
covalencias son los pentahaluros y los compuestos como Na [PFe].

o - - -
F
\CI
cl—p™ 3 F \F
|\CI e e sp%d?
P\
Cl = d | E
F

Ya que nitrogeno no puede dar estas covalencias por no disponer de orbitales “d” cercano
para poder promover al electron (necesita mucha energia de promocidn), las mismas
aumentan en estabilidad desde el bismuto hasta el fosforo. Por lo tanto las covalencias 5y
6 se dan con més facilidad en fosforo.

(P4
S
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6) Captar tres electrones: y completar el octeto con configuracidn de gas noble, dando
los iones M*. Dada la electronegatividad del nitrégeno este estado se estabiliza hacia este
elemento dando compuestos denominados nitruros.

As* (arseniuros) P?* (fosfuros) N* (nitruros) (més estables)
En base a estos estados podemos concluir en las siguientes Propiedades Periodicas:

1) Es un grupo de no metales sin mucha analogia entre ellos. Se puede encontrar algunas
semejanzas para los pares P - As y Sb - Bi. Solamente bismuto presenta un cierto caracter
metalico.

2) Dado su pequefio radio atdmico, nitrogeno presenta un marcado comportamiento
diferencial en el grupo, asi

- N (gas), los restantes son solidos y con otra atomicidad P4, ASs.
- Tiene como covalencia maxima 4, los otros pueden dar cinco y seis.

3) Los oOxidos: Aumentan su abundancia hacia el nitrégeno, dando este, compuestos
altamente covalentes. La basicidad de los mismos aumenta hacia el bismuto de la siguiente
manera:

*N,0, NO, NO,, N,0,, N,0, N,0,

Acidos R&aZ®

*As,0;

*As,Og, As,O¢

Anfoteros |hiass

*Bi,0, Bi(OH); (es el Gnico

BéSlCOS hidréxido del grupos
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4) Los hidruros: Aumentan su estabilidad hacia el nitrégeno (electronegativo), dado
también el carécter covalente de sus uniones. En ese sentido aumenta la basicidad de los
mismos ya que el par mas localizado.

Asi NHj3 dirige mejor su par en las uniones coordinadas presentando mayor basicidad (base
de Lewis). En solucién:

NH; + H,0 2 NH; + OH™ (base débil)

PH3 + HZO 2 PHI + OH"- (base mas débll) )
(no se conoce en solucion)

5.- Compuestos M?: Su estabilidad también aumenta hacia el nitrégeno dando arseniuros,
fosfuros, nitruros siendo estos Gltimos los mas estables. Nitruros también hay de tres tipos
como vimos para carburos e hidruros:

e Nitruros ionicos o salino: Realmente existe el ion N*, los da con los metales
del grupo 1y 11, y por hidrdlisis dan NH3 y presentan caracter basico:

N3~ + 3H,0 = NH; + 30H".

e Nitruros intersticiales: Nitrdgeno ocupa huecos octaédricos en la red metalica
de los elementos de transicion con deformacién o no de la misma
dependiendo del radio del metal.

e Nitruros covalentes: Con union tipicamente covalente con elementos de
similar electronegatividad. Asi NB que es un compuesto muy duro.

6.- Trihaluros:

Los trihaluros incrementan su estabilidad hacia el bismuto por su mayor tendencia a formar
uniones ionicas. Ellos hidrolizan y volatilizan con facilidad. Los primeros son moléculas
gaseosas con estructura piramidal y algunos forman redes moleculares. Los yoduros de
As(111), Sb(I11) y Bi(l1) cristalizan en capas sin tener moléculas discretas (no metalicas).
BiF; presenta una red ionica. Existen todos, son 20 en total. Los pentahaluros son
esencialmente covalentes y de alli que aumentan su estabilidad hacia fésforo, que presenta
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cuatro (PFs, PCls, PBrs, Pls). Arsénico y antimonio solo dan el pentafluoruro y pentacloruro
y bismuto solamente el pentafluoruro, 7 en total. Son bipiramides de base trigonal,
justificables por hibridos sp3d.

Estado Natural

Nitrégeno: Como principal componente del aire. Alrededor del 78%
» En minerales de NaNO;

Fosforo: Principalmente como fosfatos:

» Caz (PO,), apatita
» Caz (POy),. Ca (F.Cl), fluorapatita o cloroapatita segun el caso
» Cas (PO,),. Ca (OH), fosforita

Arsenico y antimonio: Como sulfuros junto a los de Cu, Ag y Pb
Bismuto: Como sulfuro Bi,S;
Obtencidn y metalurgia

Nitrogeno: A partir del aire por licuacién, destilacion, absorcién y desorcion sobre C °©
activado (ver gases nobles)

Fosforo: Por reduccidén directa en horno eléctrico:

2Ca;z(PO,); + 10C + 6Si0, — P, + 6CaSiO; + 10CO

Arsénico, Antimonio y Bismuto: Por tostacion de los sulfuros y posterior reduccion con
CoH,.
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Quimica del Nitrogeno

1.- Participa en el ciclo vital del nitrégeno, de interés bioldgico

8,
407,

N, (atm) 6 0 Brg
ol_—> 2 — 6‘(,4,’ Op
o g

O o
%

M
//\

PUTREFACCION
METABOLISMO
VEGETAL

E PROTEINAS
VEGETALES

NOs, NO,, NH,*

Py

TQE
F,q G
epg,  TON f,«\&
TOS PROTEINAS < 0\(;&
ANIMALES

2.- Hidruros:

El principal hidruro es el amoniaco NH; (gas). La obtencion del mismo puede realizarse:

En la industria por el método de Haber

Kcal (Analizar
N, +3H, 22NH; AH = —11m termodinamicamente
y cinéticamente)

En el laboratorio; por reaccion acido - base a partir de una sal de amonio

NH4C1 + Ca(OH)Z 2 CaClz + ZNH3 + 2H20

Por hidrolisis presenta caracter alcalino:

NH; + H,0 = NH; + OH™

Las sales de amonio presentan caracter &cido en solucion y dado el radio de NH," presentan
comportamiento similar a K* y Rb* (sales isoestructurales, solubilidades similares)

NH; + H,0 2 H3;0% + NH;
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NHj3 solidifica dando hidratos del tipo NHs. H,O y NHs. 2H,0 a -79 °C mediante enlaces
puente hidrogeno.

Otro hidruro importante del nitrégeno es la hidracina:

H
/N—N\,'
H H H

de la cual es importante analizar la combustion y la hidrdlisis que presenta. La combustion
es muy favorable con un AH=-148,6 Kcal/mol

NZH4(|) + 02 - NZ + Hzo

podria utilizarse como combustible pero uno de los problemas que presenta es que
solidifica por encima del 0°C.
La hidrdlisis de hidracina presenta caracter alcalino (basico)

NzH,q) + H;0 - NpH{ (hidracinio) + OH™ (caracter basico)

Otro compuesto importante es la hidroxilamina: NH>OH  (s6lido)
3.- Oxidos y Oxoaniones

i N2O Oxido Nitroso: Es un gas hilarante; incoloro y poco reactivo.
Se obtiene por descomposicion de NH;NO;

NH,NO; — HNO; + NH;

(1]

>250"C
NH4_N03 _— NzO + 2H20

NO Oxido Nitrico: Gas incoloro - liquido azul; reactivo moderado

Se obtiene por la accion de HNO3 diluido sobre Cobre:

Equilibrar por el método de
oxido reduccién

HNO3(4) + Cu® - NO + Cu(NO3); + H,0
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Tiene una estructura plana y la Unica manera de justificar por Lewis es que quede un

electron desapareado:

El NO, se obtiene por la accion del nitrico concentrado frente a cobre:

HN03(C) + Cu - NOZ + CU(N03)2 + Hzo

Equilibrado por
el método de
oxido - reduccion

De alli que resulte paramagnético y
trate de compartirlo para cual se
dimeriza dando lugar al N,O, (en
equilibrio con NO, en estado gase0so)
0 directamente lo pierda formando el
i6n NO,* (nitronio).

i# N2O3 Trioxido de dinitrégeno: Es un compuesto inestable, que sélo se estabiliza al

estado sélido (azul)
(. ]
Mt 0
N203(g) - NO + NOZ

i N2Os Pentdxido de dinitrogeno: Es un sélido cristalino.
Se obtiene por deshidratacion de HNO; con pentdxido de Fosforo.

i O i
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¥ i6n NOs™ (nitrato) La mejor manera de justificar la estructura de este i6n es por la
teoria de la resonancia:

O=n" L I I

El oxacido correspondiente es el nitrico (fuerte y oxidante) cuya obtencién industrial se
realiza por el método de Ostwald, por oxidacion catalitica de NHs.

1. 4NH;3; + 50, — 4NO + 6H,0 catalizada por platino a 800°C
2. 2NO + 0, — 2NO,
3. 4NO, + H,0 - 3HNO; + NO

En el laboratorio por una reaccion tipo acido — base

ZNaN03 + HzSO4 - 2HN03 + N32804

i i6n NO2 (nitrito) La mejor manera de justificar la estructura de este ion también
es por la teoria de la resonancia:

" ‘,JH'\-\ . - . ,..-’N-.‘_ s
Xoge) {oghaex N

No se conoce el acido libre como tal ya que es muy inestable y una vez obtenido se

descompone:
Ba(N02)2 + HzSO4_ - HNOZ + BaSO4_

Por ser inestable el &cido HNO; se descompone rapidamente en:
/]
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Quimica del fosforo

i Estados alotrépicos: En general al estado elemental P, As, Sb y Bi presentan dos
estados: uno metalico y el otro no metélico que presentan las siguientes

caracteristicas:

Forma no metalicas

- Red molecular finita

- Moléculas tetraédricas

- P4, AS4, Sb4

- Color blanco o amarillo

- Poco densa

- Volatil

- Soluble en solventes
organicos

- Muy reactivo

Forma metalica

- Estructura en capas
(covalentes, infinitas)
- Color negro u oscuro

- Muy densa
- Poco volatil

- No solubles en
solventes organicos

- Poco reactivo

Especificamente para fosforo existen estas dos formas y una tercera de naturaleza no muy

dilucidada:

Forma no metalica, P,
tetraédrica justificable por

mnmn

orbitales "p" puros

tensionados. Arde
facilmente al aire, debe
guardarse en H,0

( )
Se obtiene calentando
fosforo blanco a 400 2C. su
naturaleza no ha sido bien

determinada. Es el usado
en la fabricacién de cerillas
g _J

4 \
Forma metalica consiste en
estructura en capas

corrugadas. Cadaatomo
unido a tres vecinos
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Reacciones principales del fosforo:

o P4O6' I:)4010
2 s .
oxacidos
HALOGENOS PX;, PXs
f _ 0  PH; H,PO; ]
40H™ ~ Fosfina ' Hipofosfito
P4 " 7
-3
METALES O NO METALES - p + H,0 - PH3 + OH™
fosfuro
4 N\
Reductor suave, que
1 por ejemplo reduce
—P,+4H,0 —» H3P0,+5H* + 5e~ E%, = 0,30v el Cu?*a Cu®* ,por
4 ello a quemaduras
de fosforo debe
colocarse CuSO,
\_ J
Hidruro.

PHs3 (fosfina) Estructura piramidal por uniones de "p" puros - gas - toxica. No se conoce
en solucién. Menos basica que NHs. Se obtiene por hidrdlisis de un fosfuro o por reaccion
del foésforo en medio alcalino (ver reacciones principales).

Recordar lo visto sobre las estructuras en hidruros del grupo.

Y,

K 1.42 A
H &55H
H
Oxidos
P4Os (s6lido) P4O10 (sélido delicuescente)
Obtencion: Por combustion del Obtencion: Por combustion completa
elemento en atm. Pobre de aire. del elemento en el aire.
Funde a 23°C. Hierve a 175°C Sublima a 360°C
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g

Oxoaniones
NO CONDENSADOS

w [H2PO2]" hipofosfito
Es monoproético segun:

H[H,PO,]

o + - -2 Y
Hipofosforoso H,PO; + H” Ka = 107" (débil)

i [HPOs]? (ortofosfito)
El &cido es diprético segun:

H;[HPO3]

- HPO3% + 2H"
Ac. Ortofosforoso

El acido ortofosforoso puede obtenerse por hidrélisis del trihaluro o por hidrolisis del P4Og
i [PO4] 2 (ortofosfato)
El &cido es triprotico segun:

H;PO,

PO;3 + 3H*
Fosfoérico - 4t
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Es un acido fuerte, se lo obtiene calentando acido ortofosforoso:
4H;P0; — 3H;P0, + PH;

0 también:
P205 + 3H20 - 2H3P04

Cag(P04)2 + stO4 d H3P04 + CaSO4
solido blanco que funde a 42 °C

Los fosfatos en solucion presentan caracter basico:
PO;3 + H,0 2 HPO;% + OH"
Existen por lo general en sus formas de HPO4? (fosfato monoécido) y H,PO, (fosfato

diacido). Los fosfatos por lo general son insolubles, menos los del grupo | y Il que son
solubles (a excepcion de Liy Mg).

CONDENSADOS:
Estas especies existen segun los siguientes equilibrios:

+H,0 +H,0
2H,P0, =& H,P,0, 2  2HPO;o0 (PO;)"
—H,0 —H,0
Fosférico Pirofosforico Metafosforico
O difosforico (condensado)
(condensado)

H,PO; + 2HPO;% — P;075 + H,0 Trifosfato (condensado)

Trifosfato
(condensado)
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i P04 (pirofosfato)
Su estructura es la de dos tetraedros unidos por un vertice.

i (PO3)n™ (metafosfato)
Esta especie polimeriza, generalmente con n=3 siendo tres tetraedros unidos por

% W

W P3010™ (trifosfato)
La estructura de este idn consiste en tres tetraedros en forma de anillo, unido por los

vertices.

Todos los oxoaniones del fosforo sean condensados o0 no presentan estructuras tetraédrica.
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T i T
H—O—P—0O—+—H+H—0—P—0O—H—H—-—0O—P—0—P—0—H + H,O

(|) H,0 eliminated g C|) é

| | | |

)

Orthophosphoric acid, H3POy Diphosphoric acid, H4P,07,
(phosphoric acid) (pyrophosphoric acid)

Haluros

(Trihaluros y pentahaluros). Los pentahaluros son los més estables del grupo PFs, PCls,
PBrs, son covalentes y por lo tanto con tendencia a hidrolizar y volatilizar con facilidad.
Recordar la hidrolisis de los trihaluros vista con anterioridad.

204 pm iD'
‘A

W o
CI*™ [l
Cl

Otros compuestos importantes del Fésforo
1.- Compuestos de fosfonio

Donde existe el i6n PH,4*; este tipo de idn no lo da As, Sbh, Bi. La sal mejor caracterizada
es el ioduro de fosfonio PH4l que por hidrolisis de fosfina:
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hidroélisis + _
H4-I(S(')lid0) + Hzo — H30 + I + PHg(g)
2.- Haluros de fosfonitrilos

Son polimeros del tipo (PNCI,),, se hidrolizan facilmente y son los denominados cauchos
sintéticos.

Quimica del Arsenico, Antimonio y Bismuto
1.-Metales

Son brillantes y de aspecto definidamente metalicos desde el punto de vista fisico. Sus
estructuras son semejantes al fosforo negro (variedad alotropica metalica) y por lo tanto
tienen todas las propiedades ya vistas.

Arsénico y antimonio presentan caracter anfotero disolviéndose en medio basico
concentrado dando los AsOs* (arsenitos) y [Sb(OH)4]" (antimonitos)

2.- Compuestos M*
Presentan los arseniuros y antimoniuros pero ya son menos estables que fosfuros y nitruros.
3.- Hidruros

La que resulta importante es AsH3 (arsenamina), gas tdxico menos estable que fosfina.
Puede obtenerse:

ASC13 + 3H2 — 3HCI + ASH3
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NazAs + 3H,0 — 3NaOH + AsH;

Este compuesto se reduce por el calor y se deposita en forma de espejo de arsénico. Esta
reaccion se utiliza en el ensayo de Marsh para reconocer arsénico:

7]
AsH; > As®
La estibina SbH; también es tdxica pero menos estable que arsenamina.

w* Quimica del estado cinco:
Los principales compuestos son 6xidos y oxoaniones. La quimica de los pentdxidos refleja
claramente el aumento de estabilidad del estado 3+ con Z, del caricter metalico y de la

basicidad:
As; 05 E TURA POCO
c
aneoeros

BASICO Bi; 05
No se obtienen por oxidacion directa del elemento al aire sino atacandolo con HNOs3. Los
arseniatos tienen estructuras similares a los fosfatos
AsOs*, HAsO.s#, H,AsOq4, As;O7*, AsOs™ que en estado solido son cristalinos.
Los arseniatos en medio acido se comportan como oxidantes:

_3 —_
ASO:” | 4H* y2e- »  ASO2
Arseniato Metarsenito

2H,0

El 4cido antimonico H3SbO,4 no se conoce como tal sino como la especie H[Sb(OH)]
Pentahaluros

Ver lo analizado para fosforo.

i* Quimica del estado tres

Es interesante también la quimica de los 6xidos y oxoaniones
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0 lm©o
e © Q € e \

\ \ \
As,O, © N . X ,
Semejantes a P,0, ) Son Anféteros > OH- Arsenitos
Cé Sb,0O, - (AsO,3) y
@‘ ) @ © . Antimonitos
¢

[SbOH,]

OH™
Bi,0; — Bi(OH)3 Basico
El As(I11) en solucion se encuentra segun el siguiente equilibrio dependiendo del pH:

As033 o AsO;

2H' + .
Ortoarsenito ~ Metaarsenito

2H,0

Los arsenitos en medio basico son reductores energicos:
AsO; + 40H™ 2 As0;3 + 2H,0 + 2e”
Trihaluros
Analizar todo lo visto con anterioridad.
Otros compuestos de interés

1.- Complejos: Estos elementos forman complejos tanto al estado cinco como en el tres,
son hidroxo o halo complejos:

M(V) coordinacion 6 octaédrica [M(OH)e] ", [MCI6]
M(111) coordinacion 4 tetraédrica [M(OH)4]", [MCl,]

2.- Sulfuros: Estos compuestos aumentan en abundancia hacia el fosforo y también
justifica la variacion del caracter metélico y estado +3 hacia el bismuto:

P4S3, P4Ss, P4S7, As2S3, As2Ss

precipitados amarillos - naranjas
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Sb,S3, Sb,Ss

Bi2S3 precipitado negro

3.- Aniones mixtos: Generalmente resultan de reemplazar el oxigeno de un oxoanion por
azufre dando lugar a los compuestos denominados (tio):

SbS4* SbO3S* AsSs* AsO;S*
tetratioantimoniato  monotioantimoniato  tetratioarseniato monotioarseniato
Propiedades particulares y usos de cada elemento
Nitrogeno

- Es importante su ciclo vital

- Presenta dos compuestos de importancia industrial y de laboratorio: NHz y HNO3
- Importante es el idn nitrato, usado entre otras cosas como fertilizantes

- La hidracina N,H, puede utilizarse como combustible

- Los nitritos son reductores y como tales se los utiliza.

Fosforo

- El elemento, como P4, tiene variados usos en laboratorio

- El &cido fosforico es el mas importante de los oxacidos. Es fuerte y oxidante

- Fosforo produce el fenomeno de fosforescencia

- PO4* se utiliza como fertilizante

- HPO4*/ H,PO4 es un regulador de pH (buffer) bioldgico

- Cag(PO,): es el constituyente principal de los tejidos duros de mamiferos (huesos, ufias,
dientes)

- El hidruro PHj3 (fosfina) es un gas toxico.

Arsénico

- Los compuestos de arsenico, incluido el elemento son toxicos, y como tales se los utiliza.
- son reductores enérgicos en medio alcalino, mientras que los AsO,* son oxidantes en
medio acido.
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Antimonio y bismuto

- Como metales, en aleaciones

- el ion SbO* es un reactivo de la Vitamina A.
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Grupo 16 (Calcogenos)
O-S- Se-Te- Po
Configuracidn electronica y estados de oxidacion.

La configuracion electrénica de valencia es ns? np*

telltelt] 1!

De acuerdo a estas configuraciones podemos analizar los estados de
oxidacion:

1.- Electrovalencias +6 y +4: (perder 6 0 4 electrones y quedar con configuracién de
gas noble y par inerte respectivamente). No existen, ya que son electronegativos y por
lo tanto los Pl son muy altos.

2.- Electrovalencia -2: Si existen, ya que tienen capacidad para aceptar electrones y
completar octeto. Su estabilidad crece hacia oxigeno. Los iones que se forman se llaman
calcogenuros. Ellos son O? (6xido), S* (sulfuro), Se? (selenuro), Te? (teleruro).

3.- Covalencias: Oxigeno solo tiene covalencia normal 2, ya que no dispone de orbitales
d para hibridizar. Los otros dan covalencia 2, 4, 6 de acuerdo a las promociones que se
realicen de los orbitales s y p a los orbitales d.

Propiedades periddicas (ver Bibliografia Glen Rodger)

Simbolo . o} . b Se TGSO P084
Numero atdmico 8 16 §£{ 52 oo
Peso atémico 15,999 32,064 78,96 127,60 (210°
Electrones de valencia 2522p* 3s523p? 4:,-34_;:* 55-'_5;: 6;2_64;;
Punto de fusién, °C —218 112 217 g;g 980
Punto de ebullicion, °C —183 444 _ 685 . ) 537
Densidad, g/cm’ 1,43 g/litro 2,07 a® 4t,49 , 67,._4 20,5A
Volumen atémico 15,5 lh,g A()la41 1,65
Radio atémico, & 0,66 1,04 i,;é {,01 1769
Radio ionico (+5), & 1,40 1,84 L 2 16
EN de Pauling 3,5 2,5 2,4 2, H,HG
71 3,50 2,44 2.48 2,01 1,7
Potencial normal c* +1,229 +0,141 —0,406 2—0,:26 1,0
Estados de oxidacion -1,-2 -2 ‘3 +6 _9293 + _9()38 ;

Energia de ionizacion * 313,9 239 225 H“ o

Calor de vaporizacién 3,00 :’3101 3,.‘3?1 ; o
Aislade por Priestley antig. Bergelms \Lua7 er ]gl(;’;je
Fecha del aislamiento 1774 antig. 1817 1782 ¢

prc O, puro S0.,, SO, SeO, TeOg

prc H,0 ninguno ninguno ninguno ninguno

pre N NO,, 1200°C  b* ninguno ninguno

prc halégenos S,X,toSX,  SeX. SeX,  TeX.

pre nalog H,0,500°C  H,S,400°C  H.S¢,400°C b

Ii'l;lorzdel elemento azul palido amarillo claro rojo ladrillo ¢ pardo ¢

Dureza de Mohs 2 ) . 2 ‘2,3

Estructura cristalina ortorromb, a*  hexag. hexag.
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Al aumentar Z:
1) Disminuye la electronegatividad, por lo tanto decrece la capacidad de formar iones
M?Z

2) Decrece la estabilidad térmica de los hidruros MH,
3) Aumenta el caracter metalico y la posibilidad de formar complejos: [SeBrs]

4) Disminuye la estabilidad de los compuestos con numero de oxidacion 4 y 6
covalentes.

Propiedades diferenciales del oxigeno

Como se ha venido analizando para los otros grupos, en este grupo el primer elemento
presenta caracteristicas diferentes al resto de los elementos del grupo, asi para Oxigeno:

1.- Su molécula, O, es gas en CNPT, mientras que los otros elementos son solidos.
2.- EI H,0 es muy diferente al resto de los hidruros que son acidos, gases, toxicos.
Los tipos de uniones que forma Oxigeno son:

e Ganar dos electrones y dar el ion 6xido.

e Comepartir los dos electrones en ligaduras simples: H,O.

e Compartir los dos electrones en ligaduras dobles: R- COOH.

e Ganar un electron y formar un solo enlace: OH".

e Mediante una unién dativa dar covalencia tres: H3O* y con menos frecuencia
covalencia 4 tetraédrica.

En el otro extremo del grupo Polonio también presenta comportamiento distinto. Es
radioactivo con tiempo de vida media corta de 137 dias, es sélido con marcado caracter
metéalico (Gnico del grupo). Se encuentra en pequefias cantidades en minerales de uranio.

AZUFRE - SELENIO - TELURO
Estos elementos son los que tienen mayor semejanza entre si.
Estado normal:

- Larelacion de abundancia es: 50.000/60/1 respectivamente.
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- Azufre se halla libre o combinado como sulfuros y sulfatos.
- Selenio y Teluro como selenuros y telenuros acomparando a los sulfuros.

Obtencidn: Azufre por el método de Frach. Se extrae de profundidades

(200 m) con 3 tubos concéntricos: Por el tubo externo se inyecta H,O sobrecalentada y
por el central, aire comprimido. Por el tubo intermedio, se extrae azufre (como espuma)
que se deja secar sobre superficies de madera.

aire
Se y Te de la combustion de los sufuros donde se
encuentran sobre todo de Ag y Cu

azufre

H2O(sobrecalentada)

Aire ey
= Azufre fundido

Agua Supercaletada

Azufre fundido
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VARIEDADES ALOTROPICAS:

Azufre:

S (rémbico) 95°C < S (monoclinico) 119°C, » S (lig.)(movil) 159° S (viscoso)

Ss

S plastico 4
(amorfo)
(Cadenas
helicoidales)

Se8

Ss

cadenas l 200°C

S (menos Viscoso)
l 444°C

S (gas) (S2)

Se (gas) (mas estable)

(rémbico)
(monoclinico)

Teluro:

» (Cristalino)

(cadenas de atomos de Selenio)

Te (blanco plata)
(semimetalico)

Isoestructural
con selenio gris

Esta variacion justifica la variacion del caracter metalico hacia Te.

Estructura de Ss:

Forma de Corona
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Compuestos con iones M

- Forman este tipo de compuestos con hidrégenos y metales S (sulfuro) Se? (seleniuro)
Te? (teleruros)

1) Con hidrogeno: Tienen marcado caracter covalente y en solucion presentan caracter
acido. Son gases nauseabundos.

a) Estructuras:

S 133.6 pm
92.1°
H H
“p” puros sp® (actua como ligando)

b) En solucién:
SHz(g) + Hzo =SH™ + H30+ Ka = 10_7
SH™ + H,0 = S~ + H;07  Ka = 10~ 1%(débil)

Al aumentar el nUmero atémico, disminuye la fuerza covalente y por lo tanto se disocian
mas facilmente y son mas acidos.

c) Tienen caracter reductor:
Ejemplos:
2SH, + 30, - 2S0, + 2H,0
2SH, + 0, - S° + SO, + 4H™ + 4e™
3SH, + 2HNO3(d) - 3S° + 2NO + 4H,0

Este caracter reductor aumenta con el n® atomico, ya que se vuelven menos estables al
disminuir la fuerza covalente.

d) Obtencion de SHa:
FeS + 2HCI —» st + FEClz

2) Con metales: Forman los sulfuros, seleniuros y teleruros.
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a) No son compuestos i0nicos puros, Sino que constituyen estructuras de transicion
i0nicas covalentes o ionicas metélicas. Cristalizan segun:

ZnS (blenda)
NaCl: (PbS)

Tipos NiAs: (FeS, NiS, CoS)

b) Son compuestos insolubles (excepto con los elementos alcalinos los de mayor
caracter ionico). Algunos muy insolubles: HgS, Ag.S, CusS.
KpShgs = 102

c) En solucion presentan caracter alcalino:
S~ +H,0=SH + OH™
SH™ + H,0 = SH, + OH™

d) Existen polisufuros: Formando cadenas (Sy)? que se obtienen por reaccion de Sy S*
en medio alcalino.

e) Existen sulfanos: H — Sn — H (liquido amarillo) n = 1 a 15. Su viscosidad aumenta
con el Masa Molecular.

OXIDOS — OXACIDOS (Numero de oxidacion +4)

SO: (gas)
SeO;

Solidos TeO, P00z (POO(OH),)

1.- Estructuras

Al estado gaseoso SO, = SeO, (justificables por resonancia y teoria de valencia)

Al estado sélido:

SO2: Red molecular O\ O\ /)
SeO,: cadenas infinitas / Se/ Se \
|
| TeO,: conico (tipo rutilo) O o
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Justificacion de SO, (gas)

P

Promocién e
Ay 3 hibridizacién tv
3s2 sp?

(idem ozono)

S S
A/§ —’O¢ \AO

& O o Prm— 5

Obtencion:

El mas importante es el SO,: gas, incoloro, asfixiante.

- Calentando azufre: S + 0, SO,

Obtencidn
-2H,S0,4(c) + Cu® > SO, + CuSO, + 2H,0

-S03%™ + 2H* g SO, + H,0

El SO, puede ser reductor u oxidante S° < SO, — SO;
Pero generalmente actiia como reductor.
OXOACIDOS

-Tostacion de un sulfuro: ZnS + 3/20, — ZnO + SO,

dxy

1) En solucion acuosa el SO, forma el acido sulfuroso (no caracterizado como tal), sino

como SO,.nH,0. Pero el ion SO existe en las sales.

S0, - 2H,0 = HSO3 + H3;0" (Caracter acido)

También existe el acido selenioso, como libre, SeO(OH), es sblido. No existe el

teluroso. Si existen los selenitos y teluritos.
Caracter reductor

2) Sulfitos son fundamentalmente reductores.

Er:0,5v] SO03%" 4+ H,0 = S0;2 4+ 2H* + 2e~(medio acido)

Er:—0,9v| SO03° +20H™ = SO;% 4+ H,0 + 2e~(medio alcalino)
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Selenitos y teluritos son fundamentalmente oxidantes.
Er = 0,70v| Se03%+ 6H' + 4e = Se’ + 3H,0

3) Hidrdlisis de sulfitos y sulfitos acidos
Sulfitos tienen hidrolisis alcalina
Sulfitos acidos tienen hidrolisis acida

S0%™ + H,0 = SO3;H™ + OH ™ (alcalino)

SO;H™ + H,0 = S03™ + H;0% (4cido)
* Comparar con carbonatos y bicarbonatos

4) Estructura de sulfito: Piramidal

3p4 Promocién d
ty Ribridacion [T tt
3s? sp?
Resonancia:
0 05! 06l
4 T |
g — g - s
O.:.:. 0:.] O ok D;:.:; O
Numero de Oxidacion 6: Oxidos y Oxoacidos
Oxidos: SOs; (Unico importante), gas.
SeO;

TeO;|de poca utilidad
1) Estructuras:

Justificacién del so; gas:

3pi- Promocion y
T P S hibridizacion P
sz
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Resonancia:
f ¥ i
e ° NN s S\ o S\
0 X 0 0 = 0 o 0
Oxacidos:
Acido fuerte
H>SO4 Oxidante moderado
Deshidratante enérgico
Forma sulfatos e hidrogeno sulfatos
H>SeOq Solido, funde a 57°C, semejante al sulfurico, forman seleniatos e hidrégeno seleniatos.

Diferente a los otros. Se obtiene por oxidacion enérgica del Te.

Te(OH)s No tiene comportamiento de hidroxidos. Son acidos, hay covalencia.

Obtencién de SOz y H,SO4

V205 (GOOOC)
SOs: S0, + 120, — > SOg3(y)
Pt (400°C)

H2SO4

A) Contacto: (mas usado)

V205 (6OOOC)
SO, + %0, —————» S03(g) AH= - 99 KJ/mol
Pt (400°C)

El aumento de temperatura mejora la velocidad de la reaccién pero desfavorece
termodindmicamente.
1% mol —» 1 mol

S0;(g) + H,S0, — H,S,0,(pirosulfirico)
H25207 + Hzo - 2H2304 AHO: - 880 KJ/mol

Un exceso de oxigeno es favorable en el rendimiento de la reaccion.
No se realiza directamente la reaccion del SO3; con H,O ya que reacciona con vapores
de agua, polimerizando (SO3)x llegando a formar un solido.

B) Camaras de Plomo: (método antiguo)
S+ 02 - SOZ
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> NO2 + NO
-H20

2) Estructura de SO4> (tetraedro)

TVTT

v
—>
—>
—>
—>
o

ty sp°

1

S
O/ ‘ _\o
(hacer(rzsonancia)

e Tiosulfato S,03?
?_
) s
o7

]

No existe el acido correspondiente.

La obtencion del tiosulfato es: S0; + S° —» S,05%~
Este i6n S203? actiia como ligando y se oxida a S40e*
e Tetrationato: S40s*

9
-0
O-“.:-}S/S“‘*S/S:":O

I O~
(0]

Existe el acido H2S40¢ (tetrationico)

La obtencion del S;0¢™ es: 25,05% + 1, ——— S,04 + 21-

Oxidacion

185



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

e Peroxodisulfato: S;0g*

10 (5
oo é .. .0 l ._.'
(S os Ca aacl
:glg: :Or

Existe el &cido H2S20s (acido peroxodisulfurico)
Este ion se obtiene por electrolisis de sulfato a baja T°C.
Este ion S;Os? participa en un método de obtencion de H,O..
e Perdxomonosulfato: SOs™
N\

=S O
O—/ “‘xo/’

29—

Existe el acido: H2SOs (peroxomonosulfurico).
Este ion se obtiene por hidrolisis del S,0g% (ver obtencion del H,0y).
e Pirosulfato: S,07*

Existe el acido H2S207 (&cido pirosulfurico)

2 9
}lo~§—o—ﬁ—on
0 0

Se Obtiene: 503 + HzSO4 i H25207
H,S,0; participa en la obtencién del H,SO, (método de contacto).

Haluros: Existen aquellos de formulas:
M, X,
MX,

MX, EI mas importante es SFs (MXs)
MXs
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6 : -
e (sp’c?)
F 5
] uuu,S‘u \\“, / }|3
- A o
F F

Debido a su inercia quimica y fuerza dieléctrica alta es utilizada como aislante gaseoso
en generadores de alta tension.

Destaca por ser un gas inodoro, incoloro, no toxico y aproximadamente cinco veces mas
pesado que el aire. Al ser muy inerte y muy poco soluble en agua, es un gas de interés
en aplicaciones industriales, sin embargo su uso ha sido duramente criticado debido a
su alta contribucion como gas de efecto invernadero.

Asi también a altas temperaturas cercanas a los 400 °C se descompone en sustancias
toxicas como Acido Fluorhidrico y diéxido de azufre.

Polonio

Obtenciodn: El polonio es obtenido principalmente de los minerales de Uranio durante
el procedimiento de purificacion, sin embargo se conocen procedimientos para su
sintesis de manera artificial a partir del bombardeo de Bismuto con neutrones.

Aplicaciones: Siendo un elemento extremadamente toxico, radiactivo y volatil, su
manejo se limita a la radioquimica como fuente de neutrones y a los satélites y sondas
espaciales como fuente de calor debido a que 1g de Po?® puede generar 130 V de
potencia calorica.

Controversia: Desde los afios 60° las industrias tabacaleras han sido duramente
asediadas por demandas debido a la llamativa presencia de esta sustancia en el humo
del tabaco. Estas han intentado fallidamente, eliminarlo usando distintos sustitutos sin,
sin embargo los resultados nunca han sido publicados. Se estima que causa
aproximadamente 12.800 muertes por cancer de pulmén.
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GRUPO 17: LOS HALOGENOS:
FLUOR - CLORO - BROMO - I0ODO - ASTATO

Propiedades periodicas.

Flaor Cloro Bromo Yodo Astato
BN ISR AW T ARV R SRR SR AT WA e <

Simbolo E @] Bi ] At
Numero atémico 9 17 35 53 85
Peso atémico 18,999 35,453 79909 126,904 (210)°
Electrones de valencia 2522 p* 3523p° dstap? Gs*6p” ST
Punto de fusion, °C —220 —-101 7,3 114
Punto de cbullicion, *C —188 —34 58,8 181
Densidad, g/cm’ 1,81 g/litro 3,21 g/litro 3,12 4,94
Volumen atomico 12,8 145 235 95 7
Radio atomico, A 0,64 0,99 1,14 1533
Radio iénico (—1), & 1,36 1,81 1,95 216
EN de Pauling 4,0 3,0 2,8 2.5 2.2
Z./1 4,10 2,83 2,74 2,21 1,96
Potencial normal +2,87 +1,36 +1,07 +0,54 £0,3
Estados de oxidacion i -1 a +7 -1 a+47 —1 a+7
Energia de ionizacion * 401,7 300,0 27 241
Calor de vaporizacién 2,76 2,85 3,58 4,98
Aislado por Moissan Scheele Balard Courlois CMS®
Fecha de su aislamiento 1886 1774 1826 1811 1940
prc* O. puro 0,1, d. cl.e ninguno (i)* ninguno (i) ninguno (i)
prc IO HF, O,, O, HCIl, HOCI HBr, HOBr 11, 1Ol
prc N, ninguno ninguno ninguno ninguno
prc haldgenos ver la seccion sobre los compuestos interhalogenos
prc H, HF HCI 1Br 11
Color del clemento amarillo palido amarille verdoso rojo oscuro negro
Dureza de Mohs

Estructura cristalina ortorromb. ortorromb.

Configuracion electronica y estados de oxidacion
La configuracion electrénica de valencia de los halégenos es ns? np®

De la misma podemos concluir que le resulta facil tomar un electrén y formar iones X"
(i6n haluro: fluoruro, cloruro, etc.). Esta capacidad tiene que ver con la
electronegatividad que aumenta en el grupo al disminuir el nimero atémico. De esta

manera completan el octeto y adquiriendo en consecuencia la configuracion electronica
del gas noble vecino.

Las combinaciones al numero de oxidacion +1, +3, +5 y +7 son covalentes y se
justifican por promocion de electrones p y s a orbitales d con hibridacion sp® para formar
los iones XO (hipohalito), XO, (halito), XO5 (halato), XO, (perhalato). Fluor no tiene
orbitales d disponibles para ejecutar las promociones correspondientes y esto justifica

que no presente especies de este tipo. Es asi que no existen iones tales como hipofluorito,
fluorito, fluorato y perfluorato.

Veamos las estructuras de estas especies: Como ejemplo: las de Cloro, Bromo, iodo son
iguales.
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Propiedades periodicas. Diferencias del Flaor

Son todos no metales, electronegativos y por lo tanto como vimos tienen gran tendencia
a captar un electron y completar el octeto. Todos son abundantes en la naturaleza menos
el astato descubierto en 1940.

2098 + 4He — ZMAt + 2In

Parta astato existen dos isétopos importantes solamente: 2At (tl/2= 7,5 hrs y 2% At tl/2
de 8,3 hrs. Astato se parece a iodo en su comportamiento: es volatil, soluble en
tetracloruro de carbono y forma sales insolubles con Ag*y TI*.
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En C.N.P.T flUor es un gas, cloro es gas, bromo es liquido, iodo y astato son sélidos.
Las moléculas son diatdmicas y se explican por Orbitales Moleculares

F Cl Br |

Energia de 402 300 273 241
ionizacion

Radio i6nico 1,33 1,81 1,96 2,19

(X)

Punto de 54 172 266 687
Fusion (°K)

Energia de 37,7 57,2 45,4 35,5
disociacion

Los halégenos son muy reactivos; comparemos los valores de energias de disociacion
por ejemplo con N,= 225 Kcal, con H,= 103 Kcal y con O,= 118 Kcal. La anomalia en
la energia de disociacion que presenta fllor puede justificarse por la repulsion de los
pares de electrones ya que la distancia de union es corta:

F-F corta.

El fluor presenta diferencias al resto del grupo como ocurre con el resto de los grupos
de la Tabla Periddica:

1.- Actla solamente como F- 0 monocovalente debido a la ausencia de orbitales d para
efectuar promociones de electrones.

2.- Las solubilidades de Fluoruros son diferentes al resto: cloruros, bromuros, ioduro.
3.- EI HF es mas débil con respecto a HCI, HBr, HI son més fuertes.

4.- Los metales muestran un mayor caracter ionico al combinarse con fluor. Por ejemplo
AlF; y SnF, son idnicos mientras que AICl; y SnCl, son covalentes.

5.- Fluor es el elemento maés electronegativo, se le asigna valor 4 en la escala de Pauling,
por esta razon puede desplazar a los demas halégenos de sus haluros ionicos. Por
ejemplo:

2NacCl + FZ — 2NaF + Clz
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La alta reactiva de este elemento se debe a su energia de enlace anormalmente baja
respecto de los deméas haldgenos, este bajo valor se atribuye a la repulsién entre
electrones no enlazantes de los atomos de fluor.

En contraste con esta baja energia, los enlaces que forma flior con otros elementos son
generalmente muy fuertes. Por ejemplo en la formacién del fluoruro covalente CF4 (g),
a partir de C (s) y F2 (g) requiere 609 KJ/mol y la formacion del fluoruro i6nico NaF
requiere 411 KJ/mol.

Estado natural y obtencién:

Fldor se lo encuentra en minerales como F,Ca (fluorita) y Nas [AlFs] (criolita). Se
obtiene por electrolisis ya que F~ no puede oxidarse por métodos quimicos. Se utiliza
HF - KF. El KF se agrega para aumentar la conductividad.

Cloro se encuentra fundamentalmente como cloruro de sodio (sal gema). Se obtiene por
electrélisis de NaCl (fundido o solucion) o de HCI (hacer hemireacciones de cada caso).
En el laboratorio se obtiene por la reaccion redox:

MnO, + 4HCl - Cl, + MnCl, + 2H,0

Bromo se encuentra en agua de mar como Br-. Se obtiene mediante corrientes de cloro,
aplicando la variacion del poder oxidante de los haldégenos:

2Br~ + Cl, - Br, + 2CI~

lodo se lo encuentra en algas marinas y también como 103 impurificando a NaNO3
(nitro de Chile). Se obtiene en forma similar al bromo.

217 + Clz - Iz + 2CI~
También a partir de los 103

2105~ + 5S0;H™ - I, + 550, + 3H* + H,0
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Caracter oxidante de los halogenos

Aumenta el
poder
oxidante

TF,+2e” > 2F"  E,q = 2,87 v (muy oxidante)

C12 + 2e” - 2C1° Ered =1,36v

Br, + 2e” - 2Br~ Ereq = 1,09v

I, +2e- > 21~  Eoq=0,53v

Dado estos potenciales flGor desaloja a todos los otros de sus haluros, cloro a bromo y

iodo, bromo a iodo.

Reaccion frente a agua. lon Iz3". Reaccion con alcalis o bases

La hidrdlisis de los halégenos presenta diferencia para fluor:

1
FZ +H20 - 2HF+EOZ

Cl, + H,0 — 2HCI + HCIO
Br, + H,O0 —» 2HBr + HBrO

I, + H,0 — poco soluble

lodo se solubiliza en ioduro de potasio por formaciéon del idn triyoduro:

I, + 17 - I3 (soluble)

La estructura de este i6n triyoduro se explica realizando una hibridacion spd al i6n

ioduro (I):

telty

te

ty

— ottt it
spid
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Frente a los alcalis, exceptuando al fldor, presentan dismutacién dependiendo de la
temperatura: Asi por ejemplo:

Frio~»NaCl + NaClO + H,0
cl, + Na0H<V
@ aCl + NaClO; + H,0
Haluros - hidracidos
Los hidracidos se obtienen utilizando acidos fuertes, que si bien no tienen Ka mayores,

las reacciones son espontaneas lo mismo ya que se obtienen &cidos volatiles y por lo
tanto por Le Chatelier el equilibrio se desplaza hacia los productos.

CaF, + H,SO0, - H,F, T + CaS0,
2NacCl + H,S04 — 2HCI T +Na,S0,
NaBr + H3;P0, —» HBr T +NaH,PO,
KI + H;PO, - HI T +KH,PO,
Para obtener HBr y HI no se puede utilizar sulfdrico ya que este actia como oxidante y

por lo tanto oxidaa Bry I"a Br, y I, respectivamente.

En agua todos producen reaccion acida pero el fluorhidrico es el méas debil de todos,
seguramente por su capacidad de formar puente hidrégeno disminuyendo la tendencia
del &cido a perder el proton hidrégeno y por la fuerza de unidén ya que F es mas
electronegativo:

F-H--0O-H (flaor es més polarizante, puente hidrégeno)
H

ademas:

F F (Unidn puente hidrdgeno. Por ello lo correcto es escribir a fluorhidrico

\H H  como H;F)
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Por lo tanto la fuerza como acido de los hidracidos aumenta desde el H,F, hasta HI.
Todos forman haluros con mucha facilidad:

Haluros MX

Oxidos y oxéacidos

I6nicos: Preferentemente el fllor en los fluoruros.
Forma redes mas estables dado su menor tamafio

Covalentes: Preferentemente con no metales (CCl,,
BF3) o con metales de radio muy pequefio
polarizante como litio, berilio, aluminio.)

Los 6xidos que existen los podemos resumir en el siguiente cuadro.

F.O Cl,0

ClO, BrO;
Cl,0¢
Cl,0y

Br,O |205

BrO;

Los mas abundantes son los del cloro.
Son oxidantes e inclusive explosivos F,O;

como los de «cloro. Carecen de utilidad
practica salvo 1205 que se utiliza para
reconocer CO.

1205 4+ 5C0 - 12 + COZ

Los oxacidos que existen los resumimos en el siguiente cuadro:

F Cl Br I
Ninguno HCIO HBrO HIO (inestable)
HCIO> HBrOs HIO3
HCIOs H3lOg(parayodico)
HCIO, Hal>O9 (mesodiyddico)

Para cloro existen todos y por lo general actian como oxidantes:
aumenta poder oxidante

E°=1,19 E°=1,21

E°=1,63 E°=1,63

Cclo,” —>Cl0;” —=5Cl0,” —=ClI0- —>Cl,

E=°1,59

BrO; —— BrO” ——Bn;,

El poder como oxidante aumenta por lo tanto al disminuir el nUmero de oxidacion.
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Veamos ahora algunas caracteristicas para cada uno de ellos.

Hipo - halosos: Se obtienen de la siguiente manera:

HCIO Ka= 10
X, + H,0 > HX + HXO HBrO Ka=10°  Disminuye
HIO Ka= 101  Acidez

Como sales son importantes los de alcalinos y alcalino - térreos. Se utiliza como
oxidantes y decolorantes (Ej. El agua lavandina).

Halosos: Existe solamente el del cloro HCIO; es inestable, se estabiliza por su sal, que
se obtiene:

2 CIOZ + Nazoz -2 NaClOZ + 02

que en medio acido da HCIO,.
La Ka para este acido es de 102 por lo que podemos decir que no es tan débil como los
hipo - halosos.

Halicos: Existen HCIO3;, HBrOs;, HIOs. Son acidos fuertes de Ka= 102 - 108

En general se obtienen por dismutacidn o desproporcion (auto éxido - reduccion) de
XO:

3X0~ - 2X~ + X053
Las sales XO3" son solubles en agua y el HIO3 es sdlido cristalino.
Per - hélicos:

Existen HCIO, HIO, HslOs { Acidos fuertes (HCIO.)
Acidos débiles (Los peryodicos)

El HCIO4 es el mas fuerte de los acidos inorganicos (Ka=10°). Se lo obtiene destilando
un perclorato con acido sulfurico:

C104_ + stO4_ i HC104_ + HSO4_
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Las sales son poderosos oxidantes. La mayoria de los percloratos son generalmente
solubles menos los de K, Cs, Rb y NH4*. Son importantes las sales de alcalinos y
alcalino térreos.

Los acidos periddicos son débiles, el mas importante es el parayddico, la estructura
ortoperyddico es octaédrica:

O

Ho\‘H/OH

Ho~ ‘I‘\OH
o

Interhalégenos

Son combinaciones entre los haldgenos. Sus moléculas resultan polar a diferencia de las
moléculas de los haldgenos que son no polares. EI mas electronegativo se encuentra con
nimero negativo y el otro positivo. Los mas importantes son:

CIF BrF N=1
CIF3 BrF; N=3
BrFs IFs N=5
BrCl ICI N=1

IBr
IF7» N=7

*Reactivo y altamente inestable

En este cuadro destacamos que la estabilidad decrece con el aumento de n.
Si analizamos las estructuras en el espacio de estas moléculas encontramos distintas
conformaciones anteriormente estudiadas:
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IF3 IFs IF7
bipiramide trigonal octaedro bipirdmide base pentagonal

Nota: Observese en primer lugar que el compuesto heptafluoruro iédico posee uma conformacion muy
inusual presentada por pocos compuestos.

Pseudohal6genos

No existe una definicidn rigurosa para ellos, pero son sustancias que se comportan como
los haldégenos. Sus iones se asemejan a los haluros e hipohalitos.
Ejemplo: (CNy) ciandgeno y N3 azidas.

- moléecula diatémica, gas como Cl,
(CN): - da iones CI" que forma sales insolubles con Ag™.

- CN-como CI- es base de Lewis y actian como ligando.

- En medio alcalino de lo mismo que Cl,:
(CN), + 20H™ —» CN™ + OCN~(cianato) + H,0

Cl, + 20H™ - CI~ + Cl0™ + H,0
Particularidades y usos

FLUOR

Tiene una importancia enorme desde el punto de vista industrial. El freon
(anticongelante), la resina de teflon o el mismo acido fluorhidrico.

F actua atacando a la silice (SiO,) y silicatos. HF - HNO3; mezcla oxidante.
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CLORO

CIO- oxidante, decolorante, desinfectante. Debido a esto los derivados son generalmente
usados en la industria textil, papelera. Asi también es usado en la esterilizacion de agua.

HCIO,, NaClOj; oxidantes. Tienen accion hemolitica sobre los globulos rojos.
Aplicaciones como acidos inorganicos

KCIO3; + S°mezcla muy explosiva. Utilizado en algunas pdlvoras y explosivos.
BROMO

Es un agente en extremo caustico al punto de reaccionar rapidamente con los tejidos
organicos y evitar su regeneracion. Sin embargo sus derivados como algunos bromuros
son usados como sedantes

BrO"y BrOs™ en la industria de la panificacion, en la actualidad esta prohibido su uso.
I0ODO
Importante para el funcionamiento de la glandula tiroides. Se estudia con

P e

Alcohol - 1, - Nal: Alcohol iodado. Uso como germicida en microbiologia. Y la
lodopovidona es el anticeptico domestico mas utilizado

1,Os5: Es el reactivo para reconocer CO en ambientes ya que se forma I, que puede
reconocerse por su color oscuro o en presencia de almidén que da azul.
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OXIGENO - AGUA - GASES NOBLES
OXIGENO
Estado natural - estados alotropicos.
El oxigeno posee tres isotopos:

i 1850 (99,759%)
i 750 (0,037%)
i 18,0 (0,2039%)

Se puede obtener concentrados de 830 por destilacion fraccionada del agua hasta un 97%
de atomos de &;0.

Este is6topo (*30) ha sido muy empleado como trazador en estudios de mecanismos de
reaccion de compuestos oxigenados.

El 1750 posee spin nuclear pero su poca abundancia y la dificultad para detectarlo por
resonancia magnetica nuclear, limitan su uso.

El oxigeno se presenta en dos estados alotrdpicos moleculares: el O2 y el Oz (0zono).

La molécula de O, tiene alta estabilidad ya que su energia de disociacion es elevada:

1,278 A°

O ¢] 02 — O + O AH:117 Kcal/mol

Su estructura de acuerdo a orbitales moleculares (OM) predice correctamente el orden de
unién y su paramagnetismo: c1? o1 ©* 6% 2.

En los orbitales =2 antiligantes se encuentran dos electrones no apareados, responsables
del paramagnetismo de la molécula.

Paramagnetismo: propio de las moléculas, iones o0 atomos que presentan electrones no

apareados. Se manifiesta como atraccion para las lineas de fuerza de un campo magnético
aplicado sobre las sustancias.
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Diamagnetismo: lo presentan la mayoria de las sustancias, pues depende de la presencia
de capas completas de electrones.
Este fendmeno se expresa como repulsion a las fuerzas generadas por un campo magnético.

El oxigeno gaseoso es incoloro, poco soluble en agua. Al estado liquido y sélido es azul
claro (Pep: -183°C Ps: -218,9°C).

El ozono (Os) se puede preparar a partir del O, sometiendo a éste a la accion de una carga
eléctrica o al exponerlo a los rayos ultravioleta.

3

2 0, 2 03 AH:34 Kcal/mol
Debido a que se produce por accién de los rayos f
ultravioleta sobre el oxigeno, se lo encuentra en las capas 02 MM

altas de la atmosfera con una concentracion maxima a 25 _,

Km de altitud. Como el 0zono tiene una intensa banda de ,93 . (.i'o o;‘\ . ,,9%
absorcion centrada alrededor de los 2900 A°, esta capa de , F ‘
0zono actta como un filtro, protegiendo a la tierra de la o§" 53
radiacion ultravioleta emitida por el sol. e | £ -

) 302—">203 /

El Oz en estado gaseoso es de color azul claro; en estado liquido es de color azul y en estado
solido violeta - negro.

Forma mezclas con el O,, una de 25% de 0zono que es estable; otra de 70% de ozono que
es explosiva, lo mismo que el ozono liquido puro.

La estructura del ozono es angular. El &ngulo entre los oxigenos es de 116.8°.
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La union posee un apreciable caracter de doble enlace. Por teoria de la resonancia pueden
formularse las siguientes estructuras:

O 1,278A O

Comparando la actividad de O, y Os, se observa una mayor actividad del O; (mayor poder
oxidante), sobre todo en Y2 &cido.

0, +4H" +4e - 2H,0 E°= +1,229v
0, + 2H,0 + 4e~ —» 4HO~ E° = +0,401v
0, +4H* + 4e~ - 2H,0 E° = +0,815v
0; +2H* +2e” -» 0, + H,0 E%= +2,07v
0; + H,0 +2e” —» 0, +2HO~ E°= +1,24v

En medio 4cido, el poder oxidante del O3 es superado sélo por el F;, el oxigeno atomico,
los radicales HO.
El ozono es algo mas soluble en agua que el oxigeno.

Oxidos
Clasificacion

El oxigeno forma compuestos con practicamente todos los elementos excepto He, Ne y Ar.
Se combina en forma directa con todos los elementos, excepto haldgenos, algunos metales
nobles y gases nobles. La corteza terrestre contiene casi un 50% en peso de oxigeno. Los
compuestos del oxigeno estan presentes practicamente en todos los capitulos de la quimica
inorganica.
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El 4&tomo posee estructura 1s?, 2s?, 2p*, por tanto tenderd a completar su Gltimo nivel con
8 electrones a través de alguno de los siguientes mecanismos:

a) Ganancia de un par de electrones para formar el ion 02,

b) Formacion de 2 enlaces covalentes simples: R - O - R o un enlace doble O C O.

c) adquisicion de un electron y formacién de un enlace simple: H - O

d) Formacion de tres o cuatro uniones covalentes: R,OH"; H3O".

Los compuestos binarios que forman se denominan éxidos. Las propiedades de los mismos
dependen fundamentalmente del tipo de enlace que mantiene el oxigeno con el otro
elemento que varia de esencialmente iGnico a covalente.

Oxidos idnicos

Aparentemente no seria facil la formacion de o0xidos i0nicos porque es considerable la
energia para formar O2:

1
EOz(g) - O(g) AH =59 Kcal/mOI

Oy +2e” - 0y AH =157 Kcal/mol

En total AH= 216 Kcal/mol. A esto hay que sumar la energia necesaria para vaporizar e
ionizar el metal.

Sin embargo se conocen numerosos 0xidos idnicos estables. Esto se debe a la gran energia
reticular que poseen los cristales debido al ién O, pequefio y con doble carga negativa.
A veces la elevada energia reticular permite la formacion de 6xidos con metales en estado
de oxidacion singularmente altos. Ejemplos: MnO,; Ag.0.

Oxidos covalentes

En algunos metales y en los no metales ocurre que la energia reticular no alcanza para
producir la ionizacion completa y las uniones van adquiriendo caracter covalente, el que es
méaximo en los elementos mas electronegativos. Ejemplos: BeO; B,0s; CO,; SO,
También en el caso de los 6xidos covalentes se pueden estabilizar estados de oxidacién
singularmente altos como sucede en el OsO,4; CrOs; SOs; etc.
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Es conveniente realizar una clasificacion de los éxidos de acuerdo a su comportamiento en
agua desde el punto de vista acido — base:

Oxidos basicos

Los iones O provenientes de la disolucion de un éxido idnico no tienen existencia real o
importante en agua porque la reaccion hidrolitica tiene alta constante.

072+ H,0 - 20H" K> 10%

De otra forma, podemos decir que el O2 es una base muy fuerte y la disolucién de un éxido
i6nico produce el aumento de la concentracién de idnes OH".

A estos Oxidos se los considera basicos.

Los 6xidos ionicos insolubles en agua se pueden disolver en un medo acido:

MgO + 2H(,,) > Mg{h, + H0
lo que también esta demostrando su caracter basico.
Oxidos &cidos
Los oxidos covalentes de los no metales poseen en general caracter acido al disolverse en
agua:
SO, + H,0 2 H,S0; = HSO; + H'

SO; + H,0 2 H,S0, = HSO; + H*
Cl,0 + H,0 2 2HCIO 2 2H" + 2Cl10~
Los insolubles podran ser disueltos, entonces en soluciones alcalinas:
Sb,05 + 2HO™ + 5H,0 - 25b(0OH),

Los 6xidos basicos y acidos se combinan entre si para formar sales:

fusion
Nazo +Si02 — Na25i03

Oxidos anfoteros
Estos oxidos de algunos metales como Zn, Al, Sn reaccionan como &cidos frente a las bases
fuertes y como bases frente a acidos fuertes.
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In0 + 2H(,4 - Zn*? + H,0
ZnO + OH™ + H,0 2 Zn(OH)2
Otros 6xidos

Algunos 0xidos son inertes frente a acidos y bases como CO, MnO;, N,O. Cuando el MnO,
reacciona con acidos por ejemplo HCI, la reaccion es redox y no acido - base.

También existen 6xidos no estequiométricos que se forman con metales con nimero de
oxidacion variable. Asi por ejemplo la composicion del 0xido ferroso probablemente no
corresponde nunca a la formula FeO, en realidad estd comprendida entre FeOg 9o FEOg o5 de
acuerdo con el método y las condiciones de la preparacion.

También hay oxidos metélicos mixtos: Al, MgO,; CaTiOs.

Para un elemento dado, los 6xidos formados por el estado de oxidacion mayor sera el mas
acido y luego irdn decreciendo en dicha fuerza. Ejemplo: Cl,O7 (muy acido); Cl,Os > Cl,0s
> Cl,0; o bien CrO (béasico) Cr,03 (anfétero); CrOs (4cido).

lon hidréxido

Existe como tal sélo en los hidroxidos de los elementos mas electropositivos NaOH, KOH,
Mg(OH),, Ca(OH), al disolverse en agua se produce iones HO" hidratados:

LiOH + H,0 - LI}y, + HOG,

En el caso de los hidroxidos anfoteros pueden producirse dos fendmenos distintos segin
se disuelven en medio acido o basico.

Al(OH); + 3H' 2 Al™3 + 3H,0
Al(OH); + OH™ 2 AI(OH);
Ademas el i6n hidrdxido es captado en la hidrolisis de los iones metalicos:
[Al(H;0)6]*3 + H,0 2 [AI(H,0)5(0H)]*2 + H30%
Al*3 + H,0 2 AI(OH)*2 + H*
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Uniones del oxigeno - NUmero de coordinacién

Coordinacion Dos: Este es el nimero de coordinacién normal del oxigeno y forma dos
uniones simples covalentes como el agua, éteres, alcoholes, etc.

El angulo de union X - O - X es mas cercano al tetraédrico que a 90° (que seria el angulo
si utilizara dos orbitales p puros para la union), lo que hace suponer la existencia de un
hibridacion sp?, aunque no queda con ello totalmente explicado el fenémeno pero de todas
maneras los dos pares de electrones no utilizados quedarian en orbitales hibridos dirigidos.

O @)
113\ (/ 1110
/ Cl Hs \ CHs

Cl

Coordinacion tres: Estos tipos de compuestos son los iones.

Oxonio como H30"; R2OH*; ROH:". Esto es consecuencia de la capacidad dadora de los
compuestos R;0, de los cuales el tipo mas frecuente es H,O. También debemos suponer
un predominio de la hibridacion sp®.

Enlace multiple: Posee marcada tendencia a formar enlace doble. Pueden ser de tipo p™-
p™ como en CO, CO,, N0, &cidos carboxilicos, NO, NO,, NOs'.

Compuestos del oxigeno:

Ya se han visto muchos compuestos del oxigeno y otros se desarrollaran en capitulos
siguientes. No obstante veremos algunos importantes o distintos.

El cation dioxigenilo:

Es posible que el O, pierda un electron para transformarse en O,* (cation dioxigenilo). El
potencial de ionizacion es de 12,1 v. S6lo podra formarse frente a un compuesto o i6n con
afinidad electrdnica suficientemente grande. Por ejemplo el PtFs para formar O,PtFs donde

se pueda suponer una formula O,*[PtFs]". La distancia O - O en el cation dioxigenilo es
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1,12 A° valor menor que la unién O - O en el O, porque pierde un electron de un orbital
antiligante y el orden de union pasa a 2,5.

El O,PtFs es un solido anaranjado que sublima a 100°C al vacio y es hidrolizado por el
agua.

Fluoruros del oxigeno

Por ser el Flior més electronegativo que el oxigeno, corresponde hablar de fluoruros y no
de oxidos.

Asi tienen existencia algunos fluoruros de formula. OF;; OzF;; OsF2; O4F.

El difluoruro de oxigeno, OF: se puede obtener pasando réapidamente una corriente de F
a través de una solucion de NaOH al 2%, o por hidrélisis acuosa de HF - KF. Es poco
reactivo. Produce explosiones por descarga eléctricas o en mezclas de Cl,, Bry, y I, a
temperaturas ambiente.

Libera los restantes haldgenos de sus acidos o sales no oxigenadas.
OF; + 4HX ) — 2X; + 2HF + H,0

El difluoruro de dioxigenilo, Oz F», es un liquido de color rojo, que se obtiene por accion
de una descarga sobre una mezcla de fluor y oxigeno a bajas temperaturas. Este producto
congela a -160°C, dando un sélido de color naranja, sin embargo por encima de los -95°C
experimenta una descomposicion térmica que impide la determinacién de un punto de
ebullicion.

Las estructuras de estos 0xidos son aproximadamente:

O 140.5 pm
A0
F

F

O2F2
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AGUA
Es el compuesto mas frecuente de los que contienen oxigeno.
La estructura de la molécula es angular.

104.5°

Cada enlace es covalente polar presentando la molécula un marcado momento dipolar con
una zona correspondiente a los hidrégenos positiva y una zona negativa que es la
correspondiente al oxigeno.

o+ dipolo

207~

o+ At A-

La atraccion entre la parte positiva de una molécula y la parte negativa de la otra da lugar
a la asociacion de las moléculas de agua tanto en el estado liquido como en el sélido.

H
H H
o zonas o= S+

"\ parcialmente
», positivas o nfH o

H Puente de hidrogeno

S - S+

zona de electrones
no compartidos
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Estructura del hielo

Se pueden obtener distintos tipos de estructura (por lo menos VII) segun los valores de
presion y temperatura.

Enel hielo I, I1, I11 cada &tomo de oxigeno esta rodeado tetraédricamente por otros 4 &tomos
de oxigeno.
o, S
-2 i Hielo VII
\ W~ 1€¢10
o < % _’/
/# o/ Y = Hielo
2 =
Q @ 2
N L \. ) O
.\/’ - 4 ﬁ
&l
s
2
wn s
0} (
-
A Hielo I
e “R

En el hielo I la longitud de
enlace O — O esde 2,76A°y ~

constituye una estructura abierta Temperatura (sin escala)
que le confiere una densidad

pequefia al hielo I.

Agua gaseosa

Entre cada dos atomos de oxigeno se coloca un &tomo de hidrégeno, de manera tal que
cada atomo de O tiene dos hidrogeno unidos a una distancia de aproximadamente 1A°y
dos de hidrégeno a una distancia mayo

Solo a temperaturas bajas (-183°C) cada molécula de
agua llega a formar por completo los cuatro enlaces
por puente de hidrdégeno que es capaz de presentar.

A medida que la temperatura aumenta, se forman
asociaciones en que una molécula solo queda unida a las
demas por dos o tres de este tipo, con lo que la estructura
llega a ser algo desordenada. Esta tendencia continla a
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la temperatura de fusion y a temperatura mas alta, hasta que por fin tiene lugar la completa
ruptura de la estructura por puentes de H; llegando a la fase de vapor con moléculas
individuales.

Estructura del agua liquida:

A 0°C en fase liquida el agua mantiene en gran parte la estructura abierta del hielo, pero a
medida que se eleva la temperatura y se rompen los enlaces de hidrogeno, aparece una
tendencia hacia la formacion de estructuras compactas de maxima densidad.

A 3,98°C como consecuencia de un cambio en el equilibrio de estas dos estructuras se
obtiene la maxima densidad.

Al aumentar la temperatura la estructura se va haciendo menos compacta con perdida
gradual de uniones hidrogeno. A 40°C existen aun mas del doble de las uniones de H,
posibles. Recién podemos confirmar que a 100°C se produce ruptura de la casi totalidad
de enlaces hidrogeno para constituirse en fase vapor.

Punto
Py LR Rt Wl P critico
|
Liquido i
E .
= Solido Punto de Punto de
B fusion ebullicion
Z 81130 R
&
! i Vapor
P, 0.00603 f----mnnnnneemeni g
Punto i
triple
Tf rl ch Tt
0.00 0.01 100.0 374

Temperatura, °C
e —

Propiedades fisicas

La diferencias que presentan estas propiedades para el agua respecto a los restantes
compuestos hidrogenados del grupo VI (H,S; H.Se; H,Te) tienen su explicacién en la
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asociacion molecular del agua por uniones hidrogeno. Asi se observan valores mayores a
los esperados para:

i Punto de ebullicion

w* Punto de fusion

w Calor de vaporizacion
w Tensidn superficial

we Calor de fusion, etc.

Propiedades quimicas

Las propiedades acido - base ya han sido descritas ampliamente.

Nos referimos ahora a sus posibilidades oxidantes y reductoras; y para ello veamos los
potenciales respectivos.

H*(10"M) + e~ — 1H, E° = —0,41v
H,0 + e~ — 1H, + HO™ EC = —0,828v
10, + 2H*(1M) + 2e~ — H,0 EC =1,229v
10, + 2H*(107"M) + 2e~ — H,0 EC = 0,815v
30, + H,0 +2e” — 20H™ (1IM)  E° =0,401v
Si le damos una interpretacion practica a estos valores podemos decir:

Agentes reductores con potenciales menores de -0,414v podran reducir al agua (para liberar
hidrégeno) pero para reducir al agua en soluciones alcalinas ((HO)= 1M) tendran que
poseer valores menores de -0,828 v.

Por otra parte la oxidacion del agua serd mas facil en soluciones alcalinas (liberacion de
oxigeno). Asi agentes oxidantes con potenciales mayores que 0,401v podran liberar
oxigeno de soluciones alcalinas ([HO]= 1M).
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En agua pura ([H"]= 1M) los agentes oxidantes tendran que tener potencial mayor que
1,229v.

Tipos de agua incorporadas a compuestos inorganicos:

w Agua de composicion: Aungue el término no es quizas el adecuado, es la que forma
parte de los hidroxidos y sales basicas. Ejemplos: Ca(HO),; BiNO3;OH; HONO:..

Puede separarse por calentamiento.

g
2Fe(OH)3; — Fe,03 + 3H,0
i» Agua de coordinacién: Es la que se encuentra asociada en proporcion
estequiometria con los cationes. Es discutible si la union es de tipo coordinativa,

como los complejos de coordinacién.

w Agua ligada al anion: Se observa en algunos cristales, sobre todo en sulfuros
hidratados. Se producira union puente de hidrogeno entre el H,O y el anion.

Ejemplo: CuSO,. 5H,0

S s H H &L
o~ 1 0 7 0~ ] "o
H 0o _H VM 0 M
H —\() ~a (,_lu.’/() ~H H— ”,;\‘C] - (- ~H
/' T _ 2 -
R (i ~n B9 ] "0y
H | H ~H Y H
S ", 'y

L. =0 7R 0~ | o

') i
G T H H 0

Al calentar la sal se puede establecer que la eliminacion de las moléculas de agua se
produce en el siguiente orden: Primero las moléculas coordinadas al catién vy
posteriormente a mayor temperatura la molécula ligada al anion.
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i Agua reticular: se encuentra en proporciones estequiométricas y ocupa posiciones
definidas en la red cristalina pero no esta asociada con ningun cation ni anion.

Esto se presenta en cristales donde el cation y el anion no presentan tendencia a atraer
moléculas de agua. Ejemplo: BaCl,.2H,0; CoBr3.3H,0.

PEROXIDO DE HIDROGENO: H20:

El peroxido de hidrogeno es un liquido incoloro (PEb: 152,1°C; PF: -0,41°C). Se parece al
agua en muchas de sus propiedades fisicas e incluso estd méas fuertemente asociado
mediante enlace de hidrégeno, con una densidad a O°C de 1,4694. Posee una alta constante
dieléctrica (93,7) que aumenta al disminuir su concentracion en solucion acuosa hasta un
maximo de 120 para 65% de riqueza, constituye por tanto un excelente solvente
electrolitico pero su estabilidad esta limitada por su fuerte naturaleza oxidante y su facil
descomposicion en presencia de trozos de nucleos iones de metales pesados de acuerdo
con la ecuacion:

1cal= 4,184 Julios (j)
AH= -23.6 Kcal/ml

La molécula H,O, posee una estructura pesada tipo cadena.

El enlace O - O coincide en su longitud con un enlace simple.

111.5°

Estado gas Estado solido
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Obtencion:
Existen dos métodos para la produccién de perdxido de hidrdégeno en gran escala. Una es
la autooxidacion de un antraquinol, como el 2 - etilantraquinona

02 H>0;
OH 0
I | I CH>CH3 I ‘ | CH2CH3
OH 0
H>

La antraquinona se reduce con gas H; obtenido del cracking del butano y un catalizador de
Pd. El H,0O, se extrae de la solucién organica empleando columnas de contracorriente,
obteniendose solucién acuosa al 20% en peso de H,O,. Este proceso consume solo Oz, H;
y H,O como materias primas.

El método méas caro y més antiguo es el de la oxidacion electrolitica del &cido sulfurico o
de soluciones de acido sulfurico - sulfato de amonio para formar acido peroxodisulfurico
que luego se hidroliza hasta que se obtiene H,0..

2HSO; — HO3S— 0 — 0 — SO3H + 2e”
H,S,0; + H,0 — H,SO; + H,S0, (rapida)
H,S05; + H,0 — H,S04, + H,0, (lenta)
H,SO; = Acido Peroxomonosulftrico
Por destilacion fraccionada puede obtenerse a continuacion H,O, del 90 a 98%
Propiedades quimicas.

Su disociacion en soluciones diluidas es méas intensa que la del agua:
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H,0, — HO; + Ht* K=1,5.10"12

Por tanto en soluciones &cidas predomina H,O, y en alcalinas HO, (dioxihidroxilo).
Puede actuar tanto como oxidante o reductor, segun las ecuaciones siguientes:

1. H,0, +2H* +2e”~ — 2H,0 E°=1,77v
2. H,0, — 2H" + 2e” E® = —0,68v
3. HO; + H,0 +2e~ — 3HO~ E®=0,87v

Las oxidaciones en medio acido son mas lentas que en medio alcalino, a pesar de que el
potencial es mayor en medio acido. Las reacciones 1) y 3) indican su capacidad como
oxidantes y la 2) su accién como agente reductor. Sélo frente a oxidantes muy fuertes
como el H,O4 actua como reductor. En la mayoria de los casos actua como oxidante.

Una medida de la concentracion del agua oxigenada es expresar la misma en
volumenes: “es el volumen en litros, CNPT, de O- que se libera a partir de un litro
de H202, segun la ecuacién que sigue:

Hzoz s Hzo + 1/202

Otros peroxidos

Los perdxidos idnicos donde se puede considerar la presencia de O se forman con los
metales alcalinos y con Ca, Sr, y Ba. El peroxido de sodio (Na,O,) se forma por
oxidacion directa del sodio con oxigeno en dos etapas. El peréxido de Bario se forma por
accion del aire en O, sobre BaO. Esta reaccion es lenta a temperaturas menores de 500°C
y como el BaO, se descompone por encima de 600°C, el intervalo adecuado es entre 500
y 600°C. Este perdxido se ha utilizado para preparar soluciones diluidas de H,0,,
haciéndolo reaccionar con H,SO, diluido.

Todos los perdxidos idnicos reaccionan con el agua o acidos diluidos para dar H,0..
También se comportan como agentes oxidantes poderosos. Asi, los productos organicos
son convertidos en carbonatos, aln a temperaturas moderadas.

Frente a algunos oxidantes fuertes, como H4O4", pueden actuar como reductor.
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Superoxidos

Algunos pocos metales (K, Rb, Ca) pueden reaccionar con el oxigeno para formar solidos
cristalinos de color naranja de formula MO,. Presentan paramagnetismo debido a que cada
dos 4&tomos de oxigeno hay un electron desapareado lo que supone la existencia de iones
O. Las formulas reactivas serian KO,; RbO2; CsO2. Son agentes oxidantes poderosos.
Con el agua reaccionan vigorosamente.

20; + H,0 — 0, + HO; + HO™
2HO; — 2HO™ + 0,
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Elemento  Configuracién Potencial de Energia de Volumen %
de capa o promocién ns?np®: en la
exterior 1ONIZACION EV. "2 np3(n+1)st ev atmdsfera

He 152 PN I — 5,24 x 10
Ne 25%2p°® 21,56 16,6 1,82 x 103
Ar 3s%3p° 15,76 11,5 0,934

Kr 4s%4pb 14,00 9,9 1,14 x 103
Xe 5s%5pb 12,13 8,3 8,7 x 10®
Rn 6s%6p° 10,75 6,8 0 -

Excepto el He(1s?), todos los gases nobles poseen la Gltima capa con ocho electrones
(nsnp®). Esta estructura electrénica es de maxima estabilidad, lo que explica la casi nula
reactividad de todos ellos. Los potenciales de ionizacion son muy elevados, decreciendo
del

He al Rn lo que indica que la actividad quimica aumenta con el niUmero atomico.
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2 He "Ne “Ar ¥Kr *Xe ®Rn
4,00 20,18 39,95 83,80 131,29 (222)
Helio Neoén Argon Cripton Xenon Radon
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Esto estd demostrado ya que recién el Kr comienza a tener actividad quimica, con la
limitacion inherente a su radioactividad.

Son todos gases a temperaturas ambiente con puntos de ebullicion muy bajos que
aumentan del He al Rn, de igual manera que lo hacen los calores de vaporizacion.

Estado natural

Obtencidn - aplicaciones:

Se encuentran en la atmdsfera en proporciones relativamente pequefias (0,95%). De ellos
Ar tiene el 0,93% y su gran abundancia frente a los otros se justifica por la existencia del
is6topo “°K en la naturaleza que da:

40
184T

40

El Rn es el menos abundante: 5.10"%2%. Son todos isétopos radioactivos.

p- 2oCa

El He también se encuentra en algunos hidrocarburos gaseosos en EEUU y ocluido en
ciertos minerales radiactivos que emiten particulas alfa.

a+ 2e- — He
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Los electrones necesarios provienen de la oxidacion del metal.
M° — M*2 + 2e”

El He, Ne, Ar, Kr, Xe, pueden obtenerse en el comercio como productos de
fraccionamientos del aire liquido.
Aplicaciones:

Helio:

-Reemplaza al N, en los usos de busos ya que es menos soluble que nitrogeno en sangre.
- En el llenado de dirigibles reemplaza al hidrégeno ya que no es inflamable.

- Para el llenado de tubos Geiper. Fabricacion de laseres.

Neon:

- Para rellenar tubos de descarga (color anaranjado).

- Para rellenar tubos mezclados con mercurio (color azul).
Argon:

- Para llenar ldmparas eléctricas, valvulas de radio, Gelper, etc.
- Para producir atmosfera inerte.

Kriptén:
- Para rellenar lamparas de flash de fotografia.

Radon:
- Como fuente de particulas alfa en el tratamiento del cancer.

Propiedades quimicas
Quimica del Xendn:

Es muy reciente el estudio de reacciones y compuestos donde participan gases nobles.
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Particularmente lo estudiado se circunscribe a la quimica del Xenon, y lo poco que se
conoce sobre el Kriptén y el Raddn indica un comportamiento similar.

La comparacion del potencial de ionizacion de la molécula de O, y del Xe (12,1 e.v),
practicamente iguales, hizo pensar que podria reaccionar con los mismos elementos que el
cation O,". Asi se obtuvo un solido rojo, cristalino del Xe con el Pt Fg, que se puede escribir
como Xe*(PtFs) pero que hoy se sabe que es de naturaleza mas compleja.

El Xe se combina directamente solo con el fluor, y utiliza estados de oxidacion I, 1V, VI,
aungue indirectamente se une a otros elementos y puede llegar a utilizar hasta estado de
oxidacion VIII.

El difluoruro de xenon (XeF2): se puede obtener por reaccion directa del Xe y el F;
calentandose en un tubo de niquel a 400°C.

El tetrafluoruro de xenon (XeFs): es el mas facil de preparar de los tres. Se calienta
durante varias horas una mezcla de Xe y el F,, en la proporcion de 1:5 en un recipiente de
niquel a 400°C y a presion de 6 atmosferas.

El hexafluoruro de xenon (XeFe): es dificil de preparar. Requiere una relacion F,/Xe de
alrededor de 20, presion de 50 atm. y 200 - 250°C para obtener una conversion de 95%.

Los tres fluoruros son solidos cristalinos incoloros, estables, que se pueden conservar bien,
Secos y puros, en recipientes de niquel. El XeFg es muy reactivo incluso con el cuarzo:

2XeF + Si0, — 2XeOF, + SiF,

XeOF;: oxifluoruro de xenon.
También actia como receptor de F-, al reaccionar con fluoruros alcalinos para dar
heptaoctofluoruros:

XeFg + RbF — RbXeF,; (Heptafluoroxenato de Rb)
2RbXeF, — XeF¢ + Rb,XeFg (Octofluorxenato de Rb)

Los octofluorxenatos de Rb y Cs son los compuestos mas estables de Xenon que se
conocen.
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Quimica en solucién acuosa

Compuestos oxigenados:

El XeF,, en solucion acuosa alcalina se hidroliza rapidamente:
XeF, + 2HO~ — Xe + 10, + 2F~ + H,0

En medio &cido se disuelve dando soluciones de olor picante y oxidantes fuertes.
Tanto el XeF, como el XeFs se hidrolizan totalmente en agua dando XeQs sin disociar:

3XeF, + 6H,0 — XeO0; + 2Xe + 30, + 12HF
XeFg + 3H,0 — XeO3; + 6HF

Las soluciones acuosas de XeO3 no conducen la corriente eléctrica (no se disocia).
Si se evapora el solvente se puede obtener el XeO3 sélido, que es explosivo poderoso.
En soluciones alcalinas fuertes, la especie predominante es HXeOy'.

HXeO; = XeO3; + HO” K=7.10"*

La especie que se desproporciona lentamente para producir XeV!''y Xe.
2HXeO; + 2HO~ — XeOz* + Xe™ + 0, + 2H,0

Las soluciones de perxenatos (XeOg*) son oxidantes fuertes.
Quimica de otros gases nobles:

Se conoce un fluoruro de Cripton (KrF,). Es un solido cristalino blanco, sublimable, por
debajo de cero grado. Es un agente fluorurante muy activo.

Del raddn se ha descripto un fluoruro del que no se conoce la composicién debido a que la

energia liberada por su descomposicion radioactiva impide conocer una estabilidad y
reactividad propias.
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ELEMENTOS DE TRANSICION - PRIMERA SERIE

TITANIO

El titanio recibio su nombre de los titanes, primeros hijos de la Tierra segun la mitologia.
Después de haber sido identificado como elemento en 1791, se tardaron 119 afios en
aislarlo en forma de metal. La razon de esta dificultad es que el titanio se combina
avidamente con el nitrégeno, carbono, oxigeno y con casi todos los demas elementos.

-Estado natural:

El titanio es el cuarto de los elementos metélicos en orden de abundancia y tiene tal
resistencia mecanica y ligereza que podria permitir economizar cantidades enormes de peso
y combustible en los vehiculos.

El mineral méas importante del titanio es la ilmenita (FeTiOs), un mineral negro brillante
gue es un componente del granito.

Otros minerales importantes que lo contienen son: perovskita (CaTiOs)
Rutilo (TiO.)
-Estado de oxidacion:

El titanio tiene configuracion de valencia: 4s? 3d? y sus estados de oxidacion posibles: -1,
0, I, 11, 1V, siendo los mas estables 111y V.

Se cumple que el mayor estado es igual al nimero de electrones de valencia.
‘“el mas estable es el IV”.
- Electropositividad:

El titanio es bastante electropositivo, siendo atacado por los acidos, con los que produce
reacciones como la siguiente:

2Ti% + 3H2S04 » 2Ti**+3S04%+3H>
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La presencia del H; reductor evita que pase a Ti (IV).
-Metalurgia:

Los métodos metallrgicos habituales no dan resultado cuando se aplican a titanio; si se
intenta la reduccion con carbono se forma un carburo estable e inerte; el intento de
reduccion del 6xido mediante metales activos conduce a la formacion de mezclas de
Oxidos y compuestos intermetélicos; la calefaccion del 6xido con hidrogeno conduce a
la formacion de un hidruro intersticial.

Método de Kroll: se basa en la transformacién del titanio contenido en el mineral en
tetracloruro de titanio, el que luego se lo puede reducir. Para ello se trata el mineral con
carbono en una atmosfera de cloro:

TiO2+2Cl+C > TiCls + CO2
=

2 FeTiOs+7Cl2+3C » 2TiCls+2FeCls + 3 CO:
%)

posteriormente:
TiCls (9) + 2M@° (s) _enatm deAr . Ti%(s) + 2 MgCl: (1)
800°C

- Caracteristicas del metal:

Titanio es un metal duro, refractario (alto punto de fusion y de ebullicion), buen conductor
del calor y la electricidad. Resistente a la corrosion. Después del platino es el metal que
posee maxima resistencia a la corrosion por el agua de mar. Tiene el 57% de la densidad
del acero y mayor resistencia mecanica.

- Quimica del estado de oxidacidon mas estable:

En solucidon acuosa o en presencia de oxigeno, todos los estados de oxidacion terminan
oxidandose a Ti (IV). Es el estado mas estable.

Los cuatro primeros potenciales de ionizacion son muy altos por lo que no se encuentra
como Ti*", sino en uniones covalentes.
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- Compuestos oxigenados:
El més importante es el TiO> rutilo. Es bastante inerte y anfotero.

1) La reaccion con acido sulfurico es lenta:

TiO2 + H2SO4 > TiOSO4 + H20

En solucion existe el i6n titanilo TiO?" y no Ti*
El ion titanilo se reconoce con H202, da un compuesto de color naranja.
2) Con bases:

TiO; + 2NaOH ——— Na.TiOs+ H,0

Las sales de Ti (IV) en medio alcalino parecen precipitar TiO, hidratado.

No se conoce Ti (OH)4, lo que demuestra el caracter no metalico de este estado.
Halogenuros:

De acuerdo al comportamiento no metélico, los halogenuros son covalentes y con
posibilidad de hidrdlisis. EI méas conocido es el TiCls; se comporta como acido de Lewis
formando (TiCls)?" 0 aductos con bases de Lewis.

TiCls + HLO — TIOCI; + 2 HCI (hidrolisis parcial).
TiCls+2H20 — > TiO2. n H20 + 4 HCI (hidrolisis total)
- Estado de oxidacion 111:

El estado de oxidacion 111 es mas metalico que el 1V, segun las propiedades generales. En
efecto, en medio alcalino se obtiene Ti (OH)s que no es anfotero.

Se obtienen sales de Ti (111) atacando Ti° con H,SO, o reduciendo Ti (V). Por ejemplo:
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Tio?* con Zn en ¥ acido:

TiIO*+2H" ———»  Ti"®+ H)O

Los compuestos de Ti (111) son reductores suaves y deben aislarse del aire que lo oxida con
el tiempo.

El caracter metalico se observa en medio acuoso donde existe el complejo:
[Ti (H20)s ]** (violeta) y la sal [Ti (H20)s ]Cls.

En medio acuoso Ti (I11) por el oxigeno del aire pasa a Tl (V).

Los otros estados son fuertes reductores y pasan a Ti (I11) y Ti (IV).

Tanto Ti (I11) como Ti (IV) tienen coordinacion octaedrica.

-Aplicacion:

La mayor parte del titanio producido hasta ahora se ha utilizado para la construccion de
piezas de motores de propulsion a chorro y en construccion aerondutica, por su elevada
resistencia a la corrosion y su gran resistencia mecanica en relacion con el peso, lo hacen
recomendable para la construccion de trenes, automoviles, camiones y bicicletas. Se
utilizan en las instalaciones quimicas porgue resiste a todos los acidos inorganicos, incluso
al cloro seco.

El rutilo (TiO.) se utiliza como pigmento blanco en pinturas.
VANADIO

El vanadio no significa mucho para la mayoria de la gente, sin embargo el acero el vanadio
es la aleacion del hierro mas resistente entre las que se conocen y tiene una gran demanda
en la fabricacién de partes para automaviles y camiones.

- Estado natural:

Existe muy diseminado en unos 60 minerales, de los que se destacan:
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Pbs(VO4)3Cl Vanaditina K(UO2)VOs 3/2 H20O Carnotita
Estados de oxidacion:

El vanadio tiene configuracion de valencia 4s> 3d® y sus estados de oxidacion posibles
son: - 1,0, I, I, 11, 1V, V, siendo los mas estables 111, IV, V.

Se cumple que el mayor estado es igual a la suma de los electrones s y d.
“el mas estable es el IV”
- Electropositividad:

Es menos electropositivo que Ti°. Se disuelve en acido sulflrico, nitrito, agua regia. En
trozos grandes es resistente al ataque. Es resistente a la corrosion y tiene punto de fusion
elevado. Forma carburos intersticiales y no estequiométricos que elevan el P.F.

- Metalurgia:

Tampoco se puede utilizar reduccidn directa con carburos por su alta reactividad a altas
temperaturas para dar carburos, nitruros, etc.

- Quimica del estado mas estable (1V): d?

En solucidn el vanadio (1V) es mas estable ya que el vanadio (V) se reduce con reductores
suaves.

Ejemplo: VO2* + SOs=——» VO + SO4*
VO?% oxovanadio o vanadilo (1V)

A su vez las soluciones de vanadio (l11) se oxidan lentamente a Vanadio (IV) por el
oxigeno del aire.

También, debido a los altos potenciales de ionizacion, no se encuentra como ién V** en
solucion.

- Compuestos oxigenados:

Existe VO solido de color azul oscuro. Es anfotero, igual que TiO..
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VO2 + H SOy —>  VOSO4 + H2O  (i6n vanadilo (1V))

VO; + 4 NaOH »NasVOs + 2 H2O (vanadato (1V))

Tampoco se conoce V(OH)s como en el caso del titanio (1V).
Halogenuros:
Forma halogenuros covalentes, que se hidrolizan. Es decir que el vanadio (IV) actia como

un no metal.

VCly + HLO —— VOCI;+ 2 HCI
Liquido Cloruro de
oleoso vanadilo

- Quimica del estado (V): d°
Es estable en solucion acuosa, pero menos que el V.
Las especies existentes dependen del pH.

El comportamiento también es no metéalico, como corresponde a un estado de oxidacion
mayor.

Existe V20s, poco soluble, con caracter anfotero.

V205 + HSOs —> (V02)2S0O4 + H20 (vanadilo V)
V20s5+ 6 NaHO — > 2 Na3VOyq + 3 H20 (vanadato V)

Las especies, en solucion alcalina o &cida, no son tan sencillas, sino que existen diferentes
equilibrios:
En medio alcalino:

2VO3 +2HO — V04 + H,0

V0% +2HO — »  2VO4* + H0
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TodoelloapH =10

En cambio a pH menor a 6,8 existen varias especies como H2V1002* y HV1002s™,
V10028% recién a pH muy &cido: VO,*.

- Estado de oxidacion (I11): d?
Se oxida con el oxigeno del aire.
Existe el V203 que en medio alcalino da V(OH)s, en acidos da V3*,

Esto demuestra que es mas basico que VO: y V20s. Esto justifica la variacion del caracter
metalico.

El cation existe en solucién acuosa como [ V(H20)s]** con indice 6.
- Aplicaciones:

- Como metal, en aleaciones con hierro, llamada ferrovanadio, da ductilidad y resistencia
al choque. También se fabrican aceros al vanadio.

- EI V205 se utiliza como catalizador, sobre todo en la obtencion de &cido sulfarico.
CROMO

Estado natural

FeCr,04 Cromita donde Cr(lI11) ocupa huecos octaedricos y Fe(ll) tetraédricos

Propiedades generales del metal

Es un metal blanco, duro, brillante y fragil que funde a 1.890°C. Es extremadamente
resistente a la corrosion (aceros inoxidables). Es electropositivo y se ataca por acidos
inorganicos no oxidantes, como HCI y H,SO..

Estados de oxidacion
4st 3d°
Existen: -II, -1, 0, I, I, 111, IV, V, VI . El VI es suma de electrones s + d
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La estabilidad del estado VI es menor que V (V1) y Ti (IV), o sea es mas oxidante. Los
estados V y IV son también mas inestables porque se reducen al estado I11. La estabilidad
que adquiere el estado 111 se puede explicar porque cada electrdén ocupa un nivel t2g y esta
configuracion tiene una estabilidad adicional (como nivel semillero).

t29

Los estados bajos son reductores enérgicos, ya que se oxidan a Cr3* . La coordinacion del
estado I11 es 6 y en algunos casos 4 y otras mas raras 8 0 7.

Metalurgia
Si no se lo requiere puro:

FeCr,0, + 4C O Fe® + Cr® + 4CO
ferrocromo

Si se necesita puro:
FeCrO, + 4 NaOH __fusion , 2 Na,CrO4 + Fe(OH);
Na,CO3; alcalina l

H*
Nazcr207

Na,Cr,O+ 2 C —reducciony, Cr,0; + Na,CO3 + CO

Cr,03 + 2 Al alumniotermia  AlLO; + 2 Cr°
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Quimica del estado (111) (d®)

Para sus soluciones acuosas el Cr (111) es el més estable y con mayor caracter metalico. Da
una cantidad grande de complejos.

Oxido de cromo (111): sélido, verde, se obtiene:
(N H4)2Cf207—> N, + Cr,0O3 +4H,0
]

En medio alcalino las sales de Cr(lll) precipitan Cr(OH); lo que demuestra el caracter
metalico.

El Cr,05 es anfotero: [ Cr(H.0)6]**

/
k “Cromitos” [Cr(H,0),(OH),J*

n=6,1, 4

CI’zOg

Halogenuros: Existen CrF; CrCls, CrBr; y formas hidratadas.

En solucion no hidrolizan (caracter metalico), y dan los halogenuros acuocomplejos
CrCl; + 6 H.O———— [Cr(H20)¢] Cls

tiene isomeria de hidratacion.

Complejos de cromo (l11): Existen muchos, tanto puros (hidroxoacuo) como mixtos
(halégenoauo, aminoacuo)

[CrXe]* X=F,CI, Br, SCN-, CN-

[ Cr(H20)e)** [ Cr(OH)e)*
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En los complejos del cromo se han visto todos los tipos de isomerias existentes.
Quimica del estado (VI):

Presenta caracteristicas no metalicas. No existe el Cré*, sino que son enlaces covalentes.
La estabilidad es menor que para el estado 11, ya que todos los compuestos de Cr(V1) son
oxidantes enérgicos.

Oxidos y Oxoaniones:

El 6xido es CrOs, que en solucion es acido. Algunos interpretan la formacion de:
CrO; + HL O —— H,CrO,

Es muy soluble y por calentamiento da Cr,03

La quimica de los oxoaniones no es tan extensa como para vanadio. Las dos especies
realmente importantes son:

2Cro#% + 2H' m/&/——— Cr,0+ + H,0
amarillo naranja

El cromato es tetraédrico, el dicromato son dos grupos piramidales Cr,O3 unidos por puente
oxigeno

@) @)

N

O—Cr/mo\ Cr——0
e AN
0 0

Por lo general CrO4* da sales insolubles (menos com el grupo 1) y Cr,O-* sales solubles.
Ambos son oxidantes:
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Cr,0/# + 14H" + 6e—> 2Cr¥* +7H,0

CrOs* + 4H,0 + 3e — > Cr(OH);50H
Sales de cromilo
Existen varias sales de cromilo

CrO3 + 2 HClg anhidro———— CrO.Cl; + H,0O
liquido rojo de bajo P.Eb.

K2CrO4+ 4 NaCl + 3 H,SO4(anhidro) — 2CrO,Cl, + K;SO4 + 2 Na;SO,4 + 3 H,0
Aplicaciones:

e Metal: Acero inoxidables. Deposito eletrolitico sobre superficies para evitar la
corrosion (cromados). Aleaciones anticorrosivas.

e (NH4)Cr,0; —Cr,03 + N2 + 4 H,0 obtencion de nitroégeno en laboratorio
e Dicromato y cromato como agentes oxidantes

o K,Cr,07+ H,SO, (mezcla sulfocromica) desengrasante para limpiar material de vidrio

MANGANESO

Estado natural: Es relativamente abundante 0,085%. Se lo encuentra como MnO,
(pirolusita), MnCOj3 (rodocrosita)

Propiedades generales: 4s23d°

Existen todos los estados de oxidacidn posibles de acuerdo a su configuracion:

I, 11, 11, 1V, V, VI, VII. También se alcanza el maximo estado que coincide con la suma
de s+ d de valencia.
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El estado mas estable en solucidn es el 11+, ya que para manganeso sigue la tendencia de
la disminucion de estabilidad de estados superiores. Los estados VI, V, IV y Il son
intermedios de la reduccién de Mn(VII) a Mn(l1) y entre los intermedios el mas estable
esel IV.

Aqui se pueden sacar mejores conclusiones de la configuracion. Los compuestos de Mn en
estado de oxidacion alto son fuertes oxidantes.

Metal:_El metal es bastante electropositivo. Se disuelve en acidos minerales no oxidantes.
En sus propiedades fisicas y quimicas se asemeja al Fe. Con los no metales es reactivo a
temperaturas elevadas. Ej.: MnCl,, MnF,, MnF3, Mn3;N,. Forma facilmente aleaciones.

Metalurgia: Por aluminiotermia
3MnO; + 4AI° ——» 2 Al,O3 + 3 Mn°
O
Quimica del estado Il (mas estable)

Se puede ver que es el més estable por los potenciales de reduccion:

MnOy Mn®*_ 15v Mn2* 51,18v Mn®

D ——

| \

1.5v

Por lo tanto en soluciones 4cidas o neutras existe [Mn(H,0)¢]?* dificilmente oxidable. Sin
embargo en medio alcalino o reacciones solidas se oxida a MnO,

Ejemplo:
MnCl, KOH MnO, _— , MnO4* » MnO,
(sélido) KNO3 con acético

fusion alcalina
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El Mn(OH), es basico. Mn(Il) forma un gran nimero de sales solubles, excepto: PO,*,
CO;%, S%, Se?, Te*

Complejos de Mn (I1). d®

Forma complejos menos estables que Fe?* y Cu?*, debido a que no tiene energia de
estabilizacion por campo cristalino

(N

- ¢

t29

E=3(-2/5 Ag) + 2(3/5 Ao)=0
Los de spin bajos son escasos

Por ejemplo no existen los aminocomplejos en solucion, solamente con NH3 liquido puede
obtenerse [Mn(NHs)s]?* Si bien existen los [Mn(SCN)e ]*, [Mn(CN)g]* y mixtos, son
inestables los halocomplejos.

Los de indice de coordinacion 4 no son estables en solucidn acuosa, sino en estado sélido.
Son muy coloreados (amarillo-verdoso) a diferencias de los tenues rosados de los
octaédricos.

Quimica del Mn(1V):
Es muy limitada. Son pocos los compuestos estables: MnO,, MNnCl, Mn(SQO,);
El MnO; se reduce con facilidad:

MnO; + 2 HCl —— MnCl; + Cl; + 2 H,0
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Se comporta mas como acido, ya que a altas temperaturas reacciona con 6xidos basicos
(alcalinos y alcalino-terreos) para dar manganitos.

La reduccion de Mn(VI11) en medio alcalino produce una forma de MnO,.4H,0
Quimica del Mn(V1) y (VII):

En el VI solo existe como MnO.%. el comportamiento es no metalico. Enlaces covalentes,
tetraedro. Es intensamente verde y existen las sales de K;MnO,4 y Na;MnO..

Si el medio no es fuertemente alcalino el idbn MnO4%> se desproporciona (auto
Oxidoreduccidn)

3MnOZ+4H" ——> 2 MnO4 + MnOy(s) +2 H,0
verde  acético violeta marron
Otra manera de obtener MnQO4*
MnO, + 2K,0 + O ———» 2 K;MnOqy

En el VII, los MnO,4 son los mas comunes
Se obtienen a partir de MnO4? en medio sulfdrico. (ver desproporcion)
Las soluciones de MnO,4 son muy inestables y se descomponen lentamente en medio acido

AMNOs +4H"_luz | 4 Mn02l+ 2H,0+30;

Esta reaccion es catalizada por la luz, de modo que MnO, se debe guardar en frascos olor
caramelo.

La reduccion depende del pH
MnO, +8H"+5¢ —» Mn* +4H,0 E°=1.51v

MnOs +2H,O+3¢ —» MnO, +4 OH E%=1.23v
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Mn,O7: muy inestable. Disolviendo KMnO,4 en H,SO4¢ se obtiene una solucion verde de
la que puede separarse el Mn,0;

Quimica del Mn(I1)
El compuesto importante es Mn,Os, por oxidacion de Mn o MnO a 470-600°C.

El Mn(111) puede estabilizarse en soluciones acuosas por complejacién con C,04%, SO,*
EDTA*

Aplicaciones

Metal: Aleaciones ferromanganeso (Fe-Mn-C), Aceros especiales
MnO.: Fabricacion de pilas secas, Catalizador

KMnO,: Oxidante, Reactivo analitico

COBALTO
- Estado natural:

El cobalto no se encuentra libre, sino asociado con el niquel y con el arsénico. Los
minerales mas importantes son:

Esmaltita CoAs;
Cobaltita CoAsS

Pero las fuentes técnicas mas importantes de cobalto son los residuos llamados “speisses”
que se obtienen en la fusion de los minerales arsenicales del niquel, cobre y plomo.

- Propiedades generales del metal:

El cobalto es un metal duro, de color blanco azulado (Pl: 1493° Peb: 3100°C). Es
lentamente atacado por acidos diluidos para dar Co(ll). Esto demuestra que no es muy
electropositivo (E® Cu?*/Cu°= -0,27v). Es relativamente poco reactivo, no se combina
directamente ni con hidrdgeno ni con el nitrégeno, pareciendo no existir ni nitruros ni
hidruros. El metal se combina al calentarlo con el carbono, fosforo y azufre. Es también
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atacado por el oxigeno atmosférico y por el vapor de agua, a temperaturas elevadas, dando
CoO.

- Configuracion electronica y estados de oxidacion:
Co: 4s2 3d’

En el cobalto sigue la tendencia de la inestabilidad de los estados superiores, tal que para
cobalto son realmente importantes los estados 11y 111, siendo aqui mas estables el Il que al
.

El 111 solo se estabiliza por complejacion.
- Metalurgia

La separacion del metal puro es algo complicado y en general implica todos los minerales
para convertirlos en CoO, que después se reduce con carbono, aluminio o hidrégeno.

COO + H2 500°C CO + HZO

Co304 + 4H, 500°C 3Co + 4H,0
- Quimica del cobalto (I1) (3d")
. Oxidos:

El CoO sustancia de color verde claro se puede obtener calentando el metal en presencia
de oxigeno a 1100 °C o bien al calentar el carbonato, el nitrato, etc.

Tiene una estructura tipo NaCl y al calentarlo entre 400 a 500 °C se obtiene el 6xido Co30..
Se conocen otros oxidos, Co,03 y CoO, y un oxocobaltato (I1) Naig [C040g] de color rojo.
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Halogenuros

Los halogenuros anhidros se pueden preparar por deshidratacion de los haldégenos
hidratados, y para CoF, por accion del HF sobre el CoCl,. El cloruro es de color azul
brillante.

. Sulfuro:
Se forma CoS, sélido de color negro, por accion del H,S sobre soluciones de Co?*.
. Sales:

Forma la mayoria de las sales por cristalizacion en solucién acuosa. Basta hacer reaccionar
Co(OH), con el acido correspondiente. Son sales rosadas en la que existe el i6n
[CO(H20)6]2+.

. Complejos:
El ién acuoso [Co(H,0)s]?* es el complejo mas simple del cobalto (I1).

En soluciones acuosas que no contengan agentes complejantes, es muy desfavorable la
oxidacion a Co'".

[Co(H20)e]** [Co(H.0)s]*" + 1e" ECx=-1,84v.

La presencia de ligandos fuertes aumenta la posibilidad de oxidacion.

[Co(NH30)e]?* [CO(NH30)]** + 1l E°x=-0,1v.

Por lo tanto la quimica del Co(lll) es importante solo para complejos con ligantes fuertes
que seran complejos de bajo spin.

El Co' forma numerosos complejos de coordinacion 6 y 4. Es el ion metélico de la 1™ serie
gue mas coordinacion da fundamentalmente en distribucion tetraédrica de sus ligantes.

En los octaédricos el Co tiene mucha afinidad por N como atomo dador. Asi forma:
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[Co(NH30)6]%*, [Co(en)s]?*, [Co(dipy)s]?*, [CO(EDTA)]%.
Los tetraédricos los dan con ligandos anionicos monodentados como CI, Br, I, SNC-, HO
[CoCl4]%, [Co(SNC),]*

y también con una combinacion de dos de estos ligandos y dos neutros formando complejos
del tipo [CoL2X3]

El Co" complejado es oxidado con facilidad por el oxigeno del aire. Esto se utiliza para
obtener complejos de Co!",

[CO(H20)6]2+ + 6 L [COLG]Z+ + 6 H,O

[COL6]2+ + 02 catalizador [COL6]3+

C activado

NIQUEL
- Estado natural

El niquel se encuentra en la naturaleza principalmente en combinacion con arsénico,
antimonio y azufre por ejemplo:

millerita  NiS
garmenita (silicato de Mg y Ni de composicion variable)

También se encuentra niquel elemental aleado con hierro en numerosos meteoritos. Se cree
ademas que las regiones centrales de la tierra contienen cantidades considerables.

- Propiedades generales del metal:

El niquel es un metal de color blanco plata, tipicamente metal, muy buen conductor
eléctrico y térmico. (PF 1452°) se puede ademas, laminar, forjar y pulir,
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Es muy resistente al ataque por aire o agua a temperaturas comunes cuando se encuentra
en forma compacta y se utiliza por tanto en galvanoplastia para dar una capa protectora.

El metal es moderadamente electropositivo:

Ni?* + 26¢ —— Ni  E°=-0,24v.

y se disuelve facilmente en &cidos minerales diluidos.
- Configuracion electronica y estados de oxidacion:
Ni: 452308

Existen los estados Il y Ill. El realmente importante es el estado Il cumpliendose la
disminucién de la estabilidad de los estados superiores. Asi el niquel IV existe solo en
limitadas condiciones y el Ni(lll) es menos estable que el Co(lll).

- Metalurgia:

La metalurgia del niquel es complicada en sus detalles, muchos de los cuales varian
notablemente con el material en particular que se procese.

Los procesos que llevaron a obtener Ni metalico se pueden resumir.
1) Tostacion del mineral que contiene Ni,S3 se realiza al aire

Ni,S; + 40, 2 N,O + 35S0,

2) Reduccion del NiO con carbono

NiO + C Ni° + CO

3) Purificacion:

Se basa en | formacidn del complejo Ni(CO),: EI Ni metalico en tanto reacciona facilmente

con CO a 50°C y da el tetracarbonil niquel, Ni(CO), volatil, del cual se puede obtener el
metal puro (99,9 o 99,99%) por una simple pirolisis del carbonilo a 200°C
aproximadamente.
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Ni + 4CO __5°C__ [Ni(CO),] volatil

[Ni(CO)4] 200¢, Ni + 4CO
- Quimica del niquel 11

. Oxidos NiO es un sélido de color verde con estructura tipo NaCl, que se puede obtener
cuando se calienta el hidroxido, el carbonato, el oxalato o el nitrato de niquel (11).

Es insoluble en agua pero se disuelve facilmente en &cidos demostrando entonces caracter
bésico.

. Hidréxido: Ni(OH). se puede precipitar de soluciones acuosas de sales de Ni" por
adicion de hidroxido de metales alcalinos. Es un gel de color verde.

Es soluble en &cidos y en NH3 por formacion de [Ni(H20)s]?" y [Ni(NH3)6]>* No muestra
anfoterismo.

. Halogenuros:

Se conocen los cuatro halogenuros como ahidros o hexahidratados NiX; NiX,.6H,O menos
el fluoruro que hidratado existe como Ni.F,.3H,0.

.Cianuro:

Se forma el Ni(CN), precipitado amarillo que se redisuelve en exceso de CN- para dar
[Ni(CN)4]%.

. Otras sales:

Aqui incluimos las oxosales, que se forman en gran nimero y se presentan con mayor
frecuencia como hidratadas, siendo por lo general solubles en agua, a excepcion de
NICO36H20 Yy Ni3(PO4)3.7H20.

. Complejos:

En solucion acuosa existe como [Ni(H20)s]** de color verde, siendo muy labil,
caracteristica general de los complejos de Ni(",
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En general forman numerosos complejos, la mayoria octaédricos. Pero también los hay
tetraedricos, cuadrados plano e incluso pentacoordinados.

Es caracteristica importante del Ni' los complicados equilibrios que existen en los
distintos tipos estructurales que generalmente depende de la temperatura y de las
concentraciones.

Complejos octaedricos:

Muchos ligandos neutros, especialmente aminos o ligantes con N como atomo dador,
desplazan al H,O del [Ni(H.0)¢]?* total o parcialmente y dan complejos como:

[Ni(NHs)4(H20)2]%*; [Ni(en)s]?*, etc. que son usualmente de color azul o purpura en
contraste con el verde brillante del hexacromoniquel(ll).

Todos poseen 2 e desapareados y por tanto son paramagnéticos.
. Complejos tetraédricos: (son paramagnéticos)

Responden en general a la siguiente estequiometria: [NiX4]%, [NiXsL], [NiXoL,], [Ni(L-
L),]?* donde X: haluro y L ligante neutro (amonio, fosfino) y L-L un ligante bidentado.

Se distinguen de los octaédricos: 1) Son de color azul bastante intenso. Ya que necesitan
menor energia en las transiciones.

2) Presentan mayor absorbancia.
. Complejos cuadrados planos:

Son la inmensa mayoria de los complejos tetraocoordinados del niquel(ll). Son
diamagnéticos. Con frecuencia son de color rojo, amarillo o café debido a una absorcion
de moderada intensidad.

Son ejemplos: [Ni(CN)4]* amarillo
[Ni(DMG).]

bisdimetiiglioximato de niquel(ll) rojo
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COBRE
- Estado natural

El cobre esta ampliamente distribuido en la naturaleza, como metal, en sulfuros, arséniuros,
cloruros, carbonatos, etc.

Algunos de ellos son por ejemplo:

Azurita: 2CuCQO3.Cu(OH), azul

Malaquita: CuCO3.Cu(OH), verde

- Propiedades generales del metal:

Es de color rojizo, blando, ddctil, altamente conductor de la corriente y el calor.

Dado su potencial E°oxid= -0,34v. No es atacado por acidos minerales. Si por el HNO3,
también por el KCN, carbonato de NH,4 y el NH3 en presencia de oxigeno.

(Cu® + H,0 + 4CN- —— [CU(CN)4]> + % H, + OHY).

242



UNIVERSIDAD NACIONAL DE CUYO
Facultad de Ciencias Aplicadas a la Industria
Quimica Inorganica

Cu® + 2 NH; 012y [CU(NH3)2]+ -0,01v [CU(NH3)4]2+

También puede ser atacado por no metales como el oxigeno para dar CuO y a temperaturas
maés elevadas Cu,O; el azufre y los haldgenos.

No reacciona directamente con carbono sino con C,H, para dar el acetiluro.
CuCl, + CoH, + 2H,0 ——C,Cu + 2CI + 2 H;0*

- Metalurgia:

La metalurgia comprende 3 pasos:

1) Tostacién del sulfuro (en presencia de SiO,)

4 CuFeS; + 3,50, —2 . Cu,0 + CusS + 4FeS + 30,

2) Autorreduccion

2 Cu,0 + Cu,S 6 Cu® + SO,

—_—

3) Refinacion electrlitico.

Ij// - Cupuro
+ Cu

impuro | Se introduce Cu impuro, algo oxidado,
como anodo, y se deposita como catodo.

La solucién es de iones Cu?* (CuSQ,4) impuro

Anodo: Cu® ___, Cu* + 2¢

Catodo: Cu?** + 268 —» Cu°

- Configuracion electronica y estados de oxidacion.
Cu: 4s'3d™
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Presenta los estados I y Il siendo el més estable el 11.

D —

- — 7 - -
El (1) se caracteriza por ser el unico () estable de la 1@ serie.

A pesar de tener un solo electron s como los alcalinos, tiene muy poco en comun con ellos
pues parece que la capa d es menos eficaz que la de un gas noble para proteger al electron
s de la carga nuclear. Por tanto en el cobre ese electron s estad méas fuertemente tomado que
en los alcalinos.

- Quimica dgl cobre (1) 3d*°

Los compuestos de Cu®® son diamagnéticos e incoloros excepto cuando el color sea el
resultado de un anion.

La estabilidad del estado (1) depende del equilibrio:
Cu® + Cu** ——= 2Cu* E°=-0,37v

. [Cu2+]

— 106
=T 10

K

O sea que por este equilibrio Cu(l) debiera existir en pequeias concentraciones.

El desplazamiento del equilibrio depende de los ligantes que puedan estabilizar al Cu(l).
Asi:

[Cu(NH3)4?* + Cu° 2 [Cu(NH3),]* K=10?

son complejos lineales como los que Ag® y An®,

. Otros compuestos.

Dos compuestos importantes de Cu(l) son el Cu,0O y el Cu,S que térmicamente son mas
estables que los de Cu(ll).

2Cu0 2 Cu,0 + %% 0O,

cristales rojos
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2 Cu + S%—gmre— Cu,S sélido cristalino negro

En cuanto a los halogenuros, no se conoce el fluoruro mientras el cloruro y el bromuro se
pueden preparar hirviendo una solucién acida de una sal de Cu(ll) con un exceso de Cu.

Cu* + 2X + Cuwe _%2H | 2CuX CuCl blanco
hirviendo CuBr amarillo palido

La adicién de I" a una solucién de Cu?* forma un precipitado que rapida y cuantitativamente
se descompone en Cul y 1.

2Cu* + 41 2 Culy 2Cul + I
Los halogenuros son muy insolubles en aguas.
- Quimica del cobre I1.

Es el estado mas estable de cobre y tiene comportamiento metélico. La mayoria de los
compuestos de Cu(l) se oxidan con gran facilidad a Cu(ll).

. Oxido - Hidroxido

El CuO se obtiene por descomposicion térmica del nitrato, carbonato o de otras oxosales,
CUNO; —z—~ CuO + NO;

Es reducido a Cu® con H, 0 CO a 250°C.

CuO + H; —2ec” Cu + H,O

CuO + CO Cu + CO,

El hidréxido Cu(OH), tiene cierto caracter anfotero, ya que se disuelve con acidos y con
cierta dificultad con hidroxidos alcalinos concentrados para dar hidroxocomplejos de color
azul oscuro probablemente del tipo [Cu,(OH)n+2]%.
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Este hidroxido de Cu(ll) en soluciones amoniacales da el complejo tetramincobre(ll) de
color azul intenso.  [Cu(NH3)4]*

. Halogenuros:
Son el CuF, incoloro
CuCl, amarillo
CuBr, casi negro
En exceso de X" forman complejos.
. Oxosales:

Existen sales solubles. La méas conocida s el CuSO,.5 H,0O de color azul que contiene cuatro
moléculas de agua en el plano, con atomos de O de los grupos SO, ocupando las posiciones
axiales y la quinta molécula de agua cuando por medio de enlace de H.

O0«—S—0 Se puede deshidratar hasta llegar a una
Cl) sustancia anhidra de color virtualmete
H, O | O H; blanco.
Cu
H,O ‘ O H;
@)
PN
H H
O
O‘—SI|—>O
O
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Complejos:

La mayoria de las sales de Cu(ll) son solubles en agua dando el ién [Cu(H20)s]**, pero en
este ion complejo 2 moléculas de agua se encuentran mas lejos el atomo metalico que las
otras cuatro.

La adicion de ligantes a dichas soluciones lleva a la formacion de complejos por
desplazamiento sucesivo de las moléculas de agua. Por ejemplo, con NH3 se forman de
manera normal las especies  [Cu(NH3)(H.O0s]*"........ [Cu(NH3)4(H20)2]*, pero la
adicion de la quinta y sexta molécula de NH; resulta dificil. Tal es asi que la sexta molécula
de NH; solo es posible afiadirla en NH3 liquido.

Se conocen muchos complejos de aminas de Cu(ll) y todos son de color azul mucho mas
intenso que el del ion acuoso.

HIERRO

Despues del Al el Fe es el metal mas abundante y el cuarto elemento en abundancia en la
corteza terrestre se considera que el nucleo de la tierra es Fe — Ni y dada su presencia en
los meteoritos es abundante en el sistema solar.

- Estado natural:

Fe,Os; hematita

FesOs magnetita
FeO(OH) limonita
FeCOs siderita

- Propiedades generales del metal:

El hierro puro es blanco, brillante, funde a 1528 °C. No es resistente a la corrosion. Con el
aire humedo se oxida formando el 6xido hidratado que se desprende con facilidad. Se
combina en caliente con diversos no metales: Cl, X5, S, P, B y sobre todo con C y Si que
confieren diferentes propiedades a los aceros.

Es bastante electropositivo y se disuelve rapidamente con acidos minerales a Fe (11). El
O, disuelto o atmosfeérico lo oxida a Fe (111).
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- Configuracion y estado de oxidacion: 4s? 3d®

Continda la tendencia a la inestabilidad del estado superior. Fe no da estado VIII (suma de
s + d) y solo da VI pero muy oxidante. Se le conocen los estados: -1l, O, I, 11, I, IV, V,
VI. Los importantes son 11 y Ill. La facilidad de oxidacion del Il nos da como maés estable
el 111, esto puede atribuirse a la configuracion d® (muy estable) que presenta Fe (111).

- Metalurgia (Siderurgia):

Se efectla en altos hornos:
Mineral: Fe304
Fe, O3
FeO(OH)
FeCO3

Hay 3 tipos de temperaturas diferentes y las reacciones son:

3Fe;03+C > 2Fes04+ CO
3 Fe;0O3 +CO » 2 Fe304+ CO2
500 — 600 °C
FesOs + C » 3FeO + CO
FesO4 + CO > 3FeO +CO;
800 —900 °C
FeO +C > CO + Fe®
FeO + CO » CO2+ Fe?
1000°C

El efecto del aire caliente es: 1) Crear el gradiente de temperatura yra-aue 2C + O,
2CO es exotérmica y libera mucho calor.

2) Arrastrar el CO y CO; formado, desplazando los equilibrios
hacia los productos.
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El hierro asi obtenido se denomina ARRABIO y debe purificarse. La purificacion
consiste en oxidar las impurezas, hay dos metodos:

1) Bessemer:
Pi+50,—» P4Ogp
Ass+50,——»  As4Oxo
S+02 —» SO
2C+0, — 2CO
Se controla por el color de la llama.

2) Siemmens — Martin:

Se agrega ademas chatarra y Fe,O3 y se calienta con corriente de aire. Las reacciones son:

3P4+ 10Fe;03 —> 20 Fe® + 3 P40y

3S+2Fe0s » 4Fe’+3S0;
3Si+2Fe03 _ , 4Fe’+3SiO;
El SiO, reacciona con el CaO o0 MgO de las paredes del horno para dar: CaSiO3 0 MgSiOs.

Aceros:

Se denomina aceros a las aleaciones del Fe con distintos metales. También contienen C en
proporcion de 0,05 al 21 %, hay muchos tipos, entre otros:

Acero inoxidables: Fe — Cr.

Resistentes a la corrosion: Fe — Cr (18%)- Nb — Ta (1%).

Abrasivos, duros: Mn (14%) C (1 — 1,5%)

Otros aceros duros: Fe — W.
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- Quimica del hierro (11): 3 d°®

1) Halogenuros: Existen los cuatro en forma anhidra o hidratada.

FeF2.8H20 incoloro
FeCl,.6H20 verde palido
FeBr..6H.0O verde pélido
Fel.. 4H,0 verde pélido

2) Otras sales: Forma sales estables con todos los aniones estables. Solubles con
excepcion de carbonatos y sulfuros. Tienden a oxidarse. La existencia de Fe(OH), es
prueba del caracter metélico.

Una sal muy importante es la sal MOHR (NH4)2 SO,. Fe (SO,4). 6H,O que es bastante
estable a la oxidacion y pérdida de agua. Se usa para preparar soluciones valoradas de Fe

().

3) Quimica en solucién:
En solucién existe como [Fe(H.0)e]** de color verde (azulado) palido. Se oxida con
facilidad con oxigeno del aire tanto en medio acido como en medio alcalino.

2Fe* +% 0+ 2 HY » 2Fe* +H,O E°=+0.46v

2 Fe(OHy) + 2 HO » Fe205.nHO+2e E°=+0.56vV

4) Complejos:

Forma numerosos complejos, la mayoria octaédricos. Pueden oxidarse a férrico y sus
potenciales nos indican como se puede estabilizar un estado por complejacion de acuerdo
al ligando utilizado. Asi:

[Fe (CN)¢]* + 1 & > [Fe (CN)s]* E°=+0.36V.

»
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[Fe (H20)e]*" + 1 e« — > [Fe (H20)6)* E%=+0.77 v

[Fe (fen)s]** + 1 e » [Fe (fen)s]** E°=+1.12v

Vemos como el Fe (1) se estabiliza al pasar de CN, H,O a fen. Los aminocomplejos no
existen en solucidn si en fase gaseosa dada la Fe — O fuerte. Da quelatos con fen, en, py,
C2042', etc.

Los complejos tetraédricos son pocos, mas coloreados y presentan también una banda de
absorcion en el visible.

- Quimica del hierro (111): 3d°

1) Halogenuros: Son estables los siguientes: FeFs, FeCls, FeBrs pero no lo es el Fels ya
que:

31"+ Fel*— 3/2 I, + Fe?*. Se puede obtener por halogenacion directa del metal.

2) Otras sales: Forma sales solubles con aniones que no reduzcan el Fe (111) a Fe (I1). Por
eso no existe FeSs. Son sales rosadas claras o blancas (como Mn (11) (d®)).

3) Quimica en solucion:

El Fe (111) tiene tendencia a la complejacion y a la hidrolisis.
Hidrolisis: Demuestra el poder polarizante de Fe3*

[Fe (H20)6]** , [Fe (H20)s(OH)]** + H*

[Fe (H20)s(OH) ]**

v

[ Fe (H20)4(OH). ] + H*

[ Fe (H20)4(OH).]* [Fe (H20)3(0OH)s]° + H*

v

v

[Fe(OH)e6]*(moderadas concentraciones)
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La existencia de Fe(OH)3 parece ser mas un Fe,Os. n H,O (pardo). Solamente a pH: 0 se
calcula tener al Fe** como hexacuocomplejos, ya a pH: 2.3 tenemos hidroxoacuocomplejos
(amarillos) y a pH: 8 ya tenemos el supuesto Fe(OH); (ppdo. Pardo) y Fe,Os. n H,0.

4) Complejos del Fe (111):

La mayoria son octaédricos. Algunos solamente son tetraédricos como [FeCls]. El Fe
prefiere al O como atomo dador y no al N; por ello no existe los aminocomplejos en
solucion. Las aminos estables son quelatos fen, dipy, EDTA que forman complejos de bajo
spin

Los [Fe (CN)g]* Y [Fe (CN)s]* son importantes ya que con Fe?" y Fe** simultaneamente
forman Fes[Fe(CN)g]. y Fes[Fe(CN)g]s.

- Estado de oxidacion VI:

Como FeO,* (ferrato) es oxidante, mas poderoso que MnQ, i6n tetraédrico. En medio
acido se descompone:

2 FeOs%+ 10 HY » 2Fe¥*+3/20,+5H,0
- Oxidos del hierro:

Existen tres 6xidos que no son estequiométricos cuyas composiciones ideales son FeO —
Fe,03 — Fe30,.

Debido a las relaciones estructurales entre ellos se escriben juntos méas que separados por
distintos estados de oxidacion.

El FeO (polvo negro) se obtiene por descomposicion térmica de oxalato de hierro (I1). Se
desproporciona cuando se enfria lentamente en :

Fe + FesOs ——» 4FeO —> Fe+ Fe30q4

El Fe,O3 sélido de color café rojizo se encuentra en la hematina o se puede obtener bajo
ciertas condiciones del FeO(OH).

El Fe;O, 0xido mixto, cristales negros, en la magnetita.
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ELEMENTOS DE POSTRANSICION

Zn-Cd-Hg
Zn Cd Hg

CONFIGURACION (n-1) d¥nS?
Estado de Oxidacién +2 +2 +2 (+1)
P.F (°C) 419 321 -38,87
P.E (°C) 907 767 357
E°red. (M?*/M°) (V) -0,76 -0,40 +0,85
Radio iénico 0,69 0,92 0,93

Analizando esta tabla podemos deducir:

Tiene configuracion de valencia d*° tanto en su estado elemental y en el estado 2+, por lo
tanto no son elementos de transicion, se lo llama de “post- transicion™.

El estado mas estable es el 2+ ya que quedan con configuracion de valencia d*°. La Unica
desviacion la constituye Hg, que da también Hg (I) como dimero.

Tienen bajo Punto de Fusion y Ebullicion; Hg es liquido con elevada presion de vapor lo
que hace que se vaporice con facilidad produciendo vapores toxicos que absorben la luz
ultravioleta.

Analizando los potenciales redox, vemos que Zn y Cd se oxidan con cierta facilidad, no asi
Hg°, se comporta como metal noble y sélo se ataca con HNO:s.

Hg?* mercurico

0o
Hg + HNO;
@\‘Hg§+merc0rioso

Analizando los radios iénicos, se observa que los similares son los de Cd y Hg. Sin
embargo, a pesar de esta similitud, las propiedades semejantes se presentan entre Zny Cd,
constituyendo este comportamiento una anomalia a la habitual entre la segunda y la tercera
serie. Veamos algunos ejemplos:
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Zn 'y Cd se atacan con acido minerales (electropositivos) mientras que Hg no (semejante a
metal noble).

Zn 'y Cd son sélidos, mientras que Hg es liquido (uso en termometros).
Estos presentan solamente el estado 2+, Hg también da Hg,%*.

Ambos dan complejos de estabilidad semejante. Son anféteros, Hg no.

Zn** + H,
w
0

0’5’\‘ Zn(0H); S [Zn(0H) 1%~

tetrahidroxocincato (II)

Zn y Cd forman aleaciones (bronces), Hg forma amalgamas, algunos son verdaderos
compuestos estequiométricos Hg,Na.

ESTADO NATURAL Y OBTECION

Son poco abundantes y se los encuentra como sulfuros. Se los obtiene por tostacion y
reduccion. Hg puede obtenerse también por destilacion directa del HgS:

HgS — Hg® + S° (700°C)
PRINCIPALES COMPUESTOS DE Zny Cd
Oxido e hidroxidos:

Los oxidos son de color blanco y cambia el color con la temperatura, presentan entorno
tetraedrico y el ZnO es un compuesto no estequiométrico (Zni.xO). Se obtienen por
descomposicion de COs* u oxidacion directa del metal. Los hidréxidos son precipitados
que se disuelven por complejacion con OH", NHs.
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Sulfuros:

Son solidos cristalinos con redes tipo blenda o wurzita solubles en acidos a excepcion del
Hg (I1) que es muy insoluble.

Halogenuros:

Los ClI, Br, I, tienen uniones con alta contribucion covalente y forman estructuras en
capas, mientras que los F~ presentan un mayor caracter iénico.

Oxisales:

Son compuestos solubles y existen la mayoria de ellas.
PRINCIPALES COMPUESTOS DE Hg (11):
Oxidos:

Tienen una estructura en cadena, presentandose rojo o amarillo de acuerdo al tamafio de
particulas. Se descompone facilmente por el calor (diferencia con Zny Cd).

HgO = Hg° + 1/20,
Sulfuro:
Compuesto de color negro muy insoluble: Kps= 104
Haluros y Oxisales:

Son compuestos solubles en medio acido, ya que en medio neutro o alcalino hidrolizan
formando HgO.

QUIMICA DEL Hg (1):
El Hg (1) dimero:

Este ion tiene estructura dimera (Hg-Hg)?* donde la unién sigma es efectuada por los
electrones 6S. Esta forma dimera se justifica por:
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1-Medidas de susceptibilidad magnética: indican que los compuestos del Hg (1) son
diamagneéticos, confirmando la dimerizacion. Si estuviera como Hg* seria paramagnético.

2-Conductividad eléctrica: la conductividad eléctrica es comparable a la de iones
dipositivos; lo que confirma la forma Hg,?*.

3-Medidas de Rx: en compuestos solidos se observa el dimero en sitios de la red.
4-Medidas de potencial de una pila de concentracion:
Hg+/Hg?*  La concentracion de la solucion mercUrica y mercuriosa es conocida.
Si la pila trabajase segun:
Hg* 2 Hg?* + 1e”

Principales compuestos. Justificaciones de su escasez.
Son pocos los compuestos de Hg (1), esto se debe:
1-A la facilidad para desproporcionarse:

Hgi* 2 Hg® + Hg?*AE® = —0,13 V

Esta desproporcion se logra por reacciones de precipitacion o complejacion que
disminuyen la concentracion de Hg?* en el equilibrio, favoreciendo este proceso:

RT [Hg?*
AE = AE® - R L gz )
nF  [Hg;"]
H 2+
AE =-0,13-10,03 ln[ g2+]
[Hgz"]

Si disminuye [Hg#*] por precipitacion o complejacion, el cociente disminuye, el In se hace
negativo y en definitiva el AE positivo. Y como AG=-nFAE, AG es negativo y se favorece
el desplazamiento: (desproporcion)
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20H™ — Hg® + Hgo | +H,0
2CN-
2 CN~ - Hg® + Hg(CN), 1— [Hg (CN)4]*~
Hg2?"+ o
— 2— 0
21" - Hg,l, |- [Hgl4]*~ + Hg

4 NH; — Hg® + [Hg (NH3)4]**

2-Potencial redox:

Tanto Hg (1) y Hg (I1) pueden obtenerse a partir de Hg®:
2 Hg® > Hg3* +2e~ E%x=-0,79V
Hg? > Hg?* + 2e~  E%x=-0,85V

Luego para obtener Hg(l) debemos utilizar un oxidante cuyo E°red estd comprendido entre
0,79 vy -0,85 v (intervalo pequefio). Si es menor que 0,79 la oxidacion no es espontanea,
y si es mayor que 0,85 se obtiene Hg(ll).

Como consecuencia de estas dos fundamentaciones existen pocos compuestos
Mercuriosos:

Hg,X, muy insolubles ej.: Hg,Cl, calomel
S03~,NO3, Cl0g, C103 solubles
Compuestos de coordinacion

Fundamentalmente son complejos tetraédricos, Cd también tiene tendencia a dar
coordinacion octaédrica y Hg(ll) lineales.

Dado que son iones d*, son incoloros y diamagnéticos.

Zn Cd Hg
Tipico: :
/?\\ /* \
X, CN", SCN-, NHs, iy RN L\
PR; wg = @ .
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Menos comun i 7ocos @
N u
@
Solo Hg(ll) i
NH;, SCN", S;05* ——_—

Dan compuestos organometalicos del tipo ZnXR, CdR;, HgXR, HgR:.

Resultan interesantes los complejos de forma Hg(l1) con NHs, ya que su estructura depende
de las condiciones utilizadas:

Usando CI
HgCl, + 2NH3 — [Hg(NH3),]Cl, precipitado
Usando ClO4
Hg(Cl0,), + 4NH; > [Hg(NH;3)4]%* + 2Cl10; soluble
Usando [Hgl4]* en medio alcalino (reactivo de Nessler)
2[Hgl,])?>~ + NH; + 30H™ - [Hg,NI. H,0] + 2H,0 + 7I precipitado rojo ladrillo

Este reactivo se utiliza para el reconocimiento de NHspor formacioén de coloro
caracteristico. Ya que NHj3 se desprende en procesos de descomposicion bioldgica es til
para evidenciar la existencia de estos procesos.

Los compuestos de Cu(ll), Zn(1l) y Hg(l1) son fungicidas y plaguicidas.
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