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16 Reacciones Inorganicas

16.1 Acidos y bases de Brgnsted
16.2 Acidos y Bases de Lewis
16.3 Hidruros

16.4 Halogenuros

16.5 Calcogenuros

16.6 Oxoé&cidos y sus sales

16.7 Compuestos de coordinacion

16.1 Acidos y bases de Bronsted
Acidos y bases de Brgnsted. El concepto de écido-base usado hasta ahora corresponde béasicamented
propuesto por Arrhenius en 1884 (écido es lasustancia que en aguadisocia protonesy basela quedisocia
iones hidroxido). En 1923 Bransted y Lowry propusieron unas definiciones mejoradas:
Un acido de Brgnsted es cualquier molécula o ion dadora de protones (iones hidrégeno, HY).
Unabase de Brgnsted es cualquier molécula o ion aceptora de protones (iones hidrégeno, HY).
Una reaccion &cido-base es una transferenciade un H* del &cidoa labase HA + B == A~ + BH™, donde
HA y BH* son &cidosy B y A~ son bases. Los &cidos y bases relacionados entre si se dice que son
conjugados. Asi HA y BH* son &cidos conjugados de las bases A~y B, respectivamente. L as sustancias
que son alavez &cidos y bases de Bransted se llaman anfiproticas. Ejemplos: H,O, HCO3™, HS™, HSO,4~

Acidos y bases conjugados
Acido HCI HNO3 H,SO; HSO,~ HyCO3 CH3COOH H,O OH-= HzOf H,S HS™ NHz NH,*
Base CI~ NO3~ HSO,~ S04~ HCO3~ CHaCOO~ OH~ 0°° H,0 HS S*° NH,”™ NHjg

El concepto &cido-base de Brgnsted amplia el nimero de sustancias que pueden considerarse como acidosy
como basesy simplificael estudio de las reaccionesacido-base a unificar e tratamiento de reacciones que
en el concepto de Arrhenius son diferentes (disociacion de acidos y bases en agua, hidrdlisis de sales,
neutralizacion, autoionizaciéndel disolvente, etc.). Ademas, |a definicién de Bregnsted no hace mencion
explicitadel disolventey puede ser aplicadaa disolventes no acuosos como el amoniaco, e incluso a
reacciones en fase gaseosa.

Fuerza de acidos y bases de Brgnsted. Laconstantedel equilibrioHA + B <= A—+ BH* seratanto
mayor cuanto mayor sea lafuerza del &cido y de labase. Obsérvese que eso implica gue cuanto mayor sea
lafuerza de un &cido menor es lade su base conjugada, y viceversa. Podemos realizar una clasificaciénde
los &cidos (y o mismo paralas bases) por su fuerzaacidasi medimoslaconstantede equilibriofrentea una
base de referencia, por gemplo e agua:

Constantes de ionizacion de acidos en agua a 25°C, HA+ H,O == A~ + H30"
HA HCIO; H,SO, HCI HNO3 HzO"  HF CH3COOH H,CO3  NH,* H,0
K (mol I-1) 1 35104 1,810°° 43107 5610710 101014

Constantes de ionizacién de bases en agua a 25°C, B + H,O === OH™ + BH™
B H,0 CO(NH%)Z CH3COO™  NHj3 OH™ NaOH NH,~ 0%~
K (mol I-1) 101014 131014 5,6 10-10 1,810~ 1

De esta forma podemos distinguir entre &cidos (y bases) fuertes (reaccionan casi completamente con d
agua) y débiles (reaccionan parcialmente). Ademas podemos ordenar los acidos (y bases) débiles de
acuerdo a su fuerza, pero no los fuertes.

Efecto nivelador del disolvente. Cuaquier &cidoHA que seaun donador de protones més fuerte que
el H;O" daré su protén alamoléculade H,0, por lo que estaracompletamentedisociado en agua. El &cido
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mas fuerteque puedeexistir enaguaesel H 3O+. La base mas fuerteque puedeexistir enaguaesel OH™.
Se diceque, en agua, todos los &cidos mas fuertesque H30+ son niveladosa lafuerza de éste y las bases
mas fuertes que OH™ son niveladas a la fuerza de ésta.

Si queremos medir |la fuerzarelativade los acidos que son fuertes en agua debemos escoger un
disolvente mas écido que el agua, por gjemploel acido acético. Si queremosmedir lafuerzarelativade las
bases que son fuertes en agua, debemos escoger un disolvente mas basico que el agua, por g emplo d
amoniaco. En la siguiente gréficase recoge una escalarelativade fuerzade écidosy de bases. Solo las
especies que estan dentro del rango de estabilidad para cada disolvente pueden existir como talesen d
disolvente sefialado. Asi no pueden existir en agua sustancias como HCI (se ionizatotalmenteen Cl~ y
H;0"), NH,~ (reacciona totalmente con H,O paradar NH;y OH") o O?~ (reacciona totalmentecon H,O
paradar OH7).
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Acidos y bases de Lewis
Acidos y bases de Lewis. Lewisformul6 en 1923 unadefinicion aternativa ala de Bransted:

Un acido de Lewisesunion o moléculaaceptor de pares electronicos.

Unabase de L ewisesunion o moléculadador de pares el ectrénicos.
En una reaccién acido-base, €l acidoy la base comparten el par electronico aportado por la base, formando
un enlacecovaente, A+ :B —» A—B. Todos los &cidosy bases de Bragnsted son acidosy bases de Lewis.
La definicion de una base de Brensted como aceptorade H*, H* + B —» BH™, no es més que un caso
particular de base de Lewis, donde H" es el &cido de Lewis. Sin embargo, muchos &cidos de L ewisno son
&cidos de Bransted. Por ejemplo, BF5 (BF5 + :NH; —» F3B - NHj) 0 SO; (SO5 + H,0: —» H,SO,).
Las sustancias que pueden actuar a lavez como &cidos y bases de Lewis, se denominan anféteras. Por
gemplo, € 6xido de aluminio.
Acidos y bases blandos y duros. Enladefinicion de Lewis, lafuerzade un écido se puede evaluar
mediante laconstante del equilibrio A+ :B === A—B, donde B es unabase de referencia. Enrealidad, la
escala de fuerza &cidadepende de labase escogida como referencia, de forma que un acido puede ser mas
fuerte que otro frente a una base pero més débil frente a otra. Paralos &cidos y bases de Lewis se han
desarrollado reglas cualitativasque permiten preveer su fuerzay estimar qué clases de bases preferiraun
acido determinado y viceversa. Estas reglas se basan en dividir las bases en:
* bases duras, que son aguellas que tienen un &omo dador cuya densidad electronicase polariza(se
deforma) dificilmente. Por ello, normalmente el &tomo dador es pequefio y muy electronegativo (N, Oy F).
Ejemplos: F~, OH~, 0%, H,0, R,0 (éteres), NH.,.
* bases blandas que son aquellas que tienen un aomo dador cuya densidad electronicase polariza (se
deforma) con facilidad. Los &omos dadores son generalmente menos el ectronegativosy mayores que los
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de las bases duras (elementosno cabeceradelos grupos 15 a17). Ejemplos: Br—, I7, CN—, SCN—, H™, R,
RS, CO, RNC.

En general, las bases blandas deberian ser més fuertes que las duras pues ceden con mayor facilidad
el par electronico. Ahora bien, se ha observado que ciertos acidos forman enlaces méas estables con las
bases duras que con las blandas. Los é&cidos que en proporcion se enlazan mejor con las bases duras
reciben el nombrede acidos duros. Los &cidos que en proporcion se enlazan mejor con las bases blandas
reciben el nombre de &cidos blandos. La siguiente tabla muestra unalista de &cidos blandos y duros.

Acidos duros Acidos intermedios Acidos blandos

H*, Lit, Nat, K* Cut, Ag, Au*, TI*, Hg,2*, Cs*
Be?*, Mg2*, Ca2*, Sr2t, sn2* Fe2*, Co?*, Ni2*, Cut, zn2*, pp2+ Pd2*, Cd2*, P12+, Hg2*

A|3+ T|3+

Si4+ I*+, Brt, HO*, ROt

Para explicar este comportamiento observado experimentalmente, se pueden utilizar dos modelos
complementarios.

* modelo idénico—covalente. Los acidos duros se encuentran con preferencia entre los cationes
metdlicosligerosy/o con atacarga, mientrasque |os &cidos blandos se encuentran con preferenciaentrelos
cationes pesados y/o con bajacarga. Una base duraes poco polarizable por o que tenderd aformar enlaces
con una importante componente ionica. Estos enlaces importantementeidnicos seran mas fuertes cuando
catién sea un écido duro, es decir pequefio y/o con ata carga. Una base blanda tendera aformar enlaces con
unaimportante componente covalente. Estos enlaces covalentes serdn mas fuertes con un écido blando.

* modelo de enlace 1. Esun model o apropiado sobretodo paralos cationes de los metalesde transicion.
La caracteristica principal de la mayor parte de acidos blandos es |a presencia de electrones en orbitalesd
débilmente sujetos (a consecuenciade la bajacarga). Las bases blandas contienen ligandos con orbitales d
vacios en el &omo dador (P, As, S, |, etc.) o tienen orbitales t[vacios (CO o CNR). El enlace entre un
acido blando y una base blanda se encuentra reforzado por una contribucion Tt La caracteristica principal de
los acidos duros es tener orbitalesd vacios que son aceptores (a consecuenciade la altacarga) y pueden
recibir pares electronicos de ligandos con atomo dador pequefio como O 6 F

n Tt
O@‘%Bb O@‘%Bb
&cido blando - base blanda acido duro - base dura
En cambio, lainteraccion Tt entre &cidos blandosy bases duras es desfavorableya gque los dos orbitales

estanllenos, y lainteraccion Tt entreun acido duro y unabase blanda no es posibleya que los dos orbitales
estan vacios.

Hidruros
Naturaleza de los hidruros. Los hidruros son compuestos binarios del hidrégeno con cuaquier otro
elemento. La siguientetablarecoge una division tradicional de los hidruros. Los hidruros de 1os grupos
principalespueden ser salinos 0 moleculares, mientras que los hidruros caracterizadosde los metalesde
transicion son metélicos.

L os hidruros salinos son compuestos binariosdel hidrégeno con |os elementos més el ectropositivos.
Son basicamente i6nicos (por |o que atemperatura ambienteforman sélidos) y la carganegativa esta sobre
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el hidruro.
salino
met lico
nmol ecul ar 18
1 2 no caracterizado 13 14 15 16 17
o desconoci do

Las diferentes clas
de conpuest os

bi nari os de hidr ge
en la tabla peri di

Los hidruros moleculares son compuestos binarios con elementos cuya diferencia de
electronegatividad con el hidrogeno es menor, por 1o que son fundamental mente coval entes. Generalmente
estan formados por moléculasdiscretas y en la mayoria de casos son gases (NH3z, CH4, HCI, etc) o
liquidos (H,0O, etc). Al avanzar desde la izquierdahaciala derecha, pasamos de compuestos polares con la
carga parcia negativasobre el hidrégeno a compuestos poco polaresy a compuestos polarescon la carga
positiva sobre el hidroégeno. Al subir en un mismo grupo, aumenta la carga parcial positiva sobre d
hidrégeno.

L os hidruros metélicos reciben este nombre porgue son conductores el éctricos. También tienen una
composicion variable, con un nimero variable de hidrégenos ocupando los agujeros (intersticios) entrelos
atomos metélicos del solido. Al ser calentados, liberan hidrégeno. Podria decirse que son disoluciones
solidasintersticiales, pero parece que lared metdicase ve dteradapor laentradade hidrégeno, 1o que hace
pensar en unainteraccion quimica entre ambos.

Reactividad de los hidruros de los grupos principales. Los hidrurosde laizquierda reaccionan
con los de la derecha, produciendo H,. El proceso es tanto mas favorable cuanto mas separados estén
ambos hidruros en la tabla periddica.
AStHO- + HO*B3~ . AB +H,
NaH + HCI — NaCl + H, (rgpido)
(BH3)2 + 2NH3 —» (BN), + 6H, (atas temperaturas)
Los hidruros de la derecha(a partir del grupo 15) tienen pares|libres por |o que pueden aceptar H* de los
hidruros situados mas aladerecha (en el ggemplo, transferencia del proton desde la base débil Cl~ a labase
més fuerte NHy3) .
HO*CI% + :NH3 —» ClI=+ NH4"
Los hidruros del grupo 13 son &cidos de Lewis por lo que pueden aceptar H™ delos hidruros situados ala
izquierda (en € gjemplo, transferenciadel H™ desde e 4cido més débil Li* a 4cido més fuerte (BHy),).
2LiH + (BHg)o —» 2Li* + 2BH,~
Debido a la facilidad con la que el H~ pierde uno de sus electrones (E°(H,(g)/H™(aq)) = —2,25 V), los
hidrurosionicos son muy reductores. Los siguientes hidruros suelen empl earse cominmente como agentes
reductores: LiH, NaH, CaHo, LiAIH,4, LiBH4, NaBH4, KBH,.
Preparaciéon de los hidruros. El método més comun de preparacion es la reaccion directa entre los
elementos (por ejemplo, LiH, CaH,, HCI, etc). En algunos casos, es necesario aplicar condiciones
especialescomo en la sintesis de Haber de amoniaco (altas temperaturasy presiones, catalizador). La
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preparacion directa de HF es explosiva

Otro método alternativo parala preparacion de hidruros con hidrogeno écido (hidruros de laderecha)
es medianteuna reaccion de desplazamientoen la que se produce la transferenciade protones desde un
&cido més fuerte a otro mas débil o vol&til:

CaF,(s) + H,S0,(aq, conc) —» CaSO,(aq) + 2HF(g)
2NaCl(s) + H,S0,(aq, conc) —» Na,SO,(aq) + 2HCI(g)
FeS(s) + H,S0,(aq, conc) —» FeSO,(ag) + H,S(0)
FeS(s) + 2HCl(ag) —» FeCl,(ag) + H,S(an)
Los hidruros con hidrégeno menos positivo (hidruros del centro de la tabla periddica) se pueden preparar
por desplazamiento de halogenuros por hidruros, usando LiBH,, o reactivos similares:
BF; + 3LiBH, —» 3LiF(s) + 2(BHy),
SiCl, +LiAIH, —» LiCl(s) + AICI; + SiH,
Acidez de las especies H,X. Algunos de los hidruros H X, donde X es un grupo mas
electronegativo que e hidrogeno (ver figura) pueden ionizarse en agua
HX(ag) + Hy,O(l) =—= H,_1X~(aq) + H30%(a0)

El aumento en lapolaridad del enlace Ho*—X3- debefavorecer lafuerzadel &cido. Asi, el NH,*, conuna
diferenciade electronegatividad de 0,9, es un acido de Brgnsted en agua, mientrasque el CH,, con una
diferenciade 0,4, no lo es. Sin embargo (ver tabla), otro factor fundamental es lafuerzadel enlaceH—X,
de formaque el HF, con una fuerzade enlacede 562 kJ/mol es un &cido débil en agua, mientrasque d
HCI, con una fuerza de enlace de 431 kJ/mol, es un &cido fuerte a pesar de su menor polaridad.

18

1 menos electronegativos que el H
13 14 15 16 17 [ 10a05
_gl 004 B 06a10
) ) ) o Ai S'i -+
Figura. Diferenciasentrelaelectronegatividad | ‘| 55
del hidrogeno (2,1) y los elementos del grupo p. [ Gal Ge
Obsérvese los elevados valores de oxigeno y 05|03
flGor. Los cuadros més claros indican los In| SniSb| Te| I | Xe
: -04/-03/-02| 0 | 04
elementos que son menos el ectronegativos que T T Pb [ Bi
_ i|Po| At | Rn
el hidrégeno. -03/-03/-02/-01] 01
Acidez de las especies H,X
Especie HF HCI HBr HI H,0 H,S
Diferencia de electronegatividad 1,3 0,9 0,7 0,4 11 0,4
Fuerza de enlace H—X (kJ/mol) 562 431 366 299 463 338

K4 (mol I~ 1) (12 disociacion) 351074 ac. fuerte ac. fuerte ac. fuerte 101014 1321077

Halogenuros

Naturaleza de los halogenuros. Sellaman halogenuros alos compuestos binarios de |os hal 6genos en
estado de oxidacion —1. L os hal 6genos son elementos muy electronegativospor 1o que forman compuestos
predominantementeionicos con los metales de los grupos 1y 2 y con los metalesde transicion en bajos
estados de oxidacion.

Electronegatividad de los halégenos en la escala de Pauling
Halbgeno Flaor Cloro Bromo Yodo
Electronegatividad 4,0 3,0 2,8 2,4

El aumento de la carga en un metal produce un aumento de su poder de polarizacion (y de su
electronegatividad) |0 que favorece el carécter covalentede sus halogenuros. Estavariacion del caracter
iénico-cova ente de los hal ogenuros puede observarse en la siguiente tabla:
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Electronegatividad de los halégenos en la escala de Pauling

Compuesto KCI CaCl, ScClg TiCl,
Caracter io6nico-covalente ionico ionico intermedio  covaente
Tipo de sdlido ionico ionico molecular
Punto de fusién (°C) 770 782 939 -25

L os hal 6genos forman hal ogenuros coval entes con otros hal 6genos, con otros no metales, y con metalesde
transicion en altos estados de oxidacion. Los halogenuros ionicos forman solidos iénicos que, por tanto,
tienen altos puntos de fusion. Los hal ogenuros coval entes pueden formar solidos moleculareso, sobretodo
los halogenuroslimites entrelos idnicosy |os coval entes, solidos covalentes monodimensionales(cadenas
infinitas) o bidimensionales (capas). Por ello, pueden ser atemperatura ambiente solidos, liquidos o gases.
Preparacion de los halogenuros. La mayor parte de halogenuros se pueden preparar por sintesis
directadel haldgeno con el metal o no metal. La facilidad con la que se produce la reaccion suele
corresponderse con lareactividad del haldgeno F, > Cl, > Bry > | Lasintesis directa suele emplearse para
preparar hal ogenuros metdlicos anhidros, en los casos en |os que en agua se obtienen hidratados.
Cu(s) + Clx(g) — CuCl(s)
También puede partirse de un 6xido en lugar del metal (en €l jemplo, € carbono reduce al cloro).

Cr,O5(s) + 3C(s) + 3Cl(9) B, 2CrCl4(s) + 3CO(g)
Los halogenuros de los metales mas electropositivos pueden también obtenerse por reaccién acido-base
entre d &cido HX y € hidréxido, 6xido o carbonato:
Na(OH)(aq) + HCl(a0) — NaCl(an) + H, (1)
L os halogenuros pueden también prepararse por desplazamiento:
BaCl,(ag) + 2KF(aq) —» BaF,(s) + 2K Cl(aq) (precipitacion)
Reactividad de los halogenuros covalentes. Algunos halogenuros covalentesse comportan como
acidos, aungue por razones distintas. Otros halogenuros como el CCl, son cineticamente inertes
(inaccesibilidad de la esfera de coordinaciéon).
HCI(g) + H,O(l) —» Cl(ag) + H3O"
PCl5 (s) + 3H,O(I) —» H3PO5 + 3HCI (hidrdlisis del enlace P—Cl)
AlCl5 (s) + 3H,O(I) —» AI(OH)5 + 3HCI (hidrdlisis del enlace Al—Cl)
Calcogenuros
Naturaleza de los calcogenuros. Sellaman calcogenurosa los compuestos binariosde |os e ementos
del grupo 16 (calcogenos) en estado de oxidacion—2. L os calcdgenos tienen el ectronegatividades menores
gue los halogenuros, por 1o que habra mas calcogenuros covalentes que halogenuros covalentes. Los
calcogenuros delos grupos 1 y 2 son fundamentalmenteionicos. Sélo los éxidos de metalesde transicion
en bajos estados de oxidacion pueden considerarseionicos. Como eslogico, a descender en el grupo (O,
S, Se y Te) se produce un aumento del carécter covalente de sus compuestos con los elementos
electropositivos.

Electronegatividad de los calcogenos en la escala de Pauling
Calcogeno Oxigeno Azufre Selenio Teluro
Electronegatividad 3,4 2,5 2,4 2,1

L os calcogenuros covalentes se presentan como solidos moleculares o covalentesen capas 0 en cadenas.
L os solidos moleculares se dan preferentementeentre |os Oxidos de elementos de peguefio tamario, ya que
en dichos casos se favorece la existenciade enlacesdoblesM=0'y por tanto |a naturalezamondmera del
compuesto. Asi SO, y N,O3 forman mol écul as discretas mientras que SeO, y As,Og forman redes.

Oxidos. Los 6xidos de elementos de la izquierda son bésicos mientras que los de la derecha son &cidos
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(recordar que el anién 02~ no es estable en agua).
Ca0(s) + Hy(l) — Ca(OH),(a0) SO5(9) + HyX(l) — H,SO,(an)
L os Oxidos bésicos reaccionan con &cidos y los 0xidos acidos con hidroxidos.
De estaforma se pueden disolver los éxidos mésinsolubles (por ggemplolos solidos coval entes formados
por redes).

SeO,(s) + 2NaOH(ag) —» Na,SeO,(ag) + H,O(l)
L os Oxidos &cidos pueden reaccionar con los Oxidos basicos:

Na,O + SO5; —» Na,SO,

Algunos éxidos tienen tanto comportamiento acido como basico (son anféteros).

Al,O4(s) + 3HCl(aq) —» AlCl5(ag) + 3H,O(1) Al,O5(s) + NaOH(ag) —» Na[Al(OH) 4] (a0)
b sicos
ci dos
anf teros 18
1 2 desconoci dos 13 14 15 16 17

Las diferentes cl as
de xidos en la tat
peri dica

Preparacion. El méodo més generd eslasintesis directaa partir de los elementos.

+0,(q) + 1,0,(9)
S — = SO,g — -~ SO4g)
1000 °C 500 °C, V0s(s)

C(s) + O,(g) — CO,(9)
L os 6xidos metdlicos pueden prepararse por descomposicion térmica de los carbonatos.

CaCO4(s) A, CaO(s) + CO4(9)
16.6 Oxoacidos y sus sales

L os oxoacidos y oxoaniones pueden clasificarse en sencillos, catenadosy condensados.
Oxoé&cidos y oxoaniones sencillos. Losoxoécidos sencillos constan de un atomo de un no metd d
gue esta enlazado uno 0 mas grupos oxhidrilo, “OH, mas quiza, atomos de oxigeno adicionales no
enlazadosal hidrogeno, lo que conduceala formulageneral XO,,(OH),,. EI H* unido al oxigeno se puede
eliminar mas o menos facilmente, dando lugar aun oxoanion.

Ademas de los no metales, los metaloidesy algunos metales de transicion en altos estados de
oxidacion forman oxoacidos 0 oxoaniones. También los hidréxidos de berilio y aluminio tienen caracter
acido. En algunos casos solo se conocen los oxoaniones en forma de sales y no |os correspondientes

oxoécidos. En el caso del &cidofosforoso, uno delos hidrégenos estadirectamente unido al fésforoy no
presenta carécter acido.
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Oxoéacidos y oxoaniones sencillos de los no metales

Grupo 13 H3BO5
(no hay boratos sencillos)
Grupo 14 H,COgq H S0 H,GeOy
COg2~ SiO 4 GeOst
Grupo 15 HNO, HyPHO4
NO,™~ PHO32~
HNO, HaPO, HyASO,
NO5~ PO,3- AsO,3-
Grupo 16 H2803 H28803 H2T@3*
S05%~ Se032”  TeOg?
HySO,  H,Se0,  TeOH)4
S0,2- Se0,2~  TeO(OH)s~
Grupo 17 HOF HCIO HBro HIO
OF~ Clo™ BrO™ 10~
HCIO, HBro,,
ClO,~ BrO,™
HCIO; HBrOg HIO;
Cl 03_ BTO3_ | 03_
Hg1Og
H,1043~
HCIO, HBrO, HIO,
C|O4_ BrO4_ |O4_

* NO se conoce

Fuerza &cida de los oxoacidos sencillos. El carécter acido de los oxoécidos se debe a la
polarizacion que M provoca en €l enlace O—H, lo que permitela eliminacion maso menos sencillade H*.
Esta polarizacién sera tanto mayor cuanto mayor sea laelectronegatividad de M. Este razonamiento simple
nos permite comprender |as siguientes tendencias observadas en la fuerza acida de | os oxoacidos:
1. Manteniendo constante el estado de oxidacion, la fuerza &cida aumentaal desplazarnos hacia la
derecha en un periodo:

Al(OH)5 HNO, HCIO,
Anfétero Acido muy débil (K, = 4,3 1074 mol I-1) Acido dévil (K, = 1,0 1072 mol I-1)

2. Manteniendo constante el estado de oxidacion, lafuerza écida decrece a bajar en un grupo.

AS(OH)3 Sb(OH)3 Bi(OH)3
Acido débil Anfétero Base déhil

3. Lafuerzaécidaaumentaa aumentar € estado de oxidacion.

HCIO HCIO, HCIO5 HCIO,
Acido débil Acido semifuerte  Acido fuerte Acido muy fuerte

Preparacion de oxoacidos sencillos. Con frecuencia, los oxoacidos pueden ser obtenidos por
reaccion de los 6xidos con agua:
SO5(9) + HO(I) —» H,S0, (a0)
También se obtienen en algunos casos por desplazamiento de una sal por otro acido como écido sulfurico:
Ba(ClOg),(ag) + H,SO4(ag) —» BaSO,(s) + 2HCIO4(aq) (precipitacion)
Cag(PO,),(8) + 3H,SO,(I) —» 3CaSO,(s) + 2H;PO(1) (&cido débil)
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Los oxoacidos XOH, donde X = Cl, Br, |, pueden obtenerse por reaccion entre halégeno y agua.

X5(9) + 2H,0(1) == XOH(ag) + X~(a0) + Hy0* (a0)

X5(9) + 20H~(a0) - » XO(ag) + X~(aq) + H,0(a0)
A partir de XOH pueden obtenerse otros oxoéacidos en estados superiores de oxidaci on. Laoxidacion desde
un estado de oxidacién inferior a otro superior es otro método general de preparacion de oxoécidos.

H,SeO HCIOs H,SeO | HNOs HIO
2 3 2 4 2 3

Recordemos que otro método de obtener oxoécidos es por hidrdlisis de halogenuros covalentes (ver 16.3).
Oxoacidos catenados. Son oxoacidos que contienen dos o méas d&omos de los no metales unidos
directamente entre si. Por ejemplo, los acidos politionicos H,S,0g (N 2).

? @

HO - S— (S) pp - S— OH
Il 1
o) o)

Oxoacidos condensados. Estas sustanciasconstan de dos 0 méas atomos de los no metalesunidos por
medio de puentes de oxigeno. Se producen primordialmente en el tercer periodo y sucesivos. Pueden
considerarse forma mente como derivados de los oxoaniones sencillos por pérdida de moléculas de agua.
(Eso no implicaque se puedan preparar en todos |os casos por deshidratacion del oxoécido sencillo.) End
caso de oxoacidos sencillos H XO,, la pérdida de una moléculade agua lleva a oxoacidos de formula
general H,X,0, [lamados piro, en los que dos tetraedros comparten un vertice.

I I [

|
—Xt0—H HJlO-X— ——> —X—0-X— + HO
| | | |

Oxoacidos, oOxidos y oxoaniones “piro”

OH OH o o o o o o
HO-Si-0-Si-OH HO-P—O-P-OH HO-S—0-S—OH  O-Cl-O-Cl-0
OH OH OH OH 0] O O 0]
Oxoécido HeSi0; H,P,0; H,S,0; Cl,0,
Oxoanion Si,0,6- P,0,4~ S,072-

Por lapérdida de dos moléculasde agua, se forman oxoacidosmeta, que forman cadenas infinitaso ciclos,
en los que cada tetraedro comparte dos veértices. Laférmula general de estos oxoacidos es (H,XO3)y.

I I I
—X{O—H HJO-X[O—H HJO-X{O—H H{O-X—  Alcompartirsedosvétices,se
pueden formar estructurasinfinitas
¢ en cadenas. Un gemplo es el anidn
I I I I I I del mineral espodumena
B B I B s LIAISOy),
HO P/ 0o o Si o
PN Si” = Si . .,
o] o | I Otra posibilidad eslaformacion de
HO\| |/C]'| o 0 ciclos, como los de los gjemplos de
P _F Si. . Si laizquierda, dando lugar amoléculas
/[ Yo7\ o_ .0 : o 1o
o o Si discretas. (IEngI anion SIGOl§ :
HaPaO BesAlx(Si ¢O1g) no se han dIIbU] ado los dos oxigenos
H3r3lg Minera Berilo terminales situados sobre cada
(anion ciclico) (anién ciclico) silicio)

Por la pérdidade tres moléculas de agua, se pueden formar estructuras méas complejas, en las que cada
tetraedro comparte tres vértices. Laférmula general de estos oxoacidos es (H,,X505), .
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Si-0- Si -
o o 0o 50 %5 g
[ s’ s . 0 Q
_ P\ Q ©° g. Sig O,SLO _
o / o &% sir® Par "si S
s’ 'Si @) 0o 0 o
0 0 J i Si Si Si
o—P— ‘ o— P S oS Slo. s© 0.0 0 O~ Cuando se comparten tres vértices,
(')_ P O/ o o o O' o o se pueden formar moléculas
a S o g . si. S discretas (P40, ), cadenas (asbesto)
S-0-5 0 40770 4° 0 capas (talco). (En el asbestoy e
PO [CaoMgs(Si 4011) 2(OH) 2l x (Si206%) talco, no se han dibujado los
(c?cl é? asbesto talco oxigenos terminales que hay sobre
(red monodimensional) (red bidimensional) cada &tomo de silicio).

Por la pérdidade cuatro moléculas de agua, se pueden formar estructuras mas complejas, en las que cada
tetraedro comparte los cuatro veértices. Este es el caso del cuarzo (SO,),,, que formaunared tridimensional.

Oxoaniones y oxidos de los no metales formados por condensacion de unidades XO,

Silicio Fésforo Azufre Cloro
Aniones sencillos (sin puentes X—0O—X)
Moléculas o iones moleculares discretos Slefam PO43_ 8042_ ClO4~
Aniones “piro” (un puente X—O—X)
Moléculas o iones moleculares discretos (dimeros) Si,0,6- P,0,4~ S,0,%~ Cl,0,
Aniones “meta” (dos puentes X—O—X)
Moléculas o iones moleculares discretos o en cadenas (Si0g), %X~ (POg), ™ (SO3)y, (en sdlido)
Tres puentes X—O—X
Moléculas o iones moleculares discretos, cadenaso laminas  (Si 205)X2X— (P,0g)»
Cuatro puentes X—0O—X
Redes tridimensionales (Si05)y

Solubilidad de las sales de oxoaniones sencillos. Aligual que parael resto de sales, laenergiade
red es generamente el factor que determina mayormente la solubilidad de estas sales, de forma que la
solubilidad disminuye al aumentar laenergiade red, es decir al aumentar lacargadelosionesy a disminuir
su tamarfo. Como reglas especificas de solubilidad pueden darse las siguientes:

1. Todoslos acetatos, cloratos, nitratos, nitritos y percloratos son solubles.

2. Lossulfatos son solubles excepto los de Sr2+, Ba2* y Pb2* que son muy poco solubles.

3. SAlo son solubleslos hidroxidos, carbonatos, cromatos, sulfitos y fosfatos alcalinosy de amonio.

4. Lassdeséacidas suelen ser solubles.

Compuestos de coordinacion

Un complgoes el resultado de lainteraccion entreun atomo central acido de Lewisy unao variasbases de
Lewis, llamadas ligandos, que resulta en la formacién de un enlace covalente coordinado. Por eso los
complejos reciben también el nombre de compuestos de coordinacién. ElI conjunto puede ser neutro,
catiénico o aniénico. Losligandos forman la primera esferade coordinacion, mientras que los contraiones
forman la segunda esfera.

El &omo central tiene que disponer de orbital esvacios capaces de aceptar pares el ectronicos. Por dlo
habitualmente es un cation metdlico. Sin embargo, los cationesdelos grupos 1y 2, a disponer de orbitales
con pocatendencia a aceptar pares el ectrénicos, tienen pocatendencia a formar complejos. Los metales de
transicion tienen una elevada tendenciaa formar complejos. Por €jemplo, muchos cationes de metalesde
transicion en disolucion acuosa se encuentran formando aguocomplejos, por gjemplo [Fe(H,0:)¢] 2+,

L os enlaces formados por |os cationes metdlicos en altos estados de oxidacion o por los no metales
suelen describirse mejor como enlaces covalentesnormales(no coordinados) por 10 que sus compuestos no
suelen considerarse como complgjos.
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A menudo, solo se consideran como complejoslas sustancias que contienen ligandos que tienen
existencialibre. Algunos gjemplos de ligandos se recogen en la siguiente tabla.

Ligandos comunes en los complejos (en negrita el atomo que generalmente actia como dador)

Monodentados H,O NH3 CO NO CN™ CN™

(generalmente) OH~ 02— = cl- Br- I=
SCN~ SCN~ NO,~ ONO~

Bidentados “O0OC-COO™ oxaato HoN-CH»-CHy-NH,  etilenodiamina

Tipos de ligandos. Los ligandos pueden clasificarse en

* monodentados: aquellosque tienen un solo &omo dador. Los ligandos cuyo atomo dador tiene méas de
un par electronico que puede ser cedido, pueden coordinarse de forma terminal o puente.

* polidentados (bi—, tri—, etc): aquellos que tienen mas de un aomo dador. Los ligandos bidentados
pueden coordinarse de forma quelato (los dos d&omos dadores unidos al mismo metal) o puente (cada
aomo dador unido a un metal diferente).

NUamero o indice de coordinacién. El nimero de coordinacion es el nimerototal de atomosunidosd
aomo central en un complejo. Los indices de coordinacién y geometrias méas habitual es son:

Indices de coordinaciéon mas habituales en complejos
Indice de coordinacion 2 3 4 4 5 6
Geometria lineal triangular plana  plano-cuadrada  tetraédrica  bipirdmidetrigonal  octeédrica

Isomeria en los complejos. Isdmeros son compuestos que contienen el mismo nimero de los mismos
atomos pero distribuidos diferentemente. En quimicade la coordinacion es habitual la existenciade
isomeros. Podemos distinguir dos grandes grupos de isomerias:
e isomeria estructural: los &omos estan enlazados de diferente forma. Algunos g emplos:

« isomeria de ionizacion: [Co(NH4)sBr]SO, y [Co(NH3)sSO,4]Br.

« isomeria de hidratacion: [Cr(H,0)g]Cl5 y [Cr(H,0):Cl] Cl,iH,0.

« isomeria de enlace: [Co(NH3)sNO,]2* (nitro) y [Co(NH3):ONOJ?* (nitrito).

L os compuestos anteriores tienen distintas propiedades y son sustancias diferentes.
* ester eoisomer ia: los aomos estén enlazados de la misma forma pero variala disposicion espacial.

* isomeria geométrica:

Cl NH Cl
. T — NH3 NH
Pt —_—
NH3 cl

Cadaisdmero es una especie quimica diferente aungue a veces sus propi edades son semejantes.

* isomeria éptica: ocurre cuando un complegjoy su imagen en el espegjo no son superponibles. Cada
isdbmero recibe el nombre de enantiomero y la moléculase dice que es quiral. En quimicade la
coordinacion este tipo de isomeria se da habitualmente en complejos octaédricos. Ejemplo,
[Co(en)4]3* (en = etilenodiamina= H,N—CH.,-CH,-NH,).

; | N
N %

L os enantidmeros tienen idénticas propiedades fisicas y quimicas salvo que pueden reaccionar de
forma diferente con otros compuestos quirales, y que desvian de diferenteforma laluz polarizada
(son opticamente activos). Cuando se sintetizaun compuesto quiral a partir de compuestos no
quirales, se obtiene una mezcla racémica (una mezcla que contiene idénticas cantidades de ambos
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enantiémeros y que es épticamente inactiva).
Teoria del campo ligando. Aunguelateoriade orbitalesmoleculares (y la TEV) es aplicable tambiéna
los compl gjos dando una explicacion completade su estabilidad y propiedades, la teoriadel campo ligando
es un modelo simple que permite discutir ciertas propiedadesde los complejosde los metales de transicion
como estabilidades relativas, coloracion, magnetismo, etc. En un cationlibrede un metal de transicién, los
cinco orbitalesd tienen lamisma energia. Cuando se acercanlos ligandos paraformar el complegjo, los
orbitales situados en ladireccion de acercamiento de los ligandos se veran desestabilizados con respecto d
resto, tendran una menor tendenciaallenarseyaque un electron en ellos sufriralas repulsionesde los pares
electronicos de los ligandos. En concreto, en un complejo octaédrico se diferenciardn dos niveles de energia

llamadost,, y &
g
1 Ge.2,d2 orbitaes e,
:/.'/ 40
== d dy,d,, obitalesty,
4 4
z dZZ dxy
dxz_yz
X X X
y y y

La separacion de energia (A,) entre los dos conjuntos de orbitales se Ilama desdoblamiento del campo
ligando. Los orbitales se llenan aplicando el principio de exclusion de Pauli y lareglade Hund. Sin
embargo, al introducir el cuarto electrén, éste se puede introducir tanto en un orbital g experimentando
una repulsion con €l otro eectrén que |o ocupa que se llama energia de apareamiento (P), o en €y donde
sufre larepulsion A de los ligandos. La configuracion adoptada sera la que tenga una menor energia
global. Los ligandos que crean altos campos como NH, favorecen las configuraciones de bajo espin,
mientras gue |os ligandos de bajo campo como F~ favorecen |as configuraciones de alto espin. Una serie
espectroquimica es una ordenacion de ligandos de acuerdo a desdoblamiento A, que producen.

Configuraciones electronicas de los complejos octaédricos d"
NUm. de electrones d 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

tzgl tzg2 tzg3 t296e92 t296eg3 tzgﬁeg4
bajo espl'n tzg4 tzgs t296 tzgeegl
ato espin tagdeyl tagPey? tagtey? togoey?
Serie espectroquimica
Ligandos de campo fuerte Ligandos de campo débil
CN— CO NO,~ NH4 H,0O OH~ F SCN~ CI~ B— I~

Color de los complejos. Muchos compleosde metalesde transicion son coloreados debido a que la
energial , se corresponde ala frecuenciade laluz visible. Algunoscomplejos pueden absorber luz visible
pasando un electron de un nivel thg @uno &, con lo que mostraran €l color complementario (un complgo
gue absorba € verde presentara una coloracion rojay viceversa).

Bibliografia
Ver bibliografiadel Tema 15.
Seminarios

acidos y bases
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16.1

16.2

16.3

16.4

16.5
16.6

16.7

16.8

16.9

16.10

l16.11

16.12
16.13

16.14

16.15

16.16
16.17

16.18

16.19

Identificalos dos pares conjugados acido-base en cada una de | as siguientes reacciones:
a) CoH30,~+ HyO<= HC,H30, + OH-
b) HF + NHg <= NH,* + F~
¢) Zn(OH), + 20H~ <= ZnO,~ + 2H,0
d) 0%~ + H,O<= 20H~
€) HCN + H,SO, == H,CN* + HSO,~
Escribe las reacciones de autoionizacion paralas siguientes sustancias.
a) HyO(1); b) NH4(1); ¢) HCN(I).
El sulfuro de hidrogeno es un acido més fuerte que la fosfina. ¢Qué puede concluirse sobre las fuerzas de
sus bases conjugadas, HS~y PH,™.
La constante acidadel H,S en aguaes 1,1 10-7 mol I-1. ¢Puedes sugerir un disolventeen el que la
constante &cida sea mayor y otro en € que seamenor?
El amoniaco es una base débil en agua. ¢L0 estambién en &cido acético?.
El acido acético en el disolvente acido sulfurico, ¢esperas que sea un écido o una base?. &Y el &cido
perclérico?. Escribe lareaccion del &cido acético y e perclérico con € disolvente.
Indica s esperas que las siguientes sustancias sirvan como &cidos o bases de Lewis:
a) AlCl3; b) OH; ) Br—; d) H,0; €) NHg; f) Fe3*.
Los valores de pK, para la hidrélisisde Na*, Ca2*y Mg?*, son 14,6, 12,7 y 11,4 respectivamente.
Explicadichatendencia
¢Quién crees que tiene mayor a) poder reductor, Fe3* o Fe*?; b) fuerza &cida, Fe3* o Fe?™?; c) poder
oxidante, Cl, o F»?, d) poder reductor, Li o Ca?.
Clasificalas siguientes sustancias como &cidos 0 como bases, de acuerdo a los criterios que conozcas.
a) H,S0y; b) SO,; ¢) BClg; d) H,0; €) Ti2*; f) NH,CI; g) LiOH; h) F~.
¢ESSIO, + CaO —» CaSiO3 unareaccion acido—base de Brensted? ¢Y de Lewis?
¢Cud esladiferencia entre una sustancia anféteray una anfiprotica?
Di s son ciertas o falsas |as siguientes afirmaciones:
a) Un &cido y su base conjugada reaccionan entre si paraformar sal mas agua.
b) El &cido agua es su propia base conjugada.
¢) Labase conjugada de un &cido débil es una base fuerte.
d) El HNO3 esun acido en NH3 liquido.
€) El BF3 esunabase de Lewis.
guimica de los elementos de los grupos principales
Escribe una ecuacion paralareaccion que ocurre cuando el hidruro de sodio se agrega sobre:
a) agua, b) amoniaco liquido.
Predice e orden de lafuerza écida de cada uno de |os siguientes pares de &cidos protonicos:
a) H,Sy HBr; b) HF y HCI; ¢) H,Sy HySe.
¢Cud de los siguientes compuestos esperas que tenga el punto de fusion mas ato, CaF, o SF,?
¢Por qué a temperaturaambiente los 6xidos de los metales son sélidos, mientras que muchos de los no
metales tienden a ser gases?
Las propiedades del CO,, (el solido es facil comprimirloy sublimaa 195 K) son muy diferentes a las de
SO, (es muy duroy tieneun punto defusion de 1 883 K). ¢Quédiferencia estructural creesque hay entre
ambos compuestos que justifica esa diferencia de propiedades? Explicaesta diferencia de comportamiento
en términos de los enlaces 0 y Tt relativos de |as especies moleculares CO, y SIO».
Indica tres métodos de preparacion de Oxidos y escribe la reaccion quimica de cada uno de ellos.
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16.20

16.21

16.22

16.23

16.24

16.25

16.26

16.27
16.28
16.29

16.30
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Escribe una ecuacion paralareaccion que ocurre cuando se aflade agua a cada compuesto:
a) K,0, b) SO,, ¢) Na, d) P,Og, €) PCl5.
Escribe un método de preparacién de &cido fosférico.
¢Cudl delos siguientes pares de acidos crees que sera el mas fuerte?
a) HBrO5 0 HBrO, b) HCIO o HBrO, ¢) H,SO5 0 H,SeO4, d) HIO 0 HIO.,
guimica de la coordinacién
Identificalos ligandos 'y sus cargas, el atomo central y su carga, y €l indice de coordinacién para los
complgos:
a) [Cr(NH)5(H,0),Br,]*; b) [Co(C,0,),Cl,]3; ¢) K5[AU(CN) 4]; d) [Mo(CO) ,Br];
€) [Co(CN)5(OH)] 3.
Clasificalos siguientes ligandos en monodentados, bidentados, etc.:
a) P(CHg)4; b) H,N—(CH,),—NH—(CH,),—NH,; ¢) “OOC-CH,—~COO~; d) H,0; ) CO42.
Esquematizala geometria de
a) cis{Cu(H,0),Br,]%; b) [Co(H,0),Cl,] (tetraédrico); c) [Ag(CN),]; d) [Cu(C,0,)5]1%
€) cis{Ni(H,0),Cl,].
¢Cudles de los siguientes compl gj os muestran isomeriageométrica? Dibujalas estructuras de |os posibles
isOmeros.
a) [Fe(CN)g]*~; b) [Fe(H20),CI3Br] ¢) [Fe(H20)2Cl,Bro]
¢Cuantos isbmeros geométricos existen del compuesto de coordinacion [Co(NH3)4Cl,]Cl?
¢Por qué no puede haber isdmeros geométricos en compuestos tetraédricos?
¢Cudl de los siguientesiones metalicosformaran complejos octaédricos paramagnéticoscon ligandos de
alto campo?¢Y con ligandos de bajo campo?
a) Mn3*,b) Co3*, c) Rh3*, d) Tit, e) Mo?t, f) Fe?.
¢Por qué [CoFg] 3 es paramagnético y [Co(CN)g] 3~ es diamagnético?

Soluciones a los seminarios

16.1

16.2
16.3
16.4

16.5
16.6
16.7
16.8

16.9
16.10
16.11
16.12
16.13
16.14
16.15
16.16
16.17

16.18

Acido/Base: a) HC2H3OZ/C2H302_, Hzo/OH_, b) HF/F, NH4+/NH3; C) Zn(OH)2/ZnOZ‘, Hzo/OH_,

d) OH™/0%~, H,O/OH™; €) HZCN+/HCN, HoS0,4/HSO, ™.

8 2H,0 == H30" + OH™; b) 2NH3 === NH," + NH,™; ¢) 2HCN === H,CN™ + CN".

Si H,S esmas acido que PH5, entonces HS™ es menos basico que PH, ™.

Lafuerzadcidaseramayor en un disolvente mas basico queel aguacomo es el NH, y menor en un disolvente mas cido como
es el &cido acético.

No. En &cido acético es una base fuerte (ver figuraen apartado 16.1).

El &cido acético sera unabase y e &cido percldrico un &cido (ver figuraen apartado 16.1).

Acidos de Lewis: AlCI;, Fe3*. Basesde Lewis: OH™, Br—, H,0, NH,.

Lahidrdlisis deun catién es tanto mas favorablecuanto mayor es su fuerzaacida (capacidad deatraer pares €l ectronicos deuna
base), y estafuerzaes tanto mayor cuanto menor seasu tamafio y mayor su carga. Por ello el ordende acidezes Mg2+ > Ca2*
> Na', y en ese orden disminuye su hidrdlisis (a disminuir lahidrélisis, disminuye K4y aumenta pK ).

a) Fe?*; b) Fe>*; ¢) Fy; d) Li.

Acidos: a), b), ¢), €) y NH4* enf). Bases: CI~ enf), g) y h). Sustancia anfiprotica: H,0.

Es una reaccion écido—base de Lewis pero no de Bransted.

Ver teoria.

a) Falso, b) falso, ¢) falso, d) cierto, d) falso.

a) NaH + HyO —» NaOH + Hy; b) NaH + NHz —» NaNH, + Ho.

Mas &cidos son: &) HBr; b) HCI; ¢) H,S.

CaF, porque es una sustanciaionica, mientras que SF,, es molecular.

Los Oxidos de los metales son en muchos casos sustancias ionicas mientras que muchos 6xidos de los no metales son
moleculares.

El carbono es mas pequefioque €l silicio, 1o que la estabilizalos enlacesdobles. EI CO, esun solido molecular formado por
moléculas O=C=0, mientras que el SiO,, es un solido covalentetridimensional en el que cadaatomo de oxigeno esta unido
mediante enlaces sencillos a dos &omos de silicio: —Si-O-Si-O—.
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16.19 Ver teoria
16.20 8 K,0 + HyO —» 2KOH; b) SO, + H,O —» H,SOs; ¢) 2Na+ 2H,0 —» 2NaOH + Hy;
d) P,Og + 3H,0 —» 2H3POy; €) PClg + HyO —» HaPOg + 3HCI.
16.21 P, + 50, —» 2P,0g; P,Os + 3H,0 —» 2H3gPO,,.
16.22 @) HBrOg; b) HCIO; ¢) H»SOg3; d) HIO,.
16.23 @) Ligandos: NH, H,0, Br. Atomo central: Cr3*. Indice de coordinacion: 6.
b) Ligandos: C,0,2~ (bidentado), CI~. Atomo central: Co3*. indice de coordinacion: 6.
¢) Ligandos: CN—. Atomo central: Au*. indice de coordinacion: 4.
d) Ligandos: CO, Br~. Atomo central: Mo?™. indice de coordinacion: 6.
e) Ligandos: OH~, CN~. Atomo central: Co3*. indice de coordinacion: 6.

16.24 &) Monodentado; b) tridentado; c) bidentado; d) monodentado; €) bidentado. o
16.25 I
-C
OH» O "~ __0
Cl C
| | °. .
B O NC— Ag— CN £70-. co 2
u — Ag— 0
B e uon, J c—o0~°~o
Br 2 o_ ~
¢
|
0]
16.26 &) Un sdlo isdmero.
b)
OH; OH, OH,
—  —c Cl— . —OH; Cl— [ — OH
Cl— | " Br CI/‘ B CI/‘ —cl
OH; of Br
0
OH> OH» OH» OH» OH»
CI\‘ __Br Br\‘/OHz CI\‘/Br CI\‘/OHZ Br\‘/OHz
_—~FeZ _ __—~FeZ_ ke _ __—~Fe_ kel _
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16.28 Porque las cuatro posiciones de coordinacion de un tetraedro tienen siempre la misma disposicion espacial relativa entre si.
16.29 Cation Configuracién del catién Configuracion del complejo Magnetismo
a) Mn3* d4 trgoeyt (ato espin) Paramagnético
tog*ey® (bajo espin) Paramagnético
b) Co3+ dé t294e92 (alto espin) Paramagnético
tzgﬁeg0 (bajo espin) Diamagnético
C) Rh3+ dé tog*ey? (alto espin) Paramagnético
tog°eyC (bajo espin) Diamagnético
d) Tiz* d? tog2ey” Paramagnético
e) M o2+ d4 t293egl (alto espin) Paramagnético
t294e90 (bajo espin) Paramagnético
f) Fe2+ dé trg'ey? (alto espin) Paramagnético
tog0e” (bajo espin) Diamagnético

16.30 Ambos son complejos deCo3* (cf) (ver gjercicio 16.29, apartado b). EI complejo defltior (ligando decampo débil) tiene una
configuracién dealto espin por lo quees paramagnético, mientras que el complejo de cianuro (ligando de campo fuerte) tiene
una configuracion de bajo espin por lo que es diamagnético.



