QUÍMICA INORGÁNICA

ELEMENTOS ALCALINOS (GRUPO I) y ALCALINO-TÉRREOS- (GRUPO II)

METALES ALCALINOS-GRUPO IA

No se encuentran libres en la naturaleza debido a que se oxidan con mucha facilidad. Se obtienen por electrólisis de sus sales fundidas. Ej: Na0. El Na y el K son muy comunes en la corteza terrestre. Presentan una variación regular de sus propiedades al descender en el grupo, denominadas propiedades periódicas como se puede observar en la Tabla 1.

Tabla 1. Propiedades periódicas de los Metales Alcalinos – Grupo IA

Propiedad
Li
Na
K
Rb
Cs
Fr

e- externos
2s1
3s1
4s1
5s1
6s1
7s1

p.f (°C)
186
97.8
63.6
38.9
28.5
27

p.e (°C)
1347
904
774
688
678
677

( (g/cm3)
0.534
0.971
0.862
1.53
1.87
-

R atómico (Å)
1.52
1.86
2.31
2.44
2.62
-

R iónico (Å) (M+)
0.60
0.95
1.33
1.48
1.69
-

Electronegat.
1.0
1.0
0.9
0.9
0.8
0.8

E0 (v)

M++e- (M
-3.05
-2.71
-2.93
-2.93
-2.92
-

PI (kJ/mol)
M(g)(M+(g)+e-
520
496
419
403
376
-

(H hidrat. (kJ/mol)

M+(g)(M+(ac)
-544
-435
-351
-293
-264
-

Los metales libres, a excepción del Li son corrosivos, suaves y de color plateado. Se pueden cortar con cuchillo, siendo el Li el más duro. El Cs es levemente dorado y se funde en las manos. Tienen p.f bajos debido a que presentan en su interior fuerzas de enlace débiles, cada átomo aporta un electrón al enlace metálico. Son excelentes conductores térmicos y eléctricos porque los electrones están unidos débilmente. 


Se ionizan cuando se irradian con luz de baja energía, por ejemplo el Cs se usa en celdas fotoeléctricas. El electrón de valencia se remueve con facilidad por lo que presentan bajos potenciales de ionización y potenciales de reducción muy negativos. Son todos iónicos.


Los metales alcalinos son los más voluminosos del período y sus iones presentan baja relación carga/radio por lo que forman compuestos iónicos que no hidrolizan, fuertemente alcalinos y que no forman iones complejos como lo hacen los metales de transición. El Li constituye la excepción. El Li+ es el ión más pequeño y tiene una densidad de carga ó relación carga/radio muy elevada ((carga=carga/tamaño) por lo que ejerce mayor atracción sobre las moléculas de agua y por consiguiente tiene una entalpía de hidratación más negativa, indicando que el proceso es muy favorable; y un potencial de reducción muy negativo debido a su gran tendencia a oxidarse. Esta elevada densidad de carga hace que el Li pueda polarizar aniones de gran tamaño formando así compuestos de mayor carácter covalente que los otros metales alcalinos. Ej.: el NaCl no es soluble en etanol, mientras que el LiCl si lo es. 


Las sales de metales alcalinos con aniones pequeños son muy solubles en agua, mientras que si el anión es grande, las sales no son muy solubles, Ejs: silicatos y aluminosilicatos.

Reacciones químicas


2 K0 + 2 H2O  ( 2 K+ + 2 OH- + H2

(H0 = -391 Kj

Esta reacción es muy exotérmica. El K reacciona con facilidad, el Na reacciona con vigor y hasta puede provocar ignición, mientras que el Rb y el Cs forman flamas al caer al agua. El calor que se desprende incendia al H2. Por esta razón se almacenan en solventes no polares como nafta ó aceite mineral.

Otras reacciones son:

2 K0 + O2  (  K2O
 (óxido de potasio)






2 Na0 + O2  (  Na2O2
 (peróxido de sodio)






2 Na0 (fundido) + H2  (  NaH   (hidruro de sodio)






2 Na0 + S  (  Na2S   (sulfuro de sodio)

Formación de hidróxidos:

Na2O + H2O  (  2 NaOH   (hidróxido de sodio)

El Li difiere de los demás metales alcalinos pero se asemeja al Mg (Grupo IIA) debido a las similitudes diagonales.


El Na es es más usado por ser el más abundante. Se lo utiliza como agente reductor en la fabricación de sustancias químicas y tinturas. La soda cáustica (NaOH) se usa en limpiadores, textiles, fabricación de jabón y papel. Se lo encuentra formando sales como Na2CO3, NaHCO3 (polvo para hornear), NaCl (sal de mesa), NaNO3 (nitro de Chile, fertilizante), Na2SO4 (lodo salino), etc.


El Li por su elevada capacidad calorífica se lo utiliza como medio de transferencia de calor en reactores nucleares. También como agente reductor en la síntesis de muchos compuestos orgánicos. En aleaciones Li-Al para la construcción de aeroplanos. En la fabricación de vidrios y cerámicas. El LiBr y LiCl como agentes desecantes. El Li también se lo utiliza en el tratamiento de perturbaciones mentales como depresión maníaca.


Las sales de K son muy importantes para la vida, el KNO3 es un fertilizante muy importante que aporta K y N.

METALES ALCALINO-TÉRREOS-GRUPO IIA

Son todos de color blanco-plateados, maleables, dúctiles y ligeramente más duros que los alcalinos. La actividad aumenta en el grupo de abajo hacia arriba, siendo el Ca-Sr-Ba muy activos. Los dos electrones de valencia se pierden al formar compuestos iónicos. La excepción la constituye el Be que forma compuestos más covalentes que los otros Me+2 debido a su alta densidad de carga. Los compuestos de Be se asemejan a los del Al por la semejanza en diagonal. La tendencia a formar iones Me+2 aumenta del Be al Ra.


Son menos reactivos que los metales alcalinos, pero igualmente no se encuentran libres en la naturaleza. Se obtienen por electrólisis de los Cl- fundidos. El BeCl2 fundido es poco conductor porque es covalente por lo que se le agrega una pequeña cantidad de NaCl.


Las propiedades periódicas de estos elementos se muestran en la Tabla 2.

Reacciones químicas


2 Mg0 + O2  ( 2 MgO
(muy exotérmica, a excepción del Be)


Ba + O2  ( BaO2   (peróxido de bario)

2 M0  + H2  (  MH2   (hidruro de Ca, Sr ó Ba) (temperaturas muy altas)


2 M0 + S  (  MS   (sulfuro)


2 M0 + Cl2  (  MCl2   (cloruros)

Formación de hidróxidos:
M + 2 H2O  (  2 M(OH)2   + H2 
M = Ca, Sr, Ba





Be + 2 H2O + 2 OH- (  2 Be(OH)4=  (ión complejo) + H2
El Be(OH)2 es insoluble en agua y anfótero, el Mg(OH)2 es poco soluble en agua, mientras que los de Ca, Sr y Ba son bases fuertes solubles en agua.


Los compuestos de Be son covalentes, pero algunos son solubles en agua, conducen la electricidad porque forman el ión complejo [Be(OH2)4]+2 debido a la elevada energía de hidratación del Be+2:


BeCl2(s) + 4 H2O (l) (  [Be(OH2)4]+2 (ac) + 2 Cl- (ac) + calor

Este ión complejo hidroliza produciendo soluciones ácidas debido a la fuerte unión Be-O que hace débil la unión O-H:


[Be(OH2)4]+2 (ac) + H2O (l) (  [Be(OH2)3OH]+ (ac) + H3O+ (ac)

Lo mismo ocurre con el Mg:


[Mg(OH2)6]+2 (ac) + H2O (l) (  [Mg(OH2)5OH]+ (ac) + H3O+ (ac)

Es por este fenómeno que las sales de Be y Mg son debilmente ácidas. Los iones hidratados de Ca+2, Sr+2, y Ba+2 son cationes de bases fuertes solubles y no se hidrolizan.

Tabla 2. Propiedades periódicas de los Metales Alcalino-Térreos – Grupo IIA

Propiedad
Be
Mg
Ca
Sr
Ba
Ra

e- externos
2s2
3s2
4s2
5s2
6s2
7s2

p.f (°C)
1283
649
839
770
725
700

p.e (°C)
2484
1105
1484
1384
1640
1140

( (g/cm3)
1.85
1.74
1.55
2.60
3.51
5.0

R atómico (Å)
1.11
1.60
1.97
2.15
2.17
2.20

R iónico (Å) (M+2)
0.31
0.65
0.99
1.13
1.35
-

Electronegat.
1.5
1.2
1.0
1.0
1.0
1.0

E0 (v)

M+2+2e- (M
-1.85
-2.37
-2.87
-2.89
-2.90
-2.92

PI (kJ/mol)
M(g)(M+2(g)+2e-
899
738
590
549
503
509

(H hidrat. (kJ/mol)

M+2(g)(M+2(ac)
-
-1925
-1650
-1485
-1276
-

Propiedades específicas de Ca y Mg
Magnesio

· Estado natural: magnesita MgCO3, MgSO4 y MgCl2 en agua de mar

silicatos:
talco

Mg3H2(SiO3)4


abesto

Mg3Ca(SiO3)4


olivino

Mg2(SiO4)

· Obtención: 
por electrólisis de MgCl2 – KCl

por reducción de su óxido:
MgO + C ( Mg + CO (exotérmica). El vapor de Mg se enfría con H2 para evitar que se revierta la reacción

· Propiedades y Usos: se quema en la atmósfera produciendo luz blanca y brillante por lo que se lo utiliza en flashes fotográficos, luces de bengala y bombas incendiarias. 

Se lo usa en aleaciones por su bajo peso. Se lo utiliza en aviación y fabricación de llantas porque se recubre de óxido impermeable que lo protege de una oxidación posterior

Es un elemento abundante en los océanos.

Son importantes las siguientes reacciones:


MgCO3 (s)
(
MgO (s)    +
CO2 (g)


Magnesita

magnesia

2 MgO (s) + 2 NH4Cl  (     Mg(OH)2 + MgCl2 + 2 NH3 (g)

La “leche de magnesia” es una suspensión blanquecina de Mg(OH)2 que se utiliza como antiácido estomacal y laxante. El hidróxido de magnesio presenta el siguiente equilibrio:


Mg+2 (ac) + 2 OH- (ac)    (     Mg(OH)2 (s)

Este hidróxido se disuelve en presencia de cloruro de amonio. El agregado de NH4Cl genera H+ que consumen los OH- y el equilibrio se desplaza hacia la izquierda.


Las sales de magnesio MgSO4 y Mg(ClO4)2 se usan como agentes desecantes.
 El MgCl2 es muy  delicuescente, produce la aglomeración de sal de mesa impura con esta sal. Se puede evitar con agregado de NaHCO3 porque se forma MgCO3.

· Funciones Fisiológicas en las Plantas: lo contiene la molécula de clorofila. Interviene en procesos de fotosíntesis y metabolismo de glúcidos. Muchas enzimas lo contienen como activador.

Su deficiencia, suelos pobres en Mg absorbible ó con  contenido muy elevado de minerales insolubles, produce amarillamiento de las hojas

Calcio

Es el 5º elemento en abundancia en la naturaleza. 

· Estado Natural: carbonatos, sulfatos, fosfatos y fluoruros

CaCO3 
( no-cristalinas: caliza, perlas,  cáscara de huevo, creta, corales



( cristalina: mármol, calcita y aragonita

CaSO4.2 H2O: yeso

CaSO4: anhidrita

Ca3(PO4)2: fosforita

CaF2: fluorita

Ca3(PO4)2. CaF2: apatita

También en compuestos solubles en agua de mar de donde muchos animales marinos lo toman y forman su caparazón.

Esencial para las plantas, de ellas pasa a los animales para la formación de huesos y dientes.

· Obtención: electrólisis del CaCl2 fundido.

· Propiedades y Usos: se usa como agente reductor en industria del uranio y otros metales. Como depurador de metales fundidos que tienen impurezas de O, S y C. Es componente de muchas aleaciones.

Se encuentra en la caliza, cal viva y cal apagada:


CaCO3 (s)
(
CaO (s)    +
CO2 (g)


Caliza


cal viva

CaO (s) + H2O (
Ca(OH)2 





cal hidratada – cal apagada
También es componente del yeso: CaSO4.2H2O

El mortero, revoque ó “mezcla” utilizada en construcción es una mezcla de cal apagada, arena y agua.

Fraguado: es la pérdida de agua y la absorción de CO2.





     ( (125°C)

CaSO4. 2 H2O

(
CaSO4. ½ H2O (yeso cocido) + ½ H2O

El mezclado con agua forma una masa plástica, pues se produce la inversa de la reacción anterior, dado que el CaSO4. 2 H2O es menos soluble, por lo tanto al fraguar aumenta su volumen  ocupando todos los espacios en los moldes.

Encalado de suelos: Ca(OH)2 lechada de cal.


· Interés Agronómico: en las plantas forma pectatos de calcio y constituye las paredes celulares.

Es el catión más importante en el intercambio entre partículas de arcilla y compuestos insolubles.



      H+



        H+  + Ca++
(fosfato de calcio insoluble)
(
  Ca++
  +  2 H+

arcilla protonada




   arcilla con iones Ca++
Las regiones áridas tienen mucha calcita CaCO3 y los suelos alcalinos tienen Ca3(PO4)2 insoluble. Este intercambio iónico se puede regular, regulando el pH del suelo, permitiendo así la asimilación de Ca++ soluble. Una deficiencia de Ca produce hojas con paredes quebradizas y rígidas (hojas con forma ganchuda).

Dureza de aguas

Presencia de Ca++ y Mg++ en aguas por meteorización de los depósitos minerales:

CaCO3 (s) + CO2 (g) + H2O ( Ca++ + 2 HCO3-
· Temporaria: HCO3- (se puede eliminar por calentamiento)

· Permanente: Cl-, NO3- (no se puede eliminar por calentamiento)

Eliminación de dureza temporaria (por calentamiento):



   (
2 HCO3- + Ca++ ( CaCO3 (s) + CO2 (g) + H2O

ó 
2 HCO3- + Ca++ + Na2CO3 ( CaCO3 (s) + 2 NaHCO3

ó 
2 HCO3- + Ca++ + Ca(OH)2 ( 2 CaCO3 (s) + 2 H2O

ó 
2 HCO3- + Ca++ + 2 NaOH ( CaCO3 (s) + Na2CO3 + 2 H2O

ó 
2 HCO3- + Ca++ + 2 NH3 ( CaCO3 (s) + (NH4)2CO3

Eliminación de dureza permanente:

2 Cl- + Ca++ + Na2CO3 ( CaCO3 (s) + 2 Cl- + 2 Na+
ó resinas de intercambio iónico-Zeolitas

· Formación de estalactitas y estalagmitas:

Proceso inverso al anterior, por eliminación de CO2 al disminuir la presión de CO2 en las cavernas.

1
6

