QUÍMICA INORGÁNICA

ELEMENTOS C-Si (GRUPO IV) - N-P (GRUPO V)

CARBONO

Número atómico: 6

Peso Molecular:12,01

Es el primer elemento del grupo IVA de la clasificación periódica. Es estraordinariamente inactivo, encontrándose libre en la naturaleza. Se caracteriza por el enorme número de compuestos que es capaz de formar. Ese número de combinaciones conocidas del C es ya muy superior al número de compuestos conocidos de todos los demás elementos en conjunto.

Este hecho ha determinado que el estudio de las combinaciones de este elemento se realice en una rama separada de la Química, conocida como Química Inorgánica.

ESTRUCTURA DEL CARBONO. CLASIFICACIÓN

Estado natural. El C existe en más de una forma, es decir, presenta alotropía. Hasta hace poco se distinguían tres formas alotrópicas, pero ahora se cree que existen sólo dos: diamante y grafito. La tercera forma, carbono amorfo, incluye los distintos carbonos animales y vegetales, por análisis con rayos X, se observó que está formada por diminutos cristales de grafito, dispuestos de manera que le dan la apariencia de una masa porosa. Además, las únicas formas de C que tienen propiedades fijas y que pueden ser definidas con exactitud son el diamante y el grafito.

Compuestos naturales. El C se encuentra en la naturaleza en forma de carbonatos de varios metales: caliza CaCO3, magnesita MgCO3, siderita FeCO3, malaquita CuCO3-Cu(OH)2, azurita 2 CuCO3-Cu(OH)2, etc.

Conjuntamente con el H, O, N, etc., forma parte de todos los compuestos orgánicos de los cuales están constituídos los animales y las plantas. Unido al H forma los hidrocarburos como petróleoy sus derivados, parafina, etc. En la atmósfera se encuentra como CO2 gaseoso (0,03%).

Diamante. Esta variedad de C se halla en forma de cristales transparentes, pertenecientes al sistema regular y parecidos a octaedros. Muchos diamantes naturales tienen aspecto de simples pedruzcos, suelen tener un ligero tono amarillo. Son muy apreciadas las piedras incoloras o claras como el agua y las que tienen matices especiales rosado, azul, rojo, ó verde. Con fines ornamentales se talla la piedra natural, dándole nuevas caras (facetas), a fin de lograr la máxima reflexión y refracción de la luz. Los brillantes son diamantes tallados de una manera especial.

El diamante es la sustancia más dura que se conoce y corresponde al grado 10 de la escala de Mohs. Los diamantes imperfectos, piedras grises ó negras, denominados diamantes negros, no tienen valor como las piedras preciosas, pero sirven para barrenar rocas, cortar vidrio y para labrar y pulir otras piedras preciosas. El diamante es carbono cristalizado y es algo quebradizo. 

Se encuentran en Africa del Sur, Brasil, India y Australia, en una arcilla dura que por su color se llama “tierra azul”.

Calentando el diamante a 800°C en atmósfera de oxígeno, se forma CO2. 

Estructura. El diamante presenta una red cúbica, con cada átomo de C rodeado de otros 4 átomos situados en los vértices de un tetraedro regular. Cada par de átomos de C está unido pur un par de electrones en un enlace covalente. No hay en el sistema electrones libres ó móviles y por eso el diamante no es conductor de la electricidad. Además cada C está asociado a sus 4 vecinos más próximos de modo que no se diferencian moléculas, pudiéndose considerar a todo el cristal como una sola molécula gigante. Esta estructura hace muy difícil la división del diamante y explica su gran dureza. 

Grafito. Esta forma alotrópica del C se encuentra muy difundida en la naturaleza. Existen grandes yacimientos de grafito en Ceilán, Siberia, Estados Unidos, Canadá, etc. Es una sustancia gris oscura, blanda y untuosa al tacto. Se presenta en escamas ó láminas cristalinas  hexagonales. Es la más refractaria de las sustancias conocidas. El grafito natural se halla mezclado generalmente con sustancias extrañas, y aún el más puro contiene entre un 2 y un 5% de cenizas.

Quimicamente, el grafito es bastante inactivo, aunque no en la proporción del diamante. Aunque es muy difícil de quema, cuando se calienta en presencia de oxígeno genera CO2. Presenta una elevada resistencia al calor y a los agentes químicos, tiene una temperatura de vaporización muy elevada (3500°C) y es muy buen conductor de la corriente eléctrica por lo que se lo utiliza en la fabricación de electrodos y crisoles.

Sus laminillas resbalan facilmente, por lo que constituye un buen lubricante. Frotándolo sobre papel deja una mancha negra (graphein=escribir) por lo que se lo utiliza junto con arcilla en las minas de los lápices, dependiendo la dureza de la mina de la cantidad de arcilla presente.

Se obtiene por calentamiento de antracita ó cok en un horno eléctrico, con óxido férrico como catalizador.

Estructura. Examinado con rayos X, cada átomo de C está rodeado por otros 3 átomos, situados en el mismo plano, formando grupos hexagonales de 6 átomos. Estos planos están a bastante distancia unos de otros. Tres de los cuatro electrones de cada átomo de C están compartidos. El cuarto electrón sirve para mantener los planos unidos. Es decir, hay un plano de electrones móviles entre los planos de los átomos. Esta estructura explica que el grafito sea buen conductor del calor y la electricidad y de que se exfolie fácilmente.

Carbones naturales: antracita, hulla, lignito y turba

El C en su forma más usada (como carbón) es muy importante como combustible por su capacidad calorífica. El C es uno de los combustibles más importantes, ya sea como producto mineral (turba, lignito, hulla) o como residuo de destilación de varios combustibles (cok). De acuerdo a la edad geológica, según la descomposición más o menos avanzada de los vegetales (coníferas y helechos), se encuentran en diversos estratos de la corteza terrestre, diferentes tipos de C. Los más nuevos, posteriores a la época cretácica, se encuentran la turba y el lignito (60-70% C), los anteriores a dicha época son los depósitos de hulla (90% C) y dentro de los más antiguos está la antracita (96-98% C). La buena turba desecada al aire (25-40% agua) tiene un poder calórico de 3000-3500 calorías, mientras que el lignito tiene un poder calórico que oscila entre 3500 y 6000 calorías. La hulla tiene un poder calórico muy superior a los otros de 8000-9000 calorías, debido a la energía almacenada en el C de la fibra vegetal de la que proviene. La antracita se considera un cok natural, que no tiene estructura de fibra vegetal, ni cristalina. Es muy dura, negra, densa y quebradiza y tiene un poder calorífico alto 7600-8200 calorías y es de difícil combustión.

	*
	% C
	% H
	% O
	% N

	Madera
	50
	6
	43
	1

	Turba
	59
	6
	34
	1

	Lignito
	69
	6
	24
	1

	Hulla
	82
	5
	12
	1

	Antracita
	95
	2,4
	2,4
	0,2


* valores promedios de material libre de humedad y de cenizas.
Carbones artificiales: carbón de leña, carbón de huesos, negro de humo, cok.

Carbón de leña (carbón de madera ó carbón vegetal). Se prepara quemando madera en ambientes libres de aire ó en recipientes cerrados. Constituye aproximadamente el 25% de la madera quemada, siendo el resto un 25% de gases y un 50% de líquidos, entre los que se encuentran muchos compuestos volátiles (ácido acético, alcohol metílico, acetona, etc.). Tiene un poder calorífico de 6500-7500 cal. Actualmente se lo usa, debido a su estructura muy porosa, por su capacidad adsorbente, en refinerías de azúcar, decoloración de aceites, alcoholes y vinos; purificación de aguas, etc.

Carbón de huesos (negro animal ó carbón animal). Se obtiene calentando en recipientes cerrados sangre o huesos frescos y desengrasados. Contiene cerca de un 10% de C finamente dividido y diseminado un una masa porosa de fosfatos de calcio y magnesio (80%). Su poder adsorbente en la separación de colorantes es superior al del carbón vegetal, especialmente luego de la eliminación de los minerales como Ca y Mg (interfieren con otros compuestos) con HCl.

Negro de humo. Se prepara quemando sustancias ricas en C en cantidad limitada de aire, de manera de producir la máxima cantidad de humo, por ejemplo quemando trementina, petróleo, alquitrán, acetileno, etc. El hollín depositado se tritura a polvo fino y se tamiza. Es un C muy puro y contiene un 98,6% de C y 1,4% de H2. Se usa para la fabricación de tintas de imprenta, betunes, esmaltes y pinturas.

Cok. Es el residuo obtenido al destillar la hulla. Es un material duro, esponjoso y de color negro grisáceo que arde sin llama y da mayor temperatura que el C mineral. Se usa mucho en la fabricación de acero, en la obtención de hierro y en metalúrgica. Contiene un 85-90% de C y su poder calorífico es de 6000-6500 calorías.

PROPIEDADES QUÍMICAS DEL CARBONO

En exceso de aire u O2 genera CO2, pero se forma CO si se restringe la cantidad de aire u oxígeno.

Tiene un gran poder reductor, reaccionando con muchos agentes oxidantes como los ácidos nítrico y sulfúrico

C + 4 HNO3 ( CO2 + 4 NO2 + 2 H2O
y 
C + 2 H2SO4 ( CO2 + 2 SO2 + 2 H2O

Cuando se lo calienta en presencia de un óxido de un metal, se desprende el metal

PbO + C ( CO + Pb

ó
2 PbO + C ( CO2 + 2 Pb

Compuestos oxigenados del carbono

Los óxidos (CO y CO2) son gaseosos a temperatura ambiente, hecho que lo diferencia de los restantes elementos del grupo IV-Si, Ge, Sn y Pb que dan óxidos que son sólidos a temperatura ambiente.

Monóxido de carbono (CO). Este óxido se prepara en el laboratorio a partir de las siguientes reacciones:

   H2SO4  


HCOOH  
-----------(
H2O + CO


(ácido fórmico)
(conc. y caliente)


COOH

  H2SO4

|

-----------((
H2O + CO2 + CO


COOH

(conc. y caliente)

(ácido oxálico)

El CO2 que se forma en la segunda reacción se elimina haciéndolo burbujear a través de agua de cal ó de NaOH donde queda retenido al reaccionar con ellos.

Industrialmente se preparan grandes cantidades de CO haciendo pasar aire a través de coque calentado al rojo y a temperatura superiores a 710°C

2 C + O2   ----------(( 2 CO + 52,8 kCal

Cuando la temperatura desciende por debajo de 710°C, el producto principal de la oxidación es el CO2, encontrándese el C, el CO y el CO2 en equilibrio mediante la reacción:

C + CO2 + 41 kCal ⇌ 2 CO 

El equilibrio se desplaza hacia la derecha a altas temperaturas, por ejemplo a 950°C se encuentran en equilibrio 1,5 volúmenes de CO2 con 98,5 volúmenes de CO.

El CO es un gas incoloro, inodoro e insípido, muy poco soluble en agua. No se combina con agua para producir un ácido, sin embargo podría considerarse como el anhídirido del ácido fórmico, porque:

a) puede obtenerse por deshidratación del ácido fórmico

HCOOH   ----------(   CO + H2O (usando H2SO4 como deshidratante)

b) puede reaccionar, a presión elevada y temperatura superior a 140°C con NaOH concentrado y caliente para dar formiato de sodio

NaOH + CO ----------(( H-COONa

El  CO reacciona con metales de transición para dar compuestos carbonílicos del tipo: Ni(CO)4, Fe(CO)5, Cr(CO)6, Mo(CO)6, etc., todos volátiles. También se combina con el Cl2 para dar un gas muy tóxico usado durante la primera guerra mundial llamado fosgeno

CO + Cl2   ----------(( Cl2CO (fosgeno)

El CO es un agente reductor moderadamente fuerte, por lo que se lo utiliza en metalurgia para la reducción de óxidos metálicos como PbO, Fe2O3, MnO2:

PbO + CO   ----------(   Pb + CO2
El CO es tóxico, un volumen de CO en 800 volúmenes de aire produce la muerte en unos 30 minutos. Es difícil advertir su presencia porque es un gas incoloro. Con la hemoglobina de la sangre forma la carboxihomoglobina, un compuesto estable que impide el intercambio o transporte de oxígeno a nivel celular, por lo que el individuo intoxicado con emanaciones de CO muere por asfixia.

La estructura de la molécula de CO es la siguiente:

C     O

          C      O

(un enlace covalente doble y uno dativo)

Esta estructura cumple con la regla del octeto y es compatible con la muy corta distancia interatómica observada experimentalmente. Esta molécula es isoelectrónica con el N2, hecho que explica la semejanza de las propiedades físicas de ambos gases

	Propiedad Física
	CO
	N2

	Punto de Fusión
	- 204°C
	- 210°C

	Punto de Ebullición
	- 191,5 °C
	- 196 °C

	Densidad en estado líquido
	0,793
	0,796

	Solubilidad en agua (a 0°C, lt gas/lt H2O)
	0,033
	0,023


Dióxido de carbono (CO2). Es un componente del aire que se encuentra en una concentración del 0,03% en volumen. A pesar de estar en muy baja concentración, cumple en la naturaleza funciones importantes como la de absorber parte de la luz solar que llega a la atmósfera, reduciendo así el calentamiento de la superficie terrestre. Además absorbe radiaciones infrarrojas que retrasan el enfriamiento de la tierra durante la noche.

El papel más importante se encuentra en la reacción de fotosíntesis, uno de los procesos biológicos fundamental en la continuidad de la vida en la tierra. El CO2 y el H2O de la atmósfera, en presencia de clorofila y bajo la acción de luz solar, originan en los vegetales, compuestos denominados hidratos de carbono:

       
    Luz solar

CO2 + H2O + clorofila   ----------(   Hidratos de carbono
El CO2 es uno de los productos de la combustión completa de todos los compuestos orgánicos, por lo que se lo puede obtener mediante una variada cantidad de métodos.

Para hidrocarburos derivados del petróleo, los productos principales son CO2 y H2O:

2 C2H6 + 7 O2    ----------(   4 CO2 + 6 H2O

   (etano)

El CaCO3, tanto en la industria como en el laboratorio, es una fuente de generación de CO2. En el laboratorio se utiliza un equipo denominado Kipp para la producción de CO2 a partir de piedra caliza (CaCO3) y HCl:


CaCO3 + 2 HCl   ----------(   CaCl2 + H2O + CO2
En la industria se obtiene por calcinación de la caliza a 800°C:



          (

 CaCO3   ----------(   CaO + CO2
Las industrias de fermentación de alcohol, vino, cerveza, etc. dan origen a la producción de grandes cantidades de CO2. Las principales fuentes de materia prima para obtener alcolo etílico son los almidones y las melazas residuales de la fabricación de azúcar, a partir de las cuales por fermetación se obtienen los siguientes productos:





  Diastasa


2 (C6H10O5)n + n H2O   ----------(   n C12H22O11

     almidón

  (en malta)
 maltosa




         Maltasa


C12H22O11 + H2O   ----------(   2 C6H12O6

     maltosa
      (en levadura)         glucosa 


        Zimasa


C6H12O6   ----------(   2 C2H5OH + 2 CO2

 Glucosa    (en levadura)
     alcohol

El CO2 obtenido en los procesos industriales mencionados, puede ser aprovechado, para lo cual se lo purifica, comprime y envasa en cilindros de acero en estado gaseoso ó líquido.

El CO2 es un gas incoloro e inodoro. No es tóxico. Produce asfixia, pero se debe más a una falta de O2 que a la acción del CO2. Es aproximadamente 50% más pesado que el aire (densidad relativa = 1,5) y se puede licuar a temperatura ambiente pero a altas presiones (70 atm), debido a su elevada temperatura crítica (31,1°C). Solidifica a –77°C y se conoce como “hielo seco”, porque a diferencia del hielo, no deja residuo líquido, es decir, sublima a presión atmosférica.

El CO2 es un óxido de carácter ácido, al disolverse en agua da lugar a la formación de H2CO3, es decir el CO2 es el anhídrido del ácido carbónico. Es bastante soluble en agua (1,40 g/lt a 1 atm y temp. ambiente) resultando una solución acuosa ácida de concentración 0,03 M con un pH de alrededor de 4.

Aunque se ha sugerido que la acidez de las soluciones acuosas de CO2 se debe principalmente a la formación de H2CO3, jamás se ha podido aislar este ácido. Los experimentos indican que el 99% del soluto se encuentra como CO2 y el resto se halla formando moléculas de H2CO3, que a su vez, por ser un ácido débil, se disocia en H+ y HCO3-, por lo que existen dos equilibrios simultáneos:


CO2 + H2O ⇌ H2CO3 ⇌ HCO3- + H+
Que más sencillamente puede escribirse:


CO2 + H2O ⇌ HCO3- + H+
La constante de este último equilibrio vale 4,4x10-7. La disociación del anión hidrógenocarbonato es pequeña e igual a 4,7x10-11.

Del H2CO3 derivan dos tipos de sales: los hidrogenocarbonatos (ó bicarbonatos) (1) y los carbonatos (2):


CO2 + HO- ( HCO3-   (1)

CO2 + 2 HO- → CO3= + 2 H2O   (2)

La molécula de CO2 es lineal y su estructura es un híbrido de resonancia de las siguientes fórmulas electrónicas:


O     C     O

O     C     O

O     C     O


O     C     O

O     C     O

O     C     O

El CO2 es una sustancia estable y no es combustible, por lo que se lo emplea para la extinción de fuego. Los matafuegos utilizan diversos procesos para producir CO2, con el que se rodea el fuego excluyendo así al O2. En uno de ellos se coloca en recipientes separados, pero dentro de una misma vasija, un ácido y una solución de NaHCO3. Cuando la vasija se invierte, se mezclan y forman CO2:


HCO3- + H+ ( CO2 + H2O

La presión que se produce, obliga al H2O y al CO2 a salir del tanque a través de una boquilla, mediante la cual se dirige el chorro hacia el fuego.

En otro tipo de matafuego, la carga es de CO2 líquido a presión. Al abrir la válvula, el CO2 sale evaporándose inmediatamente. El descenso de temperatura que produce la evaporación, hace que el resto de CO2 se congele, formándose una niebla de “nieve carbónica”.

El CO2 se utiliza extensamente en la preparación de bebidas efervescentes (gaseosas). La “soda” es una disolución de CO2 en agua a una presión de 3 ó 4 atmósferas.

Sales: Carbonatos y Bicarbonatos. 

Propiedades. Los carbonatos metálicos son insolubles ó poco solubles en agua. Esta limitada solubilidad de los carbonatos, explica que éstos se encuentren en forma abundante en la naturaleza en forma de depósitos minerales, como por ejemplo:

Piedra caliza, mármol y creta–CaCO3, rodrocrosita-MnCO3, cerusita-PbCO3, malaquita-CuCO3.Cu(OH)2, magnesita-MgCO3, dolomita-MgCO3.CaCO3, siderita-FeCO3, witherita-BaCO3, calamica-ZnCO3 y azurita-2 CuCO3.Cu(OH)2.

Los carbonatos de los metales alcalinos y de amonio y bicarbonatos son solubles en agua.

Algunos carbonatos metálicos insolubles en agua son solubles en soluciones de H2CO3 por formar bicarbonatos solubles.

Obtención. Haciendo pasar una corriente de CO2 a través de una solución de una base fuerte:


Ca(OH)2 + CO2 ( CaCO3 ( + H2O

(3)

Pero si hay un exceso de CO2, se forma el bicarbonato soluble:


Ca(OH)2 + 2 CO2 ( Ca(HCO3) 

(4)

Que también puede interpretarse a partir de la reacción:


CaCO3 + H2O + CO2 ⇌ Ca(HCO3)2 

(5)

Esta última reacción, es una reacción reversible. La acción del calor sobre el bicarbonato favorece la reacción en sentido inverso, con la consiguiente eliminación del gas CO2 y la precipitación del CaCO3.


Los carbonatos y bicarbonatos tienen mucha importancia industrial, por lo que se usan métodos de obtención relativamente económicos, el más conocido es el método SOLVAY: 

Obtención de NaHCO3



    ( (1000°C)

CaCO3   ----------(   CaO + CO2 (

(fuente de CO2)

       (piedra caliza)

Se hace burbujear NH3 y CO2 gaseosos en una solución saturada de sal común, NaCl, formándose primero carbonato de amonio (6) y luego con un exceso de CO2 se forma el bicarbonato de amonio (7):


CO2 + H2O + 2 NH3   ----------(   CO3= + 2 NH4+




(6)


CO3= + 2 NH4+ + H2O + CO2   ----------(   2 HCO3- + 2 NH4+


(7)

Como el NH4HCO3 se encuentra en una solución saturada de NaCl, permite la precipitación del NaHCO3 (8):


HCO3- + NH4+ + Cl- + Na+   ----------(   NaHCO3 ( + Cl- + NH4+


(8)

El NaHCO3 sólido se separa por filtración y se purifica por recristalización.

Obtención de Na2CO3
El Na2CO3 se obtiene a partir del NaHCO3 por calentamiento (9):



      ( (120°C)
NaHCO3   ----------(   Na2CO3 + H2O + CO2 (




(9)



El CO2 se reutiliza en el proceso. El NH3 se recupera tratando la solución de NH4Cl con cal apagada Ca(OH)2 (10):


2 NH4+ + 2 Cl- + Ca++ + 2 OH-   ----------(   2 NH3 + 2 H2O + Ca++ + 2 Cl-

(10)
El NH3 recuperado se reutiliza nuevamente y de esta forma el único subproducto es la CaCl2.

Tanto el carbonato como el bicarbonato son productos de mucha importancia. El Na2CO3 se emplea en la fabricación de vidrio y jabón. Disuelto en agua cristaliza en forma de decahidrato, Na2CO3.10 H2O, llamada “sosa de lavar”. El NaHCO3 se usa como antiácido y es el principal componente de los polvos de hornear usados como sustituto de la levadura.

Como el H2CO3 es un ácido débil, es liberado de sus sales por ácidos más fuertes como HCl, H2SO4, etc., favoreciéndose los siguiente equilibrios:


CO3= + 2 H+ ⇌ CO2 + H2O

HCO3- + H+ ⇌ CO2 + H2O

Por esta razón, muchos carbonatos insolubles, se solubilizan en soluciones ácidas.

El ión CO3= es un híbrido de resonancia de las siguientes estructuras:



O


O


O



C


C


C


O

O
O

O
O

O

Este ión tiene una estructura simétrica y planar. Experimentalmente se determinó que los tres átomos de oxígeno se comportan exactamente igual, por ello se supone que existe resonancia entre los tres enlaces O-C, de modo que los tres resultan iguales.

Los carbonatos y bicarbonatos pueden ser reconocidos en solución mediante algunas reacciones características:

a) en presencia de ácidos minerales diluídos desprenden CO2, que puede ser reconocido por su reacción con solución de Ba(OH)2:

CO3= + 2 H+ ⇌ CO2 + H2O

CO2 + Ba(OH)2 ( BaCO3 ( + H2O

La reacción se favorece por calentamiento de la solución

b) El CaCl2 ó BaCl2 dan con soluciones de carbonatos y bicarbonatos, precipitados blancos que se disuelven en ácidos fuertes y también en H2CO3:

CO3= + Ca++ ( CaCO3 ( (blanco)
CaCO3 + CO2 + H2O ⇌ 2 HCO3- + Ca++
Precipitación y redisolución de CaCO3
Haciendo pasar CO2 a través de una solución de Ca(OH)2, se precipita primero CaCO3 y luego un exceso de gas lo redisuelve originando el bicarbonato soluble:

Ca(OH)2 + CO2 ( CaCO3 ( + H2O

(3)   y

Ca(OH)2 + 2 CO2 (exceso) ( Ca(HCO3) 
(4)

Este proceso de redisolución y precipitación es muy importante en la naturaleza. Por ejemplo el agua de lluvia que contiene CO2 disuelto  (PCO2 elevada), al atravesar terrenos calcáreos (que contienen CaCO3) produce la disolución del CaCO3 (5) con la formación de Ca(HCO3)2. Cuando las aguas naturales que contienen Ca(HCO3)2 llegan a la superficie de cavernas subterráneas donde la presión atmosférica es menor (PCO2 baja), pierden CO2 y se forman depósitos naturales de CaCO3 que penden del techo llamadas estalactitas ó que salen del piso, denominadas estalgmitas:


CaCO3 ( + H2O + CO2 ⇌ Ca(HCO3)2 

(5)

Dureza de agua

Es el contenido de sales de Ca++ y Mg++ y existen dos tipos: temporaria y permanente

a) dureza temporaria: es debido a la presencia en el agua de iones HCO3-. Se puede eliminar por dos procesos, ebullición (11) ó agregado de Ca(OH)2 (12):

         ( (ebullición)
Ca(HCO3)2 
    ⇌
    CaCO3 ( (sarro) + CO2 ( + H2O
(11) reacción reversible

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 ( 2 CaCO3 ( (sarro) + 2 H2O
(12)

b) dureza permanente: es debido a la presencia de iones Cl-, SO4=, NO3- y es la que no se puede eliminar por simple ebullición. Se elimina por intercambio iónico ó por reacción con Na2CO3 (13):

Ca(NO3)2 + Na2CO3 ( 2 CaCO3 ( (sarro) + 2 NaNO3 

El carbonato de sodio también reacciona con el Ca(HCO3)2, por lo que también sirve para la eliminación de dureza temporaria. 

SILICIO

Número atómico: 14

Peso Molecular: 28,09

El silicio es uno de los elementos más importantes para nosotros, dado que los compuestos con enlaces silicio-oxígeno dominan por completo el mundo mineral con extraordinaria abunadancia en la corteza terrestre. Desde el punto de vista agronómico, su estudio es esencial puesto que la naturaleza de un suelo depende en gran medida de los tipos de compuestos de silicio que posee, y de los cuales existe una enorme variedad. 

PROPIEDADES GENERALES
El Si elemental tiene brillo metálico, pero en la mayoría de las propiedades se parece a los no metales. Por ejemplo, es quebradizo y mal conductor de la electricidad, y sus compuestos son de carácter predominantemente covalente.

Comparativamente con los restantes elementos del grupo IVA, y debido a su carácter no-metálico, el Si posee mayores semejanzas con el C que con el Ge, Sn ó Pb. Sin embargo existen algunas diferencias entre el Si y el C.

El Si, como el C, forma una serie de compuestos constituídos por cadenas de Si hidrogenadas (se corresponden con los hidrocarburos: compuestos orgánicos formados por C e H) que se denominan silanos


SiH4 (monosilano)
Si2H4 (disilano)
Si3H8 (trisilano)
Si4H10 (tetrasilano)

Difieren de los hidrocarburos en que se inflaman espontáneamente en el aire


SiH4 + 2 O2 ( SiO2 + 2 H2O

Otra diferencia con el C es que el C es un átomo pequeño que puede formar enlaces múltiples, mientras que el Si forma enlaces sencillos.

El Si es menos electronegativo que el C, por lo que el enlace Si–H es más reactivo que el enlace C–H. Mientras el CH4 no reacciona con el H2O, el SiH4 es atacado en soluciones levemente alcalinas:


SiH4 + 2 H2O ( SiO2 + 4 H2
Los enlaces que forma preferentemente el Si son los Si-O, en lugar de Si-Si ó Si-H, por lo que la química del Si se basa más en los compuestos oxigenados que sobre los hidrogenados.

El Si, como elemento del grupo IV, tiene 4 electrones en su último nivel orbital ([Ne] 3s2 3p2), por lo que tiende a compartir otros 4 electrones para formar el octeto correspondiente. El estado de oxidación del Si en la mayoría de sus compuestos, es +4.

El Si es el segundo elemento en abundancia en la corteza terrestre, de la que forma el 27%, y es tan importante en el mundo mineral como el C en el orgánico.

A diferencia del C, el Si no existe libre en la naturaleza. El SiO2 (sílice) y los silicatos son los compuestos más difundidos. La sílice constituye la arena, cuarzo, el pedernal y el ópalo; mientras que los silicatos complejos de Al, Fe, Mg y otros metales constituyen prácticamente la totalidad de las rocas, arcillas y suelos.

Preparación de Si. La preparación de Si puro es muy difícil. Puede lograrse reduciendo la sílice con Mg, Al, C, etc.:


3 SiO2 + 4 Al ( 3 Si + 2 Al2O3
Dado que el Si se usa principalmente para ser incorporado al acero, es frecuente que se obtenga en presencia de óxidos de hierro en una mezcla denominada “ferrosilício”.

Propiedades del Si

Es un sólido de p.f. 1420°C, de estructura diamantina, que es inerte frente a la mayoría de los reactivos a temperatura ambiente, pero se disuelve en soluciones alcalinas desprendiendo H2:


Si + 2 OH- + H2O ( SiO3= + 2 H2
El Si reacciona con muchos metales y no-metales a altas temperaturas para formar compuestos binarios denominados siliciuros, tales como Mg2Si, Fe2Si, PbSi, etc. En estos compuestos, el Si posee estado de oxidación –4, y por hidrólisis generan los silanos:


Mg2Si + 4 H2O ( 2 Mg(OH)2 + SiH4
Con los halógenos, el Si forma compuestos de fórmula general SiX4. Estos tetrahaluros, a diferencia de los correspondientes al C, son atacados rápidamente por el H2O:


SiCl4 + 3 H2O ( 4 HCl + H2SiO3
La hidrólisis del SiF4 forma un compuesto muy estable, el ácido fluorosilícico (H2SiF6), por una nueva reacción entre el SiF4 y el HF:


SiF4 + 2 HF ( H2SiF6
Este ácido posee una fuerza comparable a la del H2SO4, debido a la gran estabilidad del anión SiF6=..

Normalmente, el Si no reacciona con los ácidos, excepto con una mezcla de HF y HNO3.

El Si se consume en grandes cantidades en la fabricación de aleaciones resistentes a los ácidos (ej. el “durirón”, con un 14% de Si). También se lo utiliza en gran escala en la fabricación de transistores.

Dióxido de silicio ó sílice. SiO2

La sílice presenta tres formas cristalinas diferentes: el cuarzo (sistema hexagonal), la cristobalita (sistema cúbico) y la tridimita (sistema hexagonal). El cuarzo es la forma más estable, y por eso se lo encuentra ordinariamente en la naturaleza. Las variedades más puras del cuarzo, llamadas “cristal de roca”, se utilizan como piedras preciosas en joyería, ó más frecuentemente en la actualidad, se pulen adecuadamente para preparar piezas ópticas u osciladores para aparatos electrónicos, como en los relojes de cuarzo.

Las otras variedades cristalinas se encuentran en la naturaleza en menor proporción debido a la lentitud en el ordenamiento de los átomos al enfriarse el SiO2:



           870°C

           1470°C



Cuarzo
⇌
Tridimita
⇌
Cristobalita

En el mineral “ópalo” coexisten la sílice amorfa con un 3 - 12% de H2O, mientras en el “pedernal”, el “jaspe” y la “calcedonia”, se encuentra la sílice amorfa asociada con el cuarzo. La arena se compone esencialmente de pequeños granos de cuazo impuro, formada por desgaste atmosférico de las rocas de silicatos.

La fórmula SiO2 es empírica (experimental), pues no representa la constitución de una molécula, sino de la relación de Si a O existente en una macromolécula formada por átomos de Si y O unidos entre sí. En el cristal, el Si y el O están unidos mediante enlaces covalentes sencillos –Si-O-Si-, encontrándose los átomos de Si en el centro de tetraedros y los átomos de O en los vértices del mismo. Cada átomo de O (cada vértice) es común a dos tetraedros (A):
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     (A)
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De la figura (A) se deduce que cada átomo de O, al estar compartido por dos tetraedros, representa ½ átomo para cada Si central, o sea para cada tetraedro, y como tiene 4 vértices: 4 x ½ dan un total de 2 oxígenos, de aquí que la fórmula de este compuesto esté integrada por 1 átomo de Si y 2 átomos de O. La Figura (B) muestra la representación de una parte del cristal de SiO2.

Propiedades del SiO2.

Químicamente es un compuesto muy estable, puediendo ser reducido sólo por metales más activos que el Si, o bien por el C a muy altas temperaturas. No es afectado prácticamente por ácidos concentrados fuertes, tales como HNO3 ó H2SO4. En cambio es atacado por el HF:


SiO2 + 4 HF ( SiF4 + 2 H2O

Como consecuencia de su carácter de óxido ácido, se disuelve en los álcalis fundidos:


SiO2 + 2 OH- ( SiO3= + H2O

Si se funde con Na2CO3, se desprende CO2 con efervescencia:


SiO2 + Na2CO3 ( Na2SiO3 + CO2 ↑
En definitiva, la estructura del SiO2 es totalmente diferente a la del CO2, como consecuencia de la reticencia del Si a formar enlaces múltiples. Mientras que el CO2 es un gas en condiciones ordinarias, en el cual la unidad estructural es cada molécula individual; el SiO2 es un sólido macromolecular de alto p.f., muy duro, debido a las uniones muy fuertes establecidas entre los átomos.

Acidos silícicos

La existencia de los “ácidos silícicos” está en discusión. Aunque se considera al SiO2 como el anhídrido del ácido ortosilícico H4SiO4, éste último no puede ser preparado por hidratación del SiO2. Supuestamente los “ácidos silícicos” se obtendrían por acidificación de los silicatos; sin embargo el agregado de HCl a una solución de silicato, produce un precipitado gelatinoso de “ácidos silícicos”condensados de fórmula general SiO2.n H2O, lo que imposibilita el uso de este método como método de obtención del ácido silícico puro. Esa masa gelatinosa consiste en moléculas poliméricas de ácido silícico:
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El gel contiene grandes cantidades de agua dentro de una estructura en forma de jaula de moléculas de ácido silícico. Cuando se calienta, el agua es expulsada y el ácido polisilícico se autodeshidrata, sufriendo contracción y endurecimiento. El producto final se conoce como “gel de sílice” (aunque, por supuesto, no es un gel en el sentido estricto de la palabra), y posee una gran superficie de contacto, utilizándose como agente deshidratante.


Podemos señalar las fórmulas de los hipotéticos ácidos silícicos si consideramos la diversidad de silicatos que se hallan distribuídos en la Naturaleza, ó, de otra manera, puede considerarse que al acidificar una solución de silicato se forma en principio el H4SiO4:


SiO3= + 2 H+ + H2O ( H4SiO4 (ácido ortosilícico)

Este ácido se deshidrata espontáneamente de muy diversas maneras, la más sencilla es por pérdida de una molécula de H2O por cada molécula de H2SiO4:


H4SiO4 ( H2O + H2SiO3 (ácido metasilícico)

El H4SiO4 es muy notable por su tendencia a la formación de ácidos polisilícicos, como se mostró más arriba. Este proceso de formación de grandes moléculas por eliminación de H2O se denomina “condensación”; por ejemplo, 2 moléculas de H4SiO4 pueden condensarse perdiendo una molécula de H2O:


2 H4SiO4 ( H6Si2O7 (ácido ortodisilícico) + H2O

o bien, perdiendo 2 moléculas de H2O:


2 H4SiO4 ( H4Si2O6 (ácido metadisilícico) + 2 H2O

Mediante una consideración análoga, podemos llegar a una serie de ácidos trisilícicos:



     - H2O
             - H2O

    - H2O



3 H4SiO4     (     H10Si3O11     (     H8Si3O10     (     H6Si3O9 

La condensación puede continuar y, además, establecerse combinaciones entre los productos de condensación dando como resultado redes tridimensionales, interconectadas al azar, de iones silicatos complejos. Esta condensación no forma productos cristalinos, como consecuencia de que no se efectúa en forma regular y ordenada, condición necesaria para la obtención de cristales. Las estructuras moleculares de algunos de estos ácidos hipotéticos pueden representarse de la siguiente manera:
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La unidad estructural de todos estos ácidos es el tetraedro SiO4-4, similar a lo descripto para la sílice, con la obvia diferencia de que en ésta no existen cargas.

Silicatos Minerales


Los silicatos constituyen los minerales más importantes de todas las rocas. La corteza terrestre contiene un 95% de silicatos. Siendo tan extensa la nómina de estos silicatos, mencionaremos a continuación algunos de los más difundidos consignando la composición química:


Fosterita: Mg2SiO4

Ortoclasa: AlKSi3O8

Albita: AlNaSi3O8

Muscovita (mica blanca): (Si3O10Al)(OH)2Al2K

Berilo: Si6O18Al2Be3

Talco: Si4O10(OH)2Mg3
Zeolita: Si3O10Al2Na2.H2O
Colinita: Si2O5(OH)4Al2
Los silicatos pueden considerarse derivados del ácido ortosilícico o de sus polímeros. La estructura atómica se ha aclarado mucho con la técnica de rayos X. Análogamente a la sílice, la unidad básica está representada por un tetraedro en cuyo centro se encuentra el átomo de Si (diámetro: 0,78 Å) y en los 4 vértices se encuentran alojados los átomos de oxígeno (diámetro: 2,64 Å). Los 4 oxígenos satisfacen las 4 valencias positivas del Si, quedando así por satisfacerse 4 valencias negativas de los O, cuya saturación conduce a la formación de los distintos tipos de silicatos, según sus características estructurales:

1) Tetraedros simples (“neosilicatos”): constituídos por unidades tetraédricas independientes (SiO4-4). En ellos, cada tetraedro se encuentra como una entidad separada. Ejs.: fosterrita (Mg2SiO4), olivino (Fe2SiO4), zircón (ZrSiO4), etc.

2) Tetraedros dobles (“sorosilicatos”): un puente oxígeno entre cada 2 átomos de Si conduce a la formación del anión Si2O7=, formado por la unión de dos tetraedros, compartiendo el átomo de oxígeno mencionado. Entre estos silicatos dímeros se encuentras: hemiforita (Zn(OH)2Si2O7.7H2O), lawsonita (Al2Ca(OH)2Si2O7.H2O), etc.

3) Estructuras de anillos (“ciclosilicatos”): en este tipo, los tetraedros comparten 2 oxígenos con 2 tetraedros inmediatos, disponiéndose en ángulos tales que originan estructuras cerradas de anillos. Se conocen anillos de 3, 4, y 6 tetraedros, y todos responden a la fórmula general (SiO3=)n. Ejs.: berilo (Al2Be3Si6O18), turmalina (NaMg3B3Al3(Al3Si6O27)F4), etc.

4) Estructuras en cadenas ó redes unidimensionales (“inosilicatos”): formadas por sucesivos puentes de oxígeno entre cada 2 átomos de Si, generándose así prolongadas cadenas y ligadas unas con otras a través de los elementos metálicos. Se dividen en dos tipos:

· Cadenas simples: llamados “piroxenos”, de fórmula general (SiO3=)n. Ejs. Dópsido (Ca2Mg2Si4O12), enstatita (Fe2Si2O6).

· Cadenas dobles: los tetraedros se unen a través de otro puente oxígeno con un tetraedro vecino para formar 2 filas paralelas entrelazadas de la manera descripta. Un grupo representativo lo constituyen los “anfiboles”, de fórmula general (Si4O11-6)n. Ej.: amianto, hornablenda (Ca2Fe5(OH)2Si8O22).

5) Estructuras laminares (“filosilicatos”): constituídos por la misma cadena doble del caso anterior que, en vez de en una, se extiende indefinidamente en dos direcciones, formando una estructura bidimensional, en la que cada átomo de Sï se une a otros 3 mediante puentes de oxígeno. El cuarto oxígeno del tetraedro, que no tiene la función de puente, posee una carga negativa libre que se neutraliza con los iones metálicos, y éstos a su vez atraen a otra lámina, conformándose de esta manera una estructura exfoliada (de hojas) superponiéndose unas con otras. Pueden generalizarse bajo la fórmula (Si2O5=)n, y este tipo incluye las importantes micas y arcillas que son las responsables del comportamiento de los suelos. Entre las micas, podemos mencionar la mica blanca (KMg3(OH)2AlSi3O10), biotita ó mica negra (KFe3(OH)2AlSi3O10). El color de las micas se oscurece al aumentar su contenido de Fe; además constituyen la fuente más importante de K de los suelos.

6) Redes tridimensionales (“tectosilicatos”): constituyen el caso límite en que cada átomo de Si se encuentra unido a otros 4 a través de los 4 oxígenos de cada tetraedro. Recordemos que esta es la estructura de la sílice, con la diferencia que en estos tectosilicatos, algunos átomos de Si (estado de oxidación + 4) son sustituídos por átomos de Al (estado de oxidación + 3), por lo que la armazón estructural adquiere una carga negativa que debe ser neutralizada con la presencia de otros cationes metálicos alojados en su malla (alcalinos y alcalino-térreos). Los representantes más importantes de este tipo son los feldespatos y las zeolitas, constituyendo la ortosa (KalSi3O8) un ejemplo de los primeros, y la analcima (NaAlSi2O6.H2O), un ejemplo de las segundas.
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En las siguientes figuras se muestran las estructuras de los silicatos, a excepción de los de red tridimensional:

Tetraedro doble: “sorosilicato”

Cadena simple: “inosilicatos”
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Cadena doble: “inosilicatos”
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ARCILLAS


El concepto de “arcillas” puede ser abordado desde dos ángulos:

1) Desde el punto de vista edafológico, se denomina arbitrariamente arcilla a toda fracción inorgánica del suelo con tamaño de partícula inferior a 2 micrones (1 micrón = 0,001 mm). Esta fracción, en su gran parte de naturaleza coloidal, constituye la parte activa de los suelos, junto con la materia orgánica (humus), siendo responsables en gran medida de sus propiedades fisicoquímicas.

2) Desde el punto de vista químico, estas sustancias son, en general, aluminosilicatos hidratados, que de acuerdo con su estructura, ya se vio que pertenecen a los filosilicatos, es decir, se disponen de manera bidimensional formando láminas superpuestas.

Trataremos detalladamente estos dos conceptos:

1) Coloides minerales

A pesar de que las arcillas constituyen aluminosilicatos, por extensión se ha dado en llamar arcilla a la fracción inorgánica de los suelos cuyas partículas no excedan los 2 micrones, y así se distinguen 2 tipos de arcillas: las silíceas, típicas de las regiones templadas, y las de óxidos hidratados de Fe y Al, que se hallan en los trópicos y semitrópicos. Las silíceas son las más importantes, porque predominan en las regiones agrícolas más desarrolladas del munco, incluyendo a nuestro país.


Un coloide tiene un tamaño de partícula entre 0,001 y 0,1 micrones, por lo que no toda la arcilla es de carácter coloidal.

Forma y área de las partículas arcillosas. Las partículas de los coloides arcillosos, aparecen a simple vista como esféricas, pero en realidad son laminadas, constituídas por “capas” o “planchas”. Su tamaño individual y su forma externa dependen de su condición mineralógica y de las condiciones bajo las cuales se han desarrollado, existiendo una gran variedad de conformaciones. Sin embargo, en todos los casos, la extensión superficial de las partículas individuales excede siempre a su dimensión vertical, estando constituída por un gran número de unidades estructurales planas o láminas, asemejándose a una pieza de mica, representando las hojas de ésta, a las unidades laminares con que está compuesta cada partícula de arcilla, como puede observarse en la figura:
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ORDENAMIENTO ESTRUCTURAL ATOMOS Si:0  UNIDAD ANIONICA  EJEMPLOS
Tetraedros independientes A 1:4 (Si0y)* Forsterita, MgzSiOs
Olivina, (Mg, Fe)SiOs
Fayalita, Fe;SiOx
Dos tetraedros que comparten > 1:3% (Si,0,)" Akermanita,
un oxigeno CaMgSi;07
Anillos cerrados de tetraedros 1:3 (8130007, Berilio, AlBesSisOs
que comparten cada uno dos (810",
oxigenos (8ig0u)'*~
Cadenas simples continuas de 1:3 (Si0s)* Piroxenos: enstatita,
tetraedros que comparten VAVAV } MgSiO, di6psido,
cada uno dos oxigenos CaMg(SiOs)
Cadenas dobles continuas de ¢ i 1:23 (81,01 Anffbolos:
tetraedros que comparten antofilita,
dos o tres oxigenos /i 7 Mg1(SisO11)2(OH),
Léminas continuas de N 1:24 (Si,010)*~ Talco, Mg3SisO10(OH)
tetraedros que comparten Caolinita
cada uno tres oxigenos AlSi4010(OH)s
Red cristalina de tetraedros Véase figura 27-2 1:2 (Si0,) Cuarzo, SiOy
que comparte cuatro Albita, NaAlSi;Oy

oxigenos





Dichas unidades laminares poseen varios grados de tenacidad, y a su vez, la rigidez con que se mantienen unidas puede ser bastante variable, lo cual influye sobre la capacidad que pueda presentar una determinada partícula para hincharse cuando se moja, como así también para almacenar una gran cantidad de iones en su interior, propiedades que justamente caracterizan a los distintos tipos de arcillas, sirviendo de base para su clasificación.

El estado de fina división que presentan, es causa por la cual las partículas arcillosas presentan una gran superficie exterior, y además, la estructura laminar les confiere, a la gran mayoría, extensa superficie interior que supera a la externa.

Poder abosrbente. Los sistemas coloidales están constituídos por pequeñas partículas que pueden adquirir carga eléctrica, de signo dependiente del medio en que se encuentra. Las arcillas, las partículas poseen ordinariamente carga negativa, y por consiguiente miles de cationes son atraídos hacia ellas. Se puede considerar a cada partícula como un enorme anión acompañado por un número grande de cationes adsorbidos, como se representa en la figura:
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Este hecho es muy importante ya que los iones adsorbidos son fácilmente desplazables, puediendo entonces intercambiarse unos por otros, en un proceso denominado “intercambio catiónico”, uno de los fenómenos más importantes que ocurren en el suelo.

2) Composición y estructura de las arcillas silicatadas

Las arcillas se pueden englobar bajo la fórmula: a SiO2. b Al2O3. c H2O, aunque algunas poseen otros elementos como K. Las arcillas aparecen en los suelos como resultado de la descomposición de los feldespatos, debido a las condiciones en que se encuentran estas sustancias cuando forman parte de las rocas próximas a la superficie terrestre. Los factores mecánicos y químicos que producen tales modificaciones están asociados a los agentes atmosféricos, por lo que es habitual designar a estos procesos como de meteorización.

Dentro de los factores químicos de meteorización, mencionemos la hidratación y la carbonatación de los feldespatos, según se describe a continuación:

El feldespato ortoclasa (ú ortosa), mineral que abunda en el granito, se descompone de acuerdo a la siguiente ecuación:

2 AlKSi3O8 (ortosa) + 2 H2O + CO2 ( 2 SiO2Al2O3. 2 H2O (caolín) + 4 SiO2 + K2CO3
otro ejemplo:

2 AlNaSi3O8 (albita) + 2 H2O + CO2 ( 2 SiO2Al2O3. 2 H2O (caolín) + 4 SiO2 + Na2CO3
En ambos casos, el caolín se forma como resultado de la hidratación del feldespato, mientras que los carbonatos suergen por efecto del CO2 (carbonatación). Estos últimos son solubles en agua, por lo que son arrastrados, mientras que el caolín, como es insoluble, forma depósitos o yacimientos. La SiO2 que se separa en el proceso constituye la arena que encontramos en los suelos.

La estructura de las arcillas y su capacidad de atracción catiónica puede comprenderse mejor partiendo de la deshidratación del ácido ortosilícico para formar cadenas:
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La cadena formada puede transformarse en sales básicas de aluminio del tipo:
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Por disociación, es capaz de formar un polianión generador de sales, como la sódica:
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Resulta evidente que una partícula de este sílicoaluminato, cuyo diámetro sea inferior a 0,2 (, y que se encuentre en un medio adecuado, será un colide con carga negativa. Las cargas impiden, por repulsión, la aglomeración de partículas, estabilizando así la dispersión coloidal.


Muchos minerales arcillosos, como la illita, la montmorillonita y la caolinita, presentan estructuras similares a la expuesta. Por ejemplo, la caolinita posee la siguiente estructura:
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Como se mencióno anteriormente, los cationes adsorbidos a la partícula de arcilla son fácilmente intercambiables, estableciéndose un equilibrio de intercambio iónico entre los que se encuentran retenidos y los móviles. Un equilibrio de gran importancia es el siguiente:
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El desplazamiento del equilibrio en un sentido u otro es consecuencia de la acción de masas, de modo que la concentración de H+, es decir el pH, es un factor de gran importancia en el comportamiento de un suelo.


De acuerdo con la reciente descripción, esquemáticamente la estructura de las arcillas comprende una serie de capas sucesivas de SiO2 y Al2O3 yuxtapuestas, las que forman láminas ú hojas de espesor variable, resultando evidente que la composición química no caracteriza a una arcilla, sino su estructura cristalina, según la cual pueden dividirse en 3 clases:

a) De la colinita

b) De la montmorillonita

c) De la illita

a) Grupo de la caolinita: incluye un cierto número de arcillas (caolinita, haloisita, anauxita, etc.), aunque la más importante, es justamente la caolinita. Su estructura presenta láminas alternadas de sílice y alúmina muy adheridas entre sí mediante puentes de oxígeno. Una capa de sílice junto a una capa de alúmina constituyen una unidad cristalina, razón por la cual se dice que constituyen cristales de tipo 1 x 1. Dicha estructura puede observarse en la siguiente figura:


Cada unidad cristalina se encuentra unida a su vez, rígidamente, a otra unidad, por puentes hidroxilados, dando por ello una red compacta, en la que los iones y las moléculas de agua encuentran gran dificultad para penetrar, por lo que la actividad adsorbente de la caolinita está limitada casi enteramente a sus superficies externas.


Como consecuencia de lo descripto, las propiedades coloidales de la caolinita, así como su plasticidad, cohesión, dilatación y compresión, no se presentan en gran intensidad.

b) Grupo de la montmorillonita: también contiene un cierto número de arcillas (montmorillonita, beidelita, nontronita, etc.), siendo la primera la más importante, mientras que las otras se presentan sólo en algunos suelos.

En ellas, los cristales también están formados por unidades cristalinas dispuestas en capas, pero se pueden remarcar dos diferencias con respecto al grupo anterior: por un lado, cada unidad cristalina está constituída por 2 láminas de SiO2 y una de Al2O3 (tipo de red 2 x 1), y además, las unidades cristalinas se encuentran unidas entre ellas en forma débil, lo que le permite una expansión relativamente sencilla. Esta expansión a manera de fuelle es causante de una alta adsorción interna, así como una marcada expansión al hidratarse.

La montmorillonita también se distingue por su alta plasticidad, su marcada disminución de volumen al secarse, y una fácil dispersión de sus finas partículas laminares. En la figura se muestra un esquema de su estructura laminar:


c) Grupo de la illita: frecuentemente asociado con las arcillas de montmorillonita, existe un grupo más bien indefinido, llamado de las micas hidratadas, de las cuales la illitaa es la más importante. Su red es de tipo 2 x 1, asemejándose a la montmorillonita en su estructura general. Sin embargo, sus partículas normalmente son más grandes, y aproximadamente un 15% de silicio se encuentra reemplazado por aluminio, lo cual genera un exceso de cargas negativas que se satisfacen con átomos de potasio, encontrándose éstos entre las unidades estructurales y ejerciendo así un efecto estabilizador sobre la red cristalina.

Como consecuencia, los cristales de illita son menos dilatables que los de montmorillonita, mostrando asimismo menor capacidad de adsorción e hidratación, aunque, de todas maneras, supera a la caolinita en este sentido.

CAOLINES y BENTONITAS


El caolín (arcilla de China, arcilla de porcelana, arcilla blanca, etc.), es una arcilla natural cuyo principal componente es la caolinita. La calidad comercial del caolín depende de la cantidad de impurezas que contenga. El caolín puro es la más refractaria de todas las arcillas, siendo su punto de fusión muy elevado (1710°C). Esto explica el hecho de que casi el 60% de su producción se destina a la industria cerámica (loza, porcelana, azulejos, etc.). También suelen utilizarse los caolines en la preparación de soluciones (ó emulsiones, “sprays”, etc.) de plaguicidas (insecticidas, fungicidas, herbicidas, etc.).


Los caolines contienen entre 44-46% de SiO2, 36-40% de Al2O3, y cantidades variables de Fe2O3, K2O, Na2O, CaO, etc.


La bentonita es, también, una arcilla blanda que contiene principalmente montmorillonita, acompañada por diversas impurezas, las cuales no deben superar el 15% para ser aptas comercialmente.


Es de grano extremadamente fino, con gran superficie de contacto, lo que le otorga gran poder adsorbente, razón por la cual suele ser utilizada en la decoloración de grasas, aceites, etc.


La propiedad más notable de la bentonita es la facultad de hincharse considerablemente en contacto con el agua. Normalmente, las buenas bentonitas producen aumentos entre 10 y 20 veces su propio volumen, lo que les permite llenar perfectamente todos los espacios disponibles sin dejar huecos. Esta propiedad se aprovecha para la preparación de cajas de moldeo de las fundiciones metálicas. En la perforación de pozos petrolíferos, la bentonita se usas para la preparación de los barros de inyección.

ZEOLITAS


Las zeolitas fueron mencionadas entre los silicatos de red tridimensional, estando químicamente constituídas por aluminosilicatos hidratados, en los que el reemplazo de un cierto número de átomos de silicio por aluminio genera un desbalance de cargas que debe ser compensado con la presencia de cationes metálicos, como Na+ ó K+.


Como ejemplo de una zeolita, indiquemos la constitución de la natrolita:


Na2Al2Si3O10.H2O ó bien como relación de óxidos, 3SiO2.Al2O3.Na2O.H2O


La característica más importante de las zeolitas es la estructura de malla abierta que presentan, como poros muy anchos, en las que los cationes metálicos no quedan retenidos con mucha fuerza, por lo que pueden ser reemplazados por otros fácilmente. Esta capacidad de intercambio catiónico es aprovechada en el ablandamiento de aguas duras: los cationes Ca++ y Mg++, responsables, como se sabe, de la dureza de las aguas, pueden ser eliminados tratando al agua como una zeolita, de modo que son retenidos por ésta siendo reemplazados, por ejemplo, por iones Na+.


Si representamos con Z= al anión de la zeolita:


ZNa2 + Ca++ ( ZCa + 2 Na+ 
(si fuera natrolita, Z = Si3O10Al2=)

Afortunadamente, el equilibrio indicado se desplaza a la derecha cuando la solución en que se encuentra sumergida la zeolita es diluida (como las aguas naturales), de modo que la acción secuestrante de Ca++ y Mg++ continúa hasta que a la zeolita no le quedan iones Na+ por ceder, en cuyo caso se dice que la zeolita está “agotada”. Sin embargo, si se la coloca en contacto con una solución concentrada de NaCl, se invierte la reacción regenerándose la zeolita para su nuevo uso.


De todos modos, en la actualidad se han reemplazado las zeolitas por “resinas sintéticas”, las que cumplen la función de ablandamiento con mayor capacidad y eficiencia.

VIDRIO

Se da el nombre de vidrio a un sólido amorfo y metaestable que se produce al enfriarse un líquido. La sílice funde a temperatura elevada (1600°C), y el líquido resultante es muy viscoso deslizándose con dificultad. Esta elevada viscosidad impide que al enfriarse se ordenen regularmente los átomos, llegándose finalmente a una estructura no cristalina (amorfa). A este estado de la materia, suele considerárselo como un estado diferente del gas, líquido ó sólido, y se lo denomina estado vítreo. Puede ser considerado como un estado intermedio entre el líquido y el sólido:

· Estado sólido: átomos agrupados rígida y regularmente

· Estado vítreo: átomos rígidos y agrupados en forma irregular

· Estado líquido: átomos móviles agrupados irregularmente.

La sílice se convierte en el vidrio de cuarzo cuando se enfría desde el estado fundido, constituyendo un material muy útil para el laboratorio, debido a su elevada temperatura de ablandamiento (1500°C), su notable resistencia química (excepto álcalis y HF), y su bajo coeficiente de dilatación. El vidrio de cuarzo puede ser calentado al rojo y sumergido inmediatamente en agua fría sin romperse. Además, es transparente a los rayos UV. De todos modos, su uso está restringido a lo impredecible por su alto costo.

La mayoría de los vidrios conocidos son mezclas de silicatos, aprovechando la propiedad de la sílice de unirse a diversos óxidos metálicos, dado su carácter de óxido ácido. El vidrio común está compuesto de silicatos de sodio y calcio; los vidrios especiales incluyen otros óxidos en su composición, como el B2O3, que le confiere un bajo coeficiente de dilatación (vidrio Pyrex).

Cuando se desean obtener vidrios con propiedades especiales, se agregan óxidos de diversos metales a la masa fundida de sílice, carbonatos de sodio y calcio. Por ejemplo, el cristal ó vidrio tallado es decorativo debido a su elevado índice de refracción, consecuencia del contenido de PbO.
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