5 Nitrégeno y los Elementos del
Grupo VA

Los elementos nitrégeno (N), fosforo (P), arsénico (As), antimonio (Sb) y bismuto
(Bi) constituyen el grupo VA de la tabla periddica. En conjunto, estos elementos
presentan una mayor variacion en sus propiedades que los elementos de los grupos
que le siguen.

Tanto el arsénico como el antimonio se conocen desde la antigtiedad. El fosforo
fue descubierto en 1669 por el alquimista aleman Hennig Brandt, mientras que el
descubrimiento del bismuto se le atribuye a Claude-Francois Geoffrey en 1750. Por

altimo, el nitrdgeno sue descubierto por Daniel Rutherford en 1771.

5.1 Propiedades de los elementos

Dentro de cualquier familia A de la clasificacién periddica, el caracter metalico
aumenta al aumentar el nimero atémico. Esta tendencia es particularmente notable
en el grupo VA. Como se observa en la Tabla 5.1, las primeras energias de ionizacién
disminuyen desde los valores tipicos de un no metal para el nitrégeno hasta los
valores caracteristicos de un metal para el bismuto. Asi, el nitrégeno y el fésforo son
no metales, al arsénico y al antimonio se les considera semimetales, y el bismuto es
un metal.

Aunque del fésforo al bismuto las energias de ionizacién cambian poco de un
elemento al siguiente mientras que las energias de ionizacién del nitrégeno son
mucho mayores que las del fésforo, tanto las energias de ionizacion como las
electronegatividades y los radio ibnicos y covalentes varian en el orden esperado al
bajar en el grupo.

Tabla 5.1 Propiedades de los elementos del grupo VA.



N P As Sb Bi
Abundancia en la corteza 0,03 0,12  5x10* 5x10° 1x10™
terrestre (%)
Color incoloro  blanco, gris gris gris
rojoo metédlico metalico metélico
negro 0 o
amarillo amarillo

Densidad (g cm™) 1,251% 1,82 5,727 6,684 9,80
Punto de fusién (°C) -209,86 44,1 817° 630,74 2713
Punto de ebullicién (°C) -195,8 280 613° 1750 1560
Energia de ionizacion (kJ mol™)

primera 1402,3 1011,8 994 831,6 703,3

segunda 2856,1 1903,2 1797,8 1595 1610

tercera 4578,1 2912 2735,5 2440 2466
Afinidad electrénica (kJ mol™) 7,0 71,7 77 -101 -110
Electronegatividad 3,04 2,19 2,18d 2,05 2,02
Radio covalente (pm) 75 110 122 143 152
Radio i6nico (X**, pm) 132° 212° 72 92 108
E° (V) +0,27  -0,065  -0,60 051 >-08
D(X=X, kJ mol™) 945,6 489,5 380 2929 192
D(X=X, kJ mol™)? 159 201 146 121

g dm™. "A 28 atm. °Sublima. ‘Para As(lll). *Para X*". 'Para la formacién de NH,"
en el caso del nitrégeno y para la formacion de XH; en los otros casos. °Para las
moléculas X, en el caso de P, As 'y Sh.

En general, las afinidades electrénicas de los elementos del grupo VA son mas
bajas que las de los elementos a cada lado de ellos en el mismo periodo porque es
necesario agregar un electrén a una configuracién p® semillena. Mas notable adn es
gue, a diferencia de las tendencias en la mayoria de los grupos principales, para el
grupo VA las afinidades electronicas aumentan al aumentar el numero atémico. Este
aumento se podria anticipar debido a la disminucion de la energia de apareamiento al
aumentar el tamafo atomico (al aumentar el tamafio del atomo, los orbitales p se
hacen mas grandes y difusos y la repulsion entre los electrones que los ocupan
disminuye). Por lo tanto, la afinidad electrénica del nitrégeno es la mas baja del grupo,
de hecho, algo positiva, como resultado de tres tendencias: (1) Se espera que sea
menor que la del fosforo debido a la elevada energia de apareamiento del nitrégeno;
(2) se espera que sea menor que la del carbono y que la del oxigeno debido a la
configuracion de capa semillena del nitrogeno; y (3) los primeros miembros de los
grupos VA a VIIA son anormales en cuanto a su capacidad de aumentar su densidad
electrénica por lo pequefio y compacto de sus atomos, como lo reflejan sus bajas
afinidades electrénicas y sus energias de enlace sencillo.

Al igual que en el grupo VIA, la mayor tendencia del nitrégeno a formar enlaces
multiples preprt se refleja en los puntos de ebullicion y de fusién, en las energias de

los enlaces X=X, y en la complejidad de las moléculas. Asi, el nitrégeno forma la



molécula diatébmica N, con un enlace triple (un enlace o'y dos enlaces 1) mientras que
el resto de los elementos prefiere la formacion de tres enlaces sencillos.

El fésforo, arsénico y antimonio existen en diferentes formas alotropicas. Existen
tres formas importantes del fésforo. El fésforo blanco es un sélido ceroso que se
obtiene por condensacion del fosforo gaseoso y es la forma estable del fosforo a 25
°Cy 1 atm. Est4 formado por moleculas P, tetraédricas (Figura 5.1) con distancias de
enlace P-P de 221 pm y angulos de enlace de 60°. Es soluble en solventes no polares
como benceno y disulfuro de carbono. En tales soluciones, asi como en estado liquido
y en fase gaseosa, el fésforo también adopta la estructura tetraédrica. A temperaturas
por encima de los 800 °C, sin embargo, se observa una pequefia disociacion de las
moléculas gaseosas a P».

El fésforo rojo puede prepararse por calentamiento del fosforo blanco a unos 250
°C en ausencia del aire. Es un material polimérico que no esta estructuralmente
caracterizado y no es soluble en solventes comunes.

El fésforo negro, el al6tropo menos comun, se prepara calentando el fésforo
blanco bajo presién y tiene la estructura de doble capa mostrada en la Figura 5.2.
Cada atomo de fasforo esta unido a tres vecinos por enlaces sencillos de 217 a 220
pm de longitud. Las dobles capas formadas de esta forma constituyen, a su vez,

capas que

@,

Figura 5.1 Molécula tetraédrica P,.

Figura 5.2 Estructura de doble capa del fésforo negro cristalino.



se encuentran en el cristal con una separacion entre si de 387 pm. La separacion es
mayor que entre los atomos de la doble capa porque en esta Ultima los enlaces son
covalentes, mientras que las dobles capas se mantienen unidas entre si por fuerzas
de London mas débiles. Por esto, el fosforo negro es un material en hojuelas, como el
grafito (Seccion 6.2.1), y, como éste, es un conductor eléctrico. Es la forma menos
soluble de este elemento.

El arsénico, antimonio y bismuto forman cristales cuyas estructuras son similares
a la del fosforo negro. Estos dltimos, sin embargo, son brillantes y de apariencia
metalica, y tienen resistividades de 30, 40 y 105 uQ cm, las cuales son comparables a
las de metales tales como titanio o manganeso (42 y 185 pQ cm, respectivamente). El
arsénico y el antimonio también existen en modificaciones blandas, amarillas, no
metalicas, formadas por moléculas tetraédricas As, y Sb, analogas a las moléculas P,
del foésforo blanco. Estas formas amarillas pueden obtenerse por condensacion rapida
de los vapores y son solubles en CS,. Son inestables y rdpidamente se convierten a

las formas metdlicas.

5.2 Nitrégeno

5.2.1 Ocurrencia y obtencion

El nitrégeno se encuentra en la naturaleza principalmente como elemento, N,, el
cual forma el 75,52% de la masa de la atmdsfera (78,08% en volumen, Tabla 4.2).
También se encuentra en algunos minerales como el nitro de Chile, NaNOs. El
nitrégeno natural consiste de los isétopos N y N en la relacion 272:1.

El nitrégeno, al igual que el oxigeno y los gases nobles, se obtiene por destilacién
fraccionada del aire (Seccion 4.2.1). Generalmente contiene algo de argdn vy,
dependiendo de la calidad, por encima de 30 ppm de oxigeno. El nitrogeno
espectroscépicamente puro puede prepararse por la descomposicion térmica de la

azida de sodio o de bario:

2NaNas(s) O - 2Na(l) + 3Nx(g) (5.1)

5.2.2 Quimica del nitrégeno



El 4tomo de nitrégeno, con la configuracién electrénica 2s°2p®, puede completar

su capa de valencia de diferentes formas:

1.-

2.-

3.-

4.-

Ganancia de electrones para formar el ion nitruro N*". Este ion sélo se
encuentra en los nitruros salinos de los metales mas electropositivos.
Formacion de tres enlaces covalentes, bien sea enlaces simples, como en el
NHs, o multiples, como en N=N, CsHsN=NCsHs 0 N,O.

Formacion de enlaces covalentes con ganancia de electrones, como en los
iones amida, NH,", e imida, NH?".

Formacion de enlaces covalentes con pérdida de electrones, como en el ion

amonio tetraédrico NH,".

Ademads, existen unas pocas especies estables en las cuales, formalmente, la

capa de valencia del nitrogeno esta incompleta. Los mejores ejemplos son el NO, el

NO, y los nitréxidos, R,N-O. En todos ellos hay electrones desapareados sobre el

atomo de nitr6geno y los compuestos son paramagnéticos.

Las moléculas NRj3 (los grupos R pueden ser iguales o no), en las cuales el

nitrégeno forma tres enlaces covalentes, son piramidales. La mejor forma de

considerar el enlace es como formado por orbitales hibridos sp> ocupando el par de

electrones no compartido uno de ellos. En relacion a esto, hay tres puntos que

debemos hacer notar:

1.- Como resultado del par no enlazante, todos los compuestos NR; se comportan

como bases Lewis formando complejos donor-aceptor con los acidos Lewis,
por ejemplo, F;B-NMes, y pueden actuar como ligandos hacia los iones de los
metales de transicion como, por ejemplo, en Co(NHs)s>* (Seccién 9.2).

Las moléculas quirales son aquellas que pueden existir en dos
conformaciones relacionadas entre si de la misma forma que la mano
izquierda y la mano derecha. Es decir, una es imagen especular de la otra
pero no pueden superponerse. Esto esta representado en la Figura 5.3 para la
molécula NRR'R”. Obsérvese en la Figura 5.3a que, si la linea vertical es un
plano de reflexién (un espejo), una molécula es la imagen especular de la otra.
Como se ve en la Figura 5.3b, sin embargo, estas moléculas no pueden
superponerse porque, para hacerlo, seria necesario rotar una de ellas

alrededor de un eje vertical

180° )
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Figura 5.3 Las dos conformaciones de la molécula NRR'R” son imagenes
especulares (a) que no se pueden superponer (b).

por 180° para hacer que el grupo R se superponga con el de la otra molécula.
Pero al hacer esto, los grupos R’ y R” no se superponen (es como tratar de
ponerse un guante de la mano derecha en la mano izquierda). Por lo tanto,
son moléculas diferentes o isémeros’. Una de las propiedades que distingue a
las moléculas quirales es que una de ellas rota el plano de polarizacion de la
luz en un sentido y la otra lo rota en sentido opuesto. Decimos entonces que
una de las moléculas es el isomero Optico de la otra (y viceversa). Las
moléculas NRR’'R” son quirales. Sin embargo, no es posible aislar los
isdbmeros Opticos porque tales moléculas sufren un movimiento de inversion
muy rapido en el cual el atomo de nitrégeno oscila a través del plano que
forman los grupos R, R’y R” (Figura 5.4). A medida que el atomo de nitrégeno
pasa de un lado al otro del plano (de una posicién de equilibrio a la otra) la
molécula pasa a través de un estado de mayor energia potencial. En el caso
del amoniaco, la barrera energética para este proceso es de sélo 24 kJ mol™y
la frecuencia de oscilacién de 2,39x10™ cps.

Existen unos pocos casos en los cuales el nitrégeno tricovalente es planar. En
es0s casos esté involucrada la existencia de enlaces multiples. Tal es el caso
del N(SiHs); en el cual hay enlaces o por hibridizacién sp® del nitrégeno y

enlace predrmentre el orbital p, ocupado del nitrégeno y los orbitales d,, vacios

del silicio.
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Figura 5.4 Inversion de la molécula NRR'R” a través del plano formado por los
grupos R, R’y R".

La

tendencia del nitrégeno a formar enlaces multiples prepTt es, como ya

sefialamos, una caracteristica que lo distingue del resto de los elementos del grupo

VA. El

nitrégeno, como elemento, es dinitrdgeno, N, con una energia de enlace muy

alta (945,6 kJ mol™) y una distancia de enlace muy corta (109,4 pm). Cuando el

! Los isémeros son sustancias que tienen la misma formula molecular pero que difieren en la
forma en que los a&tomos que las constituyen estan dispuestos en las moléculas.

R R R R
\ /72 VA
C C

I I
N :N
HO~ “OH



nitrégeno forma un enlace sencillo y uno doble forma moléculas no lineales que a

menudo tienen isGmeros geométricos estables, por ejemplo,

La explicacién es que el nitrégeno usa orbitales hibridos sp®, dos de los cuales forman
enlace o mientras que el tercero contiene al par solitario. El enlace 1t se forma con el
orbital p, del nitrégeno vy, al no permitir la rotacion libre elrededor de él, conduce a la
formacion de los isomeros.

Como se aprecia en la Tabla 5.2, el enlace N-N sencillo es muy débil. Si
comparamos las energias de los enlaces sencillos X-X de los elementos del segundo
periodo de los grupos IVA a VIIA, es obvio que hay una fuerte caida entre el carbono y
el nitrégeno. Esta diferencia, como ya hemos mencionado, se atribuye a los efectos de
repulsion entre los pares no enlazantes en los compactos &tomos del segundo
periodo. El resultado es que, a diferencia del carbono, principalmente, y del azufre, el
nitrégeno y el oxigeno no tienen tendencia a la catenacion.

En cambio, la energia de disociacion del enlace triple en la molécula de nitrégeno
es, como ya vimos, muy elevada. La gran fuerza de este enlace es el principal
responsable de la inercia quimica del nitrégeno y de que la mayoria de los
compuestos simples de nitrégeno sean endotérmicos aun cuando contengan enlaces
fuertes. De hecho, las Unicas reacciones del nitrégeno a temperatura ambiente son
con el litio metdlico para formar el LisN, con ciertos complejos de metales de

transicién, y con las

Tabla 5.2 Energias de enlace X-X de los primeros elementos de los grupos IVA a
VIIA (en kJ mol™.

H;C-CH; H,N-NH, HO-OH F-F
350 159 140 150
bacterias fijadoras de nitrégeno en las raices de ciertas plantas. EI mecanismo

mediante el cual estas bacterias fijan el nitrdgeno es desconocido.
A temperaturas elevadas el nitrégeno se hace més reactivo, especialmente

cuando se cataliza las reacciones. Algunas reacciones tipicas son:



N,(g) + 3Hx(g) O — 2NHs(g) K =10° (5.2)
Nx(g) + Ox(9) O - 2NO(9) K=5x10"" (5.3)
N2(9) + 3Mg(s) O - MgsNa(s) (5.4)
N(g) + CaCy(s) O — C(s) + CaNCN(s) (5.5)

5.2.3 Compuestos de nitrégeno

Nitruros

Los nitruros de los metales electropositivos (litio, grupo IlA, cinc y cadmio) tienen
estructuras con atomos discretos de nitrogeno, y se les puede considerar como
ibnicos conteniendo el ion nitruro N3‘, por ejemplo, LisN, CazN,, etc. La facilidad
congue hidrolizan para dar amoniaco y el hidroxido metalico concuerda con este punto

de vista:
CagNy(s) + 6H,0 O - 2NH;(g) + 3Ca**(ac) + 60H (ac) (5.6)

Los nitruros de los metales de transicion difieren de los anteriores. Muchos de
ellos tienen formulas simples en la relacion N:metal 1:1; por ejemplo, TiN, ZrN, VN,
TaN. Otros tienen férmulas tales como W,N, MnsN y Fe4N, las cuales no concuerdan
con ningun esquema simple basado en estados de oxidacién. Todos estos nitruros
tienen elevados puntos de fusion, gran dureza, brillo metdlico, son conductores de la
electricidad y quimicamente inertes. Se cree que en ellos los atomos de nitrogeno
ocupan los intersticios de los arreglos compactos de los atomos metalicos. Por esta
razén se les llama nitruros intersticiales. Generalmente se les prepara por la reacciéon

directa de los elementos a elevadas temperaturas.

Hidruros de nitrdgeno

El nitrogeno forma varios hidruros y compuestos derivados. El mas importante es
el amoniaco, el cual, industrialmente, se prepara por el proceso Haber (Seccion 2.5.2),
y en el laboratorio por la accién de una base sobre una sal de amonio, en seco o0 en

solucion:

NH,"(ac) + OH (ac) O - NHs(g) + H,O (5.7)



El amoniaco es un gas toxico, incoloro, picante, de punto de ebullicion -33,35 °C.
El amoniaco liquido se parece al agua en su comportamiento fisico, estando
altamente asociado por medio de enlaces de hidrégeno. Su constante dieléctrica (~ 22
a -34 °C) es menor que la del agua (81 a 25°C). Por ello, es mejor solvente que el
agua para compuestos covalentes, pero generalmente un solvente mas pobre para
compuestos idnicos. Las excepciones ocurren cuando el amoniaco forma mejores
complejos con ciertos iones metélicos que el agua. Asi, el Agl es muy insoluble en

agua pero muy soluble en amoniaco liquido:
Agl(s) + 2NH5(l) O — Ag(NHs), (am) + I (am) (5.8)

Al igual que el agua, el amoniaco liquido se autodisocia, aunque, debido a su

menor constante dieléctrica, en mucho menor grado:
2NHs(l) = NH,"(am) + NH, (am) K(-50 °C) = [NH,'J[NH, ] =107 (5.9)

En consecuencia, se considera que, en amoniaco liquido, las sales de amonio son
acidos y las amidas metadlicas, tales como el KNH,, son bases. Sin embargo, el
amoniaco liquido difiere del agua en un aspecto importante: los metales alcalinos son
solubles en amoniaco liquido, dando soluciones azules, sin desprendimiento de

hidrégeno. Esto se ha interpretado como debido a la reaccion

NHjs liquido
M OO0 - M'(solv) + e (5.10)

atribuyéndose el color azul de la solucién resultante al electrén solvatado

(amoniacado). En agua no ocurre una reaccién analoga porque la reduccion
2H;0" + 2e O - 2H,0 + H, (5.11)
ocurre muy rgpidamente. En cambio, en amoniaco liquido, la reaccion analoga

2NH4+ +2e 0O - 2NH3 + H, (512)

es mucho mas lenta. Cuando se calienta las soluciones amoniacales azules, o se les
agrega catalizadores tales como éxido de hierro, desaparece el color azul debido a la

reduccion del ion amonio, y la reaccion neta es

2M + 2NH; 0 — 2MNH, + H, (5.13)
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El amoniaco se quema en el aire produciendo nitrégeno:
ANH;(g) + 302(g) O - 2Ny(g) + 6H,0 K = 10°%® (5.14)

Aunque este proceso es termodinamicamente muy favorable, a 750-900 °C y en
presencia de un catalizador de platino o de platino-rodio se puede hacer que la

reaccion vaya de acuerdo a

Pt
ANH4(g) + 50,(g) O — 4NO(g) + 6H,0(g) K =10"® (5.15)

siendo éste un método sintético util para obtener NO.

El amoniaco es extremadamente soluble en agua (525 g por litro de agua a 25 °C
y 1 atm). Aunque comunmente se considera que estas soluciones son soluciones de
la base débil hidroxido de amonio, NH,OH, este compuesto probablemente no existe.
Las soluciones se describen mejor como soluciones de NHs(ac), con el equilibrio de

disociacién escrito como

NHs(ac) + H,O == NH,"(ac) + OH(ac) Ko = 1,81x107° (5.16)

Las sales cristalinas, estables, del ion amonio tetraédrico, NH,", son, en su
mayoria, solubles en agua. Las sales de amonio se parecen en solubilidad y
estructura a las sales de potasio y rubidio, ya que los tres iones son de radios
comparables: NH,", 151 pm; K*, 152 pm y Rb", 166 pm, para namero de coordinacion
6.

En solucibn acuosa las soluciones de las sales de &cidos fuertes estan

completamente ionizadas

NH,CI(s) O -~ NH,4'(ac) + Cl(ac) (5.17)

y dichas soluciones son algo acidas debido a la hidrdlisis del ion amonio:

NH,"(ac) + H,O == NHs(ac) + H;O"(ac) K,=5,5x107"° (5.18)

Por lo tanto, una solucién 1 M de ion amonio tiene un pH [04,7.
Muchas sales de amonio se volatilizan disocidndose a alrededor de 300 °C, por

ejemplo,

NH,CI(s) O - NHs(g) + HCI(g) AH® = 177 kJ (K = 5,5%107"%) (5.19)
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y cuando los aniones son oxidantes, al calentarlas, la disociacion puede ir

acompafada de la oxidacion del amoniaco a 6xido de dinitrégeno, nitrégeno, o ambos.

Por ejemplo,
NH,NOs(s) 0 - N,O(g) + 2H,0(q) AH° = -23 kJ (5.20)
(NH4)2Cf207(S) 0 - Ng(g) + 4H20(g) + Cr203(3) AH° = -315 kJ (521)

La hidracina, N,H,;, puede considerarse como derivada del amoniaco por

sustitucién de un &tomo de hidrégeno por un grupo -NH:
H,N-H O - Hy;N-NH,

La hidracina anhidra es un liquido incoloro, fumante, de punto de ebullicién 114 °C. Es
sorprendentemente estable en vista de su naturaleza endotérmica (AH® = 50 kJ mol™)

y arde en el aire con considerable desprendimiento de calor:
NoH4() + O2(g) O - Nu(g) + 2H,0(1) AH° = -622 kJ (5.22)

Por ello, se le ha utilizado como combustible para cohetes.

En la Figura 5.5 aparecen los diagramas de potenciales de reduccion para el
nitrdgeno tanto en medio acido como en medio basico. Para calcular el potencial de
reduccion (o de oxidaciéon) de una semirreaccion que no aparezca en los diagramas
de potenciales de reduccion, es necesario tomar en cuenta el cambio total de energia
libre. Por ejemplo, supongamos que queremos calcular el potencial para la
semirreaccion en la cual el ion N,Hs" se oxida a N, en medio acido. De los potenciales

dados en la Figura 5.5 tenemos las semirreacciones (balanceadas)

2NH;OH" + H" + 2 0 - N,Hs' + 2H,0 AG® = -nFE° = -2xF x1,41 (5.23a)
N, +2H,0 + 4H" + 2e 0 — 2NH;OH" AG® = -nFE® = 2xF x1,87 (5.23b)

Medio acido

+0,79 +1,07 +1,00 +1,59 +1,77  -1,87 +1,41 +1,28
NO, — N,0, — HNO, ——» NO —— N,0 — N, ——» NH,OH* ——» N,H.;* ——  NH,*

+0,94 T | +1,29 T | +0,05 T | +1,35 T

Medio basico

-0,86 +0,88 -0,46 +0,76 +0,94 3,04 +0,73 +0,1
NO, — N,0, — NO,- —» NO —» N,0 —>» N, —»NH,0H —> N,H, —> NH,

+0,01 T | -0,14 T | -0,76 T | +0,42 T
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Figura 5.5 Diagramas de potenciales de reduccion para el nitrégeno.

Invirtiendo las semirreacciones y sumando, obtenemos

N,Hs' + 2H,0 O - 2NH;OH' + H' + 2e AG® = 2,82F (5.23c)
2NH;OH" O — N, + 2H,O + 4H' + 2e  AG® = -3,74F (5.23d)
0000000000000000000000000

NoHs" O — N, +5H" + 4e AG® = -0,92F (5,23)

gue es la semirreaccién buscada. Por lo tanto, para ella, E° = -AG°/nF = 0,92F/4F =
+0,23. Como podemos deducir de la Figura 5.5 y del célculo anterior, la hidracina es
un agente reductor poderoso, siendo oxidada normalmente a nitrégeno.

La hidracina se prepara por la reaccién del amoniaco acuoso con el hipoclorito de

sodio:
NHs(ac) + OCl(ac) O —» NH,Cl(ac) + OH (ac) (rapida) (5.24a)
NHz(ac) + NH,Cl(ac) + OH (ac) O —» NjyHu(ac) + Cl(ac) + H,O (5.24b)

Sin embargo, hay una reaccion competitiva que esta catalizada por iones de metales

pesados y que es bastante rapida una vez que se ha formado algo de hidracina
2NH,Cl(ac) + N,Ha(ac) O - 2NH,"(ac) + 2CI (ac) + N»(q) (5.25)

Aln la concentracion de 1 ppm de Cu®, aproximadamente, presente en el agua
ordinaria evita casi completamente la formacion de hidracina. Para obtener
rendimientos apreciables de hidracina es necesario agregar gelatina como agente
secuestrador de los iones metélicos que catalizan la reaccion 5.25. Como los agentes
secuestradores comunes tales como el EDTA no son tan efectivos como la gelatina,
se cree que esta Ultima, ademas, cataliza a las reacciones 5.24.

En solucién acuosa, la hidracina se comporta como una base bifuncional:

N,Hi(ac) + H,O == N,Hs'(ac) + OH (ac) Ky, = 8,5%1077 (5.26a)
NoHs*(ac) + H,O == N,H¢’*(ac) + OH (ac) Ky = 8,9x107" (5.26b)

Como se puede observar, la hidracina es menos basica que el amoniaco (K, =
1,8x107°). Este es simplemente el efecto de sustituir el hidrégeno del amoniaco por el
grupo NH, més electronegativo. De los equilibrios 5.26 es evidente que se puede
obtener dos series de sales de hidrazonio. Las del ion N,Hs" son estables en agua,

mientras que las del ion N,Hs"" estan muy hidrolizadas. Se puede obtener las sales de
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este Ultimo ion por cristalizacion a partir de una solucién acuosa que contenga gran
exceso de acido ya que generalmente son menos solubles que las sales monoacidas.
Por las mismas razones que la hidracina es una base mas débil que el amoniaco,

la hidroxilamina, NH,OH, es una base todavia mas débil;
NH,OH(ac) + H,O = NH;OH"(ac) + OH (ac) K =6,6x107° (5.27)

La hidroxilamina se prepara por reduccion de nitratos o nitritos, bien sea con SO,
0 electroliticamente, bajo condiciones controladas. La hidroxilamina es un sdlido
blanco inestable. Se le usa como agente reductor en solucion acuosa o en forma de
sales, (NH;OH)CI 0 (NH3;0H),SO,.

Las azidas son sales derivadas del acido hidrazoico, HN;. La azida de sodio se

puede obtener mediante la reaccién

175°C
3NaNH,(s) + NaNOs(s) 0 — NaNsz(s) + 3NaOH(s) + NHs(g) (5.28)
Las azidas de los metales pesados son explosivas, y se ha usado tanto a la azida
de plomo como a la de mercurio como detonantes. El ion azida, el cual es lineal y
simétrico, N=N=N" (y dos estructuras resonantes mas), se comporta como un ion

haluro. El &cido hidrazoico es un liquido peligrosamente explosivo.

Oxidos y oxiacidos de nitrégeno

Se conoce la existencia de 6xidos de nitrdgeno en cada uno de sus estados de
oxidacioén, de +1 a +5. El 6xido nitroso, N,O, se obtiene por la descomposicién térmica
a 175 °C del nitrato de amonio fundido, reacciéon 5.20. Los contaminantes son NO, el
cual se puede eliminar burbujeando la mezcla gaseosa por una solucién de sulfato
ferroso, y de 1 a 2% de nitr6geno.

El 6xido nitroso tiene una estructura lineal la cual puede representarse mediante
los hibridos de resonancia

-1+l +1 -1

N=N=0 <—> :N=N—O:
Es relativamente poco reactivo, siendo inerte con respecto a los halégenos, los
metales alcalinos y al ozono a temperatura ambiente, pero al calentarlo a

temperaturas por encima de los 500 °C se descompone en nitrégeno y oxigeno

2N20 : 2N2 + 02 (529)
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También reacciona con los metales alcalinos y con muchos compuestos orgénicos, y
es comburente. Se le usa como anestésico y como gas propelente en los aerosoles de
cremas o0 natas. Se le conoce con el nombre de “gas hilarante” debido al efecto que

produce al ser inhalado en pequefias cantidades.

El 6xido de nitrogeno(ll) u éxido nitrico, NO, se forma en muchas reacciones de

reduccién del acido nitrico y de soluciones de nitratos y nitritos:

8H"(ac) + 2NO; (ac) + 3Cu(s) O - 3Cu**(ac) + 4H,0 + 2NO(g) (5.30)

2NO, (ac) + 2I7(ac) + 4H;0"(ac) O - Ix(s) + 6H,0 + 2NO(g) (5.31)
0, en seco,

3KN02(|) + KNOS(I) + Cr203(3) O - 2K2CI’O4(S) + 4NO(g) (532)

Las dos ultimas reacciones producen 6xido nitrico bastante puro. Industrialmente, se
le obtiene por la oxidacion catalitica del amoniaco (ecuacion 5.15)

La molécula NO contiene un nimero impar de electrones. Por esta razén el 6xido
nitrico es paramagnético. La estructura electrénica de la molécula se puede
representar por medio de las formas resonantes

.. +o

:IN—=Q: =<=—> iN=—=0O:¢
En términos de la teoria de orbitales moleculares, la molécula tiene la configuracién
electrénica (01)°(0,*)%(03)°(T)*(1¢*)". El electrén en el orbital antienlazante 1 se pierde
facilmente (AHi, = 891 kJ mol™) para dar el ion nitrosonio, NO®, el cual forma muchas
sales, por ejemplo, (NO)HSO,, (NO)CIO; y (NO)BF,. Debido a que el electrén
removido proviene de un orbital antienlazante, el enlace en el NO" es mas fuerte y
mas corto (orden de enlace 3, 106 pm) que en el NO (orden de enlace 2,5, 115 pm).

A pesar de que las moléculas con nimero impar de electrones son generalmente
muy reactivas y coloreadas, el 6xido nitrico es un gas incoloro moderadamente
reactivo. Ademas, tiene poca tendencia a sociarse consigo mismo para formar N,O,
mediante apareamiento de electrones. Sin embargo, tiene mucha afinidad por el

oxigeno y reacciona instantdneamente con éste

2NO(g) + O(9) O - 2NO,(9) (5.33)
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y lo oxidan el acido nitrico y los agentes oxidantes fuertes. La oxidacion con el ion
permanganato es cuantitativa y sirve como método de analisis para el 6xido nitrico.

También se combina con fltor, cloro y bromo para dar haluros de nitrosilo:
2NO(g) + Cl(g) O - 2NOCI (5.34)

El éxido nitrico es termodinAmicamente inestable y se descompone facilmente a

elevadas presiones y a temperaturas de 30 a 50 °C:

3NO(g) O - N20(g) + NO,(g) (5.35)

El tribxido de nitrégeno u éxido de nitrogeno(lll), N,Os, se forma como un liquido
azul cuando se enfria a -20 °C una mezcla equimolar de éxido nitrico y diéxido de

nitrogeno:

Tanto el NO como el NO, son moléculas impares, por lo que la formacién del N,Os
involucra el apareamiento de electrones para formar un enlace N-N bastante alargado
(186 pm). El compuesto es un liquido azul bastante inestable que hierve con
descomposicion a 3,5 °C y se congela a —102 °C dando un sélido azul. En condiciones
ordinarias estd completamente disociado en NO y NO, y solo existe puro a bajas
temperaturas.

El trioxido de nitrogeno es el anhidrido del &cido nitroso, HNO,, y la disolucion de
N.O; o de la mezcla equimolar de NO y NO, en una solucién acuosa alcalina da ion
nitrito, NO,". El acido nitroso es un acido débil (pK, = 3,3), inestable con respecto a la

desproporcién (Figura 5.5), particularmente cuando se le calienta:
3HNO,(ac) O - H;O'(ac) + NO5 (ac) + 2NO(g) (5.37)

Como resultado, nunca se ha preparado &cido nitroso liquido puro. Cuando se le
necesita en el laboratorio, se prepara en solucién acuosa afiadiendo un acido fuerte a
una solucién acuosa fria de un nitrito. Para obtener una solucion libre de sales, se

puede usar la reaccién

Ba*'(ac) + 2NO, (ac) + 2H;0(ac) + SO, (ac) O -
2HNO,(ac) + BaSO.(s) + 2H,0 (5.38)
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Se puede preparar los nitritos de los metales alcalinos calentando los nitratos con

un agente reductor tal como carbon, plomo, hierro, etc:
NaNOs(l) + C(s) O - NaNOy(l) + CO(qg) (5.39)
Los nitritos son muy toxicos y muy solubles en agua.

El diéxido de nitrégeno, NO,, y el tetroxido de dinitrdgeno, N,O,, existen en un

equilibrio
2NO, = N,0O, (5.40)

el cual, tanto en solucion como en fase gaseosa, depende fuertemente de la
temperatura. En estado sélido, el 6xido es totalmente N,O, incoloro, pero en el liquido
hay disociacion parcial. En el punto de congelacién (-11,2 °C) es de color amarillo
palido debido a la presencia de un 0,01% de NO, de color marrén oscuro, porcentaje
gue aumenta a 0,1% en el punto de ebullicién (21,15 °C) dando al liquido un color
café oscuro. En el vapor, la disociacion es completa por encima de los 140 °C.

La molécula de dioxido de nitrégeno es angular

en cambio, el dimero tiene tres formas isomeéricas, de las cuales la forma mas estable
y normal es la estructura plana O,N-NO, en la cual el enlace N-N es bastante largo
(175 pm). Como es de esperar debido a la debilidad del enlace, la energia de
disociacion del N,O, es sélo de 57 kJ mol™.

La mezcla de 6xidos NO, y N,O, se puede obtener por calentamiento de nitratos

de metales,
2Pb(NO3),(s) O - 2PbO(s) + 4NOx(g) + O,(g) (5.41)

por oxidacion del NO, reaccion 5.33, y por reduccion del 4cido nitrico y de los nitratos
por medio de metales y otros agentes reductores. Los gases son muy toxicos y atacan
rapidamente a los metales. Reaccionan con el agua produciendo una mezcla de acido

nitroso y acido nitrico:

2NO,(g) + 2H,0 O - Hz;O'(ac) + NOz (ac) + HNO,(ac) (5.42)
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En solucién acuosa, los 6xidos son agentes oxidantes bastante fuertes (Figura

5.5), comparables al bromo

N,O, + 2H" + 2e O - 2HNO, E° = +1,07 (5.43)

El pentéxido de dinitrégeno, N,Os, es el anhidrido del acido nitrico, y puede

prepararse por deshidratacion de este acido con pentéxido de fésforo
4HNOg3(g) + P4O10(s) O - 4HPO3(s) + 2N,0s(9) (5.44)

El pentéxido de nitrégeno es un sélido cristalino incoloro que sublima a 32,5 °C.
En estado sdlido es el nitrato de nitronio, (NO,)NOs, pero en fase gaseosa parece

tener la estructura

con un grupo N-O-N angular, aunque este angulo esta proximo a los 180°. En fase

gaseosa es inestable, y se descompone de acuerdo a la reaccion
2N205(g) O - 4NO2(g) + O2(9) (5.45)

El oxiacido de nitrégeno mas importante es el &cido nitrico, HNO:s.
Comercialmente, el &cido nitrico se produce mediante el proceso Ostwald. El 6xido
nitrico de la oxidacion catalitica del amoniaco (ecuacién 5.15) se hace reaccionar con
oxigeno (ecuacion 5.33) para formar el dioxido de nitrégeno. Este dltimo, junto con un
exceso de oxigeno se pasa a una torre donde reacciona con agua caliente

3NO,(g) + H,O O - 2H'(ac) + 2NO5 (ac) + NO(g) (5.46)

El exceso de oxigeno convierte al NO a NO, de nuevo, el cual continta reaccionando
con agua. De esta forma, el dxido nitrico se convierte totalmente en acido nitrico. El
producto del proceso Ostwald es una solucibn acuosa de &acido nitrico al 70%
conocida con el nombre de &cido nitrico concentrado. Puede obtenerse soluciones
mas concentradas mediante destilacion.

En el laboratorio, se puede preparar acido nitrico calentando nitrato de sodio con

acido sulfdrico concentrado:

NaNO::,(S) + HzSO4(|) O - NaHSO4(S) + HNOg(g) (547)
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El &cido nitrico puro es un liquido incoloro de punto de ebullicibn 83 °C. La
solucion acuosa concentrada (70% en peso) es incolora pero, a menudo, se vuelve

amarillenta como resultado de la descomposicién fotoquimica, la cual produce NO,:

hv
2HNO; 0 - 2NO, + H,0 + 20,

El &cido nitrico es un &cido fuerte y un agente oxidante poderoso (Figura 5.5),
capaz de oxidar a la mayoria de los no metales, generalmente al éxido u oxiacido en el
estado de oxidacion mas alto y, con excepcidon de unos pocos metales nobles, a todos
los metales, aun aquellos que no reaccionan con acidos no oxidantes. En las
oxidaciones con acido nitrico casi hunca se obtiene hidrégeno sino varios compuestos
nitrogenados. El compuesto al cual se reduce el acido nitrico depende de la
concentracién de acido, de la temperatura y de la naturaleza del material oxidado. Por
lo general, se obtiene una mezcla de productos, pero cuando se usa &cido nitrico
diluido el producto principal es, en muchos casos, NO (reaccién 5.30), y éxidos de

N(IV) cuando se usa concentrado:
Cu(s) + 4H'(ac) + 2NOz (ac) O — Cu*'(ac) + 2NO,(g) + 2H,0 (5.48)

En cambio, con un reductor fuerte como el cinc, se obtiene amoniaco o sales de

amonio:
47Zn(s) + 10H*(ac) + NOs (ac) O — 4Zn**(ac) + NH, (ac) + 3H,0 (5.49)

El &cido nitrico no ataca al oro o al platino (metales nobles) pero el agua regia si.
El agua regia es una mezcla de 3 volimenes de &cido clorhidrico y 1 volumen de
acido nitrico la cual contiene cloro libre y CINO. Su accion es mas efectiva que la del

acido nitrico debido, principalmente, a la accidbn acomplejante de los iones cloruro.

Compuestos halogenados

De los haluros, NF3;, NF,CI, NFCI, y NCIs, el tnico de importancia es el trifluoruro
de nitrogeno el cual se obtiene por electrdlisis de NH4;F en HF anhidro o por medio de
la reaccién 5.50. Es un gas (p.e. -129 °C) muy estable que normalmente sélo es
reactivo a altas temperaturas, alrededor de 250-300 °C. A temperatura ambiente no lo
atacan ni el agua (Seccion 3.3.2) ni la mayoria de los otros reactivos quimicos y no se

descompone cuando se le calienta en ausencia de metales reductores. La molécula
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NF; tiene una estructura piramidal pero un momento dipolar muy bajo, y no parece
tener propiedades basicas.
También existen los fluoruros N,F, y N,F,. Se les prepara por la reaccion de

amoniaco con fldor en presencia de cobre:

NF

NH3 + F5 (diluido con Np) ——» 24 (5.50)
N2F> '
NHF,

Los productos de esta reaccion dependen de las condiciones, especialmente de la
relacion F,/NHs.

El N,F, es un gas de punto de ebullicién -73 °C, con una estructura similar a la de
la hidracina y muy reactivo debido a que tanto en la fase gaseosa como liquida se

disocia de acuerdo a la ecuacion
N,F, O - 2NF, AH° =84 kJ (5.51)

El N,F, es, también, un gas formado por dos isbmeros, cis y trans,

F\ /F F\

N=—N N— N\
F

cis, p.e. -105,7 °C trans, p.e. -111,4 °C
debido a que el doble enlace impide la libre rotacion alrededor del eje N-N. A 25 °C

predomina el isémero cis® (090%) y es la forma mas reactiva.

5.2.4 Usos del nitrégeno

El principal uso del nitrdgeno es en la preparacién de amoniaco. También se usa
pequefas cantidades de nitrégeno en la produccién de cianamida calcica, CaCNs,.
También se le utiliza en la preparacién de atmdsferas inertes (en procesos quimicos y
metallrgicos que deben efectuarse en ausencia de oxigeno, y en la elaboracion y
empacado de alimentos para evitar su descomposicion por exposicion al oxigeno
atmosférico) y como liquido criogénico y refrigerante.

Los usos de los nitruros de los metales reflejan sus propiedades: tienen altos

puntos de fusién, son muy duros, quimicamente inertes y conductores eléctricos. Se

’La palabra cis quiere decir “del mismo lado”, mientras que la palabra trans quiere decir

“en lados opuestos”.
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les usa para la fabricaciébn de materiales refractarios, abrasivos, instrumentos para
moler y cortar, y semiconductores.

El principal uso del amoniaco es en la elaboracion de &cido nitrico y en la
fabricacion de fertilizantes. También se usa para preparar hidracina (un componente
del combustible de los cohetes) y Urea (un fertilizante e ingrediente en la preparacion
de resinas plasticas). El amoniaco se emplea en la preparacion de carbonato de sodio
(proceso Solvay), en petroleo, papel, caucho y fibras sintéticas, asi como en la
preparacion de tintes, farmacos y explosivos.

El &cido nitrico se emplea en la produccion de nitratos, los cuales son utilizados
principalmente en fertilizantes y explosivos. La reaccidén del acido nitrico con ciertos
compuestos organicos produce varios explosivos modernos (nitroglicerina,
nitrocelulosa, trinitrotolueno, etc.). El 4cido nitrico también tiene un gran numero de
aplicaciones menores: todos los compuestos nitrogenados comerciales se producen a

partir de &cido nitrico o amoniaco. En metalurgia se le usa como oxidante.

5.3 El resto de los elementos

5.3.1 Ocurrencia y obtencion

El fésforo es el Unico elemento del grupo VA que no se presenta en la naturaleza
en estado nativo. Se encuentra principalmente en minerales de la familia de la apatita,
Cag(PO,)e*CaX,, X = F, Cl, OH, los cuales son los componentes principales de la roca

fosfatica amorfa y se le obtiene de ésta por reduccién con carbén y arena en un arco

eléctrico:
2Ca3(PO4)2(s) + BSIO,(s) L — 6CaSiOs(l) + P4O10(9) (5.52a)
P.O10(g) + 10C(s) O - P4(g) + 10CO(g) (5.52b)

El P, se almacena bajo agua para protegerlo del aire con el cual se inflama. El fésforo
es muy toxico.
El arsénico, antimonio y bismuto se encuentran en cantidades mucho menores

gue el fosforo (Tabla 5.1), principalmente en minerales sulfurados o en 6xidos, como
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arsenopirita, FeAsS, realgar, As;S,, orpimento, As,S;, arsenolita, As,Og, estibinita,
Sh,S;, senarmontita, Sb;0s, bismutinita, Bi,Ss, bismita, Bi,Os;, y en forma nativa
acompafando a minerales de Cu, Pb, Co, Ni, Zn, Sn, Ag, Au y Hg. Se les obtiene

transformando los minerales sulfurados a 6xidos por tostacion en el aire
28b253(5) + 902(9) O - Sb40e(S) + 6502(9) (553)

y reduciéndo a éstos o0 a los Oxidos naturales con carbon o hidrégeno a alta

temperatura

As,06(S) + 6C(S) [ » Asy(g) + 6CO(g) (5.54)

5.3.2 Quimica del fosforo, arsénico, antimonio y

bismuto

Las capas de valencia de los elementos, con la configuracién electrénica ns’np?,
son similares a la del nitr6geno, pero mas alla de la semejanza en la estequiometria
de compuestos tales como NHs;, PHs, etc., hay muy poca semejanza entre las
guimicas del nitrégeno, por una parte, y del resto de los elementos del grupo, por otra.
El fésforo es un no metal, pero el arsénico, el antimonio y el bismuto muestran una
tendencia creciente hacia el caracter metalico y el comportamiento catidnico.

Los principales factores responsables por las diferencias entre la quimica del
nitrégeno y del resto de los elementos son los mismos que son responsables por las
diferencias entre el oxigeno y los otros elementos del grupo VIA: (a) la poca tendencia
de los elementos del tercer periodo en adelante a formar enlaces multiples preprt y (b)
la posibilidad de usar los orbitales d de baja energia.

El primer factor explica hechos tales como que el nitrégeno forma ésteres O=NOR
mientras que el fésforo forma P(OR)3, 0 que todos los 6xidos y oxiacidos de nitrégeno
contienen enlaces multiples mientras que los 6xidos de fésforo tienen enlaces P-O
sencillos, como en P,Og, y el acido fosforico es PO(OH); en contraste con el &cido
nitrico, NO,(OH).

La utilizacion de los orbitales d tiene tres efectos. Primero, permite cierto enlace
predt como en RsP=0 o0 R3P=CH,. Asi, los éxidos de las aminas, R3NO, sélo tienen

una estructura canoénica
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y son quimicamente reactivos, mientras que los enlaces P-O son mas cortos de lo
esperado para la suma de los radios covalentes para enlaces sencillos, indicando
cierto caracter de enlace muiltiple, y son muy fuertes, aproximadamente 500 kJ mol™,
todo lo cual los hace menos reactivos.

Segundo, existe la posibilidad de expansion de la capa de valencia. Asi, mientras
gue el nitrégeno tiene una covalencia méaxima de 4, existen compuestos tales como
PFs, PFs y P(OMe)s. Se debe tener en cuenta que para muchas especies
pentacoordinadas, especialmente de fdsforo, la diferencia en energia entre las
estructuras bipiramide trigonal y piramide de base cuadrada es pequefia, por lo que
tales especies son estereoquimicamente no rigidas. Sin embargo, cuando se produce
la expansion de la capa de valencia en el estado de oxidacion +3, como en el SbFsz‘,
hay cinco pares de electrones enlazantes mas un par no enlazante el cual ocupa una
sexta posicién, por lo que las especies son piramidales cuadradas.

Finalmente, mientras que el nitr6geno trivalente y los otros elementos en
compuestos tales como NRj3, PR3, AsRs, etc. tienen pares solitarios y pueden actuar
como bases Lewis, hay una profunda diferencia en su capacidad donadora hacia los
metales de transicién. Esto se debe a que mientras que el NR3 no tiene orbitales
vacios de baja energia que puedan actuar como aceptores de electrones, los otros
elementos si tienen tales orbitales: los orbitales d. Estos pueden aceptar electrones de
los orbitales d llenos de los metales de transicién, formando enlaces drm-dit como el
que se muestra en la Figura 5.6.

Para lograr los pequefios angulos de enlace en la molécula P, (Figura 5.1) se
requiere considerable energia debido a las tensiones introducidas, energia que ha
sido estimada en 100 kJ por mol de P,4. Esto quiere decir que la energia total de seis
enlaces P-P en la molécula P, es menor en esa cantidad que lo que podria ser la
energia de seis enlaces P-P de la misma longitud formados entre atomos de fosforo
con angulos de enlace normales. Por lo tanto, la estructura de la molécula de fésforo
es consistente con su elevada reactividad. ElI fosforo blanco se inflama
espontaneamente en presencia de oxigeno, mientras que el fosforo rojo y el fésforo
negro son estables en aire, aunque arden al calentarlos. El arsénico, el antimonio y el
bismuto también arden al calentarlos en presencia de oxigeno para dar los
correspondientes Oxidos.

Todos los elementos reaccionan facilmente con los halégenos pero no los
afectan los acidos no oxidantes. Con &cido nitrico dan, respectivamente, acido
fosforico, &cido arsénico, tribxido de antimonio y nitrato de bismuto, ilustrando el

caracter metalico creciente al bajar en el grupo. La interaccion con diversos metales y
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no metales da fosfuros, arseniuros, etc., los cuales pueden ser idnicos, covalentes o

sélidos parecidos a los metales.

QP
AU

Figura 5.6 Enlace dre=dmtentre los orbitales d ocupados de un metal de transicion
y los orbitales d vacios del fosforo.

Hidruros

La estabilidad de los hidruros XHs; gaseosos disminuye rapidamente y tanto el
SbH; como el BiH; son térmicamente inestables. Las energias de enlace promedio (en
kJ mol™) son: N-H, 391; P-H, 322; As-H, 247; Sb-H, 255.

La fosfina, PHs, se prepara por la accién de los acidos sobre el Znz;P, o por la

reaccion del fésforo blanco con soluciones concentradas de alcalis:
P4(S) + 3OH_(aC) + 3H20 O - PHg(g) + 3H2P02_(aC) (555)

Cuando esté pura, la fosfina no es inflamable, pero a menudo se inflama debido a
trazas de P,H, o de vapores de P,. A diferencia del amoniaco, no esta asociada en
estado liquido. Es poco soluble en agua y es una base muy débil, siendo su afinidad
proténica® (770 kJ mol™) mucho menor que la del NH; (866 kJ mol™). Sin embargo, el
PH; reacciona con el HI gaseoso para dar cristales incoloros, inestables, de PHyl. En

vista de la baja basicidad del PHs, en agua se produce la hidrélisis completa:

PH,I(s) + H,O O - Hs0"(ac) + I'(ac) + PH3(g) (5.56)

Haluros y oxohaluros

Se puede obtener los trihaluros, AXs, excepto el PFs, por halogenacion directa
manteniendo al elemento A en exceso. Un exceso del halégeno produce los
pentahaluros AXs.

Los trihaluros hidrolizan rdpidamente en agua:

® La afinidad proténica (AP) de una base B se define como el negativo del cambio de

entalpia para la reaccion en fase gaseosa

Bg+H'q O - BH'g AP=-AH
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NCl(l) + 3H,0 0 - NHs(g) + 3HOCI(ac) (5.57)
PCl5(l) + 6H,0 O — HzPOs(ac) + 3H;0"(ac) + 3CI (ac) (5.58)
AsCls(s) + 6H,O O - H3AsOs(ac) + 3H;0"(ac) + 3Cl (ac) (5.59)
SbCly(s) + 3H,0 O - SbOCI(s) + 2H;0"(ac) + 2CI(ac) (5.60)
BiCly(s) + 3H,0 O — BIOCI(s) + 2H;0"(ac) + 2Cl(ac) (5.61)

Como podemos observar en estas reacciones, los productos de la hidrdlisis dependen
de la naturaleza del trihaluro. El nitrdgeno es mas electronegativo que el cloro, por lo
gue el oxigeno del agua ataca al cloro dando amoniaco y &cido hipocloroso como
productos (reaccion 3.21). En cada una de los otros trihaluros, el cloro es el mas
electronegativo, por lo que ahora el oxigeno del agua ataca al otro elemento formando
enlaces X-OH para dar, finalmente, el &cido HzXO; correspondiente o, en el caso de
los elementos menos electronegativos, Sb y Bi, el oxocation antimonilo, SbO", o
bismutilo, BiO".

Los trihaluros en estado gaseoso existen como moléculas piramidales. En estado
sélido, los cloruros y bromuros, asi como el PF; y el Pl;, existen como soélidos
moleculares, mientras que los otros trihaluros tienen estructuras mas complejas.

El PF; es un gas incoloro, téxico, que se prepara por la fluoracién del PCl;. A
diferencia de los otros trihaluros, hidroliza muy lentamente en agua, pero es atacado
rapidamente por los alcalis.

El PCl; es un liquido de bajo punto de ebullicibn que hidroliza violentamente
(ecuacion 5.58) para dar 4cido fosforoso. Reacciona rapidamente con el oxigeno para

dar el oxicloruro OPCls:
2PCI5() + O,(g) O —» 2CI5PO(l) (5.62)

Los trihaluros de arsénico son similares a los de fosforo. El tricloruro de
antimonio, SbCls, difiere en que se disuelve en una cantidad limitada de agua para dar
una solucién de la cual, por dilucién, precipitan oxicloruros insolubles tales como
SbOCI (reaccién 5.60) y Sh,OsCl,. En la solucién no existen iones Sb*" simples. El
tricloruro de bismuto, BIiCl; un sdlido blanco, hidroliza en agua para dar BiOCI
(reaccion 5.61), pero la reaccién es reversible.

El pentafluoruro de fésforo, PFs, se prepara por la reaccion del PCls con el CaF, a
300-400 °C. Es un &cido Lewis muy fuerte formando complejos con, por ejemplo, F

para dar PFs hexacoordinado. El pentafluoruro de arsénico, AsFs, tiene un
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comportamiento similar. El pentafluoruro de antimonio, SbFs, es un liquido viscoso que
hierve a 150 °C.

El pentacloruro de fésforo, PCls, tiene una estructura de bipirdmide trigonal en
fase gaseosa, en estado fundido y en soluciones en solventes no polares, pero el
sélido esta formado por los iones PCl," y PCls", y en solventes polares como el
acetonitrilo (CH3;CN) est4 ionizado.

En estado sdlido, el pentabromuro de fésforo, PBrs, también es idnico pero, a
diferencia del PCls, formado por los iones PBr," y Br™. Aunque el arsénico no forma el
pentacloruro, el antimonio si. Este es un liquido fumante, incoloro cuando puro aunque
generalmente tiene un color amarillo.

Los haluros de fosforilo tienen la formula X3;PO, en donde X puede ser F, Cl o Br.
El mas importante es el oxicloruro de fosforo, Cl;PO, el cual se obtiene por oxidacién
del PCl; (reaccién 5.62). Por hidrélisis produce acido fosférico. Los oxicloruros de
antimonio y bismuto precipitan al diluir las soluciones de Sb(lll) y Bi(lll) en HCI

concentrado.

Oxidos y oxiacidos

Los oxidos de los elementos del grupo VA ejemplifican claramente dos tendencias
importantes que se manifiestan en cierto grado en todos los grupos principales de la
tabla periddica: (1) La estabilidad de los estados de oxidacion superiores disminuye al
bajar en el grupo (Seccion 1.3.7). (2) En un estado de oxidacién dado, el caracter
metdlico de los elementos, y, por consiguiente, la basicidad del 6xido, aumenta al
aumentar el numero atomico. Asi, en el estado de oxidacion +3, los oxidos de fosforo
y de arsénico son acidos, el 6xido de antimonio es anfétero y el 6éxido de bismuto es
béasico.

El pentoxido de fosforo recibe este nombre por razones histéricas, pero su
férmula molecular es P,010 ¥y no P,Os. Se prepara quemando fésforo en exceso de
oxigeno vy tiene, cuando menos, tres formas solidas. Dos de ellas son poliméricas,
pero la tercera es un material blanco, cristalino, que sublima a 360 °C y 1 atm. La
sublimaciéon es un método excelente de purificacion ya que los productos de la
incipiente hidrélisis, quienes son las impurezas mas comunes, son poco volatiles. Esta
forma alotrépica y el vapor consisten de moléculas en las cuales los atomos de fésforo
estan en las esquinas de un tetraedro, con seis atomos de oxigeno formando puentes
a lo largo de las aristas. Los cuatro atomos de oxigeno restantes se encuentran a lo

largo de los ejes ternarios del tetraedro, tal como se ilustra en la Figura 5.7a. Los
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enlaces P-O-P son sencillos, pero las cortas longitudes de los cuatro enlaces P-O
apicales indican cierto grado de enlace predrt

El pentéxido de fésforo es uno de los agentes desecantes mas efectivos que se
conoce a temperaturas por debajo de los 100 °C. Reacciona con el agua para formar
una mezcla de acidos fosforicos (p 29) cuya composicion depende de la cantidad de

agua y otros factores. Es capaz de extraer los elementos del agua aun de sustancias

(b)

Figura 5.7 Estructuras moleculares de (a) P;O1 y (b) P4Os.

consideradas también como buenos agentes deshidratantes. Por ejemplo, convierte al
HNO; y al H,SO, (un poderoso agente deshidratante, reaccion 4.71) en sus
anhidridos, N,Os y SO3, respectivamente.

El trioxido de fosforo también es polimorfo. Una de las formas contiene moléculas
discretas P,O¢. Su estructura (Figura 5.7b) es similar a la del pentéxido excepto que
no estan presentes los oxigenos apicales. El triéxido de fésforo es un compuesto
volatil, incoloro, que se forma en alrededor de un 50% de rendimiento cuando se
guema fosforo en presencia de un déficit de oxigeno. Los trioxidos de arsénico y
antimonio son similares al trioxido de fésforo, tanto estructuralmente como en su
naturaleza acida, aunque el tribxido de antimonio es algo anfétero. Tanto el tridxido,
Bi»Os;, como el hidroxido, Bi(OH)s, de bismuto no tienen propiedades acidas sino
bésicas.

El acido ortofosférico, H;PO,, comunmente llamado acido fosférico, es uno de los
compuestos mas importantes de fosforo. Se fabrica en grandes cantidades,
generalmente como soluciébn acuosa al 85%, por la reaccién directa de la roca

fosfatada con acido sulfdrico
Cag(PO4)2(S) + 3H2804(|) O - 2H3PO4(|) + 3CaSO4(S) (563)

0, también, quemando fésforo e hidratando el P,0, formado
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P,Oy + 6H,0 O - 4H;PO, (5.64)

El &cido fosférico puro es un solido cristalino, incoloro, de punto de fusién 42,35
°C. Es muy estable y no tiene practicamente propiedades oxidantes por debajo de
350-400 °C. A elevadas temperaturas es bastante reactivo hacia los metales, los

cuales lo reducen, y ataca al cuarzo. También produce acido pirofosférico
2H;PO, O - H4P,0; + H,O (5.65)

pero esta conversién es muy lenta a temperatura ambiente.

El 4cido fosférico es un acido triprético débil cuya estructura esta representada en
la Figura 5.8a. Puede producir tres tipos de sales; las sales de sodio, por ejemplo, son
NaH,PO,, Na,HPO, y NasPO,. El producto de una neutralizacion dependera de la
proporcion estequiométrica de 4cido y de base.

El acido fosforico puro y sus hidratos cristalinos tienen grupos tetraédricos PO,
unidos entre si por enlaces de hidrogeno. El enlace de hidrogeno persiste en las
soluciones concentradas y es el responsable de la elevada viscosidad de dichas

solucio-

i 9 i
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Figura 5.8 Formulas de (a) acido fosforico, (b) acido fosforoso y (c) &cido
hipofosforoso.

nes. En soluciones més diluidas (< 50%), sin embargo, los aniones fosfato estan
unidos por puentes de hidrogeno a las moléculas de agua mas que a otros aniones.
Se conoce los fosfatos de la mayoria de los iones metélicos. Algunos de ellos son
ingredientes importantes de los fertilizantes comerciales. La roca fosfatica es muy
insoluble en agua para usarse diréctamente para este proposito. En cambio, el fosfato
dihidrégeno de calcio, mas soluble, es un constituyente de algunos fertilizantes y se

puede obtener tratando la roca fosfética con un &cido:

Cag(PO4)2(S) + 2H2804(|) O - Ca.(H2PO4)2(S) + 2C&SO4(S) (566)
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La mezcla de Ca(H,PO,), y CaSO, se llama fertilizante de superfosfato. Se obtiene un
alto rendimiento de fosfato dihidrégeno de calcio si se usa acido fosférico en la

reaccion 5.66 en lugar de 4cido sulfdrico:

Cag(PO4)2(S) + 4H3PO4(|) 0 - 3C&(H2PO4)2(S) (567)

Como los nitratos también son constituyentes importantes de los fertilizantes, la
mezcla obtenida por el tratamiento de la roca fosfética con acido nitrico es un exelente

fertilizante:
Cas(POy4)a(s) + 4HNO;(I) O - Ca(H,POy)s(s) + 2Ca(NOs)(S) (5.68)
Se puede preparar los ésteres del 4cido fosférico mediante la reaccién
OPCl; + 3ROH 0O - (OR);PO + 3HCI (5.69)
0 por la oxidacion de los trialquilfosfitos
2(RO);P + 0, O - 2(RO);PO (5.70)

La deshidratacion del &cido fosférico bajo diferentes condiciones de temperatura
(200-1200 °C), o la adicion controlada de agua al pentéxido de fésforo, produce acidos

fosféricos condensados

215 °C
2H3PO4(I) O - H4P,04(l) + H,O (&cido difosférico) (5.71)
0°C
P4O10(s) + 2H,O O - H4P,015(s) (acido tetrametafosforico) (5.72)

Existen tres tipos de unidades estructurales para los acidos fosféricos

condensados:
_ _ /
(@] @) (@]
AN | - AN | AN |
O—P—0O O—P—0O O—P—0O
I I AN I AN
(@] O (@)

unidad terminal unidad intermedia unidad de ramificacién

Los aniones poliméricos resultantes reciben el nombre de metafosfatos si son ciclicos
o0 de polifosfatos si son lineales (Figura 5.9). Los acidos metafosfaricos tienen la
férmula general H,P,O3,, donde n va de 3 a 7, mientras que los acidos polifosféricos

son de férmula general Hp2PO3n+1, donde n va de 2 a 10. Ademas, existen acidos
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metafosféricos de elevado peso molecular, los cuales se obtienen siempre como
mezclas complejas a las cuales se les asigna la formula general (HPO3),.

Se usa mucho las sales sédicas de los acidos fosféricos condensados como
“ablandadores” del agua ya que forman complejos solubles con los iones de calcio y
de otros metales. Este uso ha creado ciertos problemas ecolégicos ya que, al actuar
como fertilizantes, estos fosfatos producen en los lagos un crecimiento anormalmente
alto de algas y otras plantas acuéticas, con la consiguiente disminucién de la cantidad

de oxigeno en el agua en detrimento de la fauna acuética.
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Figura 5.9 Aniones trimetafosfato (P30,>) y trifosfato (P3010>).
El acido fosforoso, H3POg, en el cual el fosforo esta en el estado de oxidacion +3,

se obtiene cuando se hidroliza el tricloruro (reaccion 5.58) o el triéxido de fésforo
P40¢(s) + 6H,O 0O - 4H3PO3(ac) (5.73)

Es un sdlido incoloro, delicuescente, de punto de fusion 70 °C. Tanto el acido como
sus mono Y diésteres tienen cuatro atomos enlazados al &tomo de fosforo, siendo uno
de ellos un atomo de hidrégeno y los otros tres atomos de oxigeno, como se muestra
en la Figura 5.8b. Sélo los hidrogenos de los grupos P-O-H son ionizables, por lo que
el acido fosforoso es un &cido diprético, y es mejor escribir su férmula como
HP(O)(OH),. En contraste, en los triésteres, P(OR)3, s6lo hay tres atomos enlazados
al fosforo. Es un acido débil y forma dos series de sales, los fosfitos y los fosfitos
acidos o bifosfitos, por ejemplo, Na,HPO; y NaH,POs;, respectivamente. También
existen &cidos fosforosos condensados.

En el estado de oxidacion +1, el fosforo forma el 4cido hipofosforoso, HsPO,, cuya
estructura se muestra en la Figura 5.8c y que, por consiguiente, es un &cido
monoprético débil. Puede prepararse soluciones de sales del acido (hipofosfitos)

hirviendo fésforo blanco en soluciones de alcalis:

P4(S) + 3OH_(aC) + 3H20 O - PHg(g) + 3H2P02_(3.C) (574)
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El &cido es un material incoloro, cristalino, el cual puede obtenerse tratando una

solucion de hipofosfito de bario con acido sulfarico

Ba**(ac) + 2H,PO, (ac) + 2H;0*(ac) + SO,*(ac) O -
2H;PO,(ac) + BaSOy(s) + 2H,0 (5.75)

extrayendo el precipitado de sulfato de bario por filtracion y evaporando la solucién.
Cuando el arsénico, antimonio y bismuto se calientan en el aire, se forman los
correspondientes Oxidos en el estado de oxidacién +3: As;Oq, SbsOs Yy BirOs. Estos
oxidos constituyen un ejemplo de la variacion del cardcter metdlico al bajar en el
grupo. El 6xido del elemento mas liviano, As;Og, €s el mas acido de los tres. Sus
soluciones acuosas son acidas y se piensa que contienen al acido arsenioso HzAsOg;
no se disuelve en soluciones acidas mientras que en soluciones bésicas forma
arsenitos (sales del ion AsO;>" y de otras formas de este anién). El 6xido del elemento
intermedio, Sb,0Os, es anfétero. No se disuelve en agua, pero se disuelve en
soluciones bésicas para dar sales del ion SbO,™ y en soluciones &cidas para dar sales
de los iones ShO" o Sb*". Sélo existe una verdadera quimica catiénica para el
elemento mas pesado. El 6xido de bismuto, Bi,Oz, es exclusivamente basico. No se
disuelve ni en agua ni en soluciones basicas, pero se disuelve en soluciones acidas
para dar sales de los iones BiO* o Bi*". El hidréxido de bismuto, Bi(OH)s, es el tnico
hidroxido verdadero de los elementos del grupo. Cuando se afiade iones hidroxilo a
una solucién de una sal de Bi(lll), precipita el Bi(OH)s;. Las soluciones acuosas de
sales de Bi(lll) contienen iones hidratados bien definidos, pero no hay evidencia de la
existencia del acuaion simple Bi(H,0),>*. En soluciones neutras de perclorato, por

ejemplo, la especie principal es BisOs"* 0 su forma hidratada, Big(OH).2"".

5.3.3 Usos del resto de los elementos del grupo VA

La mayoria del fosforo elemental se usa para preparar pentdxido de fdsforo,
acidos fosforicos y las sales de estos acidos. También se le emplea en la fabricacién
de cerillos, bombas incendiarias, objetos pirotécnicos y veneno para roedores. Los
fosfuros metdlicos y el fésforo mismo se usan como ingrdientes de aleaciones en la
metalurgia del acero y el cobre. Algunos fosfuros, principalmente GaP, BP, AIP y InP,
son semiconductores.

El acido fosforico se emplea como fertilizante y en la preparacién de éstos.

También se emplea en el proceso de fosfatizacion, el cual produce en los objetos de
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hierro un recubrimiento resistente a la corrosion y que se aplica antes de pintarlos. Por
ultimo, se le usa para pulir objetos de aluminio y acero, y en la industria de alimentos.

Los fosfatos se utilizan como fertilizantes y en la elaboracion de alimentos,
farmacos, detergentes y dentrificos. El fosfato de amonio actla como retardante de la
combustiéon y se usa en la industria textil.

El arsénico, el antimonio y el bismuto no se usan en las cantidades ni en la
magnitud del nitrogeno y del fosforo. Se les usa en la produccién de una amplia gama
de aleaciones, especialmente de plomo, en la fabricacién de los tipos metalicos de
imprentas. El arsénico se usa como endurecedor en las aleaciones de cobre y plomo,
y se usa a los compuestos de arsénico como insecticidas, veneno para roedores y
herbicidas. Los tres elementos son importantes en la fabricacion de semiconductores
bajo la forma de GaAs, InAs, AlSb, GaSb, InSb, etc.



