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La segunda entrega de la
traduccion del trabajo original
de Pearson sobre acidos y
bases duros y blandos, sin
duda un articulo clésico. La
primera parte fue publicada en
el nimero de octubre-
diciembre de 1997, paginas
208-215.

Ralph G. Pearson

Debe hacerse énfasis de nuevo que el principio de ABDB
pretende ser de naturaleza fenomenolégica. Esto significa
que deben existir razones teéricas que apoyan y explican los
hechos quimicos resumidos en él. Parece claro que no hay
una tnica simple teoria que funcione. Para explicar la esta-
bilidad de los complejos acido-base, tales como A:B, sera
necesario tomar en consideracién todos los factores que
determinan la fuerza de los enlaces quimicos.

Cualquier explicacion debe finalmente estar apoyada en
las interacciones que se den en el propio complejo A:B. Los
efectos de solvatacién, aunque importantes, no serin
por ellos mismos la causa de la separacién de los acidos de
Lewis en dos clases, cada una con su comportamiento par-
ticular. Desde luego, una gran parte de las interacciones
soluto-disolvente son en si mismas interacciones acido-base.
(Drago, 1965)

Con respecto al enlace en A:B, se han propuesto varias
teorias por diferentes autores interesados en algunos aspec-
tos especiales de la complejacién acido-base.

La explicacién mas antigua y mas obvia puede llamarse
la teoria i6nico-covalente. Viene de las ideas de Grimm y
Sommerfeld para explicar las diferencias entre las propieda-
des del NaCly el Agl. Se asume que los 4cidos duros se unen
a las bases principalmente por medio de fuerzas de tipo
i6nico. Dicho enlace i6nico se veria favorecido por una
elevada carga positiva y un pequeiio radio iénico. Las bases
con una carga negativa grande y un tamaiio pequeiio esta-
rian unidas con mas fuerza, por ejemplo el OH-y el F~. Los
acidos blandos se unen a las bases blandas principalmente
por medio de enlaces covalentes. Para que se dé un buen
enlace covalente, los dos atomos deben ser de tamaifio
y electronegatividad similar. Para muchos acidos blandos, el
enlace ionico seria débil o no existente debido a la baja carga
o0 a la ausencia de ésta. Debe sefialarse que, un centro muy
duro tal como el I{VII) en el peryodato o Mn(VII) en el
MnO,, tendra seguramente mucho caracter covalente en sus
enlaces, de modo que la carga real se reduce muy por debajo
del +7. De cualquier manera, existira una fuerte polaridad
residual.

La teoria de enlace m de Chatt (Chatt, 1956, 1958) parece

* Publicado originalmente en Journal of Chemical Education 45, 643,
(1968). Traduccion de: Laura Gasque Silva.

Segunda parte, teorias subyacentes

Acidos y bases duros y blandos*

especialmente apropiada para los iones metalicos, pero tam-
bién puede aplicarse a muchas de las especies de la tabla 4
(parte I de este articulo). De acuerdo con Chatt, la caracte-
ristica importante de los acidos de tipo (b), es la presencia de
electrones d externos, débilmente atraidos, que pueden for-
mar enlaces © donando densidad electrénica a los ligantes
apropiados. Tales ligantes serdn aquéllos en los cuales hay
orbitales d vacios disponibles en el sitio basico, tal como el
fosforo, el arsénico, el azufre o el yodo.

También los ligantes insaturados como el monéxido de
carbono y los nitrilos serian capaces de aceptar electrones
del metal a través de orbitales vacios de no muy alta energia.
Los acidos de clase (a) tendrian a sus electrones externos
fuertemente atraidos, pero también habria en el ion metilico
orbitales vacios, no muy altos en energia. Los dtomos basi-
cos, tales como el oxigeno y el flior, en particular, podrian
formar enlaces © en el sentido opuesto, donando electrones
del ligante hacia los orbitales vacios del metal. Con los
acidos de clase (b), habria una interaccion repulsiva entre
los dos conjuntos de orbitales llenos en los ligantes donado-
res por oxigeno o por flior. La figura 1 muestra esquemati-
camente un orbital p de un ligante y un orbital d del atomo
metilico, que pueden formar enlace 7.

Pitzer (1955) ha sugerido que las energias de dispersion
de London o de Van den Waals entre atomos o grupos de
atomos en la misma molécula llevan a su estabilizacion
apreciable. Como las fuerzas de London dependen del pro-
ducto de las polarizabilidades de los grupos interactuantes y
varian inversamente con la sexta potencia de la distancia que
las separa, estas fuerzas son grandes cuando ambos grupos
son altamente polarizables. Parece plausible generalizar esto
y expresar que siempre existird una estabilidad adicional

Figura 1.
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debida a las fuerzas de London cuando se forma un complejo
entre un acido polarizable y una base polarizable. De esta
manera puede explicarse parcialmente la afinidad de los
acidos blandos por las bases blandas.

Mulliken (1955) ha dado una explicacién diferente a la
estabilidad adicional que presentan los enlaces entre dtomos
grandes, por ejemplo dos dtomos de yodo. Se asume que se
da una hibridacién d-p, de modo que ambos orbitales mole-
culares , tanto enlazantes como antienlazantes, contienen
un poco de caricter 4. Esto tiene el doble efecto de fortalecer
el enlace aumentando la sobreposicién y de debilitar el
antienlace al disminuir la sobreposicién en el orbital antien-
lazante.

La figura 2 muestra el aspecto de los orbitales hibridos
de dos atomos de bromo. Estos se suman y se restan de la
manera usual para formar orbitales moleculares enlazantes y
antienlazantes. El orbital de enlace claramente tendra una
mejor superposicién partiendo de hibridos que si estuviera
formado por la suma de los orbitales p puros de cada dtomo de
bromo. El orbital molecular antienlazante tendra menor super-
posicién que si estuviese formado de la resta de dos orbitales
p puros; serd entonces menos antienlazante.

La teoria de Mulliken es equivalente a la teoria de enlace
de Chatt en lo que se refiere justamente al enlace m. Lo
novedoso es la estabilizacién adjudicable al orbital molecu-
lar antienlazante. Como sefiala Mulliken, este efecto puede
ser mas importante que el comiin enlace 7. La razén es que
el orbital antienlazante es mas antienlazante que lo que el
orbital enlazante es enlazante, si se considera la superposi-
cién. Para sistemas blando-blando, donde hay una consider-
able compenetracién de las nubes de carga, el incremento
de la repulsién debida al principio de Pauli seria grande.

Klopman (1968) ha desarrollado un elegante modelo
basado en una teoria de perturbaciones mecanico cuantica.
Aunque se aplica originalmente a la reactividad quimica,
puede igualmente aplicarse a la estabilidad de los compues-
tos. El método hace énfasis en la importancia de la carga y
en los efectos controlados por la frontera. Los orbitales
frontera son el mas alto orbital molecular ocupado (HoMmoO,
por sus siglas en inglés) de la base, y el mas bajo orbital
molecular desocupado (Lumo) del aceptor o acido. Cuando

Figura 2.
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la diferencia en la energia de estos orbitales es grande, existe
muy poca transferencia electrénica y lo que se tiene es una
interaccién controlada por la carga; el complejo se mantiene
unido principalmente por fuerzas i6nicas.

Cuando los orbitales de frontera son de energias simila-
res, existe una fuerte transferencia electrénica del donador
hacia el aceptor. Esta es una interaccién controlada por la
frontera, y las fuerzas de unién son principalmente covalen-
tes. Las interacciones duro-duro resultan ser controladas por
la carga, mientras que las de-tipo blando-blando, son con-
troladas por la frontera. Klopman ha calculado con éxito un
conjunto de mimeros caracteristicos E*, para muchos anio-
nes y cationes, a partir de potenciales de ionizacién, afinida-
des electronicas, tamaiios iénicos y energias de hidratacién.

Estos nimeros, tabla 5, muestran una sorprendentemen-
te buena correlacién con el conocido comportamiento duro
o blando de cada uno de los jones como acido o base. La
tinica excepcion es el H*, que resulta ser un caso intermedio
por medio del cdlculo, pero que experimentalmente se
encuentra que es muy duro. Probablemente éste sea un caso
especial debido a su extraordinariamente pequefio tamafio.
Se predice que el TP* sea mas blando que el TI*, de acuerdo
con la evidencia experimental.

Los numeros E*, consisten de dos partes: las energias de
los orbitales frontera en si, en una condicién de enlace
promedio, y los cambios en la energia de solvatacién que
acompaiian a la transferencia de electrones, o formacion de
enlace covalente. Es el efecto de desolvatacion el que hace
duro al AP*, por ejemplo, ya que pierde mucha energia de
solvatacién con la transferencia de electrones. Todos los
cationes se volverian més blandos en disolventes menos
polares. La extrapolacion a la fase gaseosa haria parecer, de
hecho, que los cationes mas duros en disolucién, ise vuelven
los mis blandos! En la misma forma, los aniones mas blandos
en disolucién, parecen convertirse en los mas duros en la
fase gaseosa. Esto sugiere que no es razonable extrapolar las
interpretaciones de la disolucién, al gas.

Debe recordarse que mucha de la informacién en la cual
se basa la tabla 4 (parte I) se obtuvo de estudios en fase
gaseosa, o en disolventes de muy baja polaridad. Entonces,
el comportamiento caracteristico de acido o base de Lewis
duro o blando existe aiin en ausencia de efectos de solvata-
cién. Por ejemplo, la reaccién

CaF,fg) + Hellg) <> CaL(g) + Hghly (19

es endotérmica por aproximadamente 50 kcal. El duro
catién calcio prefiere el duro anién fluoruro y el blando
catién mercurio prefiere al blando anién yoduro, tal como
lo harian en disolucién.

Cuando el donador de electrones y el aceptor de elec-
trones se acercan (en disolucion) para formar un complejo,
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Tabla 5. Caracter blando caiculado (Energia del orbital frontera
vacio) de cationes y donadores @

lon Energfa orbital Energia de Etm
(ev) desolvatacion (eV)
(ev)
AP+ 26.04 32.05 6.01 ]
Lad+ 17.24 21.75 451
Ti** 39.46 43.81 4.35
Be** 15.98 19.73 3.75
Mg 13.18 15.60 242
Ca®* 1043 12.76 2.33 | Duros
Fe3* 26.97 29.19 222
Sr+ 9.69 11.90 2.21
a3t 27.33 29.39 2.06
Ba** 8.80 10.69 1.89
Ga3* 28.15 29.60 1.45
cr 13.08 13.99 091 L
Fe?* 14.11 14.80 069 7
Li* 4.25 4.74 0.49
H* 10.38 10.80 042 | Inter-
Niz* 15.00 15.29 0.29 | medios
Na* 3.97 3.97 0 L
Cu?* 15.44 14.99 -0.55
T* 5.08 3.20 -1.88
Cd*+ 14.93 12.89 -2.04
Cut 6.29 3.99 -2.30
Ag' 6.23 3.41 -2.82 | Blandos
T 27.45 24.08 -3.37
Au* 7.59 3.24 435
Hg2+ 16.67 12.03 -4.64 L
F 6.96 522 1218 T
Hz0 158 (-5.07F ~10.73)
a 6.02 3.92 994
Br 5.58 3.64 922 |
CN- 6.05 273 878 T
sH 4.73 3.86 -859 | Blandas
I- 5.02 3.29 -8.31
H- 3.96 3.41 737 L

® Klopman (1968).

b Se refiere a la disolucién acuosa.

© Este valor es negativo, como seria en general para los ligantes neutros, ya
que la solvatacién aumenta en lugar de disminuir al quitar el primer electrén.
El valor numérico se ha hecho igual al valor para OH™ en ausencia de datos
més confiables.

el cambio de energia puede calcularse por el método de
Klopman. El céilculo no involucra el producto de Ef, y E,.
Su diferencia, en cambio, se vuelve importante, asi como la
magnitud de la integral de intercambio entre los orbitales
frontera. Esta debe ser estimada de alguna manera.

Las combinaciones maés estables, se dan para valores
positivos y grandes de £, con valores negativos grandes de
E, (combinacién duro-duro), o para valores negativos gran-
des de Et,, con valores negativos pequefios de F*, (combina-
cién blando-blando). Esto explica el principio de ABDB. Es
también digno de hacer notar que la teoria predice que los
complejos formados por cationes duros con aniones duros
existen gracias a un término entrépico favorable, a pesar de
un cambio entélpico desfavorable. Los complejos de catio-

nes blandos con aniones blandos existen gracias a un cambio
de entalpia favorable. Esto es exactamente lo que se observa
en disolucién acuosa (Ahrland, 1967).

La generalmente buena concordancia entre el método
de Klopman y las propiedades experimentales de los diver-
sos iones sugiere que la simple explicacién basada en que las
uniones duro-duro son de naturaleza electrostitica y
las blando-blando de naturaleza covalente, es bastante bue-
na. No hay razén para dudar, sin embargo, que el enlace ©
y la correlacion electrénica‘en ciertas partes de la molécula
pueden ser mas o menos importantes en distintos casos. La
correlacion electrénica incluiria efectos como el de disper-
sién de London o el de hibridaciéon de Mulliken.

Es justamente debido a que tantos fenémenos pueden
influenciar la fuerza de una unién que es dificil que pueda
existir una escala de fuerza intrinseca acido-base o de dure-
za-blandura. Ha sido una gran tentacion tratar de equiparar
la blandura con alguna propiedad fisica ficilmente identifi-
cable, como el potencial de ionizacién, el potencial redox, o
la polarizabilidad. Todas éstas dan gruesamente el mismo
orden, pero no exactamente igual. Ninguna es adecuada
como una medida exacta de la blandura (J6rgensen, 1966).
En ocasiones se utiliza el término micropolarizabilidad para
describir la blandura, para sefialar a la deformabilidad de un
atomo, o un grupo de atomos, a distancia de enlace, como
la propiedad importante.

Algunas aplicaciones del principio ABDB

En conclusién podemos decir que, en el sentido mas amplio,
debe considerarse al principio de ABDB como experimen-
tal. Su utilizacién no depende de ninguna teoria en particu-
lar, aunque pueden aplicarse diversos aspectos de la teoria
de enlace. Sin duda el futuro traerd muchos cambios en
nuestras ideas de por qué el HOI es estable comparado con
el HOF, mientras que para HF y HI sucede lo contrario.
Mientras que las explicaciones pueden cambiar, los hechos
quimicos permanecen. Es con estos hechos con los que trata
el principio.

A pesar de varios intentos, no parece posible por el
momento poder escribir definiciones cuantitativas de dureza
o blandura. Tal vez no es ni siquiera deseable, ya que se
perderia mucha flexibilidad. La situacién es un poco pare-
cida al uso de los términos “electronegatividad” o “polaridad
de un disolvente”. En estos casos tampoco existen definiciones
precisas, o bien, muchos autores han propuesto sus propias
definiciones. Estas distintas definiciones, aunque difieren
en detalle, generalmente siguen el mismo patrén.

La falta de formalidad en el significado de los términos
duro y blando si crea de hecho algunos problemas en la
aplicaci6n del principio de ABDB. Estos problemas surgen
particularmente al discutir la “estabilidad” de un compuesto
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quimico en términos del principio de ABDB. Al aplicar el
término “estable” a un compuesto quimico dado, puede
crearse una gran confusién. Debe especificarse si se habla
de estabilidad termodinamica o cinética, o si se habla de
estabilidad al calor, a la hidrélisis, etcétera. La situacion es
aiin peor si se usa una regla como el principio de acidos y
bases duros y blandos. La regla implica que existe una
estabilizacién adicional en complejos formados entre un
acido duro y una base dura, o entre un 4cido blando y una
base blanda. Sigue siendo posible que un complejo formado
entre un acido duro y una base blanda sea mas estable que
uno formado por una pareja del mismo tipo. Todo lo que se
necesita es que el primer 4cido y la primera base sean bastante
fuertes, como por ejemplo el H* y el H™ para formar H,.

Una manera mas segura de usar la regla es usarla en un
sentido comparativo, para decir que un compuesto es mas
estable que otro. En realidad esto s6lo es aplicable de manera
directa si los dos complejos son isoméricos. En otros casos
resulta necesario comparar a cuatro compuestos, las posibles
combinaciones de dos acidos de Lewis con dos bases, como
en la ecuacién 2. Un ejemplo podria ser:

2 LiBu(l) + ZnO(s) = Li,O + ZnBuy(}) (20)

El valor de AH = ~17 kcal muestra que el Zn** es mas
blando que el Li*, que es lo que hubiéramos concluido de su
estructura electrénica. Nétese también que es probable que
el Zn?* sea un acido mas fuerte que el Lit*, y que el O% sea
una base mas fuerte que el —C,H,. Sin embargo, los produc-
tos estables no contienen la combinacion del acido mas
fuerte con la base mas fuerte.

Se ha hecho énfasis en que la fuerza intrinseca de un
acido o una base es de importancia comparable a su dureza
o blandura. Se han descrito métodos para estimar la fuerza
de un acido o una base en funcién de su carga, su tamafio,
etcétera. Se concluye de lo que se ha dicho que los acidos
mas fuertes son generalmente duros (sin embargo, no to-
dos los 4cidos duros son fuertes). Muchas, pero no todas, de
las bases blandas son mas bien débiles (benceno, CO, etcé-
tera). Se espera, en general, que la unién mas fuerte se dé
entre acidos y bases duros. La fuerza del enlace coordinado
en estos casos puede ser del orden de cientos de kilocalorias.

Muchas parejas de acidos blandos con bases blandas se
mantienen unidas por enlaces muy débiles, de tal vez apro-
ximadamente unas cuantas kilocalorias por mol de enlaces.
Algunos ejemplos de este tipo son algunos complejos de
transferencia de carga. Con un enlace global tan débil, es
dificil entender cémo es que si se forman algunas combina-
ciones blando+blando. Al considerar la ecuacién (2), men-
cionada previamente, se encuentra una respuesta parcial, al
recordar que ésta representa el tipo de reaccién quimica mas
comin.
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AB + AB - AB+A"BF 2)

La regla usual para estas reacciones de doble intercam-
bio es que el enlace mas fuerte dominard. Asi que si Ay B
son el acido y la base mas fuerte en el sistema, la reaccién
procedera para dar A:B. El producto A":B’ se forma necesa-
riamente como un subproducto, aunque su enlace sea débil.

Es en los casos en que los dos acidos o las dos bases, o
ambos, son de fuerza semejante, el efecto de la dureza o
blandura sera el mas importante. Esto puede verse a partir
de una consideracion de la ecuacién (10). Aplicada a la
reaccion (2), lleva a la constante de equilibrio predicha.

log K= (S4-S,")(Sg-Sp") + (04.04" )(0p. O8') (21)

Entonces el complejo I;~ formado en disolucién acuosa
no tanto por la fuerza del enlace entre el I"y el I, sino porque
el I, y el H,O son ambos acidos débiles y el I- el H,O son
ambos bases débiles. Entonces el primer término en el lado
derecho de la ecuacion (21) debe ser pequefio y el segundo
término debe ser el que domina. Esta es una manera distin-
ta de decir que el I" y el I,, que son blandos, estin muy
débilmente solvatados por el agua, mientras que las molécu-
las de agua se solvatan a si mismas muy bien gracias al enlace
de hidrégeno. En este caso tanto A’como B’ en la ecuacién
(2) son moléculas de agua.

La solubilidad puede claramente tratarse en términos de
interacciones duro-blando. La regla es que los solutos duros
se disuelven en disolventes duros y los solutos blandos se
disuelven en disolventes blandos. Esta regla es de hecho la
misma que aquélla de “lo similar disuelve a lo similar”. La
regla de Hildebrand para la solubilidad es que las sustan-
cias con la misma densidad de energia cohesiva (AE,,,/V)
son solubles entre si (Hildebrand, 1964). Los complejos duros,
formados de un icido duro con una base dura, tienen una gran
densidad de energia cohesiva, y los complejos blandos, tienen
una baja densidad de energia cohesiva, como una regla
general.

El agua es una disolvente muy duro, tanto respecto a su
funcién acida como a su funcién basica. Es el disolvente ideal
para los acidos duros, las bases duras y los complejos duros.
Los sustituyentes alquilicos, tales como los de los alcoholes,
reducen la dureza de manera proporcional al tamaifio del
grupo alquilo. Los solutos blandos se vuelven mas blandos.
Por ejemplo, las sales de oxalato son algo insolubles en
metanol. Las sales de ditiooxalato son bastante solubles. El
benceno seria un dislovente muy blando, con solamente una
funcién basica. Los hidrocarburos alifaticos son complejos
bastante blandos, pero no tienen propiedades residuales de
acido o base que ayuden a disolver solutos.

La solvatacién de cationes por el agua es de gran impor-
tancia al determinar la serie electromotriz de los metales. Si
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se examina la serie, se encuentra al final de la lista al Pt, Hg,
Au, Ag, Cu, Os, Ir, Rh, y Pd. Todos estos forman cationes
blandos en sus estados de oxidacién comunes. Su blandura
es la responsable de su falta de reactividad en el medio
acuoso.

Esto puede verse al descomponer el proceso

M(s) - M'(ac)+¢ E (22)
En tres pasos hipotéticos:

M(s) » Mg AH,, (23)
Mg - M'(g+e Pl (24)
M*(g - M (ac) AH 4 (25)

Los primeros dos requieren energia, el calor sublima-
ci6n y la energia de ionizacién, respectivamente. Solo el
tercer paso libera energia para impulsar el proceso entero.
Si la energia de hidratacién es muy pequeria, el metal serd
dificil de oxidar. Los metales blandos tienen efectivamente
una baja energia de hidratacién comparada con los requeri-
mientos energéticos de los primeros dos pasos.

Esto sugiere que estos metales poco reactivos pueden
volverse reactivos usando un entorno diferente, como un
disolvente mas blando o una mezcla de disolventes. Es claro
que en una mezcla de disolventes, los metales de diferente
dureza o blandura discriminarin en la mezcla. Por ejemplo,
en disoluciones muy concentradas de ion cloruro en
agua, los iones duros como el Mg **y el Ca?* se uniran
al agua, mientras que los iones mas blandos como el Ni*,
Cu?*, Zn?*, se uniran al Cl- (Angell, 1966). El afiadir iones
cloruro al agua debe aumentar la facilidad de oxidacién o
reactividad de los metales blandos mas que la de los metales
duros.

Es de interés hacer notar que la diferencia entre la suma
de los potenciales de ionizacién y el calor de hidratacion de
un ion forma una serie casi idéntica a las de la tabla 5. La
diferencia en energia debe dividirse entre n, el nimero de
electrones transferidos, para hacer comparables a iones
de distintas cargas (Stan Ashland, comunicacién personal).

Una regla til es aquélla utilizada por los quimicos inorga-
nicos cuando desean precipitar a un ion como una sal
insoluble. La regla consiste en utilizar un ion precipitante del
mismo tamaifio y forma, y con carga igual pero de signo
opuesto. Por ejemplo, se utiliza Cr(NH,),** para precipitar al
Ni(CN)s*- (Basolo, 1966), PF~ para precipitar al Mo(CO),*;
pero el CO,? precipita al Ca?*, S?~ precipita al Ni?*; I-al Ag*,
etcétera. En los 1ltimos casos una buena energia de red
cristalina se logra con la combinaci6n de iones pequefios.

La baja solubilidad de los iones grandes no resulta de
una favorable energia de red, sino de su pobre solvatacion,

debido a que son acidos o bases débiles y blandos. Aun
cuando no se formen precipitados, se sabe que los cationes
grandes forman complejos o pares i6nicos con aniones gran-
des (Prue, 1965).

Considere la reaccion en estado sélido

Lil(s) + CsF(s) — LiF(s) + Csl(s) AH° =-33 kcal (26)

Las combinaciones finales del duro Li* con el duro F,
asi como la del blando Cs* con el blando I-, es mucho mas
estable que la combinacién dispareja de Lil y CsF. Sin
embargo, consideraciones simples de energia de red crista-
lina demuestran que es la gran estabilidad del LiF la que
domina la reaccion. El débilmente enlazado Csl esta ahi,
podriamos decir, s6lo de pasada.

Ademas de la solubilidad de las sales, la tendencia a
formar sales hidratadas, puede discutirse desde el punto de
vista de ABDB. Para formar un hidrato, en general se
necesita un anién o un catién duro, con una gran afinidad
por el agua. Sin embargo, si ambos iones son duros, la
energia de red serd muy fuerte y no se formara el hidrato.

Los halogenuros alcalinos proporcionan un buen ejem-
plo. Encontramos la mayor tendencia a formar hidratos en
el Lil, y la menor en el LiF, que es, de hecho, poco soluble.

En el otro extremo, encontramos que el CsF es una de
las pocas sales simples de cesio que forma un hidrato,
mientras que el Csl no lo hace. En el ultimo caso, ambos
iones son blandos, y aunque su energia de red es débil, el
agua no tiene tendencia a entrar.

La simple reacciéon quimica de la ecuacién 26 es muy
informativa. Examinémosla de otra manera, llevandola a la
fase gaseosa.

Lil(g) + CsFgd — LiF(g) + Csl(g) 27)

En este caso, el calor de reaccion es —17 kcal, asi que atin
estd favorecida haciala derecha, segiin se muestra. De nuevo,
el fuerte enlace entre el Li y el F es decisivo. Esto es de interés
porque Pauling (1960) tiene una celebrada regla para pre-
decir calores en reacciones como la ecuacién 27 De acuerdo
con esta regla, la reaccion serd exotérmica si los produc-
tos contienen al elemento mas electronegativo combinado
con el elemento menos electronegativo.

Y como el Cs es menos electronegativo que el Li, esta
regla falla, ya que predice que la reaccién (27) seria endotér-
mica.

Se supone que la regla de Pauling es cuantitativa. Para
una reaccién (donde A y C son los elementos metalicos)

AB+CD - AD+CB (28)
El calor de reaccién en kcal/mol, resulta ser
AH=46 (X — Xa) (X6 — Xa) (29)
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donde las  son las electronegatividades. Esto da un valor de
AHigual a 46(1.0 —0.7)(4.0 —2.5) = +21 kcal, para la reaccién
(27). Puede verse que esta ecuacidn no es confiable ya que
da incorrecto el signo del calor involucrado en la reaccion.
Pueden elegirse muchos mas ejemplos, algunos de los cuales
coincidiran en el signo del AH predicho por la ecuacion (29),
y algunos otros que no coincidiran. Sin embargo, es facil
saber por adelantado cuéndo fallara la ecuacién (Pearson,
1968).

Entre los elementos representativos y los primeros tran-
sicionales,  siempre decrece cuando uno va hacia abajo en
una columna de la tabla periédica. Esto lleva a la prediccién
de Pauling de que para elementos mas pesados en una
columna, la afinidad por el F aumentara en comparacién con
su afinidad por el I. La prediccion también se hace para la
preferencia entre O y S, y entre N y P. Los hechos siempre
son de otra manera.

Similarmente, si uno recorre horizontalmente la tabla
periédica, la electronegatividad de los elementos aumenta
regularmente. Esto lleva a la prediccion de Pauling de que
en una secuencia tal como Na, Mg, Al Sj, la afinidad por el
I aumentara comparada con la afinidad por el F. Similarmen-
te, sera favorecido el enlace a S y P sobre aquél a O y N. Sin
embargo, siempre que los elementos tengan estados de
oxidacién positivos, los hechos resultan al contrario, salvo
algunas excepciones.

Lo que es atin mas serio, la ecuacién 29 predirad casi
siempre de manera incorrecta el efecto de los cambios
sistematicos en A y en C. Por ejemplo, {qué sucede con el
calor de una reaccién en la ecuacién 28 si el estado de
oxidacién de los atomos cambia, o si se cambian los otros
grupos unidos a estos dtomos? Tales cambios afectan la
electronegatividad de una manera predecible. Por ejemplo,
las x para el Pb(II) y el Pb(IV) son 1.87 y 2.33, respectiva-
mente, (Allred, 1961). Similarmente, el valor de y para el
carbono es 2.3 en el CH,, 2.47 en el CH,Cl y 3.29 en el CF,
(Hinze, 1963). Un incremento en el estado de oxidacién o la
sustitucion de atomos menos electronegativos por otros mas
electronegativos, siempre aumenta el valor de ) del dtomo
central. De la ecuacién 29 se predice que esos cambios
disminuiran la afinidad relativa por el F, O y N, en compa-
racién con I, S y P. Para todos los elementos, excepto unos
cuantos de los postransicionales mas pesados (Hg, T1, Pb), se
cumple lo contrario.

Si se considera la quimica orgénica en términos del
concepto de ABDB, se ve claramente que un simple ion
carbonio alquilico es un icido de Lewis mucho mas blando
que el protén (Pearson, 1967). En un equilibrio como el
siguiente:

CH,0OH + HA

—
~

CH,A + H,0 (30)
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la constante de equilibrio sera grande cuando A-sea unabase
en la que el atomo donador sea blando, como C, P, I, S. Como
el carbon es mas electronegativo que el hidrégeno (= 2.1),
y como el oxigeno (x = 3.5) es mas electronegativo que todos
esos atomos donadores blandos, esto podria explicarse usan-
do la ecuaci6n (29), que funciona en este caso (Hine, 1965).

Sin embargo, la ecuacion (29) predice que si un carbono
se vuelve mis electronegativo que un carbono en un grupo
metilico, tendra una mayor afinidad por d4tomos donadores
blandos con baja electronegatividad. Esto es exactamente lo
opuesto de lo que se encuentra experimentalmente. Entre
mas electronegativo se vuelva un atomo de carbono, menos
desea estar unido a dtomos blandos. Ciertamente el carbono
en un catién acetilo es mas electronegativo que aquél en un
catién metilo. Sin embargo en las reacciones

CH,COOH + HA CH,COA+H,0  (31)

encontramos que la constante de equilibrio es pequefia si A
tiene como atomo donador a C, P, I, S, etcétera.

Los pobres resultados de la tabla 6 no se deben a una
mala eleccion de los valores de  para estos elementos. No
hay ningiin ajuste razonable que pueda mejorar la situacién.
Si se encontraran nuevos parametros, X,, X, etcétera, para
darle el mejor ajuste a la ecuacién (28), dejarian de ser
identificables como electronegatividades. Entonces varia-
rian necesariamente con la posicion en la tabla periédica, el
estado de oxidaci6n y con efectos de los sustituyentes, de una
manera totalmente opuesta a lo que se esperaria de las
simples electronegatividades.

El Principio de Acidos y Bases Duros y Blandos puede
emplearse para predecir el signo en el AH de reacciones
como la ecuacion 28. El Principio puede replantearse, di-
ciendo que, para que la reaccion sea exotérmica, el acido de
Lewis mds duro, A o C, se coordinaré a la base de Lewis mas
dura, B o D. El 4cido mas blando se coordinara a la base mas
blanda. La blandura de un aceptor aumenta al bajar por
una columna de la tabla peri6dica, la dureza aumenta al
avanzar hacia la derecha de la tabla, para el estado de
oxidacién del grupo; la dureza aumenta al aumentar el
estado de oxidaci6n (excepto por Hg, T1, etcétera) y al poner
sustituyentes electronegativos en los atomos enlazantes A o
C. Para atomos donadores, ) puede tomarse como una
medida de la dureza de la base, de modo que los donadores
de baja y, seran blandos. De acuerdo con esto, el Principio de
ABDB, predira correctamente los calores de reaccién cuan-
do falla la prediccién basada en electronegatividades. Habra
algunas excepciones ya que es poco probable que un nico
pardmetro asignado a A, B, C y D, sea siempre suficien-
te para estimar el calor de una reaccién.

No era el proposito de este articulo discutir las muchas
aplicaciones del principio de ABDB. Esto se ha hecho en
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articulos anteriores (Jorgensen, 1966, Pearson, 1967). En un
futuro préximo apareceran algunos trabajos de Saville (1967)
sobre las aplicaciones en quimica organica. Podriamos seguir
dando ejemplos del principio de ABDB indefinidamente, ya
que pueden tomarse de cualquier irea de la quimica. Es
precisamente para conservar esta generalidad de aplicacion
que hemos evitado el compromiso con cualquier plantea-
miento cuantitativo del principio, o alguna explicacion teé-
rica en especial.

Sea cual sea la explicacion, parece que el principio de
Acidos y Bases Duros y Blandos describe una gran gama de
fenomenos quimicos de un modo cualitativo, pero no cuan-
titativo. Tiene su utilidad en ayudar a correlacionar y recor-
dar grandes cantidades de datos, y tiene un util poder
predictivo. No es infalible, ya que existen muchas discrepan-
cias aparentes y excepciones. Esta excepciones son usual-
mente una indicacién de que existe algtin factor especial en
esos ejemplos. En tales casos el principio puede ain ser de
valor al llamar la atenci6n para una consideracién mds

profunda.
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Tabla 6. Calores de reaccidn en fase gaseosa a 25°C

. AHcai® AHexp

Bel2+Srl, <= BeR +5r2 —48 kcal +35 kcal
All3 + 3NaF <= AlF3 + 3Nal -94 +127
HIl + NaF = HF + Nal —32 +76
HI+AgCl <= Agl+Hd 25 +5
NOI +CuF <=  Cul + NOF -10 +76
LaFz + All3 = AlF3 + Lal3 -9 +84
Cao + Ha$ D Cas + H20 —37 +25
CS2 +2H,0 = COz + 2H)S —16 +37
CS+PbO = PbS + CO =71 +64
CHsHgCl + CHy <= (CHz)z2Hg + HO —40 + 5
CHsHgCl + HI = CHsHgl + HCl -1 +5
CoBr; + HgF2 <=  CoFz + HgBr2 -85 +66
2CuF + Culy = 2Cul + CuF2 —-25 +14
2TiF2 + Tila = TiFs + 2Til 51 +56
CH30OH + CH30H = CH2(OH)2 + CHs —20 +13
CH3sF + CFsl = CHsl + CFa —-22 +69
_CHaF+ CRaH > CHg+ CFg 19 +88

2 Calculados de Ia ecuacion (29).
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