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Introducción

El término «halógeno», que nombra a los elementos del grupo 17, 
fue acuñado por Johann Salomo Christoph Schweigger en 1811 
para describir la propiedad del cloro de formar sales como el cloruro 
de sodio. Este vocablo proviene del griego halos («sales») y gen (que 
deriva de geno, «que produce»), es decir, «que produce sales». En 
aquel tiempo, el único halógeno conocido era el cloro, y con el dis-
currir de los años se encontró que ese término era también aplicable 
a los elementos siguientes: F, Br, I, At y Ts.

Es usual encontrar la afirmación de que los halógenos no se en-
cuentran como dihalógenos en la naturaleza, debido a que son agen-
tes oxidantes muy reactivos; sin embargo, esto no es del todo cierto. 
La antozonita es una variedad de fluorita radiactiva encontrada por 
primera vez en Wölsendorf, Baviera, Alemania, en 1841, y nombra-
da en 1862. En 2012 se descubrió que cuando se trituran o se rom-
pen los cristales se libera el flúor elemental, lo cual fue comprobado 
por 19F RMN. Se ha postulado que el uranio (que se encuentra en 
trazas) contenido en este mineral, al descomponerse, genera radia-
ción beta que interacciona con el fluoruro y se forma F2, así queda 
este elemento ocluido en el mineral.

El compuesto más conocido de los halógenos es la sal común 
(NaCl). Este, al igual que el oro y la plata, ha sido mencionado a tra-
vés de la historia en textos muy antiguos como la Biblia y en relatos 
que explican el origen de las civilizaciones, como es el caso de la le-
yenda de los hermanos Ayar para la formación de la cultura inca, en 
el que se destaca la participación de Ayar Cachi (cachi significa «sal» 
en idioma quechua); asimismo, ha sido mencionado para caracteri-
zar la naturaleza de un lugar geográfico como es el caso del Lago Sa-
lado de Xie, en China. Desde los albores de la civilización, la sal ha 
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sido utilizada como el principal saborizante, y para la conservación 
y el tratamiento de los alimentos, como la carne seca, charqui, en 
el antiguo Perú. Tal es la importancia de la sal, que se utilizó como 
forma de pago para las actividades de trabajo realizadas en la anti-
güedad. De allí deriva el nombre «salario» y se convirtió en fuente 
de acumulación de riqueza, por tanto, en muchas oportunidades fue 
motivo de numerosas guerras para tomar su posesión. En el Perú, la 
sal se extrae de las salineras de Huacho, y son famosas las minas de 
Maras y de Cachimayo («río de sal») en el Cusco.

En el agua de mar están presentes los haluros. En promedio, 
en un litro están contenidos 1,4 mg de fluoruro, 18,1 g de cloruro, 
68 mg de bromuro y 0,06 mg de yoduro. De la misma forma, los ha-
lógenos están presentes en una larga serie de minerales como la hali-
ta (NaCl), fluorita (CaF2), silvita (KCl), carnalita (KMgCl3·6H2O), 
etc. También existen miles de compuestos orgánicos halogenados 
en los compuestos de los productos naturales, comprendidos en los 
terpenos, esteroides, ácidos grasos, prostaglandinas, péptidos, alca-
loides, entre otros.

En la corteza terrestre, los compuestos de flúor son los más 
abundantes; luego le siguen los del cloro, del bromo y, finalmente, 
del yodo. En el agua de mar, el más abundante es el cloro, después 
el bromo y, en cantidades muy pequeñas, el yodo y el flúor. En la at-
mósfera también se encuentra una serie de compuestos de halógenos 
orgánicos e inorgánicos, sean naturales o causados por la contami-
nación ambiental, que tienen gran influencia en el clima, como los 
radicales F, Cl y, en menor medida, Br y I, y sus óxidos, los que están 
involucrados en la destrucción de la capa de ozono.

Los halógenos y sus compuestos poseen una importancia en la 
industria química por sus diversas aplicaciones en medicina, alimen-
tos, materiales, cosméticos, electrónica, etc. En el caso del flúor se 
puede señalar al fluoruro de sodio, que es empleado en las formu-
laciones de pastas dentales; al teflón (politetrafluoroetileno), que es 
usado para fabricar las sartenes antiadherentes, y al hexafluoruro de 
azufre (SF6), que es utilizado en los equipos electrónicos.
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Dentro de las industrias químicas llamadas pesadas podemos 
citar varios compuestos de gran relevancia, como el cloro y sus de-
rivados: hipoclorito de sodio, cloruro de etilo, cloruro de vinilo, 
tetraclorometano, triclorometano, policlorovinilo, etc. El cloro se 
usa para potabilizar el agua y también en la industria como agente 
blanqueador del algodón, rayón, pulpa de madera, entre otros.

Los compuestos de bromo también tienen aplicaciones impor-
tantes: en productos agroquímicos, como el bromuro de metilo; en 
antiinflamantes, como el caso del hexabromobenceno; en retardantes 
de flama, por ejemplo, el tris(dibromopropilo) fosfato; en fotografía, 
el bromuro de plata; en farmacia, el bromuro de potasio, entre otros.

En el caso del yodo, la solución alcohólica de yodo al 10 % es 
ampliamente usada como antiséptico; el yoduro de plata es utilizado 
también en medicina y en fotografía. Cabe añadir que el yoduro de 
potasio y de sodio son usados en el tratamiento del bocio, por citar 
algunas aplicaciones en la vida cotidiana.

Sin duda, las diferentes aplicaciones de los halógenos y sus deri-
vados son relevantes desde la perspectiva industrial, pero no se debe 
dejar de lado el entendimiento de la naturaleza química y física de 
estos compuestos, los que han sido descritos adecuadamente a través 
de modelos teóricos y los que han permitido conocer y entender la 
naturaleza del enlace de muchos compuestos como, por ejemplo, PF5, 
SF6, IF7, entre otros que han intrigado a los químicos durante años.

En vista de la importancia de los halógenos desde el punto de 
vista práctico y teórico, se ha realizado en la presente obra una pro-
fundización de conocimientos de la química de estos elementos y 
sus compuestos, no solo recopilando hechos sino también comen-
tándolos y explicándolos para que el libro sea un documento acadé-
mico de reflexión de esta importante área de conocimientos como es 
la química de los halógenos.

Deseo agradecer a mis colegas Jorge R. Angulo Cornejo y María 
N. Lino Pacheco por su ejemplo y dedicación a la educación en quí-
mica inorgánica en la Universidad Nacional Mayor de San Marcos, 
así como al investigador William Tiznado Vásquez de la Universidad 



Nacional Andrés Bello (Chile) por resolver consultas y servir de apo-
yo en la bibliografía. A mis amigas y amigos investigadores químicos 
Sonia Bustamante, Manuel Serrano, Marco Guerrero y Juan Lizardo 
por las informaciones y ayudas brindadas. Finalmente, a los revi-
sores por sus valiosos comentarios y recomendaciones y al Fondo 
Editorial de la Universidad Nacional Mayor de San Marcos.

Mario Ceroni
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Capítulo i
Propiedades de los halógenos

Los halógenos son elementos no metálicos, en los que elementos 
más ligeros, como el flúor y cloro, son gases; el intermedio, bromo, 
es un líquido, y los elementos más pesados, yodo y astato, son só-
lidos. Este comportamiento de cambiar de fase de gas a líquido y 
sólido, a medida que aumenta la masa, se debe a las fuerzas de Lon-
don, las cuales son mayores cuando las especies tienen más números 
de electrones, en especial en el caso del yodo y del astato; por ello, 
estas especies son sólidas. En contraparte, las especies más ligeras 
(con menor número de electrones), como el flúor y el cloro, tienen 
una fuerza de London muy pequeña y se encuentran en condiciones 
normales como gases. Otra característica de los halógenos es que 
en la naturaleza no se encuentran en su forma molecular como F2, 
Br2, etc., pues, debido a su alta reactividad, se encuentran principal-
mente como halogenocarbonos, haluros y oxoaniones, salvo cuando 
están ocluidos en minerales.

El elemento astato es muy radioactivo y se produce por bombardeo 
de bismuto-209 con partículas alfa de gran energía; luego del bombar-
deo, se calientan los productos y el astato es obtenido por destilación.

En la naturaleza se produce el astato por decaimiento radioactivo 
del uranio-235 y 238; no obstante, dado que su tiempo de vida es 
muy corto, solo se le encuentra en cantidades insignificantes. Se ha 
calculado que existe desde unos cuantos miligramos hasta un máximo 
de 30 g en toda la corteza terrestre; por esa razón, no se pueden estu-
diar muy bien los compuestos de este elemento. Se cree que el astato 
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metálico es negro y tiene brillo. Todos sus 32 isótopos son radioacti-
vos y sus masas atómicas van de 191 a 223; algunos de ellos son 209At, 
210At, 211At y 213At. Se conocen compuestos de astato con hidrógeno, 
oxígeno, sodio, plata, paladio, y se forman compuestos con cúmulos 
de boro, benceno como C6H5At, piridina [(C5H5N)2At]+, entre otros. 
Además, se ha propuesto el uso de 211At en la terapia nuclear para el 
tratamiento de ciertos tumores microscópicos, debido a su capacidad 
de emitir radiación alfa.

En 2010 se descubrió el teneso (Ts), con número atómico 117, y 
tras un análisis minucioso fue reconocido recién en 2016; es el más 
pesado de los halógenos, mas se prevé que tenga muy diferentes pro-
piedades al resto de los elementos de ese grupo. El nombre «teneso» 
proviene del inglés Tennessee, que es la región sede del Laboratorio 
Nacional Oak Ridge y de la Universidad de Tennessee de Knoxvi-
lleen en Estados Unidos, donde se hizo este descubrimiento. Se co-
nocen dos isótopos: el teneso-293 y el teneso-294, con una vida me-
dia de 14 ms y 78 ms, respectivamente. Poco se conoce de la química 
del Ts, pero se supone que debe tener la configuración 7s27p5, cuyos 
niveles de energía 7s y 7p, por efecto relativístico, se encontrarían 
disminuidos. Por otro lado, el Ts tendría mayor propensión a estar 
sujeto a estados de oxidación positivos +1, +3 y +5 que negativos; por 
ello, el estado de oxidación formal –1 sería menos común en el Ts a 
diferencia de los otros halógenos. Los cálculos teóricos indican que la 
molécula Ts2 tendría un carácter pi más fuerte que sigma.

En la tabla 1 se pueden apreciar algunas propiedades de los 
halógenos, como los valores de número atómico (Z). En general, 
los halógenos presentan altos valores de energía de ionización (EI), 
afinidad electrónica (AE) y electronegatividad (Xp) con respecto a 
los demás elementos de la tabla periódica. Los halógenos se repre-
sentan por la letra X.
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Tabla 1. Algunas propiedades de los halógenos.

X Z
1.a EI

(kJ/mol)

AE

(kJ/mol)
Xp

radio van 

der Waals / 

pm

radio 

covalente / 

pm

radio 

iónico /

pm*

F 9 1681 328 3,98 147 60 133

Cl 17 1251 349 3,16 175 100 181

Br 35 1140 325 2,96 198 117 196

I 53 1008 295 2,66 215 136 220

At 85 899 233 2,2 (202) 150 ND

Ts 117 ND ND ND ND ND ND

Nota. *Radio iónico para las especies con carga –1 y número de coordinación 6. 
No determinado = ND.
Fuente: adaptado de Haynes (2014), Leimbach y otros (2020).

Los valores de la energía de ionización son altos en los halógenos 
con respecto a los elementos del mismo periodo, por la gran carga 
nuclear efectiva que poseen estos átomos. Solo los gases nobles com-
prenden valores mayores de energía de ionización que los halógenos.

La afinidad electrónica es alta (muy favorable) para los halóge-
nos, ya que el electrón que ingresa ocupa un orbital de una capa p 
incompleta y experimenta una fuerte atracción nuclear. Se observa 
que los valores se incrementan al ir del astato al cloro, sin embargo, 
disminuyen en el flúor. Esto se debe a que, en el caso del flúor, el 
electrón añadido ocupa un orbital 2p que es más pequeño que el 3p 
del cloro; por ello, en el flúor ocurre una repulsión electrón-electrón 
mayor, lo que ocasiona una disminución de su afinidad electrónica.

Siempre se ha dicho que los halógenos presentan los valores más 
altos de electronegatividad con respecto a los elementos de los otros 
grupos, pero los últimos avances sobre los gases nobles han develado 
una gran cantidad de compuestos de estos elementos, en los que se 
ha calculado electronegatividades mayores que las de los halógenos al 
comparar elementos de un mismo periodo, tal como era de esperarse 
de acuerdo con sus propiedades periódicas. Según Mulliken, en F, 
el valor de electronegatividad es 3,91; mientras que, en Ne, es 3,98.
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Se debe tener especial cuidado al valorar el radio iónico de los 
halógenos y también de los demás elementos químicos, puesto que 
su valor depende del estado de oxidación del elemento y su número 
de coordinación. Los valores de radio iónico señalados en la tabla 1 
corresponden a estados de oxidación –1 y cuando el halógeno tiene 
un número de coordinación 6 en las estructuras cristalinas. Como se 
aprecia, los radios iónicos aumentan al descender del grupo.

El radio de van der Waals se define como la mitad de la distan-
cia internuclear de dos átomos que no están unidos entre sí. Por 
ejemplo, en la figura 1 se aprecia que los átomos de cloro Cl2 y Cl4 
no están unidos, tan solo están juntos; luego, la mitad de la distan-
cia internuclear entre ambos corresponde al radio de van der Waals 
que normalmente es mayor que el radio covalente. El valor de este 
radio es importante cuando se estudian las interacciones de empa-
quetamiento de las moléculas en fase sólida. Como se espera, los rvdw 
aumentan a medida que descendemos del grupo. 

Figura 1. Diferencia entre los radios covalente (rcov),  
van der Waals (rvdw) y iónico (ri).

Fuente: elaboración propia.
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Enlace químico en los compuestos halogenados

Los halógenos, al formar enlaces con otros elementos de la tabla pe-
riódica y también consigo mismos, muestran una enorme variedad 
de tipos de enlace, los cuales son necesarios conocer para compren-
der bien su reactividad química.

2.1. Enlace covalente del tipo X2

Los halógenos forman moléculas diatómicas homonucleares del tipo 
X2. En muchos libros y sitios Web se pueden encontrar diagramas 
orbitales moleculares (OM) para el F2 como el indicado en la figura 
2a y  para los demás dihalógenos 2a o 2b. El método experimental 
para comprobar las energías de los OM es la espectroscopía fofoelec-
trónica, que para los dihalógenos (desde el flúor al yodo) muestran 
que la configuración en estado basal de los electrones de valencia es 
(σg)

2(πu*)4(πg*)4. Casi siempre se menciona que para diflúor, por 
la gran diferencia de energía entre los orbitales 2s y 2p estos no se 
mezclan y así se obtiene el diagrama OM aceptable señalado en la 
figura 2a. Por ello, la configuración electrónica (2σg)

2(2σu*)2(3σ g)
2

(1πu*)4(1πg*)4 obtenida para el F2  es concordante con sus datos de 
espectroscopía fofoelectrónica. En el caso de los otros dihalógenos 
sus diagramas OM consideran que la diferencia de energía entre los 
niveles ns y np (n>2) es  menor que en el caso del F2 y es posible 
una mezcla de las funciones de onda de estos orbitales. Por ello, se 
puede encontrar en muchos libros que el diagrama OM para el Cl2 
es como el mostrado en la figura 2b. Sin embargo, según Kutzelnigg 
(1984)  los orbitales np (n>2) son más grandes y más difusos que 
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sus correspondientes orbitales ns; por ello, para los dihalógenos más 
pesados la mezcla entre los orbitales np y ns es muy pequeña. Con-
siderando ambos aspectos, tanto para el F2 (por la gran diferencia de 
energía entre los orbitales 2s y 2p) y para los demás dihalógenos (por 
la diferente extensión espacial de los orbitales ns y np ) la  mezcla s-p 
es muy pequeña y el orden de energía de los  OM será más cercano 
al caso de los 2s y 2p “puros” (figura 3c) lo cual es concordante con 
los datos de espectroscopía fofoelectrónica encontrada.

Figura 2. Diagramas OM de a) F2, b) Cl2 y c) X2.

a)

b)
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Fuente: elaboración propia.

2.2. Enlace covalente del tipo XY

En el caso de las especies diatómicas heteronucleares se forman es-
pecies XY, dado que los halógenos tienden a formar enlaces entre 
ellos. Por ejemplo, en el cloruro de yodo (ICl), los orbitales 5s y 5p 
del yodo se encuentran a energía cercana de los 3s y 3p del cloro. 
Los orbitales moleculares formados son los que se muestran en la 
figura 3, y la configuración electrónica de la molécula ICl es (1σ)2 
(2σ*)2 (3σ)2 (1π)4 (2π*)4, lo que es concordante con sus datos de 
espectroscopía fofoelectrónica que en estado basal la configuración 
de los electrones de valencia es: (σ)2(π)4(π*)4.

Figura 3. Diagrama OM de ICl.

Fuente: elaboración propia.

c)
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En este punto es necesario señalar que otro caso es el enlace tipo 
HX del cloruro de hidrógeno (HF). Por la gran diferencia de energía 
de los orbitales 2s de F (–40,2 eV) con respecto al 1s de H (–13,6 
eV), estos no se mezclan significativamente. Téngase en cuenta que 
para la mezcla de orbitales no solo son necesarios requerimientos de 
simetría y los traslapes mayores que 0, sino también requerimientos 
energéticos: los orbitales deben tener energías similares o cercanas. 
Por ello, en la figura 4 se observa que básicamente solo el orbital 1s 
de H (–13,6 eV) y otro p de F (–18,6 eV) se mezclan; así dan lugar 
al orbital molecular 3σ enlazante y al 4σ* antienlazante. Los otros 
dos orbitales 2p del flúor, a pesar de tener energía cercana a la del 1s 
de H, no tienen la simetría adecuada para un traslape mayor que 0 
y forman los OM 1π no enlazantes.

Figura 4. Diagrama OM de HF.

Fuente: elaboración propia.

2.3. Enlace de las moléculas hipervalentes

El concepto de hipervalencia fue acuñado por J. I. Musher en 1969 
para referirse a las especies iónicas o moleculares del bloque p (grupos 
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del 15 al 18) que comprenden átomos con más de ocho electrones 
dentro de su capa de valencia. En otras palabras, la especie central 
posee más de ocho electrones, con lo que viola la regla del octeto; 
por ejemplo, las moléculas XeF2 (8e + 2e = 10), ClF3 (7 + 3e = 10), 
SF4 (6e + 4e = 10), PCl5 (5e + 5e = 10), ClF5 (7e + 5e = 12), 
SF6 (6e + 6e = 12), IF7 (7e + 7e = 14), entre otras, dentro de las 
cuales hay muchas especies interhalogenadas.

Por otro lado, existe otro grupo de especies químicas llamadas 
hipovalentes, cuyo átomo central no tiene tantos electrones para 
completar ocho electrones de su capa de valencia. Es decir, son 
deficientes en electrones para completar la regla del octeto, como 
BF3 (3e + 3e = 6), GaF3 (3e + 3e = 6), el singulete CH2 (4e + 2e = 6), 
la especie monomérica BH3 (3e + 3e = 6) y los boranos como B2H6, 
por poner unos ejemplos.

Para clasificar los compuestos hipervalentes se usa normalmen-
te la nomenclatura de Martin-Arduengo; según la cual, en térmi-
nos generales, la nomenclatura es N-X-L, donde N corresponde a 
los electrones de valencia del átomo central X, y L indica el nú-
mero de especies terminales unidas al átomo central. Por ejemplo, 
para el PF5 sería 10-P-5, donde 10 corresponde a los electrones 
de valencia del átomo central fósforo, cuyo símbolo P se coloca 
al centro, y 5 indica el número de especies terminales unidas al 
átomo central. En el caso de IF7 sería 14-I-7.

La convención lambda es otra forma de nomenclatura de los 
compuestos hipervalentes. Además, es una recomendación dada 
por la Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (Iupac) 
en 1983, «Treatment of variable valence in organic nomenclature 
(lambda convention)», donde la coordinación está indicada por λn 
y n indica el número de enlaces sobre el átomo central; por ello, 
los compuestos de yodo(III) se denominan λ3-yodanos, y los de 
yodo(V), λ5-yodanos. Respecto de IF7, la convención lambda es 
heptafluoro-λ7-yodano, y en el ICl3 sería tricloro-λ3-yodano.

Para explicar el enlace en las moléculas hipovalentes, como en el 
caso de los boranos, la propuesta de C. Longuet-Higgins realizada 
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en 1943 planteó el concepto de enlaces (3c─2e) (tres centros, dos 
electrones). Después, a mediados de los años 50, propuso un trata-
miento basado en la teoría orbital molecular para una variedad de 
poliedros de boro. Posteriormente, Lipscomb, en 1962, con otros 
investigadores, planteó una formulación general para los enlaces 
multicéntricos deficientes en electrones de boranos, y, en 1971, 
Kenneth Wade propuso lo que ahora se conoce como las reglas de 
Wade, basadas en datos experimentales y datos teóricos.

En cuanto a los enlaces de las moléculas hipervalentes, su ex-
plicación ha pasado por varias propuestas. Linus Pauling, en 1931, 
dividió a las especies hipervalentes en dos y postuló para ambas dos 
tipos de explicación de enlaces: a) emplear los orbitales d junto con 
los s y p, y formar híbridos sp3d o sp3d2, o b) introducir un fuerte 
carácter de enlace iónico (más del 50 %).

Más adelante, en 1951, los trabajos de R. E. Rundle de 1947 y 
1963, así como el de George Pimentel en 1951, expusieron el mo-
delo de enlace 3c─4e (tres centros, cuatro electrones). Por ejemplo, 
para la molécula IF3, donde la especie central comprende 10 elec-
trones, se tiene un arreglo electrónico bipirámide trigonal, tal como 
se observa en la figura 5.

Figura 5. Arreglo de pares de electrones para IF3 donde se muestran 
los pares de electrones ecuatoriales (ec).

Fuente: elaboración propia.
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Es posible considerar que, por un lado, los dos pares de electro-
nes libres y el par de enlace I-F ecuatoriales están en orbitales híbri-
dos sp2 del yodo. Por otro lado, los dos átomos de flúor axiales están 
unidos por el enlace 3c─4e, como se indica en la figura 6.

Figura 6. Diagrama del enlace 3c─4e de los átomos axiales  
de F que se unen a I. 

Nota. El orbital 5p del yodo se solapa con un orbital 2p de cada flúor, así 
dan lugar a un orbital enlazante Ψen, otro de no enlace Ψn y uno tercero 
antienlazante Ψ*an.
Fuente: elaboración propia.

En el caso de SF6, que es una de las moléculas típicas hiperva-
lentes, la teoría orbital molecular es capaz de explicar los enlaces 
sin hacer uso de orbitales d. Esta molécula posee 12 electrones, 
en los que el átomo de azufre hace uso de sus orbitales 3s y 3p, y 
cada uno de los seis átomos de flúor utilizan un orbital p. Según 
la teoría orbital molecular del SF6, cuyo diagrama se observa en la 
figura 7, los niveles enlazantes 1a1u y 1t1u están ocupados por ocho 
electrones, y los cuatro electrones faltantes ocupan los niveles 1eg 
que son de no enlace. 
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Figura 7. Diagrama OM de la molécula SF6.

Fuente: elaboración propia.

En las décadas de los 60, 70 y 80 se sintetizaron muchos com-
puestos hipervalentes hasta que Paul von Ragué propuso el término 
«hipercoordinado» en vez de «hipervalente».

Por los años 90 aparecieron varias publicaciones basadas en tra-
bajos teóricos que daban cuenta de la nula o muy poca participación 
de los orbitales d en los enlaces de las moléculas hipervalentes, en 
particular, los trabajos de Magnusson en 1990 y la revisión hecha por 
Declan G. Gilheany en 1994. Desde entonces, la comunidad de quí-
micos inorgánicos descartó la propuesta de Linus Pauling de formar 
hibridos sp3dn; sin embargo, dicha explicación todavía aparece en mu-
chos libros de texto. Es importante señalar que, en los compuestos de 
los grupos principales —especialmente el bloque p—, los orbitales nd 
poseen el mismo número cuántico (n) y se encuentran en más altos 
niveles energéticos que los otros orbitales de valencia que son ns y np. 
En cambio, en los compuestos de transición (elementos del bloque d), 
los orbitales (n-1)d se hallan en un nivel cuántico interno y tienen 
menos energía en relación con sus otros orbitales de valencia ns y np.
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En 2009, David E. Woon propuso una teoría alternativa a la 
comúnmente aceptada propuesta de Rundle y Pimentel: el par de 
enlace recoplado. Esta propuesta de enlace ocurre cuando un par de 
electrones se recopla para formar un nuevo enlace, lo que origina la 
hipervalencia de las moléculas. Este nuevo modelo de enlace tiene la 
ventaja de explicar la estructura, la energía y la estabilidad de estados 
excitados de baja energía en compuestos covalentes hipervalentes. 
Asimismo, posee sus limitaciones, debido a que el desacoplamiento 
ocurre solo si la especie unida al átomo central es capaz de desacoplar 
un par de electrones; por tanto, es un modelo de enlace condicional.

Recientemente han aparecido varias publicaciones que indican 
que el enlace halógeno está involucrado en los compuestos hiperva-
lentes halogenados (ver sección 2.5.).

2.4. Enlace iónico

Las evidencias para considerar un enlace iónico o covalente han 
cambiado con el avance de las técnicas espectroscópicas y la química 
teórica. En muchos portales web y libros elementales se diferencia a 
los enlaces iónicos y covalentes, según el valor de la diferencia entre 
sus valores de electronegatividad: si esta es mayor que 1,7, se trata 
de un enlace iónico; si es menor a 1,7, es covalente. Algunos sitúan 
este límite entre 1,5 y 2, mientras que otros entre 1,6 y 2. Fue Linus 
Pauling, en su libro Uniones químicas, quien propuso una fórmula 
sencilla basada en los valores de las electronegatividades para calcu-
lar la proporción de carácter iónico; cuando la diferencia de electro-
negatividad entre dos átomos es 1,7, tiene 50 % de carácter iónico y 
50 % de carácter covalente. Pauling también señaló que esos valores 
son aproximados y que algunas especies químicas requerían un aná-
lisis más complejo. Arkel, en 1956, y Ketelaar, en 1958, propusieron 
una clasificación para los cristales de compuestos binarios basada 
en un diagrama triangular para clasificarlos en iónicos, covalentes o 
metálicos. En dicho diagrama, mostrado en la figura 8, el Li (enlace 
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metálico) está en un vértice, el F2 (enlace covalente) y el CsF (enlace 
iónico) se ubican en los otros dos vértices, y las otras especies están 
intermedias entre estos tres tipos de enlace. Actualmente, ese trián-
gulo se basa en las electronegatividades relativas de los átomos com-
ponentes del compuesto binario AB; además, se ha añadido otro 
vértice para representar otras interacciones moleculares. Los cálculos 
basados en los valores de electronegatividades para determinar el 
carácter de enlace presentan muchos problemas: existen diferentes 
escalas de electronegatividad, los diferentes estados de oxidación al-
teran el valor de la electronegatividad de cada elemento químico, la 
presencia de orbitales parcialmente llenos que pueden dar o aceptar 
electrones, entre otros. Es necesario considerar también los datos 
estructurales; por consiguiente, algunos investigadores recomiendan 
evitar usar la diferencia del valor de electronegatividad para fijar el 
límite entre enlaces iónicos y covalentes.

Figura 8. Triángulo de Ketelaar.

Fuente: elaboración propia.
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Por la década de los 60 se comprobaba la presencia de iones en 
los cristales, según estos criterios: a) si el compuesto a temperatura 
ambiente era un sólido no volátil; b) si sólido era mal conductor 
de la electricidad, mientras que fundido era buen conductor; c) si 
poseía una red tridimensional con los átomos dispuestos en forma 
regular donde los iones vecinos más próximos a un ion eran otros 
con carga opuesta, y d) si mostraba un aumento de las energías de 
red del ciclo de Born y las calculadas estaban frecuentemente empa-
rejadas con desviaciones de estas propiedades.

Muchos textos señalan que los estados de oxidación formal de 
los halógenos varían de –1 a +7. Sin embargo, se debe tener espe-
cial cuidado, ya que los estados de oxidación solo se utilizan para 
nombrar a los compuestos y representan situaciones ideales de un 
enlace 100 % iónico. En realidad, los enlaces poseen un porcentaje 
iónico y otro covalente. Por ejemplo, a simple vista, el cloro en el 
clorato de potasio (NaClO4) estaría con su estado de oxidación +7; 
sin embargo, el enlace cloro-oxígeno en NaClO4 estima un mayor 
porcentaje covalente que iónico. Por ello, no se puede deducir que 
dicho átomo de cloro haya perdido 7 electrones, porque para que 
esto último suceda se requiere una enorme cantidad de energía, tal 
como se puede apreciar en la tabla 2.

Tabla 2. Energías de ionización del cloro.

Orden de ionización eV Estado de oxidación
primera 12,96764 +1
segunda 22,814 +2
tercera 39,61 +3
cuarta 53,4652 +4
quinta 67,8 +5
sexta 97,03 +6

séptima 114,1958 +7
octava 348,20 +8

Fuente: adaptado de Haynes (2014).
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La energía de sujeción, que es la energía con la que el átomo man-
tiene unido el electrón al núcleo, varía para un mismo átomo, según 
su carga y la naturaleza de los átomos unidos a él. Esta energía de suje-
ción se obtiene mediante la espectroscopia fotoelectrónica de rayos X 
(XPS). En la tabla 3 se muestran las señales para el perclorato, clorato, 
clorito y cloruro, y se observa que, a medida que los átomos de cloro 
aumentan de carga positiva (pierden densidad de carga electrónica), 
las señales XPS se corren a mayores valores de energía de sujeción.

Si comparamos los valores de la energía de ionización (ver 
tabla 2) con los de la energía de sujeción de varias especies de oxoá-
cidos (ver tabla 3), se analiza la correlación en la que, a medida que 
aumenta el estado de oxidación, aumenta la energía de sujeción y 
también la energía de ionización.

Tabla 3. Energías de sujeción de aniones oxoácidos del cloro  
y del cloruro de sodio (Cl 2p3/2).

Oxoácido eV Estado de oxidación Cl
ClO4

– 208,6 +7
ClO3

– 206,3 +5
ClO2

– 203,4 +3
NaCl 198,2 –1

Fuente: adaptado de Chlorine (s. f.) y de NIST X-ray Photoelectron Spectros-
copy Database (versión 5.0) (2020).

Un concepto importante que el estudiante debe tener en cuenta 
más que el estado de oxidación es la carga atómica neta (también 
llamada carga atómica, carga parcial atómica o carga parcial), la 
cual viene a ser un valor relacionado con cómo está distribuida la 
densidad electrónica sobre los átomos en una especie química. Esta 
carga atómica neta puede ser negativa o positiva. Conocer la carga 
atómica es importante, debido a que es una información muy útil 
para predecir la reactividad química de las especies. Uno de los pri-
meros en reconocer esto fue Pauling (1965), quien, sobre la base de 
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cálculos de distancias, ángulos de enlace y estructura de las especies 
químicas, calcula la carga atómica para diversas especies; por ejem-
plo, para cloro en ClO4

– le asigna el valor de +0,35, y para ClO2
–, 

+0,38. Sanderson (1964) calcula la carga parcial en un átomo a par-
tir de valores de la electronegatividad de los átomos y los cambios 
en el valor de la electronegatividad que ocurre cuando los átomos 
de estudio forman un compuesto químico; a modo de ilustración, 
para la serie HOCl, HClO2, HClO3 y HClO4, Sanderson calcula 
los valores de la carga sobre el oxígeno que son –0,52; –0,35; –0,26 
y 0,21, respectivamente.

Debe tenerse en cuenta que, cuando se forma una molécula, 
cambian las propiedades atómicas, como cuando Sanderson (1964) 
señala el principio de ecualización de la electronegatividad, en el 
que se establece que, cuando dos o más átomos con valores de elec-
tronegatividad diferente se combinan, ellos se ajustan a una electro-
negatividad intermedia en el compuesto. Aunque este principio de 
Sanderson no ha sido muy aceptado, explica algunos cambios de 
propiedades atómicas al formarse compuestos químicos.

Analicemos el caso: si el enlace en LiF fuera 100 % iónico, la carga 
sobre el hidrógeno sería +1 y en el flúor –1; pero si fuera 100 % cova-
lente, el par de electrones se compartiría por igual y la carga para am-
bos átomos sería de 0. Sin embargo, este enlace posee carácter iónico 
y covalente; por tanto, los valores de las cargas atómicas estarían entre 
0 y 1. Estos, de acuerdo con Robinson (1997), siguiendo el LiF, son 
+0,922 para Li y –0,922 para F. En ese sentido, los valores de la carga 
atómica nos dan mejor idea de la reactividad del LiF.

Las cargas atómicas no son observables experimentalmente, por lo 
que asignar cargas a los átomos en una molécula es difícil. Por ejem-
plo, según la tabla 4, si nos basamos en el estado de oxidación, la carga 
sobre el halógeno en los percloratos y perbromatos podría ser de +7, 
cuando una mejor aproximación sería asignar una carga atómica de 
+3,05, calculado según AIM (método de atoms in molecules), mostra-
do en la tabla 4 para el cloro, y de +2,77 para el bromo. 
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Tabla 4. Cargas atómicas del halógeno (Cl y Br) en (u. a.) 
según diferentes métodos de cálculo.

AIM Mulliken MK
ClO4

– 3,05 1,54 0,98
BrO4

– 2,77 1,9 0,62

Fuente: adaptado de Boily (2002).

Los avances en química computacional son muy precisos y per-
miten conocer la carga de un compuesto químico. En el caso de 
moléculas sencillas, el cálculo de la carga atómica, que sirve para 
dirimir el carácter del enlace, puede analizar la distribución de den-
sidad electrónica de cada especie, tal como lo propone Ronald J. 
Gillespie, entre otros. Las técnicas actuales de difracción de rayos X 
y los avances en química computacional, en especial de la teoría 
cuántica de atoms in molecules, permiten obtener la densidad elec-
trónica de muchos elementos que forman cristales. Por este método, 
Gillespie calculó los valores de carga, es decir, los átomos en una 
serie de compuestos, entre los cuales hay fluoruros que se mues-
tran en la figura 9, donde se puede observar que muchos de estos 

Figura 9. Cargas atómicas de los fluoruros (u. a.).

Fuente: adaptado de Gillespie (2001).
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enlaces tienen mayor carácter iónico que covalente, siendo mayores 
LiF, NaF, BeF2 y MgF2. Por otro lado, en esa serie, las especies que 
presentan mayor carácter covalente son NF3 y OF2. Gillespie recalcó 
que las especies BF3 y SiF4, basadas en estos datos y en las distancias 
de enlace, deberían ser consideradas iónicas, lo cual era contrario a 
lo comúnmente aceptado en los textos de química. Además, añadió 
que las especies iónicas también pueden existir en fase gas.

Además de Gillespie, otros investigadores han publicado varias 
propuestas para cuantificar el porcentaje iónico y covalente de los 
enlaces. Gould et al. (2008) realizaron cálculos de química cuántica 
basados en los operadores de proyección atómica de Roby y encon-
traron valores de índices de ionicidad de varios haluros mostrados 
en la tabla 5. Se aprecia en esta serie un gran porcentaje de carác-
ter iónico para los enlaces fluoruro-elemento de las especies LiF, 
NaF, BeF2 y MgF2, y un menor porcentaje iónico (mayor carácter 
covalente) para los enlaces de CF4, NF3 y OF2.

Tabla 5. Índices de ionizidad (% I) de algunos enlaces fluoruros.

Enlace %  I
Na—F  (en NaF) 89
Li—F (en LiF) 88

Mg—F (en MgF2) 83
Be—F ( en BeF2) 78
C—F (en CF4) 7
N—F (en NF3) 4
O—F (en OF2) 2

Fuente: adaptado de Gould et al. (2008).

En la actualidad, aparte del enlace iónico y covalente, se ha sumado 
el enlace de cambio de carga (charge-shift bond) que surge por la fluctua-
ción resonante de la densidad de par electrónico, concepto propuesto 
por Shaik et al. (2009). Los enlaces de cambio de carga se definen como 
aquellos enlaces que existen principalmente a la energía de resonancia 
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entre las formas covalente e iónica. Si comparamos las moléculas homo-
nucleares H2 y F2, se podría asumir que en ambos el enlace es covalente. 
El cálculo teórico de las curvas de energía de enlace covalente para el 
H2

 es 95,8 kcal/mol, mientras que la energía de resonancia de cambio 
de carga es 9,2 kcal/mol, lo que confirma el enlace covalente. En cam-
bio, para el F2, la curva de energía de enlace covalente es –28,4 kcal/
mol, por lo que es repulsiva; pero la energía de resonancia de cambio 
de carga es 62,2 kcal/mol. Por ello, la energía de enlace de la molécula 
homonuclear F2 es en realidad una mezcla iónica-covalente. Sobre ello, 
Shaik propuso que los enlaces F─F y H─H son diferentes: el H2 tiene 
un enlace covalente y, por el contrario, F2 es de cambio de carga.

2.5. Enlace halógeno

Un enlace halógeno se produce cuando hay una evidencia de una 
neta interacción atractiva entre una región electrofílica asociada con 
un átomo de halógeno presente en una entidad molecular y una 
región nucleofílica de otra o de la misma entidad molecular. En la 
figura 10 se pueden apreciar las típicas formas de enlace halógeno 
representadas:

Figura 10. Representación del enlace halógeno. 

Nota. Donde: R puede ser carbono, nitrógeno u otro halógeno. X es el átomo 
de halógeno que está unido covalentemente a R. En el caso de Y, puede ser una 
especie neutra o aniónica. Asimismo, puede ocurrir que X esté unido covalen-
temente a más de un átomo y también que se pueda formar más de un enlace 
halógeno.
Fuente: elaboración propia.
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A continuación, en la figura 11 se representan algunos ejemplos 
de enlace de halógeno.

Figura 11. Algunos compuestos que tienen enlace  
halógeno (líneas punteadas).

Fuente: elaboración propia.

Como dato histórico se puede señalar que el compuesto A de 
la figura 11 es conocido desde hace siglos, y fue en 1863 cuando 
F. Guthrie postuló la fórmula NH3I2. Este tipo de enlace ocurre en 
estado sólido y también ha sido observado en soluciones y gases.

A pesar de haberse detectado hace más de 150 años atrás, el 
estudio a profundidad y entendimiento de este enlace halógeno 
empezó hace unas pocas décadas, principalmente por Anthony C. 
Legon, Pierangelo Metrangolo y Guiseppe Resnati. Asimismo, se 
suma a otras fuerzas químicas débiles, a saber: enlace hidrógeno, 
fuerzas de London, fuerzas dipolo-dipolo inducido, interacciones 
catión-π, entre otras. 

Para entender básicamente el enlace halógeno, debemos saber 
que el enlace R─X está anisotrópicamente distribuido, es decir, pre-
senta diferentes características según la dirección en que es examina-
da. Por ello, habrá una región espacial con alta densidad electrónica 
(rica en electrones) y otra región con baja densidad electrónica (po-
bre en electrones), tal como se puede apreciar en la figura 12. 
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Figura 12. Sitios nucleofílicos y electrofílicos del halógeno en RX.

Fuente: adaptado de Cavallo et al. (2016).

En la figura 13 se puede apreciar la región de baja densidad elec-
trónica que es electrofílica y está situada en la elongación del enlace 
covalente X─X, y es comúnmente referida como al agujero σ, donde 
el potencial electrostático es frecuentemente positivo y puede dar 
lugar a un enlace del halógeno con otra especie química.

Figura 13. Mapeo del potencial electrostático en la superficie de X2 
(rojo más negativo y el azul más positivo).

Fuente: elaboración propia.

Se han realizado varias medidas experimentales de la energía 
del enlace halógeno; en general, la energía estima valores bajos. Las 
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del tipo XY· · ·B son menores a 1 kcal/mol; las XY· · ·NH3 están en-
tre 1,7 a 13 kcal/mol; otras XY· · ·amina, cerca de 20 kcal/mol; las 
C─X· · ·N, por 2 kcal/mol, y las C─X· · ·H─C, entre 2 y 3 kcal/mol. 

El origen del enlace halógeno ha sido abordado desde diversos 
enfoques, como los trabajos de Brinck, Costa, Riley, también publi-
cados por Huber, entre otros, donde la contribución electrostática, 
la transferencia de carga, la fuerza de dispersión y la polarización son 
también considerados.

Así como el enlace de hidrógeno, el de halógeno es no cova-
lente, pero son diferentes en cuatro aspectos: direccionalidad, mo-
dulabilidad, hidrofobicidad y tamaño del átomo donador. La di-
reccionalidad del enlace halógeno puede ser explicada basándonos 
en la figura 12. Como habíamos referido, el agujero σ está situado 
en la elongación del enlace R─X, lo que da lugar a un ángulo de 
enlace RXY cercano a 180°. Se ha observado también que la fuerza 
del enlace halógeno disminuye cuando se reduce el ángulo RXY; 
esto es, cuando ese ángulo es mayor a 175°, el enlace es mayor que 
cuando el ángulo es menor a 160°.

La modulabilidad se refiere a cómo la fuerza del enlace halóge-
no aumenta con la polarizabilidad del átomo de halógeno, siendo 
el orden el siguiente: I > Br > Cl. Lo último implica que se puede 
modular la fuerza del enlace halógeno simplemente cambiando el 
átomo de halógeno. En cambio, en el enlace de hidrógeno HA se 
requiere modificar el resto A. La presencia del halógeno en la es-
pecie causa que se incremente su lipofilicidad y su hidrofobicidad; 
por ello, los enlaces halógenos casi no se afectan en medio acuoso 
o en disolventes polares. Esto no ocurre en el caso del enlace de 
hidrógeno. 

Si comparamos los radios de van der Waals del yodo (1,98 Å), 
bromo (1,85 Å), cloro (1,75 Å), flúor (1,47 Å) e hidrógeno (1,20 Å), 
apreciamos que los valores de los halógenos son mucho más grandes 
que los del hidrógeno; esto conlleva limitaciones de carácter estéri-
co más serias en el caso del enlace halógeno si lo comparamos con 
el enlace hidrógeno. Asimismo, se ha observado que el tamaño del 
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átomo afecta significativamente las propiedades optoelectrónicas de 
complejos supramoleculares donde hay un enlace halógeno. 

La importancia del enlace halógeno no solo es a nivel teórico 
en la comprensión de enlaces no covalentes o a nivel práctico en 
el estudio de la influencia de diversos solventes halogenados en las 
reacciones químicas, sino también en las múltiples posibilidades en 
la síntesis supramolecular, especialmente 1) en ingeniería cristalina, 
cuyo fin es el diseño de rutas sintéticas fundamentadas en la com-
prensión de las fuerzas intermoleculares que lleva a la síntesis de 
nuevas estructuras con propiedades deseadas; 2) en química de po-
límeros; 3) en síntesis de compuestos útiles en farmacología o bio-
logía molecular; 4) en el estudio de los nanomateriales, en catálisis, 
entre otros. Asimismo, el enlace halógeno está presente en muchos 
procesos relacionados con la modulación del reconocimiento mole-
cular, lo cual es interesante tanto en química como en biología. 

Un ejemplo interesante del enlace de halógeno es la publicación 
de Marta Mosquera et al. (2016), la cual muestra la reacción de sus-
titución de cloruros del compuesto [Ru(CNtBu)4(Cl)2] por adición 
de diyodo en CH2Cl2. 

trans-[Ru(CNtBu)4(Cl)2] + 2I2  trans-[Ru(CNtBu)4I2] + 2ICl*

Esto es inusual y contrario a la reacción de sustitución de haló-
genos, donde normalmente el dicloro desplaza al yoduro: 

2KI (ac) + Cl2 (ac)  2KCl (ac) + I2 (ac)

Mosquera et al. (2016) han podido sintetizar importantes interme-
diarios como {[Ru(CNtBu)4(Cl)2]2I2}n y {[Ru(CNtBu)4(Cl)(I)]3I2}n; 
además, tras un estudio señalan que la transferencia electrónica debe 
ocurrir vía un sistema dinámico de enlace halógeno, para lo cual plan-
tea un mecanismo, mostrado en la figura 14, donde gracias a la forma-
ción del enlace halógeno ocurre el intercambio del cloro por el yodo.
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Figura 14. Probable mecanismo del intercambio del cloro  
por el yodo del compuesto trans-[Ru(CNtBu)4(Cl)2].

Fuente: adaptado de Mosquera et al. (2016).

El primer paso es la unión de diyodo al cloruro que está unido al 
rutenio en trans-[Ru(CNtBu)4(Cl)2]; esto ocurre por formación del 
enlace de halógeno. En una segunda etapa, el haluro interhalogenado 
[I2Cl]– se separa del rutenio de tal modo que en la etapa siguiente 
vuelve a coordinarse, pero ahora por medio del yodo terminal de la 
especie [I2Cl]–. Ello sucede porque dicho yodo es el mejor átomo do-
nador de este haluro interhalogenado. En la última etapa se rompe 
el enlace yodo─yodo, tras lo cual queda un yoduro unido al rutenio 
y el compuesto interhalogenado ICl. Un tratamiento posterior con 
diyodo del compuesto 3 da lugar al reemplazo del cloruro por yodu-
ro, y así se obtiene el compuesto trans-[Ru(CNtBu)4I2]. Al respecto, 
Mosquera et al. (2016) señalan que una clave del mecanismo implica 
la reducción formal del diyodo y la oxidación del cloruro. Este caso 
está en el límite entre ácido base y redox, en el sentido de que una 
redox sería el extremo final de una reacción ácido base en términos de 
transferencia de carga. Se observa en este caso que los enlaces halóge-
nos tienen una clara influencia en el mecanismo a través del cual se 
produce la transferencia electrónica. La citada investigadora ha estu-
diado también la reacción con el Br2 y con dos isocianuros distintos.

*	 En las ecuaciones químicas se indican los estados de agregación: sólido (s), líquido (l) 
y gas (g). Además, si el compuesto está disuelto en agua, se indica como acuoso (ac). 
Cuando la reacción es en fase gas o en medios no acuosos, no se indica.
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Dihalógenos

3.1. Propiedades de los dihalógenos

El término «dihalógeno» es utilizado para designar a las especies 
formadas por dos halógenos iguales. Por otro lado, los interhalo-
genados están constituidos por dos o más halógenos diferentes. Por 
ejemplo, se designa dicloro a la especie Cl2; esto evita la confusión 
de nombrarlo cloro, ya que en este último caso no se sabría si estaría 
refiriéndose al átomo de cloro o a la molécula con dos cloros. En 
la tabla 6 se señalan algunas propiedades de los dihalógenos que se 
discutirán a continuación.

Tabla 6. Algunas propiedades de los dihalógenos.

X2

ρ (g/L)  
(gas)

ρ (g/mL)
(líquido)

Solubilidad
(g/L)*

Pf/
°C

Peb/
°C

E diso X2

(kJ/mol)

F2

1,7
0 °C

1,11
–188 °C

reacciona –219 –188 159

Cl2

3,21
0 °C

1,66
–70 °C

7 –101 –34 242

Br2

5,6
175 °C

3,12
20 °C

34,1 –7 60 193

I2

6,75
185 °C

3,96
120 °C

0,293 114 185 151

Nota. *En agua a 20 °C. Densidad del I2 sólido 4,933 g/cm3 (20 °C).
Fuente: adaptado de Haynes (2014).
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3.1.1. Color

El diflúor es incoloro, aunque se encuentran reportes que indican el 
color; sin embargo, se debe a impurezas. El dicloro es un gas fácil-
mente reconocido por su olor, pero también por su color amarillo 
verdoso. En los laboratorios fácilmente se puede percibir el color de 
los demás dihalógenos, como el dibromo que es marrón rojizo y el 
diyodo que es púrpura. 

Como las presiones de vapor del dibromo y del diyodo son muy 
altas, se observa, por un lado, vapor de dibromo tóxico al abrir los 
envases del dibromo líquido; por otro, cuando se calienta el diyodo 
sólido, se genera vapor tóxico de diyodo. 

En fase gas, el color de los halógenos va desde incoloro hasta 
púrpura. Este cambio en el color se debe a la disminución de la 
diferencia de energía entre el HOMO y el LUMO al descender el 
grupo. En el caso del diflúor, analizando la figura 2 de su OM, la 
transición electrónica 1πg

* a 3σu
* está situada en la región del ultra-

violeta y no se capta coloración alguna porque refleja todas las ondas 
del visible. Respecto de los otros halógenos, el diagrama OM, como 
en el Cl2 (ver figura 2), es diferente porque las transiciones electró-
nicas 1πg

* a 3σu
* son mucho menores en energía que en el caso del 

F2, y la absorción de las radiaciones producidas de esta última tran-
sición cae en la región del visible, con lo cual reflejará radiaciones 
coloreadas. Debido a que las energías de las transiciones electrónicas 
de 1πg

* a 3σu
* son distintas para cada dihalógeno (Cl2, Br2 y I2), estos 

absorberán y reflejarán diferentes ondas de la región de visible y, por 
ello, tendrán diferentes colores.

3.1.2. Energías de enlace

Como se observa en la tabla 6, contrariamente a lo que se esperaría, 
la energía del enlace F─F es la más baja del grupo 17. La energía 
de enlace X─X disminuye del dicloro al diastato, tal como se espe-
ra de las propiedades periódicas. Una explicación a la baja energía 
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del enlace F─F son las fuertes repulsiones electrón-electrón dentro 
de estos átomos compactos y pequeños cuando se forma el enlace 
covalente, lo que conlleva un debilitamiento del enlace F─F. En el 
caso del cloro, al ser este un átomo más grande y voluminoso que 
el flúor, existe un mayor espacio que puede ser ocupado por los dos 
electrones, minimizándose las repulsiones electrón-electrón. 

Existe otra teoría dada por Forslund y Kaltsoyannis que explica 
la menor energía de enlace F─F, basada en estudios teóricos de la 
densidad funcional relativística. Según esta teoría, la debilidad del en-
lace F─F se debe a una combinación de dos factores: de la mecánica 
cuántica y de la electrostática. La debilidad del enlace es causada por 
la menor energía electrostática que presenta el diflúor con respecto a 
los otros dihalógenos. Asimismo, es resultado de la mayor distancia 
del enlace F─F que la esperada para la serie de los halógenos, debido 
al mayor gradiente en la repulsión de Pauli (factor mecánico cuántico) 
alrededor de la separación internuclear en equilibrio.

3.1.3. Puntos de fusión y ebullición 

De la tabla 6 se observa un aumento continuo en los puntos de ebu-
llición y de fusión de estos elementos al descender el grupo. Como 
estas especies poseen solo fuerzas de van der Waals entre las molécu-
las, sus puntos de ebullición y de fusión dependen de la polarizabi-
lidad de las moléculas que, a su vez, dependen del número total de 
electrones. A mayor número de electrones, más polarizable y mayor 
será el valor del punto de fusión o el de ebullición; por ello, estos 
valores aumentan al descender el grupo. En el caso del diyodo, es 
una molécula grande y la más polarizable, comparada con F2, Cl2 y 
Br2, y bajo condiciones normales es un sólido cristalino que, debido 
a su muy pequeña energía cristalina, sublima fácilmente.
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3.1.4. Estructuras cristalinas

En fase gas, los dihalógenos presentan distancias de enlaces de 
141,19; 198,72; 228,1, y 266,63 pm, para flúor, cloro, bromo y 
yodo, respectivamente. Cuando está en fase sólida, el F2 cristaliza 
en dos formas: la alfa monoclínica y la beta cúbica, mientras que 
los demás dihalógenos son ortorrómbicos. Sus distancias cuando 
están en cristales los dihalógenos son 140,4; 198; 227, y 272 pm 
para α‐flúor, cloro, bromo y yodo, respectivamente. Se aprecia que 
no varían de manera significativa, excepto en el caso del yodo. Los 
datos recientes de Grineva (2013) de los radios de van der Walls 
proporcionan los valores de 157 pm para flúor, 190 pm para cloro 
en cristales orgánicos y organometálicos, 200 pm orgánicos y 198 
pm organometálicos para bromo, y 215 pm orgánicos y 210 pm 
organometálicos para yodo.

3.2. Comportamiento peculiar del flúor

En general, en la tabla periódica, el primer elemento de cada grupo 
presenta propiedades diferentes a los demás elementos de ese mismo 
grupo. Con respecto de los elementos del grupo 17, el flúor posee 
un comportamiento muy peculiar que lo diferencia en cuanto a las 
propiedades periódicas de los demás elementos de su grupo. Por 
ejemplo, su afinidad electrónica (ver tabla 1) tiene un valor inter-
medio entre la del cloro y del bromo, cuando se esperaría que fuese 
mayor que la del cloro. Asimismo, la energía de disociación del en-
lace F─F es mucho menor a la esperada.

A pesar de la reputación de F de ser muy electronegativo, la 
afinidad electrónica de F es muy baja en cuanto a Cl; ello se debe 
a que F es más pequeño y a la fuerte repulsión entre los electrones 
de valencia del flúor.

Los compuestos del flúor con los metales electropositivos tienen 
mayor carácter iónico que los compuestos con los demás halógenos. 
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Esto a causa de la baja polarizabilidad del fluoruro. 
El flúor, debido a su alta energía de ionización y a que es el más 

electronegativo, nunca puede tener un estado de oxidación positivo. 
El pequeño tamaño del átomo de flúor y la baja energía de diso-

ciación del enlace F─F son los principales responsables de la habili-
dad de flúor para expandir la covalencia de muchos elementos y for-
mar fluoruros covalentes, como heptafluoruro de yodo(VII) (IF7), 
hexafluoruro de azufre(VI) (SF6), hexafluoruro de uranio(VI) (UF6), 
hexafluoruro de tungsteno(VI) (WF6), entre otras especies. 

Además de los importantes efectos sobre los puntos de fusión y 
de ebullición, los puentes de hidrógeno con el flúor dan lugar a la 
formación del anión poliatómico muy estable [HF2]

+, que no ocurre 
con los demás halógenos.

Los enlaces de elementos químicos con el flúor son más fuertes 
que con los demás halógenos, sean estos covalentes o iónicos, tal 
como se observan en la tabla 7. 

Tabla 7. Energía de disociación enlace de los halógenos.

Tipo de enlace kJ/mol

H─F 570

H─Cl 431

H─Br 366

H─I 298

Li─F 573
Li─Cl 464

Li─Br 419

Li─I 345

C─F 514
C─Cl 395

C─Br 318

C─I 253
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Fuente: adaptado de Haynes (2014).

El flúor forma enlaces fuertes con otros elementos, debido a su 
alta electronegatividad, a las grandes energías de Madelung en las 
especies polares y al fuerte solapamiento de los orbitales del flúor 
con los orbitales de los otros elementos.

Los metales forman fluoruros que a menudo tienen mayor ca-
rácter iónico, mientras que los compuestos de cloro, bromo y yodo 
poseen mayor carácter covalente, a causa de la baja polarizabilidad 
del pequeño ion fluoruro. Por ejemplo, AgF es iónico, a diferencia 
de AgCl, que es covalente. Asimismo, el AlF3 presenta un compor-
tamiento iónico y, por otro lado, el AlCl3, un comportamiento apre-
ciablemente covalente.

El diflúor es un agente oxidante muy fuerte, lo cual posibilita 
que un metal alcance estados de oxidación más altos que en el caso 
de los otros halógenos. A modo de ilustración, se conocen VF5 y 
VCl4, pero no VCl5. Otros metales con altos estados de oxidación 
son MF6 (donde M = W, Tc, Ru, Rh, Re, Os, Ir, Pt y Au). 

Las solubilidades de los fluoruros metálicos difieren de los otros 
haluros. Por ejemplo, en solución acuosa, el AgF es soluble; en cam-
bio, los otros haluros de plata no lo son. En contrapartida, el CaF2 es 
insoluble; entre tanto, los otros haluros de calcio son solubles. Estas 
desigualdades se deben a las diferencias en la energía de la red cris-
talina. El ion plata, que es grande y blando, mantiene una energía 
reticular relativamente baja con el fluoruro; por el contrario, con el 
pequeño y duro ion calcio, la energía reticular es grande. 

3.3. Complejos solvente-dihalógeno

El dicloro, el dibromo y el diyodo son poco solubles en agua y 
son más solubles en disolventes orgánicos como benceno, aminas, 
éteres, alcoholes, etc., por lo que dan soluciones coloridas. Estos 
datos experimentales se atribuyeron hace unos años a la formación 
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de complejos: solvente─X2.

Hassel, por los años 50, realizó varios estudios de rayos X para 
identificar las interacciones intermoleculares de varios complejos for-
mados por los dihalógenos con moléculas donadoras de electrones; 
así describió el aducto de dibromo y dicloro con 1,4-dioxano mostra-
do en la figura 15, y encontró que el enlace covalente de los bromos 
(2,31 Å) era un poco mayor al del Br2 libre (2,27 Å). En el caso del 
aducto de dicloro, la distancia de enlace entre ellos es de 2,02 Å, 
mientras que en la molécula libre Cl2 es de 1,98 Å. Por otro lado, la 
distancia intermolecular Br∙∙∙Odioxano era menor que la suma de sus 
radios de van der Waals, siendo el ángulo BrBrO cercano a 180º. 

Figura 15. Interacción de los halógenos con benceno  
y 1,4-dioxano, X = Cl, Br.

Fuente: elaboración propia.

En los años siguientes, Hassel también estudió los aductos forma-
dos entre dibromo y benceno, y dicloro benceno; este último mostra-
do en la figura 15, donde los sistemas pi electrónicos actúan como do-
nadores de electrones a las especies dihalógenos. Estos estudios y otros 
llevaron a Bent, en 1968, a designar la interacción entre los solventes 
donadores con los dihalógenos como aductos aceptores donadores. 
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Según la interpretación de la formación del aducto o complejo 
dador aceptor de esta interacción intermolecular, se postula que el 
dihalógeno tiene un orbital aceptor de electrones (sigma antien-
lazante), y la molécula orgánica es la donadora de electrones, que 
puede ser σ donadores (éteres, aminas, alcoholes, etc.) o π dadores 
(alquenos, benceno y otros aromáticos), como la señalada en la fi-
gura 16. La formación de este complejo aducto aceptor implica una 
transferencia de carga electrónica y un cambio en las energías de los 
orbitales moleculares del dihalógeno, lo cual ocasiona un desplaza-
miento de la banda de absorción del dihalógeno (cambia su color). 
Por ejemplo, la interacción del I2 con los solventes ROH cambia de 
violeta a marrón tras la formación del aducto.

Figura 16. Interacción entre los orbitales aceptores  
del dihalógeno y los orbitales donadores sigma  

del solvente, según la teoría aducto dador aceptor.

Fuente: elaboración propia.

Muchos de estos complejos solvente─dihalógeno son térmica-
mente lábiles. Cuando se calientan los complejos de yodo que son 
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marrones, el color cambia a violeta indicando la disociación del com-
plejo. En el caso de los hidrocarburos saturados y CCl4, no se forman 
estos complejos y se observa una coloración violeta, debido a que no 
poseen electrones donadores adecuados. En la actualidad, esta interac-
ción solvente─dihalógeno puede ser explicada por el enlace halógeno. 

3.4. Producción de dihalógenos

3.4.1. F2

De los dihalógenos F2, Cl2, Br2 y I2, el diflúor fue el elemento más 
difícil de obtener; los otros dihalógenos se consiguieron más fácil-
mente y mucho antes. El nombre procede del latín fluere que sig-
nifica «fluye». El químico francés Henri Moissan, ayudado por su 
esposa Léonie Lugan, en 1886, ideó ingeniosamente un aparato 
electrolítico para obtener diflúor. Al pasar el gas HF sobre KF fundi-
do, primero se forma KHF2, que luego por electrólisis genera el F2:

HF (g) + KF (l)  KHF2 (l)

2KHF2 (l)  H2 (g) + F2 (g) + 2KF (l)

Posteriormente, otros químicos como L. M. Dennis y R. 
Whytlaw-Gray, basados en el concepto de Moissan, idearon otras 
celdas electrolíticas como la que se aprecia en la figura 17. Tal fue 
la sapiencia de Moissan y el impacto en el mundo científico por 
este descubrimiento, que recibió el premio Nobel en el año 1906. 
Es importante resaltar que, 100 años después, la Journal of Fluorine 
Chemistry le dedicó un número especial a Henri Moissan.

A diferencia de los demás halógenos, el diflúor reacciona con el 
agua muy exotérmicamente:

2F2 (g) + 2H2O (l)  4HF (ac) + O2 (g)



50

La química de los halógenos

Por ello, no se puede realizar su preparación en medio acuoso. 
Asimismo, por dicha razón, muchos de los intentos de preparación 
del F2 anteriores a Moissan fracasaron.

Figura 17. Celda electrolítica tipo Whytlaw Gray.

Fuente: elaboración propia.

La celda de Whytlaw Gray se aprecia en la figura 17. Como el 
proceso electrolítico no se realiza solamente con HF puro, debido a 
que es un pobre conductor de la electricidad, se electroliza una sus-
tancia que contiene una mezcla fundida de KF y HF en una propor-
ción 1 a 2 con una temperatura de 523 K. En el ánodo de carbono 
(grafito), el KHF2, que se forma por reacción de HF con KF, se oxi-
da a diflúor que sale por el conducto superior. En el cátodo (paredes 
de cobre o acero) se produce hidrógeno gaseoso, el cual, por diseño 
de la celda electrolítica, no se mezcla con F2 y se recolecta por un 
ducto especial (la mezcla entre H2 y F2 es explosiva). HF se debe 
introducir continuamente por burbujeo a la celda para sustituir a 
la que se consume. F2 se almacena en recipientes construidos con la 
aleación de Cu-Ni. Casi todo el diflúor obtenido por electrólisis se 
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emplea para obtener UF6 y SF6.
La obtención de F2, por el método de L. Dennis, consiste en 

colocar KHF2 que se funde a 523 K y se adiciona HF periódica-
mente en un recipiente de cobre en forma de V, donde los electro-
dos son de grafito. El H2 se libera en el cátodo, y F2, en el ánodo. 
Como el diflúor obtenido contiene impurezas como CF4 y HF, el 
gas adquirido en el ánodo se purifica pasándolo por un tubo en 
forma de U lleno de NaF que remueve el HF, y por otro tubo en 
forma de U enfriado con nitrógeno líquido para separar el CF4.

En 1986, una semana después de haber sido invitado a la cere-
monia en París por el centenario del descubrimiento del flúor por 
Moissam, Karl Christe se dio cuenta de que no había razón por 
la cual no se pueda obtener el diflúor sin usar celdas electrolíticas. 
Christe, por medio de dos reacciones, fue capaz de producir el F2 
en tres días de trabajo en su laboratorio, partiendo del compuesto 
K2MnF6 que se obtiene al reducir el permanganato de potasio en 
una solución acuosa de HF al 50 %:

2KMnO4 (ac) + 2KF (ac) + 10HF (ac) + 2H2O2 (ac)  2K2MnF6 (ac) 
+ 8H2O (l) + 3O2 (g)

El tratamiento de K2MnF6 sólido y seco con un ácido de Lewis 
muy fuerte como SbF5 da lugar a la formación de MnF4, compuesto 
termodinámicamente inestable que se descompone y genera diflúor 
en medio no acuoso:

K2MnF6 + 2SbF5  2KSbF6 + MnF4

2MnF4  2MnF3 + F2

La reacción global es la siguiente:

2K2MnF6 + 4SbF5  4KSbF6 + 2MnF3 + F2
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A pesar de que ambos reactivos, K2MnF6 y SbF5, eran conocidos 
antes de los experimentos de Moissan (1886), a nadie se le ocurrió 
hacer esta reacción. Sin embargo, históricamente se sabe que los inves-
tigadores Seel y Detmer, en 1959, reportaron haber obtenido diflúor 
por reacción del aducto heptafluoruro de yodo y pentafluoruro de 
arsénico con fluoruro de potasio a temperaturas mayores a 200 °C, 
pero en pequeñas cantidades; por ello, no tiene valor práctico.

IF7•AsF3 + 2KF  KIF6 + KAsF6 + F2

El F2 se emplea en la síntesis de diversos fluoruros, dos de los 
más importantes son el hexafluoruro de uranio, usado en el enri-
quecimiento de uranio 235, y el hexafluoruro de azufre, empleado 
como dieléctrico en los transformadores eléctricos, así como en la 
síntesis de dintintos clorofluorocarbonos, teflón, entre otros. Ade-
más, se utiliza como oxidante fuerte y como fluorinante en diversos 
compuestos orgánicos. 

El gas diflúor es muy irritante y peligroso para los ojos, la piel y 
los pulmones. Su densidad es 1,667 g/L a 25 °C. En bajas concen-
traciones, el diflúor produce irritación y dolor de ojos y nariz. En 
concentraciones más altas, se hace difícil respirar, produce un daño 
grave pulmonar e incluso la muerte. De manera inadvertida se puede 
consumir este elemento en forma de organofluoruros presentes en 
el té, en los pescados, en las carnes y frutas. En las pastas dentales y 
enjuagues bucales se presenta en forma de fluoruro. Si bien el fluoru-
ro puede ser beneficioso en dosis pequeñas, cantidades mayores a 
10 mg/día pueden ser tóxicas y potencialmente provocar fluorosis 
esquelética y efectos secundarios gastrointestinales en humanos.

3.4.2. Cl2

Se conocen reportes de los alquimistas que trabajaron con dicloro 
alrededor de 900 d. C.: Jan Baptista van Helmont lo estudió cerca 
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de 1630, pero fue Carl Wilhelm Scheele en la década de los 70 del 
siglo XVIII quien lo estudió más cuidadosamente; sin embargo, no fue 
capaz de identificarlo como un elemento. Humphry Davy, en 1810, 
demostró que era un elemento y sugirió el nombre de esta molécula 
basada en su color verde amarillento que en griego se dice chloros.

En 1774, Scheele obtuvo el dicloro por medio de una reacción 
que hasta ahora se usa en los laboratorios:

4NaCl (ac) + H2SO4 (ac) + MnO2 (s)  2Na2SO4 (ac) 
+ MnCl2 (ac) + 2H2O (l) + Cl2 (g)

El dicloro reacciona con el agua según el pH de la solución 
(ver apartado 3.5.2.). Adicionalmente, el dicloro lleva a cabo una 
reacción similar a la del F2 con el agua, pero no libera tanta energía 
como sí lo hace el diflúor:

2Cl2 (g) + 2H2O (l)  4HCl (ac) + O2 (g)

En ausencia de luz, esta reacción es muy lenta, pero se incre-
menta cuando está presente. Por esta razón, no se debe exponer 
a la luz solar una solución acuosa de dicloro, debido a que con el 
tiempo se descompone.

Se puede obtener dicloro por el método de Deacon: por reacción 
de dioxígeno y ácido clorhídrico usando CuCl2 como catalizador:

O2 (g) + 4HCl (ac)  2Cl2 (g) + 2H2O (l)

Por el método de Weldon se obtiene dicloro si se calienta una 
mezcla de óxido de manganeso con ácido clorhídrico:

MnO2 (s) + 4HCl (ac)  MnCl2 (ac) + 2H2O (l) + Cl2 (g)

En el laboratorio, de manera rutinaria se prepara dicloro por 
una variación del método de Weldon al añadir HCl concentrado al 
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permanganato de potasio a temperatura ambiente:

2KMnO4 (ac) + 16HCl (ac)  2KCl (ac) + 2MnCl2 (ac) 
+ 8H2O (l) + 5Cl2 (g)

A nivel industrial se prepara el dicloro a través del proceso 
cloroalcali, por medio de diafragma, membrana o amalgama (cátodo 
de mercurio). La producción de dicloro mediante amalgama tiende a 
desaparecer, debido a que el mercurio es altamente tóxico, muy con-
taminante, tiene un alto consumo eléctrico y requiere demás salmuera 
relativamente muy pura. En este proceso hay dos celdas. En la celda 
primaria llamada «electrolizador» se introduce una salmuera saturada 
y purificada con alrededor del 25 % de NaCl que fluye junto con el 
mercurio (cátodo), mientras que el ánodo está constituido por blo-
ques de grafito donde el dicloro se produce. La otra celda llamada «de 
descomposición» es donde se descompone la amalgama de mercurio 
al pasar por agua, tras lo cual se obtiene una solución de NaOH.

El proceso de Castner-Kellner involucra el flujo de salmuera 
(una solución saturada de NaCl) por la celda en la misma dirección 
que una corriente de mercurio a una tensión de celda de 4-5 V y 
una carga eléctrica de 7-10 kA/m2. El ánodo consiste de una serie de 
bloques de grafito y el cátodo es el mercurio.

Por un lado, las reacciones que ocurren en el cátodo son las 
siguientes:

2Na+ (ac) + 2e–  2Na (s)

Na (s) + Hg (l)  Na/Hg (s)

Por otro lado, en el ánodo, la reacción se muestra a continuación:

2Cl– (ac)  Cl2 (g) + e–

Luego, la amalgama de sodio se trata con agua; así, el mercurio 
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se recircula en el proceso y se forma una solución de aproximada-
mente 50 % de NaOH:

2Na/Hg (s) + 2H2O (l)  2NaOH (ac) + H2 (g) + 2Hg (l)

En el proceso cloroalcali de diafragma mostrado en la figura 18, 
el ánodo y el cátodo se separan mediante una membrana de asbesto 
que divide el dicloro (que se produce en el ánodo) del hidrógeno y 
del hidróxido de sodio, que se obtienen en el cátodo. Si no ocurriese 
esta separación, el dicloro reaccionaría con el hidróxido de sodio 
para formar, primero, el hipoclorito de sodio y, luego, se obtendría 
el clorato de sodio. De igual forma, los reactivos dihidrógeno y di-
cloro se deben separar, ya que ellos reaccionan de manera explosiva. 
El ánodo es de grafito o con base de titanio, y el cátodo es acero 
dulce; también la tensión en la celda varía entre 3-4 V.

En el proceso de diafragma se obtiene una salmuera menos pura 
que en el proceso de membrana, pero tiene un bajo consume eléc-
trico; además que el hidróxido de sodio queda contaminado con 
cloruro como se aprecia en la figura 18.

Figura 18. Celda cloroalcali de diafragma.
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Fuente: elaboración propia.

En las celdas cloroalcali modernas, el cátodo y el ánodo están 
separados por una membrana (ver figura 19) de intercambio iónico 
polimérica hecha a base de resina del ácido perflurosulfónico. Esta 
resina es muy permeable con los cationes, pero no con los aniones. 
Por ello, entre las celdas solo se transportan los iones sodio y proto-
nes hidratados; en cambio, los aniones cloruro e hidróxido no. Las 
semirreacciones que ocurren son las siguientes:

Ánodo (oxidación)
2Cl– (ac)  Cl2 (g) + 2e–

Cátodo (reducción)
2H2O (l) + 2 e–  2OH– (ac) + H2 (g)

Esta membrana permite intercambiar cationes y migrar a los 
iones sodio del ánodo al cátodo. El flujo de cationes mantiene la 
electroneutralidad en los dos compartimientos, puesto que la carga 
negativa está siendo removida del cátodo (2Cl– pasan a Cl2). Una 
migración de OH– permitiría mantener la electroneutralidad, pero 
esta especie reacciona con Cl2, lo cual es contraproducente. La mi-
gración del hidróxido no ocurre, ya que la membrana no intercam-
bia aniones. Un detalle es que los átomos de carbono de la membra-
na están fluorados; esto protege a la membrana, dado que los enlaces 
C─F son resistentes al ataque de Cl2 y a los de OH–. La oxidación 
del agua a oxígeno es suprimida empleando un electrodo (ánodo) de 
RuO2, que produce un sobrepotencial alto para la obtención de O2.

Las ventajas del método de membrana son que el producto no 
está contaminado, tiene un muy bajo consumo eléctrico y no hay 
problemas con el mercurio o con el asbesto. Las desventajas son las 
siguientes: la máxima concentración de NaOH que se puede ob-
tener es del 35 %, el Cl2 suele estar contaminado con oxígeno, se 
requiere salmuera muy pura, el costo es elevado y las membranas 
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tienen una vida útil corta.

Figura 19. Celda cloroalcali de membrana.

Fuente: elaboración propia.

En el caso de que se desease obtener Cl2 y Na, la electrólisis se 
debe realizar en ausencia de agua a partir de una mezcla eutéctica de 
NaCl y CaCl2 a 600 °C (para reducir la temperatura de operación de 
la celda); proceso ideado por el químico James C. Downs en 1922. 
El ánodo es de grafito, mientras que el catodo es de hierro.

Son numerosos los usos y las aplicaciones del Cl2: en la sínte-
sis de varios compuestos organoclorados (tetracloruro de carbono, 
triclorometano, diclorometano, cloruro de polivinilo, neopreno, 
clorobenceno, ácido cloroacético, etc.), en la obtención de diversos 
cloruros metálicos, en la purificación de agua, debido a que es un 
agente desinfectante, en la limpieza de instrumentos médicos como 
blanqueador de papel, en la industria textil, entre otros. 

El dicloro es un gas denso, amarillo verdoso y venenoso. Se licúa 
a –35 °C a presión ambiental. Es un agente oxidante muy reactivo. La 
densidad en fase gas con respecto al aire es 2,46; por ello, en caso de 
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fuga, el protocolo indica, entre otros, dirigirse a ambientes altos. Las 
personas pueden percibir su olor entre 0,1 a 3 ppm, y en los rangos 
500 a 800 ppm es letal después de 30 minutos. Por su naturaleza den-
sa y tóxica se usó como primer gas de guerra en 1915, y fueron 5000 
soldados aliados los que murieron y 20 000 los que quedaron incapa-
citados. Sadam Husein usó este gas para asesinar a miles de kurdos; 
no obstante, su uso en bajas concentraciones ha salvado millones de 
vidas. Gracias al burbujeo de dicloro se ha podido potabilizar el agua 
al erradicar los organismos patógenos, y se han prevenido las enferme-
dades como tifoidea, cólera, disentería y hepatitis.

3.4.3. Br2 y I2 

El nombre bromo procede del griego bromos que significa «hedion-
do». Br2 lo obtuvo Antoine-Jérôme Balard en 1826 por reacción de 
dicloro con bromuro de magnesio. Se obtiene el dibromo a nivel 
industrial en cuatro etapas: primero, por cloración del agua de mar 
a pH 3,5 para prevenir la formación de oxosales:

2Br– (ac) + Cl2 (g)  2Cl– (ac) + Br2 (l)

Luego, se evapora el dibromo de la solución; después, se separa 
el vapor de dibromo y, finalmente, se purifica. Aproximadamente 
8000 L de agua de mar producen 0,5 kg de bromo.

En el laboratorio se puede alcanzar Br2 a partir de bromuro y 
dióxido de manganeso:

MnO2 (s) + 4H+ (ac) + 2Br– (ac)  Br2 (l) + Mn2+ (ac) + 2H2O (l)

También se obtiene por reacción del ácido sulfúrico con bromuros:

H2SO4 (ac) + 2KBr (ac)  KHSO4 (ac) + HBr (ac)

HBr (ac) + H2SO4 (ac)  Br2 (l) + SO2 (g) + 2H2O (l)
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El dibromo es menos reactivo que el dicloro. Br2 se emplea en la 
síntesis de diversos compuestos organobromados como dibromuro 
de etileno. Por su propiedad blanqueadora es usado en la industria 
del papel y pulpa. Es un agente oxidante y antiséptico. Reacciona 
con los metales del bloque d y s, con el dihidrógeno y con los no 
metales para formar una serie de bromuros.

El dibromo a condiciones estándar es un líquido de color café 
rojizo, el olor es picante, su densidad es 3,12 g/mL a 20 °C y su 
densidad de vapor es 7,59 g/L. La exposición al dibromo causa 
lagrimeo, es corrosiva para los ojos, la piel y el tracto respiratorio. 
La inhalación puede originar reacciones de tipo asmático y edema 
pulmonar. Una exposición a 10 ppm causa serios problemas, y a 
1000 ppm, durante 15 minutos, puede ser fatal. Muchas reaccio-
nes del Br2 liberan mucho calor y puede incrementarse la presión 
en los recipientes de reacción. 

Por otro lado, el diyodo a condiciones normales es un sólido 
que sublima fácilmente. El nombre procede del griego ioeides que 
significa «de color violeta». Fue descubierto en 1811 por Bernard 
Courtois, quien era un empresario francés fabricante de salitre y po-
tasa. Como resultado de un error, al tratar cenizas de algas marinas 
con un exceso de ácido sulfúrico, se obtuvo un vapor violáceo que 
precipitaba en forma de cristales con brillo metálico. Los investiga-
dores franceses Ch. Desormes y N. Clement realizaron mayores es-
tudios del yodo, y dos años después publicaron una comunicación, 
en una revista científica, con el título inusual «El descubrimiento de 
la nueva sustancia por el señor Courtois en la sal a partir de la lejía».

Las algas marinas contienen varias sales y compuestos orgánicos 
que contienen yodo, y al quemarlas se obtienen sales inorgánicas 
como NaI. Por ello, se puede considerar que la reacción principal 
es la siguiente:

2NaI (ac) + MnO2 (s) + 3H2SO4 (ac)  I2 (s) + MnSO4 (ac)   
+ 2NaHSO4 (ac) + 2H2O (l)
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En el salitre existe una serie de yodatos, los cuales se pueden 
descomponer a diyodo con sulfito:

IO3
– (ac) + 3H2SO3 (ac)  I– (ac) + 3H2SO4 (ac)

el yoduro obtenido reacciona con el yodato remanente, que lo oxida 
a diyodo:

IO3
– (ac) + 5I– (ac) + 6H+ (ac)  3H2O (l) + 3I2 (s)

A partir de salmueras y nitrito, se puede obtener diyodo. En la 
actualidad, el diyodo se consigue a partir de salmueras marinas ricas 
en yodo, reaccionándolas con dicloro: 

2I– (ac) + Cl2 (g)  2Cl– (ac) + I2 (s)

El diyodo y sus derivados se utilizan en la síntesis de varios com-
puestos yodo orgánicos, como la yodoanilina; en la obtención de 
yoduros metálicos y catalizadores, como yoduro de litio, de hierro, 
cobre, cis-[Rh(CO)2I2]

–, entre otros. El sistema diyodo/triyoduro se 
utiliza como electrolito para obtener celdas solares sensibilizadas con 
colorantes; en medicina se usa como antiséptico y germicida. 

Los vapores de diyodo son irritantes para los ojos, la nariz y las 
membranas mucosas. El contacto con la piel puede causar erupcio-
nes. I2 tiene una presión de vapor de 0,3 mm a 25 °C y de 1 mm 
a 38,7 °C. Se calcula que, a presión atmosférica estándar, se podría 
acumular un máximo de 394 ppm de I2 en un contenedor a 25 °C; 
por ello, es muy riesgoso abrir un contenedor; acción que debe rea-
lizarse en un ambiente con buena ventilación.
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3.5. Reactividad de los dihalógenos

3.5.1. Acción oxidante

En general, los halógenos son buenos oxidantes y el F2, tal como se 
puede apreciar en la tabla 8, es la especie más oxidante. Siguiendo 
esto, para obtener el dibromo a partir de bromuros, y el diyodo, de 
yoduros, se burbujea dicloro en una solución acuosa. Por su parte, el 
dibromo oxida el yoduro a diyodo. 

Es necesario aclarar que solo los valores de los potenciales de 
reducción no explican la tendencia de las reacciones antes señaladas. 
Hay que analizar en forma completa, tal como señala Clark (2022), 
todos los procesos involucrados: 1) energía de disociación de enlace 
X─X; 2) en el caso del Br2 hay que tomar en cuenta la energía de 
cambio de fase de líquido a gas, y en el del I2, de sólido a gas; 3) las 
afinidades electrónicas, y 4) las energías de hidratación.

Se podría pensar en utilizar el diflúor con el propósito de obte-
ner dicloro, dibromo o diyodo a través de la reacción:

F2 (g) + 2X– (ac)  2F– (ac) + X2

pero como el diflúor, al ser un buen agente oxidante, en realidad 
oxida al agua dando HF y dioxígeno; en consencuencia, no es útil 
para generar los demás halógenos.

Tabla 8. Potenciales de reducción de los dihalógenos.

Ox/red Potencial/V
F2/2F– 2,87

Cl2/2Cl– 1,36
Br2/2Br– 1,07

I2/2I– 0,54
O2/H2O 1,23

Fuente: adaptado de Haynes (2014).
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Debido a su alta reactividad, los halógenos, en especial de flúor, 
forman enlaces y una serie de compuestos con casi todos los elemen-
tos de la tabla periódica. 

Los halógenos reaccionan con metales del bloque s como sodio y 
calcio, y con metales de transición como cobre, hierro, oro, platino, 
etc. Por ejemplo, el dicloro reacciona con sodio y cobre:

2Na (s) + Cl2 (g)  2NaCl (s)

Cl2 (g) + Cu (s)  CuCl2 (s)

Los halógenos reaccionan con los no metales del grupo del boro, 
carbono, nitrógeno, oxígeno y gases nobles.

3.5.2. Reacción con el agua

Las reacciones de los dihalógenos con el agua no son muy sencillas, 
debido a que dependen del pH y en algunos casos de la temperatu-
ra. La reacción de desproporción (también llamada «dismutación») 
—un tipo de reacción redox donde un mismo elemento químico 
se reduce y oxida simultáneamente— es común en estas reacciones 
acuosas, en las que están involucrados halógenos y compuestos oxo-
halogenados.Las reacciones de los halógenos con el agua se pueden 
estudiar según el pH. A continuación, se señalan cuáles son:

1.	 A pH ácido:
En primer lugar, el dihalógeno gaseoso (Cl2), líquido (Br2) y 
sólido (I2), en medio acuoso, se solvata:

X2 (g, l, s) + nH2O (l)  X2 (ac)

Las Keq son 0,091 (Cl2), 0,21 (Br2) y 0,0013 (I2), y las solubi-
lidades a 25 °C son 6,3 mg/L (Cl2), 33,6 g/L (Br2) y 330 mg/L (I2).
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Luego, ocurre la siguiente reacción de desproporción:

X2 (ac) + H2O (l)  HX (ac) + HOX (ac)

Donde las Keq estiman los valores: 4,5 ×10–4 (Cl); 5,0 × 10–9 (Br); 
3 × 10–13 (I). Un análisis de estos valores nos muestra que solo el di-
cloro se hidroliza en cantidades apreciables, y los agentes oxidantes 
fuertes del agua de cloro son el dicloro y el HOCl. En el caso del 
bromo y yodo, esta reacción da lugar a cantidades insignificantes de 
HOBr y HOI; por ello, sus soluciones acuosas contienen mayor-
mente moléculas de dibromo y diyodo.

Se ha planteado el siguiente mecanismo de la reacción para el 
caso del dicloro:

H2O + Cl2  [H2O─Cl─Cl]  H+ + [HO─Cl─Cl]–  
 H+ + HOCl + Cl–

Donde el compuesto [HO─Cl─Cl]– se forma transitoriamente, 
y el cloruro es desplazado rápidamente por el hidróxido para final-
mente formarse HOCl.

El compuesto HOCl formado en esta primera reacción se des-
compone así:

2HOCl (ac)  2HCl (ac) + O2 (g)

2.	 A pH básico:
En medio alcalino, se producen rápidamente los hipohalitos, según 
la siguiente reacción:

X2 (g) + 2OH– (ac)  XO– (ac) + X– (ac) + H2O (l)

Donde los valores de las Keq son respectivamente 7,5 × 1015 (Cl), 
2 × 108 (Br) y 30 (I). 
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Los hipohalitos formados se desproporcionan, siguiendo la 
reacción:

3OX– (ac)  2X– (ac) + XO3
– (ac)

Donde las Keq son 1027 (OCl–), 1015 (OBr–) y 1020 (IO–), res-
pectivamente. 

Como se observan estos tres halógenos, dicha reacción de 
desproporción es favorable, y es lenta para el OCl– a bajas tem-
peraturas y a condiciones ambientales normales, pero a 75 °C o 
mayor a esto es rápida. En el caso del hipobromito, la reacción 
de desproporción es moderadamente rápida, mientras que para el 
hipoyodito es inmediata.

Tanto el ácido hipocloroso como el ion hipoclorito son capaces 
de eliminar bacterias; no obstante, el primero es más potente, ya 
que por ser una especie neutra es capaz de cruzar la membrana 
celular más rápido. Por ello, es importante un pH adecuado para 
mantener la concentración de HOCl, con el fin de que elimine las 
bacterias efectivamente.

Cuando se desinfecta el agua burbujeando dicloro, se obtiene 
una mezcla de Cl2 (en gran cantidad), HOCl y OCl–. Al desinfectar 
con dicloro las piscinas es usual que este compuesto reaccione con 
el amoniaco presente, debido a que algunas personas se orinan y se 
origina la formación de NH2Cl:

HClO (ac) + NH3 (g)  NH2Cl (g) + H2O (l)

La amina monoclorada es un gas irritante y con un muy des-
agradable olor. En el análisis químico del agua, el cloro que se 
determina en las especies Cl2, HOCl y OCl– se denomina «cloro 
libre», y el que está presente en los derivados NH2Cl y NHCl2 se 
llama «cloro combinado». La suma de cloro libre y combinado se 
nombra «cloro total». 
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Compuestos halonio y haluro

4.1. Compuestos halonio

Con excepción del flúor, la primera energía de ionización de los ha-
lógenos (ver tabla 1) es menor que la del hidrógeno (1312 kJ/mol); 
pero los cationes resultantes son relativamente grandes que no pueden 
ser estabilizados bien por las altas energías reticulares o por las altas 
energías de solvatación; por consiguiente, a la fecha no se conocen 
sales simples de los halógenos cargados positivamente. Sin embargo, 
desde hace varios años ha sido posible aislar algunos compuestos con 
X+ (X = I, Br y Cl), que forman enlaces covalentes fuertes con las bases 
de Lewis apropiadas, como la piridina mostrada en la figura 20.

Figura 20. Estructura del catión [I(C5H5N)2]
+.  

Fuente: elaboración propia.
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En estos compuestos derivados de piridina obtenidos por 
Carlsohn en 1931, el átomo de nitrógeno de la piridina es muy nu-
cleofílico; por tanto, puede aceptar una especie halogenada aceptora 
de electrones. Al tener el halógeno un orbital p vacío, se comporta 
como un ácido de Lewis y puede formar un arreglo lineal N─X─N. 
La unión química del fragmento [N─X─N]+ puede ser explicado 
por la formación de un enlace halógeno de tres centros y cuatro 
electrones. Como se mencionó en el apartado 2.4. sobre el estado 
de oxidación formal de los halógenos, los estudios no evidencian 
una carga positiva neta sobre el halógeno. El análisis de descompo-
sición de energía indica que las interacciones centradas en bromo y 
yodo tienen interacciones electrostáticas y covalentes comparables, 
como N─Br: 54 % (interacción electrástica) vs. 46 % (covalente); 
N─I: 50 % (interacción electrástica) vs. 50 % (covalente). La carga 
positiva se transfiere, en gran medida, a los anillos de piridina en 
estos sistemas: en [N─Br─N]+ apenas el 28 % de la carga positiva 
permanece en el bromo, mientras que en [N─I─N]+ se encuentra el 
41 % de la carga en el yodo.

Algunas sales halonio se expenden comercialmente como el te-
trafluoroborato de bis(piridina)yodonio(I), conocido como reactivo 
Barluenga, empleado como oxidante y usado en algunas reacciones 
de adición y sustitución en química orgánica. Estos compuestos, 
yodonio y bromonio, unidos a piridina se obtienen por reacción de 
los dihalógenos sales de plata en medio no acuoso:

AgNO3 + I2 + 2C5H5N                    AgI + [I(C5H5N)2]NO3

[Ag(C6H5N)2]SbF6 + Br2                  AgBr + [Br(C5H5N)2]SbF6

Los enlaces de halógeno centrados en flúor son raros y solo se 
forman cuando el flúor se une de manera directa a un elemento 
altamente atrayente de electrones, como el nitrógeno de carga po-
sitiva, que mejora su agujero σ. Los estudios teóricos señalan que el 
flúor prefiere un enlace halógeno convencional del tipo D+─F•••D, 

ΔCHCl3

ΔCH3CN
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donde D es el átomo donador de electrones y el enlace D─F es uno 
covalente y más corto que el enlace halógeno F•••D.

Cuando se disuelve I2 en ácido sulfúrico fumante se obtiene el 
catión diyodo de un color azul intenso:

2I2 + 2SO3 + H2SO4  2I2
+ + SO2 + 2HSO4

–

El mismo compuesto se obtiene con reacción de los oxidantes 
SbF5, TaF5 o S2O6F2:

2I2 + 2S2O6F2  2I2
+ + 4SO3F

–

También se conocen compuestos como [Br2]
+[SbF2(SO3F)4]

–, 
[Br3]

+[AsF6]
–, entre otros.

Se observan cationes de cloro unidos a átomos de carbono, 
como el mostrado en la figura 21, que representan una sal de [R2Cl]
[H(CHB11Cl11)], obtenida por reacción de [H(CHB11Cl11)] con 
RCl (donde R = Me, Et).

Figura 21. Catión dialquilcloronio, R = Me, Et y Pr.

Fuente: elaboración propia.

Desde hace mucho tiempo son conocidas las sales de yodonio, 
en las cuales el yodo está unido a grupos alquinilos o alquinilfenilos, 
como se expone en la figura 22. Estos compuestos son reactivos muy 
útiles en química orgánica con el fin de adquirir nuevos compuestos.
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Figura 22. Sales de alquinilyodonium.

Fuente: elaboración propia.

Rafael Usón Lacal, a fines de los años 70, obtuvo una sal de oro con 
cloronio del tipo {Cl[Au(PPh3)]2}ClO4. Desde entonces se han con-
seguido otros halonios unidos a centros metálicos como {[(μ-PAnP)
(AuX)2]2Ag}+[SbF6]

–, donde el catión halógeno se halla en el frag-
mento de plata(I) AuI─X─AgI y otros como {X[Au(PR3)]2}

+[SbF6]
–. 

Existe toda una familia de halonios del tipo [D─X─D]+, donde 
D pueden ser compuestos que presentan átomos dadores de N, S, 
Se y Te. Por ejemplo, la reacción de N-metilbenzotiazol-2-tiona con 
diyodo en diclorometano da lugar al derivado yodonio mostrado en 
la figura 23. Esta misma tiona con ICl origina al derivado cloronio, 
similar al de la figura 23 y donde el anión es [ICl2]

–.

Figura 23. Yodonio unido a átomos de azufre.

Fuente: elaboración propia.

La reacción de N-metilbenzotiazol-2-selenona con diyodo en 
diclorometano ocasiona al yodonio unido a átomos de selenio, 
como se observa en la figura 24. El mismo reactivo, pero con IBr, 
origina al mismo compuesto expuesto en la figura 24, mas con 
contraión [IBr2]

–.
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Figura 24. Yodonio unido a átomos de selenio.

Fuente: elaboración propia.

Desde hace muchos años se conocen los halonios del tipo 
[3RC─X─CR3]

+, donde X = Cl, Br o I. Sin embargo, no se cono-
cía hasta 2004 ningún derivado con flúor, salvo el muy conocido 
[H2F]+. En la figura 25 se muestra un fluoronio asimétrico, que es 
fluxional; en el que se observa que el átomo de flúor oscila entre 
los dos carbonos.

Figura 25. Ejemplo de un fluoronio asimétrico fluxional.

Fuente: elaboración propia.

Se ha sintetizado varios fluoronios; no obstante, los cálculos rea-
lizados por Karl Christie, mediante diversos análisis teóricos de las 
cargas de varios halonio, indican que para HF, [H2F]+, [CH3FCH3]

+ 
la carga parcial sobre el flúor es siempre negativa. Por ello, Christie 
plantea revisar las publicaciones donde se indica la formación del 
fluoronio, en el que probablemente la carga positiva es del ion y no 
se localiza sobre el flúor.
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En los mecanismos de adición de dihalógenos a alquenos se 
muestran muchos halonios como especies intermediarias. También 
los halógenos forman una serie de compuestos inestables con nitrato 
(BrNO3 y I(NO3)3), perclorato (FClO4, y I(ClO4)3), fluorosulfato 
y trifluoroetanoato. De los estudios espectroscópicos ha quedado 
claro que estas especies no son iónicas, sino que existe un enlace 
covalente entre el halógeno y el oxígeno, tal como se puede observar 
en la figura 26.

Figura 26. Estructuras de los compuestos BrNO3, FClO4 y FSO3F.

Fuente: elaboración propia.

Estos compuestos se sintetizan según las siguientes reacciones:

BrF5 + LiNO3 (exceso)  BrONO2 + LiF

ClNO3 + Br2  BrONO2 + ClBr

HClO4 + F2  FOClO3 + HF

3KClO4 + 5BrF3  3KBrF4 + 3O2 + Br2 + 3FClO2

NF4ClO4  FOClO3 + NF3

Cl2O + N2O5  2ClONO2

2F2 + ClONO2  ClF3O + FNO2

∆
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4.2. Haluros

Los halógenos forman haluros con elementos de los otros grupos de 
la tabla periódica. En el caso de los grupos 1 y 2, todos los haluros 
son principalmente iónicos, exceptuando el del berilio y el del litio. 
Muchos de ellos presentan la estructura tipo halita (NaCl); otros, 
tipo CsCl y fluorita (CaF2). Los haluros del grupo 1 son sólidos, 
cristalinos, blancos y muy solubles en agua. El LiF tiene una energía 
reticular alta (1036 kJ/mol) y la energía de solvatación no la com-
pensa cuando interactúa con el agua; por ello, este compuesto es 
muy poco soluble en agua. 

Los compuestos acuosos de los aniones haluro son en realidad 
clústeres de agua del tipo [X(H2O)n]

–. Cuando uno escribe Cl– (ac),  
indica una serie de especies donde el solvente —en este caso, el 
agua— rodea al ion cloruro tal como se representa en la figura 27. 
El número de moléculas de agua que rodea al cloruro es variable. 
Los clústeres de agua de los halógenos son investigados debido al 
interés que existe en explicar el comportamiento de los aniones en 
soluciones, así como en estudios bioquímicos. En 2006 se obtuvo el 
primer clúster de yoduro del tipo [I(H2O)6]

–.

Figura 27. Solvatación del anión cloruro.

Fuente: elaboración propia.
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Se pueden obtener haluros por reacción del metal con halógeno, 
aunque en la práctica estos se obtengan de salmueras y agua de mar 
principalmente.

M (s) + X2 (g)  2MX (s)

Los compuestos de berilio son predominantemente covalentes. 
El pequeño catión berilio posee una densidad de carga muy elevada 
que polariza cualquier anión que se aproxime, para así producir el 
traslape. Se obtienen, por reacción de carburo de berilio, reacciones 
entre los elementos a altas temperaturas:

BeC + HF  Δ450°
  BeF2 + C

Be +X2  
Δ∆   BeX2 (X = F, Cl)

(NH4)2BeF4 
Δ∆
Pt

  BeF2 + 2NH3 + 2HF

Respecto a los haluros de los elementos del bloque d (grupos 
3 al 12), estos pueden ser iónicos (la mayoría), covalentes y metá-
licos en menor número. Muchos de los haluros metálicos en esta-
do natural se encuentran en estado sólido, aunque hay un número 
reducido de haluros que pueden ser líquidos. Cuando los haluros 
metálicos covalentes están en fase gas y se refieren a su estructura, se 
habla de «estructura molecular». En el caso de los haluros de los me-
tales de transición, aun tratándose del mismo haluro o los elementos 
metálicos del mismo grupo, no se puede generalizar su carácter ió-
nico o covalente, como se verá a continuación. Por ejemplo, Wang 
et al. (2010) han estudiado el cambio de carácter de enlace de los 
complejos diyoduros MI2

–, donde M = Cs, Cu, Ag y Au, y han com-
probado una transición del mayor carácter iónico del [CsI2]

– hasta 
el mayor carácter covalente para el anión [AuI2]

–.
Un reporte interesante acerca de cómo cambia el carácter de 

enlace, manteniendo constante el metal y cambiando el halógeno, lo 
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han realizado Liu et al. (2011) para un mismo compuesto. Usando 
el complejo [XAuCN]– (X = F, Cl, Br, I), se observa la transición de 
carácter iónico del enlace Au─F del compuesto [FAuCN]– y un in-
cremento del carácter covalente desde Au─Cl hasta el relativamente 
más fuerte carácter covalente del enlace Au─I para [IAuCN]–. Al 
igual que el estudio anterior de Wang et al. (2010), se estudia el 
cambio progresivo del carácter de enlace.

Interesantemente, Christe et al. (2011) encontraron la explicación 
que intrigó durante años, por la cual, a temperatura ambiente, en 
los compuestos, a pesar de tener los elementos del mismo grupo 15 
(P, As, Sb y Bi), se encuentra que [P(C6H5)4]

+N3
– y [As(C6H5)4]

+N3
– 

son iónicos; mientras que Sb(C6H5)4N3 y Bi(C6H5)4N3 son considera-
dos covalentes. En un estudio teórico encontraron que el factor clave 
es el valor del primer potencial de ionización de [M(C6H5)4]. 

Un punto interesante para considerar es que siempre se debe 
indicar el estado de fase del haluro cuando se describe su enlace, su 
estructura u otras propiedades físicas y químicas. No hacerlo puede 
llevar a confusiones. Por ejemplo, en fase gas, los haluros de berilio 
consisten en especies monoméricas lineales como BeF2, y diméricas 
como Be2F4. En el caso del cloruro de berilio en fase gas, se observan 
especies diméricas planares como el Be2Cl4; si se eleva la tempera-
tura, se pueden obtener especies monoméricas lineal BeCl2. Por el 
contrario, en forma sólida, el BeF2 tiene una estructura tipo cristo-
balita a baja temperatura; pero a altas adquiere la del cuarzo, y el clo-
ruro de berilio forma una estructura de red polimérica donde cada 
centro de berilio es tetraédrico como el expuesto en la figura 28. 

Figura 28. Estructura en cadena del BeCl2.

Fuente: elaboración propia.
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De igual manera, el AlCl3 en estado sólido muestra conductividad 
eléctrica y presenta una estructura en capas, donde el Al está hexa-
coordinado; en cambio, en fase gas se observan moléculas diméricas 
de Al2Cl6, las cuales no son conductoras de la electricidad y tienen 
menor densidad que el sólido. Otro caso interesante es el pentacloruro 
de fósforo que en fase gas es una molécula bipirámide trigonal PCl5, 
mientras que en estado sólido está constituido por el catión [PCl4]

+ y 
el anión [PCl6]

– empaquetados en forma similar al CsCl.
Los haluros del boro conocidos corresponden a BX3; X = F 

(g), Cl (g), Br (l), I (s), y a temperatura ambiente son moléculas 
monoméricas y planas trigonales. En muchos textos se indica que 
los enlaces en todos ellos son covalentes; sin embargo, R. J. Gi-
llespie (2001), usando la teoría de átomos en moléculas (AIM), 
encontró que el enlace B─F era, en realidad, más del tipo iónico 
que covalente: con los demás halógenos, sí es predominantemente 
covalente. Asimismo, Gillespie planteó que el enlace Si─F tiene 
más carácter iónico que covalente.

Los haluros del boro se pueden obtener por reacción entre los 
elementos:

B + 3/2 X2 
Δ  BX3(X = F, Cl, Br, I)

En el caso del BI3, se obtiene por reacción de boro cristalino con 
I2 a 900 °C catalizado con molibdeno, aunque el método preferido 
es por reacción de BCl3 con HI o NaBH4 con I2.

BCl3 (g) + 3HI (g) Δ  BI3 (s) + 3HCl (g)

El BF3 se obtiene en gran escala, pasando el trióxido de boro, el 
bórax u otros boratos con fluorita sobre ácido sulfúrico concentrado: 

B2O3 (s) + 3CaF2 (ac) + 3H2SO4 (ac)  2BF3 (g) + 3CaSO4 (s)  
+ 3H2O (l)
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En el caso del yoduro, este se obtiene a partir de borohidruro 
de sodio:

NaBH4 (s) + 4I2 (s) 
Δ  BI3 (s) + NaI (s) + 4HI (g)

Existe una clase especial de haluros llamados subhaluros: com-
puestos donde la relación haluro/elemento requiere la formación 
de enlace elemento─elemento; por ejemplo, las especies Sc7Cl12, 
Gd2Cl3, ZrCl y ScCl forman enlaces metal─metal y sus estructuras 
están constituidas por capas o cadenas de átomos. En el subhaluro 
ZrCl hay capas de átomos de Zr en un arreglo parecido al del grafi-
to; es conductor de la electricidad y se puede obtener a temperaturas 
entre 600 a 800 °C en un recipiente cerrado e inerte para evitar la 
presencia de oxígeno: 

3Zr (s) + ZrCl4 (s) 
Δ  4ZrCl (s)

Otro subhaluro conocido es Ag2F, obtenido por reducción elec-
trolítica a partir de AgF, HF y NH4F a 50 °C. Por estudios de rayos 
X se han encontrado mezclas de plata metálica y fluoruro de plata; 
en cambio, en fase vapor se ha descrito mejor como [Ag2]

+ X– (Har-
gittai, 2009). El Sb2I4 es un subhaluro de antimonio que se obtiene 
por reacción de Sb fundido con SBI3. 

También son conocidos los subhaluros de boro(II), B2X4, tetra-
haluros de diboro, desde el F hasta el I. Cuando se encuentran en 
forma sólida, tienen la simetría D2h (planar); no obstante, en fase 
gas, las unidades BX2 giran 90° en una simetría D2d, como se mues-
tra en la figura 29. Los haluros de boro(I) tienen al boro en cúmulos. 
En el compuesto B4Cl4, el boro forma un tetraedro. 
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Figura 29. Estructuras de B2X4.

Fuente: elaboración propia.

Los haluros anhidridos de los elementos del grupo 12 (Zn, Cd 
y Hg) se pueden obtener por reacción del metal con los haluros de 
hidrógeno adecuados:

M (s) + 2HX (g)  MX2 (s) + H2 (g)

En el caso de cloruros, también se pueden alcanzar por reacción 
entre los elementos:

Zn (s) + Cl2 (g)  ZnCl2 (s)

Hg (l) + Cl2 (g)  HgCl2 (s)

En fase vapor, los haluros de Zn existen como moléculas covalen-
tes lineales X─Zn─X. En estado sólido, el ZnF2 adopta una estructura 
tipo rutilo; por otro lado, los derivados ZnCl2, ZnBr2 y ZnI2 están 
distribuidos en redes de capas, siendo estos tres muy solubles en agua 
a diferencia del ZnF2 que es muy poco soluble. En el caso de los ha-
luros de Cd, el CdF2 adopta estructura tipo fluorita; mientras que los 
restantes CdCl2, CdBr2 y CdI2 tienen estructuras en capas. El HgF2 
presenta estructura tipo fluorita, y los cloruros y bromuros de Hg(II) 
consisten en unidades empaquetadas con centros de Hg(II) octaédri-
cos distorsionados. Enfocándonos en el mercurio, se conocen haluros 
(F–, Cl–, Br–, I–) de Hg(I) que contienen enlaces sencillos Hg─Hg, 
obtenidos usando Hg como reductor de las sales de Hg(II).
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HgCl2 (ac) + Hg (l)  Hg2Cl2 (s)

Algunos haluros del grupo p poseen estructura o tipo de enlace 
controversiales. Respecto a los haluros del grupo de nitrógeno, es 
conocido el NF3; sin embargo, con el fósforo se conocen el PF3 y 
el PF5. Aunque ambos (N y P) elementos son del mismo grupo, al-
gunos investigadores se han preguntado las causas de la inexistencia 
del compuesto NF5. En 1990, Michels y John Montgomery, por 
cálculos ab initio, estudiaron la estructura electrónica de los com-
puestos NF5 y PF5 y postularon que el NF5 es capaz de existir en una 
coordinación pentavalente. Por su parte, Christe y Wilson, dos años 
después, plantearon que existen dos posibilidades: uno podría ser el 
NF5 covalente o también podría tener enlace iónico [NF4]

+[F]–. En 
el caso de un enlace covalente, se formaría la molécula NF5 bipirá-
mide trigonal mostrada en la figura 30. 

Figura 30. Posible estructura de la hipotética molécula NF5.

Fuente: elaboración propia.

Christe y Wilson concluyen que, haciendo cálculos del ciclo 
Born-Haber, tienen energías similares para ambas especies y con el fin 
de efectos prácticos experimentalmente más accesibles sería la obten-
ción de la sal [NF4]

+[F]–. Ellos también desarrollaron varias investiga-
ciones para obtener en el laboratorio estos compuestos; pero no lo lo-
graron atribuyendo el caso de la reacción a partir de NF3 y átomos de 
flúor a efectos de impedimento estérico, debido a que los cuatro en-
laces acortan la distancia N─F (la distancia N─F en NF3 es 1,365 Å, 
mientras que para [NF4]

+ es 1,29 Å). Respecto del procedimiento 
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experimental que hicieron ellos por el método iónico, partiendo de 
[NF4]

+ más F–, tan solo resulta en la formación de NF3 más F2.
No obstante, como el compuesto NF5 intrigó mucho a los in-

vestigadores, Bettinger et al. (1998) realizaron otro estudio teórico 
para analizar la estructura, el enlace, las frecuencias de vibración har-
mónicas y las reacciones de descomposición del NF5, y concluyeron 
que el débil carácter iónico y la corta separación flúor flúor (dentro 
de la suma de los radios de van der Waals) son los responsables de la 
naturaleza metaestable del NF5.

Como hay un número importante de compuestos químicos me-
taestables, el aislamiento en matriz o aislamiento matricial (Matrix 
Isolation) es un método empleado para atrapar dichas especies quí-
micas que se mezclan, generalmente, con un gran exceso de un gas 
no reactivo que luego es condensado por medio de temperaturas 
criogénicas (normalmente cercanas a 15 K); de tal modo que la es-
pecie química de interés quede inmovilizada en una cavidad rodeada 
por capas del gas inerte. El resultado es que una especie química 
está aislada de otras especies en una matriz rígida e inerte, lo que 
previene interacciones entre estas especies (colisiones moleculares), 
así como descomposiciones unimoleculares. Esto permite estudiar 
especies químicas sumamente instables o reactivas que se pueden 
caracterizar por técnicas espectroscópicas como IR, Raman, UV-
Vis, resonancia paramagnética electrónica o Mössbauer. En la ac-
tualidad, también el aislamiento en matriz emplea, en vez de gases, 
arcillas, zeolitas, polímeros y otras especies llamadas «anfitrionas». 

Gracias al aislamiento en matriz, desde hace décadas, se han 
obtenido varios haluros que son muy inestables. Por ejemplo, en 
2012, el grupo de Schlöder obtuvo el compuesto FeF4, el cual ha 
sido preparado mediante la deposición conjunta de átomos de hie-
rro ablatados con láser (laser‐ablated iron atoms) y bajo exceso de 
diflúor usando gases nobles (neón y argón) a temperaturas criogé-
nicas. Otros fluoruros metálicos que fueron, durante muchos años, 
elusivos de sintetizar han sido conseguidos por esta técnica como 
HgF4, dada en 2007 en una matriz de neón a 4 K. Publicaciones 
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recientes dan cuenta de la obtención de los compuestos AuF6, PdF5 
y PdF6 por medio de esta vía.

Muchas veces se cometen errores al momento de asignar fórmu-
las a los compuestos sintetizados debido a dificultades en sus carac-
terizaciones. En 1970, se reportó la síntesis del elusivo compuesto 
VCl5 mediante reacción de VOCl3 y PCl5; sin embargo, luego se 
explicó que en realidad se trataba de una mezcla de [PCl4]

+[VCl5]
– y 

[PCl4]
+[VOCl4]

–. Pero, en 2013, Tamadon y Seppelt lograron alcan-
zarlo por reacción de VF5 con BCl3 a –78 °C, siendo en efecto su 
estructura dimérica como se muestra en la figura 31.

Figura 31. Estructura del VCl5.

Fuente: adaptado de Tamadon y Seppelt (2003).

Los mismos investigadores sintetizaron MoCl6 y ReCl6 al reac-
cionar MoF6 con BCl3 a –78 °C, y ReF6 con BCl3 a la misma tempe-
ratura, respectivamente. 

De la misma manera, solo hay un reporte experimental de Ti-
makov et al. (1982), con el que supuestamente obtuvieron el haluro 
de paladio PdF6 asignándole la banda IR a 711 cm–1; pero hasta aho-
ra no hay una evidencia convincente de su existencia, tal como lo 
señala Wilson (2016), quien duda de la existencia de dicha especie 
basada en estudios teóricos.

Existen otros métodos de síntesis para obtener compuestos ines-
tables bajo condiciones normales, uno de ellos es usar altas presio-
nes. Por ejemplo, hasta hace poco se conocía que el oro podría tener 
estados de oxidación –1, 0, +1, +2, +3 y como máximo +5, y los 
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fluoruros conocidos eran AuF3 y AuF5, siendo este último una es-
pecie polimérica inestable obtenida a partir de [O2][AuF6] a presión 
reducida; no obstante, recientemente el grupo liderado por Ma, en 
China, reportó en una publicación de Lin et al. (2018) que el flúor, 
el cual es pequeño y tiene alto valor de electronegatividad, puede es-
tabilizar altos estados de oxidación como de hecho sucede en el com-
puesto AuF5. El grupo de Ma —tomando en cuenta esas propiedades 
del flúor y considerando que las altas presiones no solo modifican 
las propiedades físicas y químicas de las especies, sino que también 
las distancias de enlace se acortan y ciertas barreras energéticas se 
superan— ha realizado un estudio teórico desde una atmósfera hasta 
200 GPa de presión para una serie de fluoruros de oro y encontró 
que muy probablemente los compuestos AuF4 y AuF6 sean estables 
a altas presiones.

Existen muchos haluros hidratados, y se debe tener en con-
sideración varios aspectos. Por ejemplo, el cloruro de litio pue-
de formar una serie grande de hidratos desde LiCl (anhidro), 
Li Cl•H2O, LiCl•2H2O, LiCl•3H2O hasta LiCl•5H2O. Por otro 
lado, es importante señalar que en estos hidratos el agua puede 
estar unida al metal o puede estar fuera de él. A modo de ilustra-
ción, Sohr et al. (2018) mostraron que, en los tri y penta hidratos 
de cloruro de litio, una molécula de agua no está coordinada al 
litio. Esto también se puede ver en el caso de la fórmula simple 
del cloruro de hierro(III): FeCl3•6H2O, pero al escribir la fórmu-
la estructural se observan dos tipos de moléculas de agua, cuatro 
de coordinación y dos de hidratación: [FeCl2(H2O)4]Cl•2H2O; 
asimismo, dos cloros están en la primera esfera de coordinación 
y una, en la segunda. 

De todos los haluros iónicos, el más conocido es el cloruro de 
sodio (NaCl), que es un sólido blanco con alto punto de fusión muy 
soluble en agua. En fase sólida forma una simetría cúbica centrada 
en las caras en una estructura cristalina octaédrica, donde cada ion 
está rodeado por seis iones de carga opuesta distribuidos en los vérti-
ces del octaedro. Cabe señalar que el NaCl es incoloro, pero cuando 
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está pulverizado tiene apariencia blanca por efecto de la dispersión. 
En fase vapor se han observado especies monoméricas, diméricas 
y clústeres de (NaCl)n. Weiwei Zhang et al. (2013) reportaron un 
estudio que simulaba altas presiones, donde encontraron que las es-
pecies NaCl7, NaCl3, Na3Cl2 y Na2Cl muestran un comportamiento 
metálico, al ser NaCl3 la especie estable entre 250 a 480 miles de 
atmósferas de presión y su estructura consiste de capas alternadas de 
NaCl y sodio metálico. Además, la capa de NaCl es dieléctrica, y la 
capa metálica, conductora de la electricidad.

Se han hecho cálculos teóricos reportados por Ma et al. (2010) 
del dímero fullerenos endohedrales Na@C60C60@F, que puede ser 
considerado una sal supermolécula, en la que existe un enlace co-
valente entre los dos C60 y un enlace iónico largo entre el catión y 
anión contenido en cada C60. 

Los haluros de los gases nobles (GN), desde el punto de vis-
ta de reactividad, las estructuras diversas, los enlaces intrigantes y 
la historia de la química inorgánica son muy interesantes. Todo se 
inicia cuando Neil Bartlett, en 1962, de la Universidad de British 
Columbia, observó que el PtF6 podía oxidar al O2. Como el dioxí-
geno (1177 kJ/mol) tiene una energía de ionización similar al xenón 
(1170 kJ/mol), Bartlett sospechó que el xenón también debería re-
accionar con el PtF6. 

PtF6 (g) + O2 (g)  [O2]
+[PtF6]

– (s)

Cuando llevó a cabo el experimento con el Xe, observó un cambio 
dramático en el color de los reactantes y supuso que el compuesto 
obtenido era hexafluoruroplatinato de xenón (XePtF6), con lo que 
sería el primer compuesto reportado, en 1962, que contiene un áto-
mo de gas inerte. Por ello, la propuesta de Bartlett de la reacción fue 
la siguiente:

PtF6 (g) + Xe (g)  [Xe]+[PtF6]
– (s)
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Sin embargo, estudios posteriores pusieron en duda a este pro-
ducto de reacción; en realidad, hay varios productos de reacción, 
debido a que es muy compleja. Después de muchos estudios se ca-
racterizó mejor el producto de reacción como la sal de [XeF]+: 

Xe (g) + 2PtF6 (g)  [XeF]+[PtF6]
– (s)

Unos meses después del experimento de Neil Bartlett, los inves-
tigadores del Argonne National Laboratory cerca de Chicago encon-
traron que el Xe reacciona con F2 para dar XeF4. 

Desde 1962, los químicos inorgánicos volcaron sus investigacio-
nes con el fin de obtener diferentes compuestos de radón, xenón y 
kriptón. En 2000 se obtuvo el primer compuesto estable de argón, 
HArF, y durante los siguientes años se ha tratado de sintetizar un 
análogo del helio.

La estabilidad de los compuestos de GN es principalmente 
determinada por 1) la alta energía de ionización de los GN y 2) la 
electronegatividad de los átomos participantes. La disociación 
del compuesto GN-E aumenta rápidamente con el incremento 
de la energía de ionización del GN y la disminución de la elec-
tronegatividad del otro átomo unido (E) al GN. Esta es la razón 
por la cual los elementos como Xe forman compuestos más es-
tables que los del He y que, además, los compuestos de Xe con 
F sean numerosos y estables.

La clave de la diferencia de reactividad química entre los GN 
son sus diferentes energías de ionización. Como estas son más bajas 
para los elementos más pesados, pues será «más fácil» obtener com-
puestos con Rn, Xe, y Kr. El radón es radiactivo y las condiciones 
experimentales para estudiar su reactividad con halógenos son com-
plicadas; por ello, los compuestos con xenón son los más numerosos 
con respecto a otros elementos de los gases nobles, algunos de ellos 
se señalan en la tabla 9.
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Tabla 9. Compuestos más conocidos de xenón.

Compuestos  

halogenados

Compuestos  

oxohalogenados
XeF+ FXeOXeF
XeF2 XeOF4

Xe2F3
+ XeO2F2

XeF3
+ XeO3F

–

XeF4 XeOF2

FXeFXeF+ XeOF5
–

XeF5
+ XeO3F2

XeF6 XeO2F4

Xe2F11
+ XeO3F3

–

Fuente: elaboración propia.

Los compuestos de xenón con flúor se obtienen por reacción 
directa de estos elementos a altas temperaturas (250 a 400 °C) en 
recipientes de níquel pasivados con flúor. Se obtiene una mezcla de 
XeF2, XeF4 y XeF6. 

Xe (g) + F2 (g)  XeF2 (s) + XeF4 (s) + XeF6 (s)

Refinando las condiciones, es posible obtener los derivados más 
puros. En una relación de 2 a 1 entre Xe y F2, y a 400 °C, se obtiene 
principalmente XeF2; si la relación es de 1 a 5, se obtiene XeF4; a 
mayor proporción del F2, como de 1 a 20, se produce XeF6. Los 
compuestos XeF2, XeF4 y XeF6 son sólidos estables que pueden ser 
purificados por sublimación al vacío a 25 oC.

Las estructuras de estos derivados se pueden predecir por la 
TRPECV, como se muestra en la figura 32, donde se observa que 
XeF6 es una molécula fluxional, es decir, experimenta un intercam-
bio reversible intramolecular entre dos o más conformaciones.
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Figura 32. Estructuras de los haluros XeF2, XeF4 y XeF6.

Fuente: elaboración propia.

Se pueden obtener cationes del tipo [XeFn]
+ por reacción de 

XeF2, XeF4 o XeF6 con AsF5, SbF5 o BiF5 en medios no acuosos:

XeF2 + SbF5  [XeF]+[SbF6]
–

2XeF2 + AsF5  [Xe2F3]
+[AsF6]

–

XeF4 + BiF5  [XeF3]
+[BiF6]

–

2XeF6 + AsF5  [Xe2F11]
+[AsF6]

–

Se conocen compuestos de xenón con rutenio: [XeF]+[RuF6]
–. 

En realidad, como se muestra en la figura 33, el catión del xenón 
no está como un ion discreto, sino que está covalentemente unido 
al fluoruro del anión. 
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Figura 33. Estructura del compuesto [XeF]+[RuF6]
–.

Fuente: adaptado de Bartlett (1972).

El anion de xenón [XeF8]
2– presenta una estructura antiprisma 

cuadrada distorsionada: una de las caras es ligeramente más grande 
que las otras. Puede ser que esta distorsión sea causada por efecto del 
empaquetamiento del cristal o del par libre que ejerce influencia en 
el tamaño de la cara más grande. 

La explicación del enlace del gas noble con otro elemento pue-
de estar relacionada con las contribuciones iónicas y covalentes 
que todo enlace heteronuclear tiene. El gas noble, por su condi-
ción de elemento más electronegativo del periodo, atrae la carga 
electrónica del otro átomo vía fuerzas culómbicas. La contribución 
covalente puede ser porque un átomo o un grupo provee un orbi-
tal vacío y actúa como ácido de Lewis, y el gas noble se comporta 
como una base de Lewis, donador de carga electrónica.

La teoría orbital molecular (TOM) explica el enlace en XeF2: bá-
sicamente, el Xe emplea su orbital 5p lleno; mientras que cada flúor 
aporta con su orbital 2p (cada uno con un electrón) como se indica 
en la figura 34. Se consideran tres orbitales moleculares: el primero, 
enlazante; el segundo, no enlazante, y el tercero, antienlazante. Como 
Xe y 2F aportan cuatro electrones en total, se llena el orbital enlazante 
y el no enlazante. Se obtiene un enlace de tres centros y cuatro electro-
nes (3c─4e). De la misma forma, para el XeF4 se forman dos enlaces 
(3c─4e), y en el caso de XeF6, tres enlaces (3c─4e).
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Figura 34. Diagrama TOM para XeF2.

Fuente: elaboración propia.

Como se puede apreciar, la química de los haluros no deja de 
sorprender, ya sea por el estudio de sus enlaces, sus diversos métodos 
de síntesis, sus cambios de estructura o sus inimaginables propieda-
des físicas y químicas.
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Los halógenos pueden formar compuestos poliatómicos —también 
llamados «especies interhalogenadas»— consigo mismos (homonu-
cleares) y entre ellos (heteronuleares). 

5.1. Polihalógenos homonucleares

Se conoce una serie de aniones polihalógenos (polihalogenuros), así 
como cationes (polihalogenatos). El polihalogenuro más conocido 
es el anión triyoduro y es muy común encontrar en muchos textos la 
siguiente expresión: «Para solubilizar el yodo en agua se debe adicio-
nar yoduro de potasio». En realidad, se trata de la siguiente reacción:

I2 (s) + KI (ac) K+(ac) + I3
–(ac)

La constante de equilibrio es aproximadamente de 698 a 25 °C. 
De la misma manera, en agua, el dibromo reacciona con yoduro 
para obtener [IBr2]

–.
Entonces, no es que el diyodo se solubilice en agua (es muy poco 

soluble: 1 g se disuelve en 3450 mL de agua a 20 °C), sino más bien 
ocurre una reacción de equilibrio en la que se obtiene triyoduro de 
potasio; compuesto que sí es soluble en agua. No es necesario utili-
zar únicamente KI, ya que, por ejemplo, el diyodo en una solución 
acuosa de HI también forma la especie [I3]

–.
El anión triyoduro fue descubierto en 1819, pero la estructura 

de este anión recién se ha podido dilucidar hace unas décadas. En 
el caso de NH4I3, las distancias de enlaces yodo─yodo son 282 y 



88

La química de los halógenos

310 pm, mostradas en la figura 35, por lo que se trata de un tri-
yoduro asimétrico. En el caso de Ph4AsI3, las distancias de enlaces 
son iguales a 290 pm; por tanto, se refiere a un triyoduro simétrico. 
En ambos casos, la distancia de enlace del yodo─yodo del I2 libre 
(267 pm) se alarga a 282, 290 y 310 pm cuando se forman los tri-
yoduros. La distancia I─I no es la misma en los triyoduros, como se 
puede apreciar en la figura 35, si comparamos los valores de NH4I3, 
Ph4AsI3, TlI3 y [Fe(Cp)2]I3. En general, varían de 270 a alrededor de 
350 pm, y se debe al tamaño y efecto polarizante del catión.

Figura 35. Estructuras y distancias en pm del ion triyoduro: NH4I3, 
Ph4AsI3, TlI3 y [Fe(Cp)2]I3.

Fuente: adaptado de Bernstein y Herbstein (1968), y Tebbe y Georgy (1986).

El enlace del triyoduro simétrico puede ser explicado como uno 
del tipo Pimentel-Rudle 3c─4e. Respecto de la estructura asimétri-
ca, ha sido explicada como un complejo de transferencia de carga y, 
por otros, como enlace halógeno.

Otra forma en la que se presenta el anión [I3]
–, señalado por Savas-

tano (2021), es la angular, como sucede en el compuesto (tri-t butilfos-
fonio (μ2 –tri-yodo) hexakis(yodo) digermanio), donde ese anión actúa 
como puente entre dos centros de Ge(0) y el ángulo I-I-I es 74,1°.

El yodo es capaz de formar enlaces consigo mismo (concatena-
ción) en gran extensión, lo que no ocurre con los demás halógenos. 
Son conocidas especies con más atómo que yodo que triyoduro; este 
es el caso de compuestos como [Me4N][I5], KI7∙9H2O, [(Me3Ph) N]
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I9, (Me3S)3 I26, (Fc)3 I29 (Fc = ferroceno), entre otros. En la biblio-
grafía se pueden encontrar cientos de poliyoduros que tienen la fór-
mula general [I2m+n]

n–, donde m es un número entero y n varía entre 
1 a 4, que pueden verse como un agregado de moléculas I2 al yoduro 
[I]– o triyoduro [I3]

–; así, por ejemplo, para [I7]
– su representación 

sería I3
–∙∙∙I2∙∙∙I2 y para [I9]

–, I2∙∙∙I2∙∙∙I
–∙∙∙ I2∙∙∙I2. Dependiendo de la 

cantidad de diyodo y en presencia de yoduro, del tipo de solvente y 
catión, así como la presencia de otras sustancias químicas, se pueden 
formar otros poliyoduros como [I5]

–, [I7]
–, [I9]

– y así hasta [I∞]δ–. 
Los poliyoduros en estado sólido muestran una variedad en 

composición química y unas estructuras desde las más simples y 
lineales como [I3]

– y [I4]
2– a las formas en «V» como [I5]

–, en zigzag 
como [I23]

3–, en redes complejas de dos dimensiones (2D) y tres 
dimensiones (3D), en forma de jaula como [I9]

– y [I7]
–, hasta los 

homopolímeros infinitos poliyoduros [I∞]δ–.
A diferencia del yodo, que forma muchos poliyoduros, con el 

bromo no se ha podido obtener muchos de estos compuestos. Los 
polibromuros conocidos, según reportan Aragoni et al. (2022), 
son la serie de [Br3]

– a [Br11]
–, al igual que polibromuros mayores 

como [Br20]
2– y [Br24]

2–. Se ha reportado una red infinita de po-
libromuro en el compuesto {[Et4todit·2Br]2+(Br2)2(Br2)3}∞, (Et4to-
dit = 4,5,9,10-tetratiocino-[1,2-b:5,6-b’]-1,3,6,8-tetraetil-diimi-
dazolil-2,7-ditiona). Son pocos los policloruros conocidos, como 
los aniones, según Schmidt (2020), [Cl3]

–, [Cl5]
–, [Cl9]

–, [Cl11]
– y 

[Cl13]
– y los dianiones [Cl8]

2– y [Cl12]
2–. Los polifluoruros conocidos 

son [F3]
– y [F5]

–, como MF3 (donde M = K, Rb, Cs), sintetizados 
por Ault y Andrews (1976), y los obtenidos por Brosi et al. (2015) 
corresponden a PrF4, CrF5 y AuF5.

En general, los aniones polihalogenados se obtienen por reac-
ción de dihalógeno con el haluro, empleando solventes orgánicos, 
líquidos iónicos, así como utilizando solo los dihalógenos. La reac-
ción general es la siguiente:

nX2 + mX–  [X2n+m]m–
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Además de las especies aniónicas de polihalógenos, se cono-
cen especies poliatómicas catiónicas como [Cl2]

+, [Cl3]
+, [Cl4]

+, 
[Br2]

+, [Br3]
+, [Br5]

+, [I2]
+, [I3]

+, [I4]
+, [I5]

+, [I7]
+, [I15]

3+, [I4]
2+. Por 

medio de agentes oxidantes es posible obtener estos cationes en 
medios no acuosos:

5I2 + FSO2OOSO2F  ΔHSO3F   2[I5]
+[FSO3]

–

Cl2 + ClF + AsF5  
Δ-78 °C

  [Cl3]
+[AsF6]

–

Br2 + BrF3 + AsF5  
ΔAsF3   [Br3]

+[AsF6]
– + F2

2Cl2 + IrF6  
ΔHF

  [Cl4]
+[IrF6]

–

Experimentalmente ha sido posible obtener datos estructurales 
de algunas especies policatiónicas, en especial las de yodo que se 
muestran en la figura 36.

Figura 36. Cationes poliyodo [I5]
+ de  [I5][AsF6] y [I3]

+ de  [I3][AsF6]. 
Aniones [I5]

– de [(Me5C5)2Fe]I5 y [Br5]
– de [(ttmgn-Br4)(BF2)2](Br5)2]. 

Distancias en pm.

Fuente: adaptado de Apblett et al. (1986); Passmore, Sutherland y White 
(1981); Tebbe y Buchem (1998), y Vitske et al. (2012).
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La explicación del enlace polihalógeno del tipo [X2n+1]
– (X = Cl y 

Br; n =1, 2, 3, 4 y 5) fue estudiada por la función de onda localiza-
da en bloque, utilizando un análisis de enlace de valencia, en el que 
Wang et al. (2017) concluyeron que, en el enlace halógeno entre el X– 
central y los dihalógenos circundantes X2, juega un rol dominante la 
transferencia de carga del par solitario del halogenuro central al orbital 
de la especie X2 (n → σ*). En el caso de los trihalogenuros [X3]

–, según 
Sonnenberg et al. (2019), los cálculos de química cuántica indican 
que la carga negativa se divide entre los dos átomos terminales; así, el 
átomo central presenta una carga más positiva que la de los átomos 
terminales. Además, el átomo de halógeno central se acerca cada vez 
más a la neutralidad al pasar del trifluoruro al triyoduro. Para los tri-
halogenos catiónicos [X3]

+, los datos experimentales como los cálculos 
DFT en estado sólido indican la forma V para yodo y bromo.

En cuanto a los polihalogenuros con más de tres átomos, Pichie-
rri (2011) realizó estudios para [Br5]

– basados en química cuántica 
MPWB1K y otros niveles de teoría (B3LYP, HF, MP2) para ese com-
puesto C2v en forma de V del tipo [Br2·Br·Br2]

–, y predijo que un án-
gulo de 92° tendría 16 kJ/mol menos energía que la estructura lineal, 
lo que luego se confirmó con prueba estructural con el compuesto 
[(ttmgn-Br4)(BF2)2](Br5)2[ttmgn = 1,4,5,8-tetrakis(tetrametilguani-
dinil)naftaleno], donde el grupo [Br5]

– cristaliza en forma de V con 
un bromuro central que coordina dos moléculas de Br2, según Haller 
y Riedel (2014). La forma V para [I2·I·I2]

– ha sido estudiada por Kloo 
(2002) por medio de la química cuántica y de los datos estadísticos 
estructurales que se correlacionan muy bien con los valores experi-
mentales de la estructura de estos pentayoduros. 

5.2. Polihalógenos heteronucleares 

Una de las fascinantes propiedades de los halógenos es la habili-
dad de reacción entre ellos, y la formación de derivados mixtos 
halogenados neutros, catiónicos o aniónicos que son conocidos 
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como especies interhalogenadas. Los derivados neutros presentan 
las fórmulas XY, XY3, XY5 y XY7; todos ellos son diamagnéticos y 
los principales están señalados en la tabla 10. La única especie del 
tipo XY7 es IF7, y los estudios teóricos indican que las especies BrF7 
y ClF7 son inestables.

Tabla 10. Compuestos interhalogenados neutros,  
catiónicos y aniónicos.

XY XY3 XY5 XY7

ClF ClF3 ClF5

BrF BrF3 BrF5

IF IF3 IF5 IF7

BrCl
ICl (ICl3)2

IBr

XY2
+ X2Y

+ XY4
+ XY6

+ XYZ+

ClF2
+ Cl2F

+ ClF4
+ ClF6

+ BrICl+

BrF2
+ I2Cl+ BrF4

+ BrF6
+

IF2
+ I2Br+ IF4

+ IF6
+

ICl2
+

IBr2
+

XY2
– XYZ– XY4

– XY3Z
– XY6

– XY8
–

BrCl2
– IBrCl– ClF4

– ICl3 F
– BrF6

–

ICl2
– BrF4

– IF6
– IF8

–

IBr2
– IF4

–

Fuente: elaboración propia.

Las estructuras de las especies catiónicas y aniónicas [BrF2]
+, 

[BrF4]
+, [BrF6]

+, [BrF4]
– y [BrF6]

– se han determinado por difracción 
de rayos X.
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Muchas de las estructuras de los compuestos interhalogenados 
pueden ser predichas por la teoría de repulsión de los electrones de 
la capa de valencia; sin embargo, algunas de ellas no. Por ejemplo, 
en ICl3, en estado cristalino se encuentra formando el dímero I2Cl6 
que posee estructura planar y simetría D2h. Asimismo, los crista-
les ortorrómbicos de IF3 muestran estructura polimérica, donde los 
átomos de yodo tienen una coordinación planar pentagonal, debido 
a la formación adicional de dos enlaces débiles puentes de flúor. Los 
compuestos interhalogenados del tipo XY3 presentan estructuras en 
forma de T distorsionadas con simetría C2v. El anión [ICl4]

–, mos-
trado en la figura 37, comprende una estructura plana con simetría 
D4h. Algunas estructuras de las especies interhalogenadas se mues-
tran en la figura 37.

Figura 37. Estructuras de algunos compuestos interhalogenados.

Fuente: elaboración propia.

Las especies del tipo XY5 contienen estructuras piramidal cua-
drada distorsionadas con simetría C4v. La única del tipo XY7, como 
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es IF7 —sintetizada en 1931—, tiene estructura bipirámide penta-
gonal y simetría D5h, y ha sido muy estudiada desde los aspectos de 
química teórica hasta los espectroscópicos y estructurales. La especie 
IF7 en fases líquida y gaseosa es fluxional, debido a que los siete flúor 
en la espectroscopia de resonancia magnética nuclear son equivalen-
tes, lo cual implica un intercambio muy rápido intramolecular entre 
los flúor axiales y ecuatoriales. En algunos textos se indica la partici-
pación de orbitales híbridos sp3d3 para explicar el enlace en IF7, pero 
ahora se sabe que los orbitales d no participan. Otra explicación fue 
proporcionada por Rundle y Pimentel, quienes propusieron el mo-
delo de enlace 3c─4e (tres centros, cuatro electrones) y por el par de 
enlace recoplado. En la actualidad, el enlace halógeno explica mejor 
el enlace de los compuestos XY5 y XY7. 

Las moléculas interhalogenadas diatómicas se preparan por reac-
ción directa entre los elementos:

Cl2 + F2  
Δ250 °C

Tubo de cobre
  2ClF

Br2 + F2  
Δ50 °C   2BrF

Al pasar dicloro sobre dibromo líquido a temperaturas menores 
a 10 °C, se obtiene BrCl en equilibrio con sus elementos:

Br2 + Cl2  
ΔΔ< 10 °C

  2BrCl

La adición de diyodo sobre Cl2 líquido durante 24 horas pro-
duce ICl:

I2 + Cl2  2ICl

La estabilidad de estas especies es paralela a la diferencia de electro-
negatividad entre los halógenos (IF > BrF > ClF > ICl > IBr > BrCl). 
Esto se debe a la contribución electrostática por la separación de cargas 
Xδ+─Yδ–. Por esta misma razón, la longitud del enlace X─Y es cercana 
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a la suma de los radios covalentes de X y de Y solamente cuando la 
diferencia de electronegatividad entre los dos halógenos es pequeña. El 
enlace en estas moléculas se origina por la formación de un enlace sen-
cillo σ, debido a la superposición de los orbitales p de cada halógeno. 

El modo más simple de preparar estos compuestos XY3, XY5 y 
XY7 es por reacción directa:

Y2 + 3F2  2YF3 (Cl, T = 200-300 °C; Br, T = 10 a 20 °C;  
I, T = –45 °C)

I2 + 3Cl2  I2Cl6 (se disocia rápido a ICl y Cl2)

Y2 + 5F2  2YF5 (Cl, T = 350 °C y 250 atm; Br, T > 150 C;  
I, T = 20 °C)

I2 + 7F2  2IF7 (a 250-300 °C)

IF7 se puede obtener también pasando una mezcla de vapor de 
IF5 y F2 sobre un tubo de platino a 270 °C:

IF5 + F2  IF7

Las reacciones que involucran diflúor se llevan a cabo en equipos 
hechos de cobre, níquel o polímeros clorofluorocarbonados en con-
diciones anhidras estrictas. El corcho, el jebe, las grasas lubricantes 
y el vidrio no deben estar en contacto con el diflúor, puesto que son 
rápidamente atacados por esta molécula. 

Las especies interhalogenadas neutras son, en general, igual o 
más reactivas que los halógenos, excepto las del tipo XF; además, se 
comportan como agentes oxidantes y se hidrolizan con el agua para 
formar haluros y aniones oxohalogenados:

ClF3 (g) + H2O (l)  HF (ac) + HCl (ac) + OF2 (g)
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IF7 (g) + 4H2O (l)  IO4
– (ac) + 7F– (ac) + H+ (ac)

Sumado a su comportamiento como oxidantes, son halogenan-
tes. Si bien por la termodinámica son menos agentes fluorinantes 
que el F2, la velocidad de las fluoraciones es mucho mayor que la 
del diflúor; por ello, son considerados agentes fluorinantes agresi-
vos y, por tanto, reaccionan incluso con los solventes. Sin embargo, 
el compuesto BrF3 puede ser utilizado con solventes halogenados 
como CHCl3, CCl4 y CFCl3.

ClF3 se usa como agente fluorinante en la formación de películas 
pasivas de fluoruros metálicos en el interior de los aparatos de níquel 
cuando se usa la química del flúor.

ClF3 y BrF3 reaccionan vigorosamente, a veces de forma explosi-
va, con materia orgánica; quema el asbesto, y remueve el oxígeno de 
los óxidos metálicos. ClF3 se utiliza mucho para producir UF6 con 
el fin de enriquecer 235U y formar fluoruros anhidros.

UF4 (s) + ClF3 (g)  UF6 (s) + ClF (g)

2Co3O4 (s) + 6ClF3 (g)  6CoF3 (s) + 3Cl2 (g) + 4O2 (g)

Debido a su comportamiento ácido-base de Lewis, los com-
puestos interhalogenados pueden reaccionar con un gran número 
de fluoruros:

CsF (s) + BrF3 (g)  CsBrF4 (s)

También se han encontrado interesantes reacciones de los com-
puestos con el fullereno C60, como por ejemplo la del ICl.

C60 + ICl (a 120 °C, 30 días)  C60Cl28•ICl

El compuesto C60Cl30 ha sido obtenido por la reacción de C60 
con SbCl5, ICl o ICl3. Otro derivado con menos cloros, C60Cl6, es 
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el producto de reacción de C60 y ICl en clorobenceno. Mediante 
estudios de la teoría de densidad funcional (DFT) se ha postulado la 
existencia de especies como Br2Fn (n = 1-6), así como derivados del 
tipo HBrFn (n = 2,4). 

Los compuestos interhalogenados aniónicos de cloro y flúor se 
pueden obtener por reacción de solvolisis de fluoruros metálicos so-
bre ClF3 líquido:

MF + ClF3 
ClF3  M+[ClF4 ]

–

A partir de BrF3 y F2 por radiación UV a temperatura ambiente 
se obtiene BrF5 que, tras reacción con KF o RbF, produce el anión 
hexafluoruro de bromo:

BrF5 + F2 + KF  K+[BrF6]
–

Los derivados interhalogenados catiónicos se obtienen en me-
dios no acuosos:

IBr5 + SbCl5 + Cl2  [IBrCl]+[SbCl6]
–

ClF3 + AsF5  [ClF2]
+[AsF6]

–

ClF + AsF5 + BF3  [Cl2F]+[AsF6]
– + [Cl2F]+[BF4]

–

IF5 + SbF5  [ICl4]
+[Sb2F11]

–

Se ha sintetizado y caracterizado una serie de cationes polihalóge-
nos que poseen átomos de flúor como puente; por ejemplo, el catión 
[Br2F5]

+ está formando un puente simétrico [F2Br─μ‐F─BrF2][SbF6]; 
en cambio, el catión [Br3F8]

+ presenta un compuesto puente asimétrico.
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5.3. Pseudohalógenos

Los pseudohalógenos, término acuñado por Birckenbach y Keller-
mann en 1925, son un grupo de especies químicas univalentes que 
pueden ser lineales o planos que forman aniones, hidrácidos, díme-
ros neutros consigo mismos y compuestos interhalogenados, y que, 
además, tienen algunas propiedades físicas y químicas semejantes a 
los halógenos. Por ejemplo, los dipseudohalógenos poseen reactivi-
dad algunas veces parecida a los dihalógenos: se adicionan a alque-
nos, reaccionan con iones plata y los pseudohalogenuros se oxidan 
para dar dipseudohalógenos: 

RCH = CHR + (SCN)2  R(H)(SCN)C─C(SCN)(H)R 
análogo a la reacción RCH = CHR + Cl2  R(H)(Cl)C─C(Cl)(H)

Ag+ (ac) + N3
– (ac)  AgN3 (s)

análogo a la reacción Ag+ (ac) + Cl– (ac)  AgCl (s)

2SCN– (ac) + 4H+ (ac) + MnO2
 (s)  (SCN)2 (g) + 2H2O (l) + Mn2+ (ac) 

análogo a la reacción 4 Cl– (ac) + 4 H+ (ac) + MnO2 (s)  Cl2 (g) 
+ MnCl2 (ac) + 2 H2O (l)

Se debe tener mucho cuidado al comparar la reactividad de los 
pseudohalogenuros que muchas veces difieren si los comparamos 
con los halógenos. Por ejemplo, el HCl es un ácido fuerte; mientras 
que el HCN es débil, y en el caso de las azidas (N3

–), dos de ellas no 
dan lugar a la especie N6. 

En términos generales, estos compuestos son volátiles, forman sa-
les metálicas, su enlace puede ser tipo iónico o covalente y existen en 
forma ácida. En la tabla 11 se mencionan algunos pseudohalógenos 
más conocidos.
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Tabla 11. Pseudohalógenos.

Pseudohaloge-
nuro

Pseudohalógeno Ácido

CN– cianuro
N≡C─C≡N cianógeno 

o dicianogeno
HC≡N cianuro de 

hidrógeno

SCN– tiocianato
N≡C─S─S─C≡N

tiocianógeno o
ditiocianogeno

HSCN tiocianato de 
hidrógeno

o ácido tiociánico

SeCN–

selenocianato

N≡C─Se─Se─C≡N
selenocianógeno

HSeCN
ácido selenociánico

OCN–

oxicianato o
cianato
NCO–

isocianato

HOCN ácido ciánico
HNCO ácido isociánico

CNO– 
fulminato

HCNO ácido fulmínico
CNOH ácido 
isofulmínico

NNN– azida
HNNN ácido 

hidrazoico

Fuente: elaboración propia.

Es de notar que el tiocianato de hidrógeno existe con su tautó-
mero isotiocianato de hidrógeno:

HSCN SCNH

Todavía no se ha obtenido el pseudohalógeno, diazida, (N3)2; 
pero se han hecho estudios teóricos ab initio. Los que sí se cono-
cen son los fulminatos CNO– como el de plata, mercurio, entre 
otros metales. En 2007, casi 300 años después de la síntesis de 
Hg(ONC)2, el grupo de Thomas Klapötke, en Alemania, determinó 
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la estructura de este compuesto. Los cristales son ortorrómbicos y 
la estructura molecular es lineal del tipo O─N=C─Hg─C=N─O.

El dicianógeno N≡C─C≡N, comúnmente denominado «cianó-
geno», fue preparado en 1815 por J. Gay-Lussac, calentando AgCN 
o Hg(CN)2 a 400 °C al vacío.

2AgCN Δ  (CN)2 + 2Ag

Hg(CN)2 
Δ  (CN)2 + Hg

También se obtiene por reacción a 50 °C de una solución de 
cianuro de potasio y sulfato de cobre.

2CuSO4 (ac) + 4KCN (ac)  (CN)2 (g) + 2CuCN (s) 
+  2K2SO4 (ac)

El dicianógeno sufre reacciones fotoquímicas y térmicas en fase 
gas, y los radicales resultantes CN son isolobales a los átomos de 
cloro; por ello, la reactividad es parecida a la de los halógenos:

NC─CN  
∆ o hv

  2 CN•

H2 + CN•  HCN + H•

H• + NC─CN  HCN + CN•

El dicianógeno, a diferencia de los halógenos, lleva a cabo una 
reacción muy exotérmica con el oxígeno del aire, en la que se pro-
duce un color violeta:

(CN)2 (g) + 2O2 (g)  2CO2 (g) + N2 (g)
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Asimismo, reacciona con el agua sufriendo hidrólisis y se produ-
cen muchos compuestos como urea, formiato de amonio, oxamida y 
oxalato de amonio. En medio alcalino se obtienen cianuros y cianatos:

(CN)2 (g) + 2KOH (ac)  KCN (ac) + KCNO (ac) + H2O (l)

El cianuro de hidrógeno (HCN), descubierto por Carl Wilhelm 
Scheele, es un líquido muy volátil, incoloro y sumamente tóxico. 
Cuando se burbujea en agua, forma la solución llamada «ácido 
cianhídrico» o antiguamente llamada «ácido prúsico». Este com-
puesto está presente en las almendras amargas y en otros frutos y 
plantas, como la yuca, donde el glucósido linamarina por hidrólisis 
libera cianuro; además, es producido por la quema de biomasa. 

Existen especies un tanto más exóticas como el paracianógeno 
compuesto por C y N, sólido marrón oscuro insoluble en agua y al-
cohol, que fue descubierto por Gay-Lussac en 1816, cuya estructura 
completa aún no está elucidada, mas se sabe que es un polímero que 
contiene al carbono hibridizado en sp2 y el nitrógeno está en unida-
des ─C=N─ y grupos nitrilo. En el laboratorio se obtiene paracia-
nógeno mediante tres métodos: la pirólisis del cianuro de plata, la 
fotólisis del cianógeno y la pulverización de un electrodo de carbono 
en un plasma de nitrógeno. Por calentamiento a 800 °C de paracia-
nógeno se obtiene dicianógeno. 

Existen otros pseudohalógenos derivados del dicianógeno, como 
el tiodicianógeno que se prepara por reacción de tiocianato plata 
con dibromo o diyodo en éter:

Ag(SCN) + X2  
Eter etílico

  (SCN)2 + AgX

También se obtiene a partir de plomo(II) con dibromo en éter:

Pb(SCN)2 + Br2  
Eter etílico

  (SCN)2 + PbBr2
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El compuesto (SCN)2 reacciona con el agua:

3(SCN)2 (g) +4H2O (l)  H2SO4 (ac) + HCN (ac)  
+ 5SCN– (ac) + 5 H+ (ac)

El diselenocianógeno puede ser preparado al mezclar diyodo con 
exceso de selenocianato de plata:

2AgSeCN + I2  Eter etílico

0 °C
  2AgI + (SeCN)2

La reacción con agua del diselenocianógeno forma una serie 
de ácidos:

2(SeCN)2 (s) + 3H2O (l)  H2SeO3 (ac) + 3HSeCN (ac) 
+ HCN (ac)

Existe además alguna especie metálica como [Co(CO)4]
–, que 

puede ser considerado pseudohalógeno, ya que forma compuestos 
del tipo [Co(CO)4]2, [HCo(CO)4], [ICo(CO)4] y Ag[Co(CO)4], y 
se adiciona a alquenos. 



103

Capítulo vi

Compuestos de halógenos con hidrógeno

Todos los halógenos forman compuestos con el hidrógeno, incluso 
en el caso del nuevo halógeno Ts se ha descrito teóricamente la exis-
tencia de TsH, en donde Ts cedería electrones al hidrógeno; por ello, 
es considerado un monohidruro, contrariamente a lo que sucede 
con los demás halógenos. Por tanto, algunos los llaman «haluros 
de hidrógeno», y otros, «hidruros de halógeno»; esto depende de la 
diferencia de electronegatividad entre los elementos.

Por los valores de la entalpía de formación y la energía de di-
sociación mostrados en la tabla 12, se observa que la estabilidad 
disminuye desde HF hacia HI; ello debido a que el incremento de 
tamaño incompatibiliza el solapamiento efectivo entre los orbitales 
1s de hidrógeno y np del halógeno.

Tabla 12. Propiedades de los compuestos HX (g).

Parámetro HF HCl HBr HI HAt

Entalpía estándar 

de formación

(kJ/mol)

–273,30 –92,31 –36,29 26,50 ND

P eb/ °C 20 –85 –66,38 –35,55 – 3

P f / °C –83,36 –114,17 –86,80 –50,76 ND

Longitud  

de enlace A
0,917 1,274 1,414 1,609 1,72

Fuente: adaptado de Haynes (2014).

El punto de ebullición de HF es mucho mayor que el esperado 
por la formación de enlaces de hidrógeno más fuertes que en el caso 
de los otros halógenos. 
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Los hidruros de cloro, bromo y yodo son gases covalentes, inco-
loros y de olor penetrante. Se disuelven en disolventes no ionizantes 
como tolueno o CHCl3, conservando su carácter covalente; no con-
ducen la electricidad ni afectan al papel de tornasol azul.

Cuando están en forma gaseosa, los HX se nombran «haluros de 
hidrógeno». Cuando estos se disuelven en agua, se denominan «hi-
drácidos», debido a que ese medio presenta propiedades ácidas. Por 
ejemplo, HCl gas se denomina «cloruro de hidrógeno»; pero cuando 
está en solución acuosa se escribe HCl (ac) o HCl (aq) y recibe el 
nombre de «ácido clorhídrico».

6.1. Ácido fluorhídrico

HF a condiciones normales es un gas incoloro, miscible en agua, 
entre –83,1 y 19,5 °C se encuentra en estado líquido. Tanto como 
gas y líquido es corrosivo. La densidad de HF líquido a 19,5 °C es 
0,99 g/mL y gas a 25 °C es 1,15 g/L.

El fluoruro de hidrógeno, al disolverse en agua, forma el ácido 
fluorhídrico:

HF (g) + n H2O (l)  HF (ac)

HF (ac) + H2O (l)  H3O
+ (ac) + F– (ac)

K = 6,7 × 10–4 (25 °C)

Se estima el valor de pKa del HF (ac) en 3,2. Es un ácido débil 
a diferencia de sus análogos HX (ac) y la explicación de ello ha sido 
atribuida a la mayor fuerza del enlace H─F comparada con los otros 
enlaces HX (ver tabla 7), a la formación de hipotéticos dímeros 
como H2F2, al equilibrio entre moléculas iónicas y neutras de HF; 
no obstante, estas explicaciones no tienen un sustento experimental. 
Pese a ello, estudios recientes permiten arrojar mayor luz de por qué 
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el HF es un ácido débil. Cuando el HF interactúa con el agua, exis-
ten compuestos intermediarios involucrados en el mecanismo de su 
disociación que son relevantes para explicar por qué este es un ácido 
débil. Se ha encontrado que, a temperaturas criogénicas, las mezclas 
binarias de HF y H2O en varias composiciones favorecen la forma-
ción de especies pares iónicas intermediarias del tipo F–·H+·OH2, 
como se muestra en la reacción de disociación:

HF + H2O  [F–·H+•OH2]  F– + H3O
+

Otras investigaciones que trabajaron con mezclas de HF y H2O 
en concentraciones molares entre 0,2; 0,5 y 0,8 han postulado la 
existencia de especies no ionizadas como H2O•HF, especies que 
comparten un protón del tipo Fδ–···Hδ+···OH2 y especies par iónicos 
contactadas como F–•H3O

+.
HF en soluciones más concentradas, a diferencia de los otros 

ácidos, se disocia más porque existe un segundo paso de equilibrio 
importante a altas concentraciones de HF:

F– (ac) + HF (ac)  HF2
– (ac)

K = 3,86 (25 °C)

De hecho, los estudios computaciones teóricos de una mezcla 
de 98 % de HF y 2 % de H2O indican la presencia del siguiente 
equilibrio de disociación:

nHF + H2O  [F(HF)n-1]
– + H3O

+

El ion difluoruro de hidrógeno es muy estable. Además, la in-
teracción de fluoruros con HF da una serie de polifluoruros de hi-
drógeno del tipo [HnFn+1]

–. Tanto el anión más simple, difluoruro 
de hidrógeno, como los otros más complicados forman compuestos 
con metales. Un ejemplo de ellos es Ba(H3F4). El HF sólido tiene 
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una estructura en cadenas zigzag como se ilustra en la figura 38, de 
manera similar ocurre en los estados líquido y gaseoso. 

Figura 38. Estructura en zigzag de HF sólido.

Fuente: elaboración propia.

La estructura en zigzag se debe a la formación del enlace de hi-
drógeno; por ello, se tienen dos distancias de enlace HF: 92 pm para 
el enlace covalente y 157 pm para el enlace de hidrógeno. El ángulo 
HFH es de 120°. En el caso de los otros haluros de hidrógeno (HCl, 
H, Br y HI), este enlace de hidrógeno es muy débil y no se observan 
las estructuras en zigzag similares a las del HF.

HF se produce calentando fluoruro de calcio con ácido sulfúrico 
concentrado:

CaF2 (s) + H2SO4 (ac)  2HF (g) + CaSO4 (s)

Otra forma industrial para obtener HF es como un subproducto 
en la industria de los fertilizantes, donde se genera el ácido hexafluo-
rosilícico, el cual se degrada térmicamente:

H2SiF6 (l)  2HF (g) + SiF4 (g)

El tetrafluoruro de silicio formado se hidroliza para dar tam-
bién HF:

SiF4 (g) +2H2O (l)  4HF (g) + SiO2 (s)

F
H

F

H
F

H
F

H
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El HF es una de las pocas sustancias que ataca al vidrio y al con-
creto; por consiguiente, se guarda en botellas de plástico. La reacción 
global que ocurre en contacto con el vidrio básicamente es la siguiente:

SiO2 (s) + 6HF (ac)  SiF6
2– (ac) + 2H+ (ac) + 2H2O (l)

Esta propiedad se aprovecha para el grabado del vidrio, en don-
de, con cera, se protege una parte del vidrio.

HF se emplea como materia prima para preparar compuestos 
inorgánicos fluorados:

NaOH (ac) + HF (ac)  NaF (ac) + H2O (l)

En el caso del fluoruro de potasio, se observa una solvatación 
progresiva: KF•HF, KF•2HF, KF•3HF y KF•4HF. El fluoruro de 
sodio que se usa para fluorar el agua y las pastas dentales —también 
se emplean SnF2 o Na2PO3F— ayuda a la formación de la fluora-
patita, la cual es más resistente que la hidroxiapatita presente en el 
esmalte dental. 

La baja nucleofilicidad del fluoruro en HF lo hace inapropiado 
como agente fluorinante en sustancias orgánicas; pero se usa en com-
binación con aminas, como el reactivo de Olah (HF-piridina), usado, 
por ejemplo, en la conversión de alcoholes en fluoruros de alquilo:

Pi-HF
ROH                 RF

El HF (ac), si bien es un ácido débil, es muy corrosivo; de hecho, 
en contacto con la piel produce una severa necrosis y causa una to-
xicidad local. El fluoruro se une a los iones de calcio y magnesio de 
los tejidos e interfiere con el metabolismo celular, lo que induce la 
muerte celular y la necrosis. Además, es muy lipofílico y rápidamen-
te penetra muy profundo en el tejido. 
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6.2. Ácido clorhídrico

HCl es un gas incoloro con olor irritante que condensa a –114,2 °C. 
En estado líquido mantiene una densidad de 1,045 g/mL y gas, 
1,639 g/L. Es extraordinariamente soluble en agua, en un litro de 
agua se pueden disolver hasta 507 litros de HCl a 0 °C. La solución 
acuosa de HCl se denomina ácido clorhídrico y, según Trummal 
(2016), tiene un pKa –5,9 ± 0,4. Una solución saturada de ácido 
clorhídrico contiene 42,7 % en masa de HCl (g). La solución con-
centrada de ácido clorhídrico que se adquiere en los laboratorios 
tiene 38 % en masa de HCl.

HCl es un ácido fuerte y se ioniza casi completamente en agua, 
según la reacción:

HCl (g)                 HCl (ac) + H2O (l)  H3O
+ (ac) + Cl– (ac)

Un método para producir HCl en el laboratorio y en la industria 
es la reacción del cloruro de sodio con ácido sulfúrico; en el primer 
paso se forma hidrógeno sulfato de sodio:

NaCl (s) + H2SO4 (ac)  NaHSO4 (s) + HCl (g)

Luego, la mezcla se calienta a 550 °C y se obtiene más HCl:

NaHSO4 (s) + NaCl (s)  Na2SO4 (s) + HCl (g)

Finalmente, el gas se disuelve en agua para formar el ácido 
clorhídrico.

También se puede preparar HCl por reacción directa del H2 con 
el Cl2 (es un método industrial), aunque, en la actualidad, la mayor 
cantidad de HCl se obtiene como subproducto de otras reacciones 
industriales, como la cloración de metano:

CH4 (g) + 4Cl2 (g)  CCl4 (l) + 4 HCl (g)

H2O
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La industria química consume miles de toneladas de ácido 
clorhídrico. Se usa para la eliminación de óxido de las superficies 
de acero, la galvanización de metales, la purificación de la glucosa y 
el jarabe de maíz, el tratamiento en los pozos petroleros, la refina-
ción del jabón, el tratamiento de gases, la fabricación de compuestos 
clorados como PVC, el curtido del cuero, la fotografía, los textiles, 
etc. En las ferreterías se vende HCl impuro, el cual lleva el nombre 
comercial de ácido muriático y se caracteriza por el color amarillo 
debido a las impurezas de hierro.

HCl es esencial para la digestión. En el estómago, el jugo gástrico 
contiene ácido clorhídrico (las células parietales segregan por separa-
do iones H+ y Cl–), por lo cual este jugo tiene un pH bajo y es capaz 
de matar algunos microorganismos patógenos y de desnaturalizar al-
gunas proteínas. Además, la generación de HCl es necesaria para la 
secreción y activación de la enzima proteolítica pepsina. Cuando se 
segrega mucho o poco HCl, se sufren varios problemas digestivos.

Inhalar HCl provoca tos, asfixia e irritación a las vías respirato-
rias, y la exposición crónica produce bronquitis. El ácido clorhídrico 
causa quemaduras a la piel y, en contacto con los ojos, irritación, 
conjuntivitis y daño a la córnea.

6.3. Ácidos bromhídrico y yodhídrico

El HBr es un gas incoloro con densidad 3,55 g/L a 25 °C y solidifica 
a –86,8 °C; es soluble en agua: en un litro de agua a 0 °C es posible 
disolver 612 litros de HBr. Por otro lado, HI es un gas incoloro, su 
densidad es 6,613 g/L y solidifica a –50,6 °C; es muy soluble en 
agua: en un litro de agua se puede disolver 423 litros de HI. 

Ambos compuestos, HBr y HI, reaccionan con el agua y brindan 
soluciones fuertemente ácidas. De acuerdo con Trummal (2016), los 
valores de pKa son –8,8 ± 0,8 y –9,5 ± 1,0, respectivamente. Por cál-
culos teóricos, en la teoría de densidad funcional se ha encontrado 
que, en solución acuosa, el ácido brómico forma clústeres del tipo 
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HBr(H2O)n (n = 1-4), y que el HBr no se disocia antes de formar 
estos clústeres con tres o preferentemente cuatro moléculas de agua.
El bromuro y yoduro de hidrógeno se sintetizan por reacción directa 
de los elementos con H2:

H2 (g) + X2 (g)  2HX (g)

En ambos casos se emplea el catalizador de platino; no obstante, 
la reacción para el bromo procede entre 200 a 300 °C, mientras que 
para el yodo es necesario llegar a los 500 °C. Es posible también 
obtener HI por reacción de H2 y I2 a temperatura ambiente, pero a 
altas presiones 0,2 GPa.

En el laboratorio se consiguen estos ácidos a partir de sus sales 
con ácido fosfórico, por reacción de haluros de fósforo con agua y 
por reacción de diyodo con sulfuro de hidrógeno:

3KBr (ac) + H3PO4 (ac)  K3PO4 (ac) + 3HBr (ac)

PX3 + 3H2O (l)  H3PO4 (ac) + 3HX (ac) (X = Br (l), I (s))

I2 (s) + H2S (ac)  2 HI (ac) + 1/8 S8 (s)

Estos ácidos reaccionan con ácido sulfúrico para dar los dihaló-
genos respectivos:

2HBr (ac) + H2SO4 (ac)  SO2 (g) + 2H2O (l) + Br2 (l)

8HI (ac) + H2SO4 (ac)  H2S (g) + 4H2O (l) + 4I2 (s)

Estas dos últimas reacciones no ocurren con el HCl ni con el HF, 
debido a que no son los agentes reductores suficientemente fuertes; 
mas si HBr reduce el azufre del sulfato a dióxido de azufre, HI (que 
es el más reductor de esta serie) lo reduce a sulfuro de hidrógeno. 
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El HCl sí reacciona con el permanganato de potasio que es mejor 
oxidante que el ácido sulfúrico, mostrado en el apartado 3.4.2.

A diferencia de HCl (ac) que es estable al aire, tanto HBr (ac) 
como HI (ac) son inestables y se oscurecen debido a la formación 
del halógeno libre.

HX (ac) + O2 (g)  2 X2 + 2H2O (l) (X = Br, I)

HBr se emplea en la industria química para producir Br2, bromu-
ros de sodio, calcio y zinc, en la fabricación de retardantes de flama, en 
las reacciones orgánicas de hidrobrominación de alquenos y alquinos, 
en la síntesis de bromuros de alquilo, entre otras aplicaciones. 

RCH = CH2 + HBr  RCH(Br) – CH3

ROH + HBr  RBr + H2O

Se ha observado que el HBr causa irritación en la nariz y gar-
ganta en cantidades pequeñas como 3 a 4 ppm, es corrosivo a la 
piel y puede causar quemaduras graves. Cuando se ingiere, provoca 
quemaduras en la boca y el estómago. Existen pocos reportes de 
toxicidad de HI, pero se sabe que su inhalación causa irritación a la 
vias respiratorias; cerca de 35 ppm producen irritación a la garganta, 
y en cantidades mayores causan edema pulmonar. 
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Compuestos oxigenados de los halógenos

7.1. Óxidos

Muchos de los óxidos con halógenos son inestables y tienden a de-
tonar por un shock o exposición a la luz; algunos son mostrados en 
la tabla 13. FOF es el más estable de estos compuestos binarios y se 
prepara burbujeando diflúor sobre una solución diluida de hidróxi-
do de sodio acuoso:

F2 (g) + 2NaOH (ac)  OF2 (g) + 2NaF (ac) + H2O (l)

El difluoruro de oxígeno fue obtenido en 1927 por Lebeau y Da-
miens por reacción de diflúor y dioxígeno. Posteriormente, ellos en 
1929 lo sintetizaron mediante reacción de diflúor en hidróxido de 
sodio acuoso. Es un gas incoloro y venenoso, y a –145 °C se condensa 
y se obtiene un líquido amarillo. Presenta una estructura angular y es 
un oxidante fuerte, aunque no reacciona rápidamente, ya que debe 
ser activado mediante una descarga eléctrica. Es estable a condiciones 
ambientales y no reacciona con el vidrio. En presencia de humedad y 
de una chispa, el difluoruro de oxígeno reacciona explosivamente (se 
liberan 74,4 kcal) y se produce oxígeno y fluoruro de hidrógeno:

OF2 (g) + H2O (l)  O2 (g) + 2HF (g)

Los compuestos O2F2 y O4F2, mostrados en la tabla 13, se pre-
paran mezclando oxígeno y diflúor con una descarga eléctrica. El 
compuesto O2F2, obtenido por Russ y Menzel en 1933, es de co-
lor naranja, se descompone térmicamente para dar F2 y O2 y es un 
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fuerte agente oxidante y fluorinante. Su estructura es parecida a la 
del H2O2, pero con una menor longitud de enlace O─O. El com-
puesto O4F2, aislado por Grosse, Kirshenbaum y Streng en 1960 a 
77 K, es un sólido rojo-café y se descompone térmicamente. Sobre 
su estructura, usando Resonancia Paramagnética Electrónica (EPR), 
se postula que es un dímero de OOF; mientras que en un estudio de 
la técnica Raman se propone la estructura mostrada en la figura 39. 

Tabla 13. Óxidos de los halógenos.

Con F Con Cl Con Br Con I
OF2 Cl2O Br2O
O2F2 Cl2O2 BrOBrO

BrBrO2

O3F2
* Cl2O3 Br2O3

Cl2O4 Br2O4 I2O4

Br2O5 I2O5

O4F2

Cl2O6 I2O6

Cl2O7

ClO2 BrO2

IOIO3

I(IO3)3

Br3O8

BrO3

Nota. *Es en realidad una mezcla de O2F2 y O4F2.
Fuente: elaboración propia.
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Figura 39. Estructura de algunos oxohalogenuros.

Fuente: elaboración propia.

La sustancia ClOCl, a condiciones normales, es un gas rojo 
amarillento, y a 2 °C es un líquido. Es extraordinariamente inestable 
y explota con shock y con el impacto. Se prepara al pasar dicloro en 
aire seco sobre HgO y se condensa con nitrógeno líquido: 

2Cl2 (g) + 3HgO (s)  HgCl2•2HgO (s) + Cl2O (l)

El Cl2O es muy reactivo con el agua, con la cual produce ácido 
hipocloroso:

Cl2O (g) + H2O (l)  2HOCl (ac)

En medio básico se obtienen hipocloritos:

Cl2O (g) + 2OH– (ac)  2OCl– (ac) + H2O (l)
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El dióxido de cloro, ClO2, tiene gran importancia industrial y 
es el más conocido de los óxidos de cloro. A condiciones normales, 
es un gas que, de acuerdo con la pureza, varía de verde amarillo a 
rojo amarillo. Este gas es irritante; su olor puede ser percibido en-
tre 14 y 17 ppm, a 45 ppm es peligroso. Un recinto que contiene 
más de 10 % de ClO2 puede ser dañado por la reacción explosiva 
de este óxido.

ClO2 se prepara en forma pura por reacción de clorato de plata 
con dicloro:

2AgClO3 (ac) + Cl2 (g)  2ClO2 (g) + O2 (g) + 2AgCl (s)

La densidad de carga negativa de ClO2 está repartida entre los 
tres átomos de manera que no se dimeriza. A –78 °C forma un cla-
trato ClO2•8H2O, y en medio alcalino se desproporciona:

2ClO2 (g) + 2OH– (ac)  ClO2
– (ac) + ClO3

– (ac) + H2O (l)

El óxido ClO2 es un oxidante fuerte y reacciona con yoduros:

2ClO2 (g) + 10I– (ac) + 8H+ (ac)  2Cl– (ac) + 4H2O (l) + 5I2 (s)

ClO2 reacciona con metales (Zn, Cd, Mg, Ni, Al) en medio 
acuoso para formar cloritos metálicos:

nClO2 (g) + M (s)  agua   M(ClO2)n

El dióxido de cloro se usa en la producción de NaClO2 utilizado 
en el blanqueo y en el tratamiento de aguas (destruye principalmen-
te fenoles y es germicida).

ClO y su dímero Cl2O2 son especies oxidadas de cloro que tie-
nen un rol importante en la destrucción de la capa de ozono. Se ha 
encontrado que el compuesto ClOOCl es un intermediario clave en 
las reacciones de descomposición del ozono:
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ClO + ClO + M  Cl2O2 + M
M = un chaperón que colisiona (N2 o O2)

Cl2O2 + hν → Cl + ClOO

ClOO + M → Cl + O2 + M

2Cl +2O3 → 2ClO + 2O2

Asimismo, se ha encontrado que BrO y el átomo de Br también 
llevan a cabo reacciones en las que destruyen el ozono. 

ClO + BrO → Cl + Br + O2

Cl + O3 → ClO + O2

Br + O3 → BrO + O2

La obtención de Cl y Br también podría llevarse a cabo por las 
siguientes reacciones:

ClO + BrO → BrCl + O2

BrCl  hv   Cl + Br

Los óxidos de bromo y yodo tienen poco interés en la industria, 
pero uno de los óxidos de yodo es útil: I2O5, el cual se forma por 
deshidratación del ácido yódico a 200 °C bajo corriente de aire seco:

2HIO3 (ac)  I2O5 (s) + H2O (l)

I2O5 es un sólido blanco, estable y un agente altamente oxidan-
te. El compuesto reacciona con gases reductores como CO y se usa 
en química analítica para cuantificar CO.
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I2O5 (s) + 5CO (g)  I2 (s) + 5CO2 (g)

También el óxido de yodo reacciona con trióxido de azufre para 
formar cationes [IO2]

+:

I2O5 + SO3  [(IO2)2]
+2[SO4]

–2

7.2. Oxoácidos

Los oxoácidos de los halógenos son compuestos importantes, dos 
de los más conocidos corresponden a los ácidos hipocloroso y per-
clórico. Los más simples son del tipo HOX; no obstante, a medida 
que se incorporan más átomos de oxígeno, se obtienen cada vez 
más oxoácidos. 

Es muy común encontrar en los libros de texto de colegio algunos 
compuestos oxoácidos de flúor que no existen, como HFO3 o HFO4, 
entre otros. El único oxoácido conocido de flúor es HOF, que no es 
estable a condiciones ambientales, solo a bajas temperaturas. 

Antes de continuar con las propiedades de los oxoácidos del 
grupo 17, llamará la atención escribir estos ácidos como HOClOn 
(n = 0-3), en vez de HClOm (m = 1-4). Esto se ha hecho por razones 
didácticas: para resaltar que en todas estas especies existe un enlace 
H─O─Cl. 

En la tabla 14 se muestran los oxoácidos más importantes. Al-
gunos de ellos no existen en forma pura, unos solo son estables en 
medio acuoso y otros solo existen en forma sólida, líquida o gaseosa. 
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Tabla 14. Fórmulas, nombres y estabilidad de los oxoácidos.
F Cl Br I

HOF
Ác. Hipofluoroso
Solo estable como 

gas y sólido a 
baja temperatura. 
Oxidante fuerte.

Termodinámicamen-
te inestable en agua.

HOCl
Ac. Hipocloroso
Observado espec-

troscópicamente en 
fase gas. Inestable, 
ácido débil (pKa 
7,40), existe en 

soluciones acuosas 
muy diluidas.

HOBr
Ac. Hipobromoso
Observado espec-

troscópicamente en 
fase gas. 

Inestable, ácido débil 
(pKa 8,55), existe en 
soluciones acuosas 
muy diluidas por 

muy poco tiempo.

HOI
Ac. Hipoyodoso
 Inestable, ácido 
débil (pKa 10,5), 

existe en soluciones 
acuosas muy diluidas 

por muy poco 
tiempo.

HOClO HOBrO HOIO

. Ac. Cloroso
Desproporciona 

rápidamente. 
Inestable, no ha sido 
aislado, solo existe 
en solución acuosa. 

Ácido débil (pKa 
1,94) y oxidante 

fuerte más en medio 
ácido que en básico.

Ac. Bromoso
Desproporciona 

rápidamente.
Muy inestable.

Ac. Yodoso
Desproporciona 

rápidamente.
Muy inestable.

HOClO2
Ac. Clórico

Inestable, no ha sido 
aislado, solo existe 
en solución acuosa, 
ácido fuerte (pKa 

-2,7) y
fuerte agente 

oxidante.

HOBrO2
Ac. Brómico

Inestable, estable 
solo en disolución  

acuosa diluida 
durante un corto 

tiempo, ácido fuerte 
(pKa ≈ -2) y
fuerte agente 

oxidante.

HOIO2
Ac. Yódico

Observado espec-
troscópicamente en 

fase gas. 
Aislado en forma de 

cristales. 
En solución 

acuosa es ácido 
moderadamente 
fuerte (pKa 0,78) 
y fuerte agente 

oxidante. 
HI3O8

Ac. Piroyodico 
o ácido yódico 

anhidro,
en realidad es   

HIO3·I2O5 aislado 
en forma cristalina.



120

La química de los halógenos

HOClO3 
Ac. Perclórico 

Aislado como gas, 
sólido y líquido 

incoloro. Se descom-
pone lentamente 

en solución acuosa, 
ácido muy fuerte 

(pKa entre -14,01 y 
-15,23), es conside-
rado un superácido 
Ho≈ 13,0 y agente 
oxidante fuerte, A 
mayor concentra-

ción y temperatura 
aumenta su acción 
oxidante. Anhidro 

es muy fuerte agente 
oxidante. Forma 

mezclas explosivas.

HOBrO3
Ac. Perbrómico

Observado espec-
troscópicamente en 

fase gas. 
 Estable solo en 

disolución  acuosa 
en concentraciones 

menores a 6 M, 
se descompone a ma-
yores concentracio-
nes, es ácido fuerte 
(pKa ≈ -10) y fuerte 

agente oxidante.

HOIO3 
Ac. Metaperyódico
Observado espec-

troscópicamente en 
fase gas. 

Obtenido como 
cristales incoloros.

 (HO)5 IO 
Ac. Ortoperyódico
Aislado en forma 

de cristales. Estable 
en solución acuosa 

por corto tiempo, es 
ácido débil:

pK1 0,98 ± 0.18, pK2 
7,42 ± 0,03, pK3 

10,99 ± 0,02 
En solución acuosa 
está en equilibrio 
con las especies  

H3IO5, HIO4,  y  
polímeros. Fuerte 
agente oxidante.

Fuente: adaptado de Haynes (2014-2015), Downs (1975), Wiberg (2001) y 
Valkai (2017).

Por ejemplo, el ácido cloroso (HOClO) puro es inestable (es 
el menos estable de los oxoácidos de cloro) y se desproporciona; 
solo es estable en agua por muy corto tiempo. Es un fuerte agente 
oxidante, capaz de penetrar las paredes celulares bacterianas y de 
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casuarles daño mortal. Su sal de sodio es estable y posee aplicaciones 
industriales como la producción de dióxido de cloro.

La fuerza de los oxoácidos de los halógenos es variable, tal 
como se aprecia en la tabla 15, en donde, en el caso de los oxoáci-
dos del cloro, el más débil es el ácido hipocloroso, y el más fuerte, 
el ácido perclórico.

Tabla 15. Valores de pKa de los oxoácidos del cloro.

Ácido pKa

Observaciones  
del ácido

Anión  
correspondiente

HOCl 7,401 oxidante fuerte  
y ácido débil

ClO–

HOClO
1,941 oxidante fuerte ClO2

–

HOClO2 –2,72 oxidante fuerte ClO3
–

HOClO3 –15,23 oxidante fuerte  
y ácido fuerte

ClO4
–

Fuente: adaptado de (1) Haynes (2014), (2) Holleman y Wiberg (1995), y 
(3) Trummal et al. (2016).

Se puede observar, según los valores de la tabla 15, que la fuer-
za de esos ácidos varía sistemáticamente con el número de átomos 
de oxígeno que solo están unidos al cloro (esto excluye al oxígeno 
del OH). Se visualiza que, a mayor número de átomos de oxígeno, 
más ácido es el compuesto. En el caso de HOClO3, este tiene tres 
átomos de oxígeno unidos al cloro que lo empobrecen electróni-
camente, y ejercen un fuerte efecto inductivo en la polaridad del 
enlace O─H que logra debilitarlo. Por ello, será favorable que se 
rompa el enlace O─H y se forme el perclorato. Además, el anión 
perclorato se estabiliza por la gran delocalización de la carga nega-
tiva sobre cuatro átomos de oxígeno. A menor número de átomos 
de oxígeno que rodeen al cloro, menor será el efecto inductivo 
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que se ejerza para debilitar el enlace O─H y menor será la estabi-
lización de la carga negativa de la base conjugada; ambos efectos 
contribuyen a que la especie sea menos ácida.

Se ha podido determinar datos estructurales de algunos oxoáci-
dos mostrados en la figura 40.

Figura 40. Estructuras de los oxoácidos HOCl y HOClO3.

a) HOCl (gas)                               b) HOClO3 (sólido)

Nota. Las longitudes de enlace están expresadas en pm.
Fuente: adaptado de Deely (1987), y Simon y Borrmann (1988), respectivamente.

7.2.1. Ácidos hipohalogenosos y sales hipohalogenitos 

HOF es el único oxoácido de flúor conocido, a pesar de que se han 
hecho varios estudios teóricos sobre la existencia de especies HOFO, 
HOFO2 y HOFO3. El ácido hipofluoroso se obtiene al fluorar hielo 
a bajas temperaturas (–40 °C):

F2 (g) + H2O (s)  HOF (l) + HF (l)

el compuesto funde a –117 °C y se descompone térmicamente a 
25 °C a HF y a dioxígeno:

2HOF (l)  2HF (g) + O2 (g)
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Al pasar F2 por una solución acuosa de acetonitrilo, se obtiene 
el complejo HOF•MeCN, que se encuentra estable durante algunas 
horas, a diferencia del HOF que es inestable. Este complejo se usa 
como agente fluorinante y reactivo transferidor de oxígeno, con la 
particularidad única de que, en dicha especie, el oxígeno es electro-
fílico, debido a que está unido al flúor. 

La reacción del ácido hipofluoroso con el agua forma peróxido 
de hidrógeno:

HOF (l) + H2O (l)  HF (g) + H2O2 (ac)

Se conocen compuestos enlazados covalentemente al OF como 
CF3OF, SF5OH, O3ClOF, FSO2OF.

Los ácidos HOCl (ac), HOBr (ac) y HOI (ac) se preparan al 
pasar el dihalógeno a través del agua. Esta es una típica reacción de 
redox de desproproción o dismutación, donde una sustancia quími-
ca —que tiene a un elemento en un estado de oxidación— produce 
otras especies con estados de oxidación más altos y más bajos que la 
especie de sustancia de partida.

X2 (g) + H2O (l) HX (ac) + HOX (ac)

En este caso, el estado de oxidación del dihalógeno es cero. 
Como productos de reacción, se obtienen HX y HOX, donde X 
tiene estado de oxidación –1 y +1, respectivamente.

Se adiciona HgO para desplazar la reacción hacia la derecha, ya 
que se forma HgO•HgX2, lo que retira el haluro. Por ejemplo, para 
obtener HOBr (ac) se trata dibromo con óxido de mercurio(II) en 
medio acuoso:

2Br2 (l) + 3HgO (s) + H2O (l)  HgBr2•2HgO (s) + 2HOBr (ac)

Estos ácidos hipohalogenosos no existen en forma pura, solo 
están presentes en solución acuosa hasta cierta concentración. 
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HOCl (ac) se concentra a –40 °C hasta alcanzar 4 % en peso; el 
HOBr (ac) alcanza el 7 %, y el HOI es totalmente inestable. Cuan-
do se trata de concentrar más el HOCl (ac), se forma gas monóxi-
do de dicloro:

2HOCl (ac)  Cl2O (g) + H2O (l)

Los ácidos hipohalogenosos se descomponen por cambios de 
pH, presencia de XO–, luz o catalizadores. Las reacciones de des-
composición son las siguientes:

HOCl (ac)  H+ (ac) + Cl– (ac) + ½ O2 (g)

2HOBr (ac)  H2O (l) + Br2 (l) + ½ O2 (g)

HOCl (ac) en medio ácido lleva a cabo una reacción adicional, 
puesto que se descompone ligeramente en lo siguiente:

3 HOCl (ac)  2HCl (ac) + HOClO2 (ac)

En medio básico llega a descomponerse totalmente y resulta clo-
ruro y clorato.

Es posible obtener HOCl en fase vapor por reacción de Cl2O 
gaseoso con hielo a bajas temperaturas (entre –20 a –30 °C), al usar 
nitrógeno líquido en una reacción de equilibrio:

Cl2O (g) + H2O (s)  2HOCl (g)

Los hipohalogenitos se forman al pasar el dihalógeno a través de 
las disoluciones básicas a baja temperatura:

X2 (g) + 2OH– (ac)  XO– (ac) + X– (ac) + H2O (l)
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En esta reacción, el hipohalogenito obtenido se debe separar del 
haluro y, en algunos casos, de los iones XO3

–. Para obtener hipobromi-
to de sodio, se logra la reacción entre el dibromo e hidróxido de sodio:

Br2 (l) + 2NaOH (ac)  NaBr (ac) + NaOBr (ac) + H2O (l)

El calor causa la siguiente reacción de desproporción:

3BrO– Δ  2Br– + BrO3
–

Por ello, la reacción para obtener el hipobromito de sodio se 
realiza a 0 °C, así se evita la reacción de desproporción.

Se puede obtener HIO por medio de la siguiente reacción:

2I2 (s) + 3HgO (s) + H2O (l)  HgI2•2HgO (s) + 2HOI (ac)

Sin embargo, el ácido hipoyodoso se descompone inmediata-
mente a diyodo y ácido yódico:

5HOI (ac)  HOIO2 (ac)+ 2I2 (s) + 2H2O (l)

El hipoclorito de sodio en solución es la más importante de las 
oxosales de cloro. Se emplea como desinfectante y agente blanquea-
dor (por sus propiedades oxidantes). Se prepara en la electrólisis del 
NaCl (se permite que se mezclen los productos de la electrólisis) y, 
por reacción de dicloro, en una solución acuosa fría de hidróxido de 
sodio (15 al 20 %):

Cl2 (g) + 2NaOH (ac)  NaCl (ac) + NaOCl (ac) + H2O (l)

Durante muchos años, el hipoclorito de sodio comercial ofre-
cido a la industria era la solución acuosa, no una sólida; por ello, 
una versión comercial de hipoclorito sólido era la de calcio, que se 
prepara de una suspensión de hidróxido de calcio y dicloro:
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2Ca(OH)2 (ac) + 2Cl2 (g)  Ca(ClO2)2•2H20 (s) + CaCl2 (ac)

En 2013, una empresa japonesa sacó al mercado el hipoclorito 
de sodio pentahidratado NaOCl·5H2O en forma de cristales con 
punto de fusión de 25 a 27 °C estable durante un año y a tempera-
turas menores a 7 °C; en la actualidad, muchas empresas lo produ-
cen y ofrecen comercialmente. Sin embargo, es de resaltar que la sal 
anhidra de hipoclorito de sodio se descompone violentamente.

El hipoclorito de sodio acuoso que se vende comercialmente 
es estable a niveles de pH mayores que 12, pero con el tiempo se 
descompone por diversos factores, como calentamiento, cambios 
de pH, presencia de metales pesados, entre otros, mediante dos 
reacciones:

3NaOCl (ac)  2NaCl (ac) + NaClO3 (ac) (reacción principal)

2NaOCl (ac)  NaCl (ac) + O2 (g) (reacción minoritaria)

La solución de hipoclorito de sodio se utiliza para decolorar 
y blanquear la pulpa de madera y textiles, así como un oxidante 
en la síntesis orgánica. El hipoclorito de calcio y sodio se usan 
como desinfectantes.

Las soluciones acuosas de los hipohalogenitos dan reacción 
alcalina:

OCl– (ac) + H2O (l)  HOCl (ac) + OH– (ac)

HOCl y sus sales son oxidante fuertes; algunas de estas reaccio-
nes redox se muestran a continuación:

2I– (ac) + 2H+ (ac) + OCl– (ac)  I2 (s) + H2O (l) + Cl– (ac)

2Fe2+ (ac) + 2H+ (ac) + OCl– (ac)  2Fe3+ (ac) + H2O (l) + Cl– (ac)
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7.2.2. Ácidos halogenosos y sales halogenitos

El ácido cloroso en solución acuosa se prepara por reacción de sales 
de bario y ácido sulfúrico:

Ba(ClO2)2 (ac) + H2SO4 (ac)  2HOClO (ac) + BaSO4 (s)

HOClO puro no se ha aislado, tan solo se conoce en solución 
acuosa, donde es sumamente inestable y se descompone en cloruro, 
dióxido de cloro, agua, entre otras especies. En medio ácido y en 
ausencia de iones cloruro, se descompone tal como se observa: 

4HOClO (ac)  2ClO2 (g) + ClO3
– (ac) + Cl– (ac) 

+ 2H+ (ac) + H2O (l)

Pero en presencia de iones cloruro, se descompone en la siguien-
te reacción:

5HOClO (ac)  4ClO2 (g) + Cl– (ac) + H+ (ac) + 2H2O (l)

En altas concentraciones de HOClO, la reacción siguiente es 
importante:

3HOClO (ac)  2ClO3
– (ac) + Cl– (ac) +3H+ (ac)

El mecanismo de la reacción de desproporción, según Hong y 
Rapson (1968), involucra la presencia de los compuestos intermedia-
rios: HOCI, Cl─C1O2 y C12. No obstante, Horváth et al. (2003) 
identificaron los siguientes: HOCl, Cl2O2, Cl2O3, •ClO y •OH.

Los cloritos de los metales alcalinos son estables, pero los de los 
metales pesados son explosivos. De todos ellos, el clorito de sodio 
es el más conocido y de mayor importancia industrial, el cual se 
prepara pasando dióxido de cloro sobre una solución alcalina de 
peróxido de hidrógeno:
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2ClO2 (g) + 2NaOH (ac) + H2O2 (ac)  2NaClO2 (ac) 
+ 2H2O (l) + O2 (g)

El NaClO2 se utiliza en el blanqueo de algodón, rayón, nailon, 
pulpa de papel, aceites, ceras, entre otros. Al ser muy soluble en 
agua, se emplea para desinfectar el agua después de descomponerse 
en dióxido de cloro. Otros usos que se pueden mencionar son en-
juagues bucales, pastas de dientes, geles, y como agente oxidante en 
química orgánica. 

El ácido bromoso (HOBrO) que se forma se desproporciona 
rápidamente a compuestos de Br(I) y Br(V). De la misma manera, 
el ácido yodoso HOIO sufre una rápida reacción de desproporción: 

2 HOIO2 (ac) → HOIO2 (ac) + HOI (ac) 

Los bromitos alcalino y alcalino térreos se pueden obtener por re-
ducción de bromatos y bromuros metálicos por una reacción de 
comproporción:

2LiBrO3 (ac) + LiBr (ac)  2LiBrO2 (ac)

7.2.3. Ácidos halogénicos y sales halogenatos

Los ácidos y sus sales son oxidantes fuertes en medio ácido, cuya fuer-
za oxidante es la siguiente: BrO3

– > ClO3
– > IO3

–. Los ácidos se pre-
paran a partir de sus sales de bario, tratándolos con ácido sulfúrico:

Ba(XO3)2 (ac) + H2SO4 (ac)  2HXO3 (ac) + BaSO4 (s)  

Los ácidos brómico y clórico no se pueden obtener en forma 
pura, sino en solución acuosa (hasta 40 %). Si se evapora el agua, se 
descomponen. En cambio, el ácido yódico es más estable y se puede 
obtener como sólido puro.
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El ácido brómico es un ácido fuerte (pKa -2) y es considerado 
como un agente oxidante fuerte. Por ejemplo, oxida el peróxido de 
hidrógeno a dioxígeno y el azufre a ácido sulfúrico.

El ácido yódico cristalino se deshidrata por calentamiento térmico:

3HOIO2  
100 °C   HOIO7  

200 °C   I2O5

Los ácidos libres se descomponen en sus elementos:

8HOIO2 (ac)  4HIO4 (ac) + I2 (s) + 3O2 (g) + 2H2O (l)

4HOBrO2 (ac)  2Br2 (l) + 5O2 (g) + 2H2O (l)

Las sales halogenatos se preparan a partir de los halógenos o los 
haluros con oxidantes apropiados:

3X2 + 6OH– (ac)  Δ   XO3
– (ac) + 5X– (ac) + 3H2O (l)  

(X = Cl, Br, I)

I2 (s) + 2NaClO3 (ac)  2NaIO3 (ac) + Cl2 (g)

KI (s) + 3/2 O2 (g)  KIO3 (s)

Br– (ac) + 3ClO– (ac)  BrO3
– (ac) + 3Cl– (ac)

Los cloratos se descomponen al calentarse:

4KClO3 (s)  
Δ   KCl (s) + 3KClO4 (s)

Al seguir calentando hasta 370 °C, el perclorato se dismuta a KCl y 
O2. Si se adiciona un catalizador, la reacción procede más rápidamente:

2KClO3 (s) + 2MnO2 (s)  2KMnO4 (s) + Cl2 (g) + O2 (g)
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2KMnO4 (s)  K2MnO4 (s) + MnO2 (s) +O2 (g)

K2MnO4 (s) + Cl2 (g)  2KCl (s) + MnO2 (s) + O2 (g)

2KClO3 (s)  2KCl (s) + 3O2 (g) (reacción global)

La reacción de yodato con yoduro es una típica reacción de com-
proporción o conmutación, donde, en un proceso redox, un elemento 
pasa de tener dos estados de oxidación diferentes —que están como 
reactivos— a tener como producto de reacción a un solo compuesto, 
en el que ese elemento tiene un único estado de oxidación. En otras 
palabras, el elemento se oxida y reduce en una misma reacción:

IO3
– (ac) + 5I– (ac) + 6H+ (ac)  3I2 (s) + 3H2O (l)

En este caso, el yodato tiene el yodo en estado de oxidación +5, 
y el yoduro, en –1, mientras que el único compuesto de yodo que 
aparece como producto tiene estado de oxidación 0.

En 1921, William C. Bray reportó la primera reacción oscilatoria 
donde se formaba y consumía diyodo en una reacción química que 
involucraba al yodato con peróxido de hidrógeno en medio acuoso 
ácido. El alumno de Bray, Herman A. Liebhafsky, realizó aportes im-
portantes a esta reacción y, con el tiempo, esta se denominó «reacción 
de W. C. Bray y A. H. Liebhafsky». La reacción del proceso de des-
composición catalítica del peróxido de hidrógeno es la siguiente: 

2H2O2 (ac)  Δcat
  O2 (g) + 2H2O (l)

Se puede dividir en etapas, donde el sistema oscilante permite 
que se genere y luego se consuma el diyodo:

2IO3
– (ac) + 5 H2O2 (ac) + 2H+ (ac)  I2 (s) + 5O2 (g) + 6H2O (l)

I2 (s) + 11H2O2 (ac)  2IO3
– (ac) 3O2 (g) + 2H+ (ac) + 10H2O (l)
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En la primera reacción, el H2O2 actúa como un agente reduc-
tor, mientras que, en la segunda, este mismo compuesto actúa 
como un agente oxidante.

La reacción que proporciona energía al sistema oscilante es la 
siguiente:

16H2O2 (ac)  8O2 (g) + 16H2O (l) + 3 061 kJ/mol

El mecanismo de esta interesante reacción todavía no está claro, 
pero se presume 1) la existencia de radicales libres y 2) la presencia 
de O2 transportado a la solución desde la atmósfera; ambas juegan 
un rol importante. Asimismo, se ha postulado que el compuesto 
HIO formado por

I2 (ac) + H2O (l)  HI (ac) + HOI (ac)

es el que se oxida por el H2O2. Además, se cree que ocurre la reac-
ción de desproporción de HIO:

5HIO (ac)  IO3
– (ac) + H+ (ac) + 2I2 (s) + 2H2O

7.2.4. Ácidos perhalogénicos y sales perhalogenatos

El más conocido de este grupo es el ácido perclórico, que se prepara 
por medio de la siguiente reacción:

NaClO4 (ac) + HCl (ac)  NaCl (ac) + HClO4 (ac)

El ácido perclórico es un ácido muy fuerte. Cuando está puro es 
un líquido incoloro que explota de forma impredecible y se descom-
pone en los elementos dicloro y dioxígeno. 

4HClO4 (ac)  2H2O (l) + 2Cl2 (g) + 7O2 (g)
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Hay que tener mucho cuidado cuando se trabaje con HClO4, 
ya que, al ser una especie fuertemente oxidante, reacciona violenta-
mente en contacto con materia orgánica como madera o papel, y se 
produce fuego. Este reactivo se vende en solución acuosa concentra-
da al 70 % en peso.

El perclorato de potasio se prepara industrialmente por oxida-
ción electrolítica:

ClO3
– (ac) + H2O (l)  ClO4

– (ac) + 2H+ (ac) + 2e–

2H+ (ac) + 2e–  H2 (g)

El perclorato de potasio se usa en los fuegos artificiales, en las 
luces de bengala y en la obtención de perclorato de amonio, el cual 
se usa como propulsor sólido de cohetes (en cada lanzamiento del 
trasbordador espacial se consumían varios cientos de toneladas de 
perclorato de amonio):

6NH4ClO4 (s) + 8Al (s)  4Al2O3 (s) + 3N2 (g) + 12H2O (g)

El perclorato de amonio se descompone si se calienta por arri-
ba de 200 °C:

2NH4ClO4 (s)  N2 (g) + Cl2 (g) + 2O2 (g) + 4H2O (g)

La obtención del ácido perbrómico y sus sales tuvo que espe-
rar un buen tiempo (fue obtenido por E. Appelman en 1968), con 
respecto a los análogos de cloro y yodo, ya que se creía que era im-
posible sintetizarlos. La explicación que se daba correspondía a la 
supuesta inestabilidad del bromo al tener altos estados de oxidación, 
debido a las altas energías de promoción y a la debilidad de los en-
laces 4d del bromo comparada con los 2p del oxígeno. En realidad, 
el paso del bromato al perbromato requiere un mayor potencial de 
oxidación (+1,74 V), en comparación con el clorato (+1,23 v) y 
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yodato (+1,64 V). En consecuencia, tan solo se necesita un agente 
oxidante sumamente fuerte para obtenerlo. Por eso con XeF2 o F2 es 
posible el paso de bromato a perbromato:

BrO3
– (ac) + XeF2 (ac) + H2O (l)  Xe (g) + 2HF (ac) + BrO4

– (ac)

BrO3
– (ac) + F2 (g) + 2OH– (ac)  BrO4

– (ac) + 2F– (ac) + H2O (l)

La reacción del bromato con diflúor en medio alcalino se usa en 
la industria química para producir ácido perbrómico que no se ob-
tiene puro, puesto que no se puede eliminar el agua sin descompo-
nerlo, sino con un máximo de 55 % en solución acuosa. En solución 
es estable por tiempo indefinido, ya que es un oxidante lento. Una 
solución 3M oxida fácilmente al acero inoxidable y hace explosión 
con el papel de China.

Se conocen muy pocas especies de bromo con estado de oxida-
ción +7. Aparte del [BrO4]

–, podemos citar a BrO3F, sales de [BrF6]
+ 

y [BrO3F2]
 –.

El perbromato es estable a temperatura ambiente, pero a 275 °C 
el perbromato de potasio se descompone en bromato de potasio. El 
perbromato de sodio es sumamente soluble en agua, mientras que el 
de potasio es menos soluble.

Se conoce un gran número de ácidos peryódicos y de peryoda-
tos —mostrados en la tabla 14— que se transforman unos en otros 
por pérdida o ganancia de agua tal como se visualiza en la figura 41. 
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Figura 41. Cambios térmicos entre los ácidos peryódicos.

Fuente: adaptado de Wiberg (2001).

Asimismo, estos intercambios de agua dan lugar a condensacio-
nes de diversas especies que, a partir del ácido ortoperyódico, como 
se muestra en la figura 41, pueden originar, en primera instancia, al 
ácido diperyódico del cual solo se conocen sus sales (no ha sido ais-
lado), luego el ácido triperyódico y así sucesivamente hasta dar una 
serie de ácidos poliperyódicos.

Figura 42. Estructura de los ácidos metaperiódico (A) 
y ortoperyódico (B).

Fuente: adaptado de Kraft y Jansen (1997).

De estos oxoácidos de yodo, los más conocidos son el ácido per-
yódico (HIO4, llamado también «ácido metaperyódico») y el ácido 
ortoperyódico (H5IO6) cuyas estructuras se muestran en la figura 42.
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A partir de los peryodatos y el ácido nítrico concentrado, se ob-
tiene el ácido peryódico. Este es un ácido débil y en medio ácido es 
un oxidante fuerte.

La reacción del ortoperyodato de bario con ácido clorhídrico da 
lugar a la formación del ácido ortoperyódico:

Ba5(IO6)2 (s) + 10HCl (ac)  5BaCl2 (ac) + 2H5IO6 (ac)

El H5IO6, que también se obtiene por oxidación del ácido yó-
dico, cuando se deshidrata, es sólido, incoloro y delicuescente. Por 
calentamiento a 70 °C y 10 Pa en vacío se transforma en el ácido 
triperyódico: H7I3O14 (ver figura 41). Este último es también un 
sólido incoloro e higroscópico. 

Los peryodatos llevan a cabo reacciones de equilibrio en medio 
ácido. Las principales son las siguientes:

H5IO6 (ac)  H+ (ac) + H4IO6
– (ac) K = 10–3

H4IO6
– (ac)  IO4

– (ac) + 2H2O (l) K = 29

H4IO6
– (ac)  H+ (ac) + H3IO6

2– (ac) K = 2×10–7

En soluciones acuosas a 25 °C, predomina el peryodato (IO4
–).

En solución alcalina, el peryodato se dimeriza:

2IO4
– (ac) + 2OH– (ac)  H2I2O10

4– (ac)

Los ácidos peryódicos son poderosos agentes oxidantes que re-
accionan suave y rápidamente. Se conocen las sales NaH4IO6·H2O, 
Na2H3IO6, Na3H2IO6, (Na3(OH)2IO4), CsIO4, K4H2I2O10•8H2O, 
Cs4I2O9, entre otras. Las sales se obtienen por oxidación de yoduro 
o por desproporción de yodatos: 

5Ba(IO3)2 (s)  
> 580 °C  Ba5(IO6)2 (s) + 4I2 (s) + 9O2 (g)
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Diagramas de Latimer y Frost de halógenos

Con el objetivo de comprender la química de los halógenos, es 
necesario conocer los procesos redox que se llevan a cabo en mu-
chas de sus reacciones. Así, para tener una percepción rápida de la 
química redox de los halógenos, se hace uso de los diagramas de 
Latimer y de Frost.

Los valores de los potenciales de reducción se pueden colocar 
en diagramas, ya que permiten interpretarlos más fácilmente. Los 
diagramas tipo Latimer muestran los valores de potencial electro-
químico escritos para sucesivas reacciones redox del más alto al 
más bajo estado de oxidación en fuertes medios ácidos (pH 0) 
y básicos (pH 14). En resumen, brindan información del estado 
de oxidación del elemento y el valor de potencial estándar de re-
ducción de la semireacción en la que intervienen las especies. Por 
ejemplo, en vez de escribir la reacción:

ClO4
– (ac) + 2H+ (ac) + 2e– ClO3

– (ac) + H2O (l)  

E (volt) = 1,20

en el diagrama Latimer se mostraría como:

1,20
ClO4

–      →    ClO3
–

Para el caso del flúor, a pH ácido puede tener dos valores, según 
los productos de reacción:
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	 3,053
F2    →    HF

	 2,979
F2    →    HF2

–

Y en medio básico:

	 2,866
F2    →    F–

Los diagramas de Latimer nos permiten también predecir la 
química redox de estas especies. Por ejemplo, según la figura 43, el 
alto valor positivo del potencial, al ir del perclorato al clorato (1,20 
V) a pH ácido, señala que el perclorato es un oxidante muy fuerte. 
Es más, en las especies ClO4

–, ClO3
–, HClO y Cl2, por una simple 

inspección, podemos ver que son muy oxidantes en medio ácido.

Figura 43. Diagrama de Latimer de los halógenos.

Fuente: adaptado de Bratsch (1989).

Un diagrama de Frost muestra la ordenada en valor de la ener-
gía libre relativa y el estado de oxidación en la abscisa. Cuando el 
elemento tiene el estado de oxidación cero, la energía libre también 
es cero. Este diagrama nos permite tener una imagen visual de la 
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química redox de los elementos y sus compuestos, así como obte-
ner información valiosa. Recordando que una especie es más estable 
cuando su valor de energía libre es más negativo, estos diagramas 
exponen la estabilidad y el poder oxidante de las especies químicas.

En las figuras 44, 45 y 46 se visualizan los diagramas de Frost 
de los halógenos. Se observa que los potenciales redox son mayores 
en medio ácido (mayor pendiente) que en medio básico (menor 
pendiente), y que los iones cloruro, bromuro y yoduro son las es-
pecies más estables. Por otro lado, la especie que está más arriba y 
a la derecha del diagrama es la especie oxidante más fuerte. Como 
se puede apreciar en los diagramas, los iones perclorato, bromato y 
yodato son los oxidantes más fuertes. Además, todos (excepto Cl–, 
Br– y I–) son fuertes agentes oxidantes. Otra información importante 
es que, mediante estos diagramas, se puede predecir las reacciones 
de desproporción, también llamadas «dismutación». Por ejemplo, 
en medio básico (líneas punteadas), si tomamos las líneas que unen 
al Cl–, Cl2 y ClO–, el dicloro está en el punto convexo, lo cual indica 
que el dicloro se desproporciona a Cl– y ClO–. En medio ácido, la lí-
nea que une a las especies HClO, HClO2 y ClO3

– tiene al HClO2 en 
el punto convexo; por ello, podemos inferir que la especie HClO2 se 
desproporciona a ClO3

– y HClO.
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Figura 44. Diagrama de Frost de los compuestos de cloro. La línea 
continua es en medio ácido y la punteada, en medio básico.

Fuente: elaboración propia.

Figura 45. Diagrama de Frost de los compuestos de bromo. La línea 
continua es en medio ácido, y la punteada, en medio básico.

Fuente: elaboración propia.
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Figura 46. Diagrama de Frost de los compuestos de yodo. La línea 
continua es en medio ácido, y la punteada, en medio básico.

Fuente: elaboración propia.
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Lecturas

9.1. Reseña del cisplatín, cis-[PtCl2(NH3)2] 

El uso de metales en medicina causa, incluso para muchos médicos, 
rechazo, y más aun los compuestos clorados. Ello es debido al des-
conocimiento de que la reactividad de los compuestos es diferente a 
la de sus elementos. Por ejemplo, el cloro presente en el compuesto 
Cl2 tiene diferente reactividad al cloro de NaCl, al cloro de PtCl2, al 
cloro en clorobenceno y así sucesivamente. En el caso de los metales, 
los compuestos de bismuto y hierro han sido usados como fármacos 
desde hace décadas, tal es el caso del subsalicilato de bismuto contra 
el malestar estomacal, y de compuestos de hierro como suplemento 
nutricional y como tratamiento y prevención de la anemia. 

El cisplatín es el medicamento metálico y halogenado usado en 
el tratamiento de los cánceres: de testículos, de ovarios, de cabeza y 
cuello, de pulmones, de mamas, cervical, entre otros. Fue sintetiza-
do primero por el químico italiano Michele Peyrone (1813-1883) 
en 1844; por esto, se denominó «cloruro de Peyrone». Posterior-
mente, como muchos compuestos sintetizados por los químicos, 
fue dejado de lado hasta que décadas después se encontró una apli-
cación. Esto aconteció recién en 1965 cuando el biofísico Barnett 
Rosenberg (1926-2009) medía el efecto de la corriente eléctrica so-
bre Escherichia coli, mediante el uso de electrodos de platino en un 
buffer de cloruro de amonio en el que se producen células filamen-
tosas que eran 300 veces más grandes que las normales. Estudios 
posteriores demostraron que este efecto típico de inhibición celular 
no era por la corriente eléctrica, sino por una sustancia de platino, 
dado que el electrodo, supuestamente inerte, había formado con el 
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buffer un compuesto que prevenía la división celular. Al experimen-
tar con varios compuestos de transición, Rosenberg encontró que el 
agente causante de la inhibición era el isómero cisplatín sintetizado 
por Peyrone y que el transplatín no causaba ese efecto. Tras la publica-
ción del artículo del grupo de investigación de Rosenberg, en la revista 
Nature, en 1969, de este hallazgo, se iniciaron los estudios clínicos en 
1971 y, luego de las fases clínicas de rigor, se aprobó su uso en 1978.

La biografía de Peyrone es peculiar. Se graduó de doctor en Me-
dicina en la Universidad de Turín en 1835, cuya primera misión fue 
hacer frente a una epidemia de cólera que afectó a Europa por esos 
años. Cuatro años después abandonó la medicina por la química y 
se convirtió en estudiante de fisiología química en París, bajo la di-
rección de Jean Baptiste André Dumas. Posteriormente, en 1842 se 
trasladó a Alemania y, por órdenes del gran químico alemán Justus 
von Liebig, en la Universidad de Gießen (la actual Universidad de 
Liebig), inició sus investigaciones en la química del platino.

La investigación de Peyrone era estudiar cómo la sal de Mag-
nus —que en ese tiempo era descrita como PtCl2(NH3)2, en reali-
dad es [Pt(NH3)4][PtCl4]— reaccionaba con otros compuestos. En 
muchos de los intentos que realizó Peyrone para sintetizar la sal de 
Magnus por otros métodos, encontró que, por adición de un exceso 
de amoniaco a una solución ácida de cloruro de platino(II), obtenía 
dos compuestos: una sal verde (sal de Magnus) y otra amarilla des-
conocida. A raíz de un tratamiento químico logró separar con éxito 
ambos compuestos, pero resultó que este nuevo compuesto amarillo 
tenía la misma composición química de la sal de Magnus, vale decir, 
PtCl2(NH3)2, pese a que ambos tenían diferentes propiedades físicas 
y químicas. Es por ello que, en su publicación de 1844, le fue di-
fícil explicar los datos experimentales del cisplatín, debido a que la 
composición química era similar a la sal de Magnus. Sin embargo, 
en su publicación del año siguiente usó el término isómero (usado 
en ese tiempo por los químicos orgánicos) para diferenciar ambos 
compuestos. En 1856, Peyrone publicó la síntesis del compuesto 
trans-[PtCl2(NH3)4](NO3)2, obtenido por reacción de ácido nítrico 
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con la sal de Magnus, aunque ya había sido sintetizado por Reiset 
precisamente el mismo año en que Peyrone reportó el cisplatín, esto 
es, en 1844. Años después, el cisplatín fue caracterizado por Alfred 
Werner en 1893. Para conocer la personalidad de Peyrone, basta leer 
su reporte en inglés de la síntesis del cisplatin, donde manifestó esta 
frase: «Estoy decidido para perseguir este tema con todas mis ener-
gías, sin tener en cuenta las dificultades que se pueden encontrar en 
cada paso en una investigación tan costosa y delicada».

Debido al interés farmacológico del cisplatín, varios investiga-
dores perfeccionaron la ruta sintetizada de Peyrone, y fue la de Dha-
ra (ver figura 47), reportada en 1970, la más empleada y la que hace 
uso del efecto trans. En este esquema se parte de la sal K2[PtCl4] que 
se convierte en el análogo yodado luego de un tratamiento con exce-
so de KI; más adelante se adiciona amoniaco y se sustituyen dos yo-
duros por dos moléculas de amoniaco, y se forma cis-[PtI2(NH3)2], 
que se trata con nitrato de plata y después con KCl en exceso. De 
esta forma, sí se obtiene cis-[PtCl2(NH3)2].

Figura 47. Ruta sintética propuesta por Dhara  
para la síntesis de cisplatín.

Fuente: elaboración propia.
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El mecanismo de acción a nivel celular ha sido muy estudiado: 
involucra la unión del cisplatín con el ADN en la posición N7 de 
dos bases vecinas de guanina. En este sentido, se distorsiona el ADN 
que en algunas células tumorales no es reconocido, por lo que el 
ADN no se repara y así mueren. En otros casos, esta distorsión, ex-
puesta en la figura 48, causa que la replicación del ADN se bloquee.

Figura 48. Ligera distorsión del ADN causada por la unión  
del compuesto de platino (cargas omitidas por simplificación).

Fuente: elaboración propia.

La principal desventaja del cisplatín es que causa una inflama-
ción a las venas donde se administra; además, es muy tóxico, daña 
las células sanas y puede causar náuseas, toxicidad renal, entre otros. 
Con el tiempo han aparecido mejoras y se han sintetizado nuevos 
medicamentos de segunda (carboplatín) y tercera generación (oxali-
platín y lobaplatín): compuestos derivados del cisplatín.
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9.2. Empleo del Cl2 en la potabilización del agua

En 1908 ocurrió un hito importante en la historia de la humanidad. 
Por primera vez se empleó un reactivo químico para potabilizar agua 
de consumo humano a una población: el Cl2. El agua de río o de 
fuentes subterráneas contiene impurezas; algunas se ven cuando el 
agua está turbia, pero muchas de ellas no se observan a simple vista, 
como las sustancias químicas disueltas en ella y en los microorga-
nismos. El agua de pozo o de río, por un proceso de decantación, 
floculación y filtración, se puede volver cristalina, mas no potable. 
Es necesario eliminar los microorganismos patógenos que son los 
que causan enfermedades, bacterias, virus y parásitos protozoos. Si 
el agua de río se contamina por las deposiciones y la presencia de 
diversos animales, puede contener bacterias como Escherichia coli 
y Shihella dysenteriae; virus como norovirus y rotavirus; parásitos 
como Giardia intestinalis y Cryptosporidium homini, entre otros. 

Si bien antes de 1908 se emplearon filtros de arena o de carbón 
para purificar el agua, este tratamiento no elimina los microorganis-
mos patógenos; por consiguiente, la humanidad tenía un serio pro-
blema con las graves enfermedades causadas por beber agua; muchas 
de las cuales causaban desde leves trastornos estomacales hasta la 
muerte. La única forma conocida de eliminar los microorganismos 
patógenos era hervir el agua. A partir del uso de Cl2, que elimina los 
microorganismos presentes en el agua (aunque no los elimina todos, 
en especial cuando están en forma de quistes), el número de muer-
tes y enfermedades causadas por consumo de agua no purificada en 
las ciudades disminuyó grandemente. Aun así, en pleno siglo XXI, 
cerca de 1,8 millones de personas por cada año fallecen por diarrea, 
debido principalmente a que cerca del 30 % de la población mun-
dial no cuenta con agua potable. 

Si bien el Cl2 era ya conocido en la antigüedad, su empleo en 
medicina ocurrió a inicios del siglo XIX. Durante muchos siglos, las 
matronas ayudaron en el parto a las gestantes; no obstante, ya por 
el siglo XIX, los médicos hacían esa labor y era frecuente la falta de 
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higiene; producto de ella podía ocurrir la fiebre puerperal: un proce-
so infeccioso muy grave causado por microorganismos como Strep-
tococcus agalactiae, Streptococcus pyogenes o Escherichia coli. Respecto 
a este problema de salud, dos médicos ofrecieron aportaciones. Por 
un lado, en Boston (EE. UU.), Oliver W. Holmes (1809-1894), en 
1843, se dio cuenta de que los que atendían en el parto no se lavaban 
las manos; por ello, propuso que esa era la causa de la infección. Por 
otro lado, en Viena (Austria), Ignaz P. Semmelweis (1818-1865), 
en 1846, luego de una investigación en una clínica, donde ocurrían 
muchas muertes por infecciones por el parto, relacionó este suce-
so con la sala de autopsias e indicó que los médicos, después de 
la autopsia, se lavaran las manos con una solución lechada de cal 
Ca(OH)2, a la cual se le había burbujeado Cl2; la combinación de 
ambos reactivos forma el hipoclorito de calcio. Es necesario señalar 
que ambas contribuciones no fueron aceptadas por sus contemporá-
neos colegas y pasaron muchos años hasta que fue práctica obligato-
ria en la higiene de los partos y las operaciones médicas.

Durante el proceso de potabilización del agua para consumo hu-
mano, el Cl2 se burbujea en un reservorio de agua. Siguiendo esto, el 
dicloro se disuelve en agua y da lugar a una variedad de especies que 
están en equilibrio: Cl2 (g), Cl2 (ac), H+ (ac), Cl–(ac), HOCl (ac) y 
OCl– (ac). Por ello, la reacción del dicloro en agua es un tanto com-
pleja, y es muy sensible al pH:

Cl2 (g) + H2O (l)  Cl2 (ac)

Cl2 (g) + H2O (l)  H+ (ac) + Cl– (ac) + HOCl (ac)    
Keq = 4,5 × 10–4

El ácido hipocloroso formado se disocia:

HOCl (ac)  H+ (ac) + OCl– (ac)
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En la figura 49 se observa la variación de la presencia de las 
especies Cl2, HOCl y OCl– en el agua, según pH a 25 °C. A pH 
altos, la especie predominante es el anión hipoclorito; en cambio, 
a pH muy ácidos, es el Cl2. Mientras que a pH neutro están pre-
sentes HOCl y OCl–, a medida que disminuye el pH hasta 2, la 
que predomina es HOCl. Por consiguiente, el control de pH es 
vital en el proceso de desinfección.

Figura 49. Diagrama de distribución de las especies de cloro a 25 °C. 

Fuente: adaptado de Snoeyink y Jenkins (1980).

En condiciones naturales en el agua, HOCl y OCl– son las es-
pecies cloradas que predominan. De los tres potenciales compuestos 
Cl2, HOCl y OCl–, el ácido hipocloroso es la especie probablemen-
te más efectiva que actúa como oxidante y clorinante, cuya acción 
combinada destruye los microorganismos, ya que al ser una especie 
sin carga penetra mejor las paredes celulares. Está demostrado que 
el OCl– es mucho menos efectivo como desinfectante que el HOCl.

La adición del Cl2 al agua no solo elimina a los patógenos, sino 
también causa la oxidación de especies metálicas como hierro(II), 
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manganeso(II), entre otras. Asimismo, reacciona con una variedad 
de compuestos nitrogenados orgánicos e inorgánicos. Como algu-
nas de estas sustancias causan olor o sabor desagradable al agua, 
el dicloro, al reaccionar con ellas, origina la disminución de esas 
sensaciones desagradables.

En la actualidad, se ha generado una gran preocupación por la 
existencia de muchos compuestos orgánicos presentes en el agua, 
ya sea por la actividad industrial o simplemente por la presencia 
de compuestos orgánicos naturales como los ácidos húmicos que 
pueden ser clorados, lo que da lugar a algunos compuestos organo-
clorados que probablemente causen daños a las personas. Algunos 
compuestos orgánicos como CCl4 y CHCl3 son cancerígenos. La 
OMS fijó un límite aceptable de 30 mgL–1 para el triclorometano 
en el agua potable. Los compuestos clorados no son ajenos a los 
productos naturales, pues se sabe que las algas producen cerca de 
5 millones de toneladas de clorometano cada año, y los líquenes y 
hongos, compuestos orgánicos clorados más complejos. Una solu-
ción alternativa al Cl2 es usar ozono o dióxido de cloro. 

En muchas piscinas se usa Cl2 o hipoclorito para desinfectarlas, 
pero ahora se conoce que origina una serie de compuestos clorados 
—se sospecha que algunos de ellos sean carcinogénicos, mutano-
génicos o teratogénicos—; por tanto, existe un riesgo de enfermar 
al nadar en esas aguas si es que no hay un control de calidad es-
tricto. Asimismo, se han reportado casos donde por descuido se ha 
adicionado ácido muriático (HCl) al agua de la piscina, lo que ha 
ocasionado que el pH disminuya y por equilibrio, mostrado en la 
figura 49, se libera el gas Cl2 que causa serios problemas en el tejido 
ocular, en el sistema respiratorio y en la piel.

Otra preocupación de salud pública, con respecto al uso del Cl2, 
es que se ha creado una resistencia bacteriana. Diversos estudios, 
por los años 80, reportaron casos de microbios que cuando están 
presentes en partículas de cierto tamaño son protegidos, y luego de 
la cloración permanecen activos. Hasta la actualidad se han publi-
cado varios estudios donde se compara la resistencia de las bacterias 
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presentes en agua tratada con Cl2 con las no tratadas con ese elemen-
to, y se comprobó que las primeras son más resistentes.

9.3. Las lámparas halógenas de tungsteno

La lámpara halógena es uno de los pocos casos comunes donde se 
está llevando a cabo una misma reacción química continua y repeti-
damente sin que el usuario se dé cuenta.

Una lámpara halógena está construida por un bulbo de cuarzo, 
en el que se encuentran un filamento de tungsteno (también llama-
do «wolframio»), el gas inerte (puede ser un gas noble o nitrógeno) 
y una pequeña cantidad de dihalógeno gaseoso en su interior, como 
el diyodo o dibromo. Cuando uno enciende el interruptor de la 
lámpara halógena, la corriente calienta el filamento de tungsteno a 
una temperatura mayor a 2000 °C, lo que causa que una parte de los 
átomos de tungsteno del filamento se desprenda en forma gaseosa y 
se dirija hacia la superficie interna de la lámpara del cristal de cuarzo. 
Por su parte, el dihalógeno que está en forma gaseosa por pirólisis 
se disocia en átomos de halógeno que se difunden a la pared interna 
del bulbo de cuarzo, donde se combina con el tungsteno para gene-
rar el haluro de tungsteno (WX2).

Como la temperatura de las paredes del bulbo de cuarzo alcanza 
una temperatura cercana a 250 °C, que es mayor a la temperatura de 
condensación de WX2, este reactivo no se condensa en la superficie 
del bulbo de vidrio. Como dentro de la lámpara hay un diferencial 
de temperatura, se crea un flujo en el movimiento de las sustancias 
que están dentro del bulbo, producto del cual el haluro de tungste-
no formado se dirige al filamento de W, donde la alta temperatura 
(mayor a 2 000 °C) causa la descomposición del WX2 en átomos de 
tungsteno, los cuales se depositan en el filamento y en los átomos 
de halógenos para luego difundirse dentro del bulbo de cuarzo. Este 
proceso se repite una y otra vez, según la reacción reversible global:
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W (s) + X2 (g)  WX2 (s)

Todo lo anterior implica que el filamento de tungsteno pueda 
estar a una mayor temperatura, lo que produce mayor luz por uni-
dad de energía eléctrica consumida que sin el halógeno. Además, el 
filamento de tungsteno dura más gracias al ciclo reversible; claro que 
siempre algunos átomos de tungsteno se depositan en otras partes 
como la interior del bulbo. Esto con el tiempo causa que el filamen-
to se desgaste.

Por otro lado, las lámparas de haluros metálicos están fabricadas 
de cuarzo fundido —el cual es un material que puede soportar altas 
temperaturas y presiones— y contienen en su interior argón, mer-
curio y haluros metálicos, donde el mercurio le da luminosidad y el 
color es proporcionado por los haluros metálicos. Cabe señalar que 
los electrodos son de tungsteno. Al inicio, cuando no está encendida 
la lámpara, el mercurio y el haluro metálico están depositados en el 
tubo de cuarzo fundido. Luego, cuando se enciende la lámpara, el 
argón se calienta y fluye causando un arco de diferentes tempera-
turas, por lo que consigue que el mercurio se vaporice; así, obtiene 
el arco viaje de un electrodo al otro en el tubo de descarga. Mien-
tras que el arco de vapor de mercurio golpea el recipiente y otras 
sustancias, estas se calientan y logran que los haluros metálicos se 
vaporicen y disocien. Los átomos metálicos formados se dirigen des-
de el arco hacia las zonas más frías de la lámpara y, posteriormente, 
se recombinan con el halógeno presente. En el ínterin, los átomos 
metálicos son excitados e ionizados, lo que da lugar a un espectro de 
luz que depende de la naturaleza de cada metal.

Las lámparas de haluros metálicos son más eficientes que las in-
candescentes o las halógenas de tungsteno. Pueden producir luces 
de color azul, rojo, verde, entre otros. La temperatura que alcanzan 
estas lámparas varía desde 3 000 a 6 000 K. Además, existen varia-
ciones de estas lámparas construidas de varios tipos de haluros metá-
licos como NaI, DyI3, TmI3, FeI2, SnBr2, PbI2, entre otros. 
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9.4. Reacción de yodo con almidón: ¿es tan simple como parece?

La famosa reacción del almidón con yodo que da una coloración 
azul fue descubierta en 1814 por Coling y Claubry. Por medio de 
esta reacción colorida, los químicos analíticos son capaces no solo 
de comprobar la presencia de yodo, sino también de cuantificarlo. 
Cuando el yodo se usa como sustancia oxidante, el método analítico 
se denomina «yodimetría»; en cambio, cuando el yoduro se utili-
za como reductor, se llama «yodometría». En estos casos se emplea 
como indicador visual una solución de almidón, que en realidad es 
un sistema coloidal, el cual indica que la formación del color azul 
intenso (absorbe con una intensidad máxima cerca de 600 nm) es 
debido a la formación del complejo yodo con el almidón. 

El producto de reacción o, mejor dicho, la interacción entre 
el yodo y el almidón, ha sido objeto de estudio muy esporádico a 
través de los años y se ha especulado mucho con la naturaleza del 
enlace entre ambas sustancias; por tanto, se han realizado muchos 
estudios para explicar la naturaleza del color azul. Como la reacción 
para formar el compuesto azul parte de una mezcla de I2 con I–, mu-
cho se especuló si el producto era el diyodo o los yoduros.

Lo que se sabía es que el almidón está constituido por amilosa 
y amilopectina. Por los años 40 del siglo XX, el grupo de investiga-
ción de Rundle estableció que solo la amilosa, que se observa en la 
figura 50, en un arreglo helicoidal, forma la coloración azul con el 
yodo luego de un estudio de difracción de rayos X del precipitado 
de butanol de la amilosa. Rundle señaló que las cadenas de amilosa 
asumen la configuración de una hélice muy apretada de aproxima-
damente 13,7 Å de diámetro con una longitud de 8 Å por vuelta, 
en periodos que contienen seis residuos de glucosa por vuelta de la 
hélice de amilosa. Más adelante, se encontró una cavidad central de 
aproximadamente 5 Å en la estructura helicoidal de la amilosa que 
podría acomodar a los poliyoduros. 
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Figura 50. Estructura básica de la amilosa.

Fuente: elaboración propia.

Como se sabe, el yodo es capaz de formar enlaces consigo mismo 
(concatenación) en gran extensión, lo que no ocurre con los otros 
halógenos. Son conocidas sales de triyoduro como KI3 y compues-
tos como [Me4N][I5], KI7∙9H2O, entre otros. En la bibliografía se 
pueden encontrar cientos de poliyoduros que presentan la fórmula 
general [I2m+n]

n–, donde m es un número entero y n varía entre 1 a 
4. Sobre esta base, se plantea la siguiente pregunta: ¿qué poliyoduro 
está presente? Algunos postularon que el yodo estaba como I2, unos 
como [I3]

– (el poliyoduro más estable) y otros como poliyoduros de 
mayor extensión.

Hasta la década de los 60 se postulaba que el complejo yodo 
amilosa no estaba constituido por unidades I2, sino por [I3]

– en un 
arreglo lineal de los yodos en números tan variables desde 50 hasta 
500, los cuales se hallaban dentro del arreglo helicoidal de la ami-
losa. Por la década de los 70 aparecieron estudios de espectroscopia 
Raman y Mösssbauer, como el de Teitelbaum, quien propuso que 
la especie predominante era en realidad el pentayoduro [I5]

– en el 
complejo de yodo con amilosa. El mismo Teitelbaum desarrolló 



155

Lecturas

los estudios en los años 80 y usó como reactivos de partida la solu-
ción acuosa de diyodo/yoduro y el vapor de diyodo. Sorprenden-
temente, para ambos casos, el resultado es el mismo: pentayoduro 
[I5]

–. A pesar de ello, aún en la actualidad, en algunos textos y 
portales web se muestran gráficos, como el de la figura 51, donde 
el poliyoduro es [I3]

–.

Figura 51. Representación clásica mostrada en muchos textos  
de la interacción del triyoduro con la amilosa.

Fuente: elaboración propia.

Por otro lado, en los estudios mecánico-cuánticos realizados por 
Minick, en 1991, el investigador señala que en la formación del 
complejo de color azul no están involucradas las especies negativas 
de yodo (poliyoduros), sino que la especie neutra no lineal I6 es la 
que interactúa con la amilosa y la responsable del típico color azul, e 
identificó a (C6H10O5)16,5I6 como la unidad polimérica. 

En 2000, Immel y Lichtenthaler reportaron dos polimorfos de 
la amilosa: la forma A nativa de doble hélice y la contraparte VH 
monocatenaria. Luego de un análisis señalaron que la forma A es 
una cadena muy compacta, cuyo interior era inaccesible para las 
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moléculas pequeñas; en cambio, la forma VH contiene seis glucosas 
por vuelta y presenta un exterior hidrofílico de 13,5 Å de diámetro 
con un canal interior hidrofóbico, cuyo diámetro es 5,4 Å. Por ello, 
postularon que los iones poliyoduros [I∞]δ–, cuando interaccionan 
con la amilosa Vh, permiten que esta cambie a una forma espiral 
(helicoidal), dentro de la cual se incrustan los poliyoduros. 

En el complejo azul oscuro de amilosa-poliyoduro, el canal hi-
drofóbico de la amilosa Vh en forma de hélice es una matriz bien 
ordenada para la incorporación y alineación de las especies de yo-
do-yoduro, con el fin de elaborar una cadena lineal de poliyoduro 
con un ajuste estérico casi perfecto y en plena complementariedad 
de las regiones hidrofóbicas del huésped y del anfitrión.

Se han realizado varios estudios con otras moléculas modelo 
para estudiar la interacción del yodo con la amilosa, desde com-
puestos orgánicos como la α-ciclodextrina hasta inorgánicos 
{(C4H12N2)2[CuII4](I2)}n como el reportado por Redel. Madhu 
et al. (2016) publicaron un artículo en el que estudian los polímeros 
cristalinos de yoduros infinitos presentes en una parte del complejo 
pirroloperileno-yodo (pyrroloperylene-iodine) caracterizado por rayos 
X. Este complejo absorbe casi las mismas longitudes de onda que 
el complejo yodo-amilosa; asimismo, las señales de baja frecuencia 
del Raman son similares. Estas son evidencias de gran peso que in-
dicarían que el complejo yodo-amilosa está formado por cadenas 
infinitas de poliyoduro [I∞]δ–, como el mostrado en la figura 52. 
Por último, la geometría de la cadena de poliyoduro del complejo 
pirroloperileno-yodo es casi lineal, al igual que otros poliyoduros 
reportados en contraposición con algunos no lineales.

Respecto al color azul intenso se postuló inicialmente que es 
debido al complejo de transferencia de carga que se origina entre los 
átomos de oxígeno de los grupos hidroxilos y glicosilos de la amilosa 
con el yodo, sin embargo, esto se ha descartado. Por consiguiente, 
se ha propuesto que el tipo especial del enlace poliyoduro produce 
la absorción espectral característica azul a 620 nm. La interacción 
amilosa-yodo-yoduro se ha modelado con cálculos de estructura 
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electrónica, donde se plantean cambios en la estructura de la héli-
ce luego de la unión del yodo. Se ha demostrado que las estructuras 
de poli-I2 son responsables del color azul mejorado en determinadas 
condiciones (por ejemplo, amilosa seca/sólida). Es poco probable que 
existan estructuras [poli-In]

– dentro de la hélice de amilosa que sean 
responsables del color azul; en cambio, los pares I2/In

– con bandas 
de transferencia de carga desde el orbital ocupado [In]

– (n > 3) σ* al 
orbital vacío σ* de I2 son razonablemente responsables del color azul. 

Figura 52. Probable estructura del complejo almidón yodo.

Fuente: elaboración propia.

9.5. Compuestos organohalogenados

Existen muchos compuestos químicos orgánicos sintéticos que con-
tienen halógenos, como el freón CCl2F2 y el teflón (politetrafluo-
roetileno); sin embargo, contrariamente a lo que se cree, existen 
muchos compuestos químicos orgánicos naturales, cuyo número se 
incrementa debido a que cada año se descubren nuevos compuestos 
en la naturaleza. En 1968 se reportaron 30 de estos compuestos, 
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y en 2012 el número aumentó significativamente a más de 5000. 
Algunos de los compuestos organohalogenados encontrados en la 
naturaleza son los que se observan en la figura 53.

La mayoría de los compuestos organohalogenados naturales 
fueron encontrados en organismos del mar, como algas, esponjas, 
hongos, cianobacterios, entre otros. Otra fuente importante de 
organohalógenos son los volcanes, incluso se ha considerado que 
son una fuente natural de generación de compuestos clorofluoro-
carbonos; no obstante, son cantidades sumamente pequeñas si las 
comparamos con las generadas por la industria. Los más abundan-
tes son los compuestos clorados y bromados, expuestos en la tabla 
16; mientras que los fluorados y yodados son poco numerosos. 
También se han hallado compuestos con dos o más átomos de 
halógeno presentes, como diclorobromoetano, diclorobromopro-
pino, fluorotriclorometano, entre otros. 

Figura 53. Compuestos organohalogenados.

Fuente: elaboración propia.

Por una parte, el cloranfenicol es un antibiótico bacteriostático 
de amplio espectro, obtenido inicialmente de una bacteria saprofila 
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(Streptomyces venezuelae). Por otra, la clorotetraciclina que actúa 
como antibiótico fue aislada de la bacteria Streptomyces aureofaciens.

Tabla 16. Compuestos organohalogenados detectados  
en fumarolas y el gas de lava.

Compuestos clorados Compuestos bromados

Clorometano                                 Bromometano
Diclorometano                              Dibromometano
Triclorometano                               Tribromometano

Tetraclorometano                        
Cloroetano Bromoetano

Dicloroetano
Cloropropano
Clorobutano Bromobutano

Diclorobutano
Triclorobutano

Tetraclorobutano
Cloroeteno  Bromoeteno

Dicloroeteno
Tricloroeteno  

Tetracloroeteno  
Cloropropeno  Bromopropeno

Dicloropropeno  
Tricloropropeno

Tetracloropropeno  
Clorobuteno

Diclorobuteno
Triclorobuteno                                 

        Clorobutadieno Bromobutadieno
Diclorobutadieno                        

Tetraclorobutadieno
Cloroetino   Bromoetino



160

La química de los halógenos

Dicloroetino
Dicloropropino
Tricloropropino

Tetracloropropino
Clorobutenino

Diclorobutenino 
Triclorobutenino   

Cloropropino   
Clorobutino Bromobutino

Diclorobutino
Clorociclopenteno

Diclorociclopenteno   
Triclorociclopenteno

Clorohexano                                     
Cloroestireno                                   
Clorobenceno Bromobenceno

Diclorobenceno
Triclorobenceno                                     

Clorotolueno                                  
Clorociclohexano                                 

   Clorofurano                          Bromofurano
Diclorofurano                   

Tetracloropropadieno                               
Clorotiofeno                               

Diclorotiofeno                           

Fuente: adaptado de Jordan et al. (2000).
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Aparte de extraer y caracterizar estos compuestos, los investiga-
dores exploran su generación, así como la interacción de estos con 
otras sustancias químicas presentes en el agua, en el aire y en sus 
aplicaciones en medicina.

Uno de los compuestos más conocidos en medicina es el yodo 
(un oligoelemento) presente en la glándula tiroides que produce 
principalmente las siguientes dos hormonas: tiroxina y triyodotiro-
nina, mostradas en la figura 54. Ambas sustancias regulan el metabo-
lismo del organismo e inciden en el crecimiento y la funcionalidad 
de otros sistemas vitales del cuerpo humano, como la estimulación 
del metabolismo de los hidratos de carbono, la síntesis y degrada-
ción de las proteínas, la temperatura del cuerpo, entre otros. 

Figura 54. Tiroxina (A) y triyodotironina (B).

Fuente: elaboración propia.

Además de la tiroxina, existen otros organohalógenos presentes 
en el cuerpo humano y que tienen funciones importantes. Se pue-
de mencionar al compuesto 2-octil-gamma-bromoacetoacetato: 
un éster bromado (ver figura 55) que ha sido aislado del fluido 
cerebroespinal humano, el cual se ha demostrado que induce efi-
cientemente el sueño de movimientos oculares rápidos (conocido 
como fase REM).
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Figura 55. 2-octil-gamma-bromoacetoacetato.

Fuente: elaboración propia.

Sorprendentemente, los estudios bioquímicos han encontrado 
que el sistema inmune puede usar el cloro libre vía las células blancas 
de la sangre para hacer frente a las infecciones y eliminar patógenos. 
Producto de la reacción de HClO en LDL —del inglés low densi-
ty lipoproteins (lipoproteínas de baja densidad)— con residuos de 
tirosilo presente en pequeños péptidos, se obtiene la clorotirosina, 
representada en la figura 56.

Figura 56. 3-Clorotirosina.

Fuente: elaboración propia.

CH3

CH3

O

O

O

Br
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La detección de clorotirosina libre en sangre u orina puede ser útil 
para monitorear la activación de neutrófilos en pacientes asmáticos.

La adición de halógenos o la sustitución de hidrógenos por ha-
lógenos (en especial con flúor) a un compuesto orgánico acarrean 
muchas consecuencias importantes en la reactividad de las molécu-
las. Por ejemplo, el acético es un ácido débil (pKa = 4,76); en cam-
bio, el ácido trifluoroacético es ácido fuerte (pKa = 0,23). Otro caso 
son los compuestos perfluorados CF3OH (pKa = 1,4), F3C─CF2OH 
(pKa = 1,5) y F3C─CF2CF2OH (pKa = 1,1) que en la práctica se 
comportan como ácidos fuertes, a diferencia de sus análogos hidro-
carbonados que son alcoholes.

Existen muchos compuestos químicos usados en medicina y 
muchos más en estudios clínicos. Algunos de ellos son expuestos en 
las figuras 57-65.

Figura 57. El flurazepam es un medicamento usado  
para inducir al sueño.

Fuente: elaboración propia.
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Figura 58. La clofarabina es un compuesto que tiene  
actividad antitumoral y es muy usada para combatir  

la leucemia linfoblástica aguda.

Fuente: elaboración propia.

Figura 59. El clordiazepóxido se usa para tratar la ansiedad,  
el insomnio, el alcoholismo, los trastornos de pánico, entre otros.

Fuente: elaboración propia.
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Figura 60. La nicergolina se emplea para mejorar la cognición,  
así como la función conductual de las personas que sufren  

demencia de leve a moderada.

Fuente: elaboración propia.

Figura 61. El brotizolam se emplea como hipnótico y sedante.  
Reduce el tiempo del despertar, así como prolonga  

el tiempo de sueño.

Fuente: elaboración propia.
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Figura 62. El pipobromán es una droga que se emplea para combatir 
el cáncer; además, presenta una actividad clínica bien documentada 

contra la policitemia vera y la trombocitemia esencial.

Fuente: elaboración propia.

Figura 63. La dexametasona es un fármaco cuya acción  
es antiinflamatoria e inmunosupresora. Se usa para tratar  

la artritis reumatoide.

Fuente: elaboración propia.
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Figura 64. La triamcinolona es un medicamento que se emplea  
para tratar picazones, enrojecimiento, entre otras molestias de la piel.

Fuente: elaboración propia.

Figura 65. El sevoflurano es un anestésico por inhalación,  
usado normalmente para pacientes extrahospitalarios.

Fuente: elaboración propia.

Los compuestos clorofluorocarbonos son sustancias químicas 
muy contaminantes que afectan la capa de ozono. Estos compuestos 
surgieron por la necesitad de reemplazar refrigerantes —amoniaco, 
dióxido de azufre, entre otros— muy tóxicos, cuyo derrame o fuga 
causaban graves accidentes e intoxicaciones. Los clorofluorocarbo-
nos como CFCl3, CF2Cl2 y CF2BrCl fueron los primeros compues-
tos en aparecer a fines de 1920, debido a que poseen buenas pro-
piedades como refrigerantes y no son tóxicos; pero, años después, 
por los años 70, Mario Molina y Sherwood Rowland reportaron 
que esos compuestos causaban la disminución de la capa de ozono, 
ya que se desintegran en la atmósfera y generan radicales Cl que no 



168

La química de los halógenos

solo descomponen al ozono, sino que interfieren en su generación al 
reaccionar con los átomos de oxígeno:

2CCl3F + O2  2CFClO + 4Cl

CFCl3            CFCl2 + Cl

Cl + O3  ClO + O2

ClO + O  Cl + O2

Por las exigencias de las agencias reguladoras ambientales, la 
industria química optó por los refrigerantes de segunda genera-
ción: moléculas donde algunos enlaces C─Cl se reemplazan por 
enlaces C─H; estas se denominaron «hidroclorofluorocarbonos». 
Por ejemplo, se reemplazó CCl2F2 por CHClF2; otros compuestos 
de esta segunda generación son CHClF─CF2, CCl2F─CH3, entre 
otros. Si bien es cierto que el impacto ambiental de los hidroclo-
rofluorocarbonos es menor al de los clorofluorocarbonos, existió 
la preocupación por buscar nuevos compuestos y disminuir aún 
más el efecto en la capa de ozono, lo que originó la aparición de la 
tercera generación de refrigerantes: los hidrofluorocarbonos. To-
dos los enlaces C─Cl son reemplazados por C─H, tal es el caso 
de CFH2─CF3, el cual fue muy utilizado desde los años 90 como 
refrigerante en las casas y empresas, así como en el aire acondicio-
nado de los vehículos. 

El problema con los refrigerantes hidrofluorocarbonos es que 
absorben radiación IR y causan el efecto invernadero. Debido a 
ello, la industria química se dirigió a la búsqueda de nuevos refri-
gerantes que no fueran tóxicos, no provocaran daño a la capa de 
ozono, ni originaran el efecto invernadero, o al menos, que mini-
mizaran sus efectos. Poco después surgieron las hidrofluoroolefinas, 
los refrigerantes de cuarta generación; por ejemplo, CF3─CF = CH2, 
CF3─CH = CFH y CF2 = CF─CFH2. El único inconveniente de 

hv
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estos compuestos es que la incorporación del doble enlace lo hace re-
activo frente a algunas sustancias químicas. Además, es ligeramente 
inflamable, con el riesgo de causar un incendio, aunque, en condi-
ciones normales de funcionamiento de un equipo de refrigeración, 
el compuesto no es inflamable. 

Los perfluorocarbonos son compuestos de fórmula CxYy, solo 
contienen átomos de carbono y flúor en alcanos, alquenos, alquinos 
y derivados del benceno. El enlace C─F es muy fuerte, mas en los 
perfluorocarbonos la adición de múltiples enlaces C─F incremen-
ta la fuerza de enlace C─F de átomos vecinos y también la de los 
enlaces C─C; de tal forma que hacen a estos compuestos química 
y térmicamente muy estables si los comparamos con los mismos 
derivados hidrógeno carbonos. El más conocido es el teflón (polite-
trafluoroetileno), que es un polímero obtenido a partir del tetrafluo-
roeteno CF2 = CF2; aparte de ser utilizado en sartenes y ollas, tiene 
diversas aplicaciones y uso, como revestimiento para soportar tem-
peraturas elevadas y ambientes muy corrosivos en naves espaciales, 
en medicina, en electrónica, etc.

9.6. Superhalógenos

Los clústeres son un conjunto de átomos o moléculas enlazadas que 
forman agregados homogéneos An y Mn. Los clústeres heterogéneos 
son formados por átomos diferentes y son del tipo XnYm. El rango 
de n comienza en 2 y puede alcanzar valores de 106 o 108. Los más 
conocidos de boro son los boranos, y de carbono, los fullerenos; 
pero también hay los formados por átomos diferentes (por ejem-
plo, los carboranos), por elementos de los grupos principales y los 
de transición como Au20. Por algunas características peculiares de 
algunos de estos clústeres, se forman fuertes enlaces o capas electró-
nicas cerradas, que se originan por la agrupación de átomos y dan 
lugar a la creación de especies (denominadas «superátomos»), las 
cuales se comportan como si fueran un solo átomo en sus reacciones 
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químicas. En esta categoría de superátomos se encuentran superha-
lógenos, superálcalis, superlacalino térreos, entre otros. 

Los superhalógenos, además de tener una química parecida a 
la de los halógenos, tienen afinidades electrónicas mayores a la de 
cualquier átomo de halógeno, que son las siguientes: 3,40 eV para 
F; 3,61 eV para Cl; 3,36 eV para bromo, y 3,06 para I. Para ilustrar, 
LiF2 y MnO4 estiman el valor de afinidad electrónica de 5,45 eV y 
5 eV, respectivamente; por ello, son considerados superhalógenos.

El término «superhalógeno» fue acuñado por Gennady L. Gut-
sev y Alexander I. Boldyrev en 1981 para referirse a las especies tipo 
MX(n+1)/m, donde n representa la máxima valencia del átomo central 
M, y m, la valencia normal de X. Inicialmente, esta clase de com-
puestos estaba constituida de átomos metálicos del bloque s, y X era 
halógeno. Con el tiempo se descubrieron otras especies; el rango 
de metales se amplió a los de transición, y los átomos que rodean a 
este metal pueden ser también oxígeno, nitratos, cianuros, etc. En la 
actualidad también comprenden algunas especies como boranos que 
no poseen metales, ni halógenos, ni algunas sustancias orgánicas.

El ejemplo típico de superhalógeno es el clúster Al13 que se 
comporta como el átomo de cloro. La configuración electrónica 
del cloro es 1s22s22p63s23p5, mientras que las del clúster de Al13 es 
1s21p61d102s21f142p5. Además, al igual que los halógenos que acep-
tan un electrón (su afinidad electrónica es 3,6 eV) y se forman los 
haluros, este clúster de aluminio gana un electrón y forma la especie 
Al13I

–, con lo que adquiere la configuración electrónica cerrada de 
40 electrones: 1s21p61d102s21f142p6. Esta especie presenta simetría 
icosaédrica con un átomo de aluminio en el centro; además, la dife-
rencia de energía entre su HOMO y LUMO es grande.

Se ha estudiado la reactividad de este superhalógeno de alumnio 
con HI, I2 , CH3I, entre otras especies. A partir de esto, se han ob-
tenido clústeres Al13Ix

– y Al14Iy
–; interesantemente, los más estables 

de la serie Al13Ix
– son cuando x es par (x = 2, 4, 6 y 8), y para Al14Iy

–, 
cuando y es impar (y = 3, 5, 7 y 9). La reacción con HI produce 
algunas especies, siendo la mayoritaria Al13I

–, en la cual los estudios 
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han demostrado que el electrón extra se localiza en el clúster Al13, 
lo que indica que el clúster mantiene su integridad en esta reacción 
química y presenta mayor afinidad electrónica que el yodo: carac-
terísticas que lo definen como superhalógeno. Finalmente, se puede 
señalar que la estabilidad de Al13I

– es similar a la de BrI–.
Otros ejemplos de superhalógenos son los compuestos tipo 

MX2
– (M = Li, Na; X = Cl, Br, I), MnO4, (BO2)n, Al(CN)4

–, CuCln 
(n ≥ 2), Mg3F7, VO3, PtF6, entre otros. Los superhalógenos iónicos 
se emplean en los líquidos iónicos, y los neutros se utilizan como 
oxidantes. Asimismo, la unión de superhalógenos con superálcalis 
forma las llamadas supersales.

En la actualidad, existe una nueva serie de compuestos que 
tienen mayores afinidades electrónicas que los superhalógenos y 
que forman iones altamente electronegativos cuando son usados 
como ligandos en los compuestos de coordinación. Estas especies, 
que se comportan como agentes fuertemente oxidantes —por 
ello, son capaces de oxidar al agua—, se denominan «hiperhaló-
genos». Por ejemplo, [MX2]

– (donde M = Li, Na, y X = Cl, Br, I); 
M[BF4]

– (donde M = Na, Li); [M(N5)(k+1)]
– (donde M = Li, Be, B); 

[M2(N5) (2k+1)]
– (donde M = Li, Be); [M(BO2)n]

– (donde M = Mg, 
Au, Cu, Au, Mn, Fe).
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