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INTRODUCCIÓN 

Desde épocas muy remotas el vidrio coloreado en sus diversas formas ha 

jugado papeles importantes en la vida del hombre. Tempranas civilizaciones lo 

utilizaron como adorno en sus mesas y como uno de los regalos más preciados de 

joyería. Los vitrales ennoblecieron y ennoblecen aún con brillantez y dignidad a 

catedrales y altares, que en algunos casos datan desde hace varios miles años. 

Hoy en día, la industria del vidrio sílico-sódico-cálcico (Si02-Na20-CaO), 

comúnmente conocido como vidrio plano, requiere nuevos productos que provean 

protección contra las radiaciones ultravioleta e infrarrojo, además de tenues 

coloraciones para cumplir con normas de máxima transmisión de luz visible. Los 

vidrios con estas características presentan ventajas respecto a los vidrios 

convencionales, ya que disminuyen el consumo de energía en climas artificiales 

(absorción de radiación infrarroja) y brindan protección a interiores de tela u otros 

objetos coloridos (absorción de radiación ultravioleta) con máximo 

aprovechamiento de luz visible. Por la ventajas antes mencionadas se utiliza con 

éxito en la industria automotriz, edificios arquitectónicos, oficinas, etc. 

Algunos iones de metales de transición, por las propiedades que presentan 

pueden satisfacer estas necesidades. Sin embargo, es imperante explicar sus 

espectros electrónicos para comprender su comportamiento en el espectro 

electromagnético dentro del intervalo del ultravioleta, visible e infrarrojo cercano. 
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Con el objeto de contribuir a un mayor entendimiento de las propiedades 

ópticas que confieren los iones metálicos a estos vidrios se llevó a cabo esta tesis, 

la cual tratará conceptos generales sobre el vidrio y estructura atómica, haciendo 

énfasis en los temas sobre las teorías de compuestos de coordinación de metales de 

transición y espectroscopia electrónica, que servirán de base para describir las 

transiciones electrónicas de los óxidos de hierro, cromo y cobalto. Así, el presente 

trabajo explica el origen de las coloraciones y absorciones de radiaciones 

ultravioleta y/o infrarroja, causadas por los óxidos anteriores en el vidrio silico-

sódico-cálcico, mediante el análisis de sus espectros electrónicos correspondientes. 
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CAPITULO 1 

GENERALIDADES 

1.1. EL VIDRIO 

1.1.1. Historia del vidrio. 

La historia del vidrio comienza desde épocas muy remotas. Durante la 

formación de la tierra, grandes cantidades de sílice se fundieron a partir de rocas 

ocasionalmente enfriadas en forma natural, entre las que se encuentra la obsidiana. 

El vidrio fue producido por el hombre hace aproximadamente 4000 años, 

aparentemente usando antiguos hornos de cerámica; tempranas civilizaciones en el 

Antiguo Egipto lo utilizaron soplado o moldeado como adorno en mesas y como 

un regalo de joyería de los más preciados. Sin embargo, por sus propiedades 

pronto fue utilizado en diferentes procesos, tales como los recipientes, ventanas, 

etc. Durante un largo período de tiempo las propiedades ópticas del vidrio 

permanecieron inexploradas. 

Los primeros progresos significativos ocurrieron hasta 1800. cuando 

Fraunhofer fue capaz de determinar para un vidrio que contenía plomo, su 

reflexión y dispersión de luz; la cual era completamente diferente a la de un vidrio 



4 

que contenía calcio. El espectrofotómetro inventado por Fraunhofer condujo al 

estudio de los cambios de reflexión con la longitud de onda por variación de la 

composición. 

1.1.2. Definición del vidrio. 2  

El termino vidrio es comúnmente usado para referirse al producto de fusión 

de materiales inorgánicos que han sido enfriados a una condición de rigidez sin 

cristalizar. Esto generalmente se asigna a los vidrios de silicato ordinarios que son 

usados para hacer ventanas o envases. 

Los vidrios son caracterizados por ciertas propiedades bien definidas que 

son comunes para todos ellos y diferentes de aquellas de los líquidos y sólidos 

cristalinos: 

• Sus átomos constituyentes carecen de orden periódico, aunque poseen 

orden de corto alcance. es decir, se asemejan a los líquidos y no a los sólidos 

cristalinos en su distribución atómica. 

• A diferencia de los cristales, no presentan punto de fusión bien definido. 

• Como solidos cristalinos, muestran elasticidad. 

• Como líquidos, pueden fluir bajo un esfuerzo. 
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La relación entre cristal, líquido y vidrio puede ser fácilmente explicado por 

medio de un diagrama de volumen temperatura. (fig. 1.1). 

    

V 

L 
O 
M 
E 
N 

o.  

VIDRIO 

LIQUIDO 
SUBENFRIADO 

CRISTAL 

T 
Tg rr 

TEMPERATURA 

Figura 1.1. Relación entre vidrio. líquido y cristal 

Cuando un líquido es enfriado de un estado inicial A, el volumen decrece 

constantemente a lo largo de M3. Si la velocidad de enfriamiento es lenta, y la 

nucleación esta presente, se da lugar a la cristalización a la temperatura de 

congelación Tf. El volumen decrece rápidamente de B a C y después el sólido se 

contraerá disminuyendo la temperatura a lo largo de CD. 

Si la velocidad de enfriamiento es suficientemente rápida, no se da lugar a la 

cristalización a Tf; el volumen del líquido subenfriado decrece a lo largo de BE, 

que es la continuación de AB. A una cierta temperatura Tg, la gráfica de volumen 
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vs. temperatura sufre un significativo cambio de pendiente y continúa casi paralela 

a la contracción CD de la forma cristalina. Tg es llamada temperatura de 

transformación del vidrio. solamente abajo de Tg el material es vidrio y la 

viscosidad es muy alta (cerca de 1013  poise). 

Sí la temperatura del vidrio se mantiene constante a T, que está ligeramente 

abajo de Tg, el volumen G continúa decreciendo lentamente. Eventualmente 

alcanza el nivel G' en la línea punteada, que es continuación de la contracción BE 

del liquido subenfriado. 

1.1.3. Composieiósi del vidrio 

La composición del vidrio puede representarse en porciento en mol o 

porciento en peso, sin embargo; en las fábricas y laboratorios de la industria del 

vidrio, la composición se maneja en porciento en peso.' 

Existen muchos óxidos de metales que pueden combinarse con los tres 

formadores primarios del vidrio: dióxido de silicio (SiO2), óxido de boro (B2O3) y 

pentóxido de fósforo (P20,). Así la multiplicidad de las composiciones de vidrios 

es extensa, pero aquellas que tienen importancia comercial' y a las que se enfoca 

este estudio son mucho más limitadas. La composición sílico-sódico-cálcica es de 

suma importancia, ya que es la base de muchos vidrios flotados (vidrios planos) y 

envases de vidrios. 
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R. Bamford, apoyado en la patente No.1400953 (Reino Unido), que discute 

varias composiciones de vidrios flotados y en la revisión de composiciones usadas 

en envases de vidrios en los Estado Unidos ( de 1932 a 1972), sugiere que el 

intervalo de composiciones que deberán cubrir ambos tipos de vidrios puede ser: 

Na20: 13 a 17 % en peso 

CaO: 5 a 10 % en peso 

Si02: 70 a 73 % en peso 

El porcentaje de peso restante, se cumple con la adición de varias porciones 

de MgO, A1203, Fe203, 1(20 y en algunos casos BaO, esto con el fin de conseguir 

condiciones de elaboración más sencillas o para modificar algunas propiedades. 

Para conocer la interacción de estos óxidos se presenta una división de cada 

uno de los diferentes tipos: 

a) Óxidos-Formadores: Son aquellos que intervienen en la formación de la 

red estructural (ver fig. I.2a), como el óxido de silicio (Si02). 

b) Óxidos-modificadores: Son aquellos que se encuentran dentro de la red 

(ver fig. I .2b), entre ellos se encuentran los óxidos de calcio (CaO), sodio (Na20) 

y potasio (K20). 

c) Óxidos intermedios: Son aquellos que por sí solos no pueden formar 

vidrio, ellos son el óxido de aluminio (A1203) y óxido de magnesio (MgO). 
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En la fig. 1.2a se muestra la estructura típica de un vidrio de silicato y la fig. 

1.2b muestra la red cristalina del vidrio de silicato cuando se adiciona un 

modificador de red (Na20).' 

•Si 00 ©No 

a) 
	

o) 

miura 1.2. (a) Estructura de un vidrio de silicato, (b) estructura de un vidrio de silicato cuando se 

adiciona Na20. 

1.4.1. Vidrios de color 

El vidrio coloreado de obtiene disolviendo iones de metales de transición en 

él. El color es simplemente la consecuencia de la absorción y emisión de luz en las 

capas electrónicas de sus iones. 

El entendimiento del fenómeno de coloración de los iones de metales de 

transición, requiere de la discusión de principios elementales que rigen la 

estructura atómica, teoría del campo cristalino y teoría del orbital molecular. Con 
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estos principios las bandas producidas por diferentes iones de transición pueden 

ser interpretadas. 

1.2. ESTRUCTURA ATÓMICA 

En esta sección se estudiará la estructura atómica; término que se emplea 

normalmente para referirse a las distribuciones electrónicas posibles en tomo al 

núcleo, y también a sus energías, propiedades magnéticas y a otras propiedades 

que dependen de la distribución de los electrones.' 

A continuación se considera la serie completa de funciones de onda para el 

electrón del átomo de hidrógeno. Éstas funciones, reciben el nombre de orbitales y 

pueden definirse como una región espacial donde la probabilidad de encontrar al 

electrón es máxima.' 

Un orbital está determinado por tres números cuánticos n, 1, y m, tanto en su 

energía como en su orientación estereoquímica. La designación de las capas, se 

refiere a orbitales con número cuántico n; K, 1., M, N, ..., (1, 2, 3, 4, ...,) y tienen 

subcapas s, p, d, f etc. Para cada valor de n, existe un número cuántico 1, cuyos 

valores son 0, 1, 2, ..., (n -1). Finalmente hay un número cuántico m, que toma 

valores entre -I y +1. Los números cuánticos para las capas K, L, M, y N se 

muestran en la tabla 1.1 

Hay diferentes tipos de orbitales, llamados s, p, d, f, g, etc., cuya 1 es 0, 1, 2, 



3, etc., respectivamente. 

Tabla 1.1. Números cuánticos y asignación de las capas. 

n 1 m capa subcapa número de 

orbitales 

electrones 

máximos en 

orbitales 

electrones 

totales en la 

capa 

1 0 0 K ls I 2 2 

2 0 0 L 2s 1 2 8 

1 +1,0,-1 2p 3 6 

3 0 0 M 3s 1 2 18 

1 +1,0,-1 3p 3 6 

2 +2,+1,0,-1,-2 3d 5 10 

4 0 0 N 4s 1 2 32 

I +1,0,-1 4p 3 6 

2 +2,+1,0,-1,-2 4d 5 10 

3 +3,+2,+1,0,-1,-2,-3 4f 7 14 

Desde el punto de vista químico la determinación de 	la densidad 

electrónica de los orbitales es muy importante. La figura 1.3 muestra la forma de 

los orbitales. 

In 

• Todo orbital s es esféricamente simétrico. 



/2pz  

• + leof 

1.• 

I s 

x  o/ 0:0r  

I / 
fitY 	 2p, 

vi I 

II 

Figura 1.3. Forma de los orbitales s, p y d. 
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• Cada orbital p consta de un lóbulo positivo a lo largo de la extensión 

positiva de un eje cartesiano y un lóbulo negativo a lo largo de la extensión 

negativa del mismo eje. Éstos orbitales se designan como px, py, pz. 

• Cada serie de orbitales d está formada por cinco: el orbital dz2  simétrico 

alrededor de z, los orbitales dxy, dzy, y dzx son iguales con máxima amplitud en 

sus planos correspondientes, el orbital dx2-dy2. tiene la misma forma que el orbital 

dxy, pero rotado 45° alrededor del eje z. 

• Para el número cuántico n =4, hay una serie de orbitales'', que sólo tienen 

participación en los elementos lantánidos y actinidos. 

Existen además de los números cuánticos (n, I y nt) una propiedad llamada 

espín que debe especificarse por un número cuántico adicional, s. El cual, puede 

tomar valores de +1/2 o -1/2 y define la manera en que los electrones pueden 

ocupar orbitales cuando están presentes dos o más electrones y también si un 

compuesto es diamagnético o paramagnético. 

1.2.1. Configuraciones electrónicas. 

Se denomina configuración electrónica de un átomos  a la manera como los 

electrones ocupan los orbitales de dicho átomo. Existen tres principios que se 

siguen en la colocación de dos o más electrones en los orbitales de un átomo. A 

este proceso se le denomina de Aufbau.6'7 
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1. Principio de Exclusión de Pauli. Dos electrones en un átomo no pueden 

tener una serie idéntica de números cuánticos. El efecto más importante de este 

principio es que ningún orbital (especificado por n,lym) puede contener más de 

dos electrones y éstos deben tener espines diferentes. Un compuesto es 

diamagnético cuando tiene espines apareados y es paramagnético cuando tiene uno 

o varios electrones desapareados. 

2. Otro principio para colocar los electrones en los orbitales esta en función 

de sus energías. Así se tiene que los electrones entran primero a los orbitales de 

menor energía, según el siguiente orden (hasta z=20): 

Is<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<4d<5p<6s<4f<5d<6p<7s 

Al aumentar el número atómico varían ligeramente las energías relativas de 

muchos niveles. 

3. Otro principio, es la Regla de Hund de la multiplicidad máxima: dicha 

regla establece que cuando los electrones entran en un nivel energético degenerado 

(con valor particular de nyl), no se presentará apareamiento de electrones en un 

orbital hasta que todos los orbitales tengan un electrón. 

Los orbitales semilleros y totalmente llenos son mucho más estables que 

los orbitales parcialmente llenos. Las posiciones que poseen niveles degenerados ti 

semillenos o totalmente llenos son más estables debido a la alta energía de 

intercambio que esta implicada. Esto se manifiesta por las configuraciones para 
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z=24 (cromo) y z= 29 (cobre). El Principio de Aufbau predice las configuraciones 

como: 

z=24 Cr [Ar13d4  4s2  

z=29 Cu [Arl3d9  4s2  

sin embargo, la configuración correcta es: 

z=24 Cr [ArJ3d5  4st 

Cu [ArJ3d'° 4st 

esto debido a la promoción de un electrón del orbital, 4s, que es de menor energía 

a los orbitales 3d, que son de mayor energía, estabilizando la energía de 

intercambio que se libera en la formación de la capa semillena o de la subcapa d 

totalmente llena. 

1.2.2. Elementos de transición. 5  

l.os elementos de transición pueden definirse como aquellos que como 

elementos o compuestos poseen niveles a' o J.  parcialmente llenos. Hay 56 

elementos hasta el número atómico 104 y todos tienen ciertas propiedades 

comunes: 

I. Todos son metálicos 



15 

2. Todos son duros, resistentes, con altos puntos de fusión y ebullición y 

buenos conductores de calor y electricidad. 

3. Forman aleaciones entre ellos y con otros elementos metálicos. 

4. Muchos de ellos se disuelven en ácidos minerales, pero hay algunos que 

no los afectan los ácidos simples. 

5. Con muy pocas excepciones presentan valencia variable y sus iones y 

compuestos son coloreados en uno o en casi todos los estados de oxidación. 

6. Debido a los niveles parcialmente llenos, pueden formar compuestos 

paramagnéticos. 

El conjunto de elementos de transición se subdivide en tres grupos 

principales: a) elementos de transición principales o del grupo d, b) elementos 

lantánidos y c) elementos actínidos. 

Sin embargo los elementos de transición que se tratarán en este estudio se 

encuentran en la primera serie de transición, Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, y 

Zn. Todos ellos tienen la configuración 1s2  2s2  2p6  3s2  3p6  3d. 4s2, donde n varía 

de 0 a 10. 
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1.3. TEORÍAS DE ENLACE EN COMPUESTOS DE 

COORDINACIÓN DE METALES DE TRANSICIÓN. 

La justificación para clasificar muchas sustancias como complejos de 

coordinación puede describirse si se considera una especie catiónica Mn+ rodeada 

por ligantes L1 , L2, L3, etc., (los ligantes pueden ser iguales o diferentes) la carga 

en el complejo resultante se define por la suma de las cargas en el ion central y de 

los ligantes unidos a él. 

Existen tres teorías basadas en modelos aproximados para estudiar el enlace 

en complejos de metales de transición: 

(1) Teoría del campo cristalino. 

(2) Teoría del orbital molecular. 

(3) Teoría del enlace valencia. 

La teoría del enlace valencia es más limitada y no contempla la 

interpretación de los espectros de absorción de vidrios coloreados. Por lo tanto, 

sólo se describirán las dos primeras teorías. 

1.3.1. Teoría del campo cristalino. 

La teoría del campo cristalino supone que la única interacción existente 

entre el ion metálico y los ligantes es de tipo electrostático ("fónica"). Los cinco 
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orbitales d en un ion metálico aislado, en estado gaseoso se encuentran 

degenerados. Sin embargo, si se considera el caso de seis ligantes que se acercan 

para formar un complejo octaédrico. Puede considerarse que los seis ligantes se 

acercan en dirección de los ejes del sistema de coordenadas (ver figura 1.4 ). En 

estas condiciones interactuarán fuertemente con los orbitales orientados sobre los 

ejes, d z2  y d x--y2, los cuales se denominan es. Estos orbitales incrementarán su 

energía. Los tres orbitales restantes que se encuentran orientados entre los ejes, 

d xy, d yz y d zx son equivalentes y se conocen como tu. Estos orbitales 

disminuirán su energía (ver fig. 1.4).8  

Figura 1.4. Conjunto de orbitales d en un campo octaédrico. Los orbitales eg  están sombreados, los tu  

no. se omite el tones de los orbitales d /.2  pira mayor claridad. 

El acercamiento de los ligantes se puede considerar en un proceso de dos 

pasos. En el primer paso, se acercan los ligantes inicialmente al metal creando un 

campo esférico tal que todos los orbitales d incrementan su energía en la misma 
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cantidad y, en el segundo paso, el cambio esférico cambia a un campo octaédrico 

destruyendo la degeneración de los orbitales d. El desdoblamiento no modifica la 

energía del sistema, el baricentro o centro de gravedad de los orbitales 

permanecerá igual. Por definición', la amplitud de la separación energética entre 

los orbitales tes  y ; se denominan 10Dq o también Lso. En consecuencia, para 

mantener constante el baricentro es necesario que la energía de los dos orbitales es  

se incremente en una magnitud de 6Dq, con el fin de compensar la estabilización 

de los tag que disminuyen con un valor de 4Dq. (ver fig. 1.5).8  

ee  

bDq 

40q 

10Dq • á 

Figura 1.5. Desdoblamiento de la degeneración de los cinco orbitales d por un campo ligante octaódrico 

Mediante un razonamiento análogo puede demostrarse que el campo 

electrostático producido por cuatro ligantes que rodean a un ion de metal de 

transición y situados en los vértices de un tetraedro que la capa d se desdoble en 

forma inversa al campo octaédrico (ver fig. 1.6 y 1.7). En este caso, los orbitales 

d xy, d yz y d zx son menos estables que los dz2  y dx-y: Esto puede apreciarse si 

se consideran las propiedades espaciales de los orbitales (1 con respecto al 

ordenamiento tetraédrico de cuatro ligantes.5 
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Figura 1.6. Conjunto completo de orbitales d en un campo cúbico. Cada conjunto de los cuatro ligantes 

tetraédricos (círculos sombreados o claros) produce 4/9 del campo octaédrico. 

411y 

hOy 

Figura 1.7. Desdoblamiento de los orbitales d en un campo tetraédrico. 

1.3.1.1. Complejos de alto y bajo espín de la primera serie de transición. E  

En el caso del ion d 4, surgen dos posibilidades de arreglo de los electrones. 

En el caso extremo de campo débil, el desdoblamiento de los orbitales es pequeño 

en relación con (la energía de apareamiento, A). Como A> lODq, el cuarto electrón 

ingresa en uno de los niveles e, en lugar de aparearse con uno de los electrones en 
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los orbitales t2g. Por el contrario si el desdoblamiento de los orbitales d es mayor 

respecto a la energía de apareamiento (10Dq>A), resulta más favorable para los 

electrones, aparearse en el nivel t2g  que ingresar en el nivel ea, que es altamente 

desfavorable. Esta situación se conoce como el caso del campo fuerte. Los 

términos campo fuerte y campo débil corresponden a las observaciones 

experimentales de bajo espín y alto espín, respectivamente, para complejos d 4  a d 7  

(ver tabla 1.2). 

Tabla 1.2. Efectos del campo cristalino para campos octaédricos débiles y fuertes. 

Campo 	Débil Campo 	Fuerte 

du 
configuración electrones no 

apareados J) 
configuración electrones no 

apareados 

d1  thi 
1 di  t2gt 

 
1 

d2  t3g2 2 d2  t252 2 

(13  1183 3 ct3  t2g3 3 

d4 t2a3e5t 4 c14 t2g4 2 

ds  t2s3es2 5 d5  t2g5 1 

d6 1.2g4eg2 4 d6 t2g6 O 

O7 t2g5es2 3 ' t2iPegl 1 

d8  t2g6C  g2 2 d8 t2s6eg2 2 

d9  1286483 
1 d9  12s6e53 1 

(116 
t. 

t2a6es4 O d1°  12  g6eg4 
0 

Por lo que respecta a los complejos tetraédricos sólo se debe considerar el caso de 

campo débil. Esto se debe a que la energía de apareamiento es mayor a 10Dq y en 

consecuencia, los electrones que ingresan a los cinco orbitales permanecen sin aparearse 

hasta que el sexto electrón se ve forzado a hacerlo. (ver tabla 1.3). 
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Tabla 1.3. Efectos del campo cristalino para campos tetraédricos débiles. 

dn 
configuración electrones no 

apareados 

d1  e1 1 

d2  e2 2 

d3 
e

2
t2

I 3 

d4  e212
2 4 

d5  e2t23 5 

d6  e3t23 4 

d7  e4t23 3 

da e4t24 2 

d9  e4125 I 

di°  e4t26 O 

1.3.1.2. Teorema de Jahn Teller 

Sí dos ligantes trans en un complejo octaédrico (por ejemplo a lo largo del 

eje z) se desplazan alejándose o acercándose al ion metálico se obtiene un 

complejo distorsionado en forma tetragonal. Como consecuencia de alejar a los 

ligantes sobre el eje z, existirán menores interacciones que están dirigidas hacia el 

eje z y los orbitales d z2, d zx y dyz se estabilizara de acuerdo a la regla del 

baricentro, los otros orbitales dx2-y2  y d xz se desestabilizarán. (ver fig. 1.8). 

El teorema de Jahn Teller establece que para un sistema no lineal en un 

estado electrónicamente degenerado, deben ocurrir distorsiones para disminuir la 
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simetría, eliminar la degeneración y abatir la energía del sistema. 

(a) 
	

(b) 

Morra 1.8. Desdoblamiento de la energía de los orbitales para un complejo distorsionado 

tetragonalmente con a) los ligantes en el eje z alejándose, y b) loe ligantes en el eje z acercándose. 

El teorema de Jahn Teller no establece que tipo de distorsión 

sucederá, ni tampoco si los ligantes en el eje z se acercarán o se alejarán. Si los 

ligantes a lo largo del eje z se alejan totalmente, se obtiene un complejo cuadrado 

plano. 

Cuando los orbitales tu  y eg  están ocupados en forma simétrica, no se espera 

ninguna distorsión, así los complejos de un ion d 3  de espín alto t2g3eg2, los de un 

ion dr,  de espín bajo t2,6e„° y los iones d 3  t2a3e„13  y dg t2,6e.2  no presenten 

distorsiones. Todos los demás iones es de esperar que muestren distorsiones. Sin 

embargo, debido al mayor desdoblamiento de los orbitales eg  que el de los orbitales 

t2g, los complejos d 4  de campo débil, los complejos IP de campo fuerte y los d 9  

presenten distorsiones máximas.' 
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1.3.2. Teoría de los orbitales moleculares. 

La teoría de los orbitales moleculares considera6  que los núcleos de los 

átomos enlazados están presentes en las posiciones de equilibrio internuclear. 

Según esta teoría los orbitales atómicos pierden identidad y el número total de 

electrones presentes se colocan uno a uno en los orbitales moleculares de acuerdo 

al principio de Aufbau, en donde los niveles de menor energía son llenados 

primero. Tanto el principio de Exclusión de Pauli como la regla de Hund de la 

multiplicidad siguen siendo válidas. 

Para la formación de orbitales moleculares, los orbitales atómicos deben 

poseer una simetría adecuada; también signos adecuados de la función de onda; de 

otra forma, la combinación de orbitales atómicos (CLOA) no disminuye la energía 

de los orbitales de enlace. (ver fig. 1.9) 

Algunas limitaciones de la teoría del campo cristalino se pueden eliminar al 

utilizar la teoría de los orbitales moleculares, la cual toma en consideración al 

traslape de los orbitales de los ligantes con los orbitales del metal. 

Antes de seguir con los complejos' de metales de transición, en los que intervienen 

orbitales d se considerará el caso más simple de la molécula Bel-12  como un 

complejo Be.2  + 2H'• Se dispone de dos orbitales para el enlace: el 2.s.  (con 

simetría Alu) y el 2p x (con simetría A2u). Como los orbitales moleculares 

resultantes serán combinaciones lineales de orbitales atómicos del metal y del 

ligante con igual simetría, es apropiado realizar combinaciones lineales de los 
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orbitales de los ligantes para hacerlos corresponder a la simetría de los orbitales del 

metal. 

Figura 1.9. Simetrías de los orbitales moleculares formados a partir de los orbitales atómicos, que 

muestran la formación de los orbitales sigma y pi .  

Un grupo orbital ligante al , (GOL) se puede construir mediante la adición 

de las funciones de onda ls de los átomos de hidrógeno: 
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Este GOL presenta la simetría adecuada, ya que, como en el caso del orbital 

2s del berilio, la función de onda siempre es positiva. El segundo GOL se puede 

establecer por medio de la simetría ungerade, 

Tau  = IPH - 

Los correspondientes orbitales moleculares se pueden representar ahora 

COMO: 

a.= `412s + 

a. = IP2px + `Paz„ 

En el caso de los cinco orbitales 3d, los d z2  y dx2-y2  se dirigen hacia los 

ligantes dando lugar a un traslape positivo. Los tres restantes, el d xy, dyz y d xz 

se encuentran dirigidos entre los ligantes, y el traslape neto es cero. (fig. 1.10). Es 

importante notar que estos dos grupos de orbitales d son los mismos que se vieron 

en la teoría de campo cristalino, es decir. t:,. y e.. 

Con base en la fig. 1.10 se puede establecer ahora un GOL: 

`MOL x2-y2 - 1/2 (IPo-x + Pcr-x - 	- 

o expresado en una forma un tanto más sencilla: 
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lo I 	 Ibl 	 ( el 

figura 1.10. El traslape orbital de los ligantes en el plano xy con los orbitales a) of x2-y2,  d z2 y c) d x y.  

En el caso de c ningún signo de la función de onda produce un traslape positivo con los orbitales de los 

ligantes a lo largo de los ejes. 

E x2-y2  = 1/2 (ox + a-x - ay - a-y) 

donde E y a representan las funciones de onda para el grupo orbital ligante y para 

los orbitales atómicos, respectivamente. El segundo orbital eQ  del metal es el z2  y la 

correspondiente E z2 se puede escribir como: 

EZ2  = 	(crz + 2a-z - ax - a-x - ay - a-y) 

213 

La fig. 1.1 1(b) muestra gráficamente los orbitales 

Los orbitales t2, del metal no pueden formar enlaces sigma (véase fig. 1.10), 

pero si forman enlaces pi. El orbital esférico 4s tiene una simetría Alg  y se puede 

establecer un grupo orbital ligante de simetría Al. (fig. 1.11(a)). De manera similar, 

se puede construir GOL para los orbitales 4p (simetría tk, fig. 1.11(c)). 
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Figura 1.11. 

Grupo orbital 

ligante (GOL) y su 

combinación con los 

otbitales atómicos 

(OA) de igual simetría 

Ahora es posible obtener un diagrama de niveles de energía para un 

complejo octaédrico como el [Co(NH,),] -3, habrá un total de dieciocho electrones, 

doce provenientes del par libre de los átomos nitrógeno y seis de la configuración 
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3d6  del ion Co+3. En consecuencia, la configuración electrónica será: alg2  th,6  eg4 t2g 

(ver fig. 1.12). Se observa que el complejo es diamagnético, debido a que los 

electrones en el nivel t2g  se aparean y no se sitúan en el nivel es' que es de mayor 

energía. Sí esta diferencia en energía es pequeña, como en el [CoF6]-3, los 

electrones se distribuirán en la configuración t2g4  eg'2. De este modo, tanto la teoría 

de los orbitales moleculares como la del campo cristalino explican las propiedades 

magnéticas de los iones complejos octaédricos, al plantear la existencia de dos 

series de orbitales separados por una diferencia energética de 10Dq. Si esta energía 

es mayor que la energía de apareamiento, se formarán complejos de espín bajo, en 

tanto que si la energía necesaria para aparear los electrones es mayor de 10Dq, se 

obtendrán complejos de espín alto. Asimismo, el espectro visible de los complejos 

se atribuye a transiciones electrónicas, tales como t2g  -4 eg. Las consecuencias 

cualitativas de las teorías del campo cristalino y de los orbitales moleculares son 

bastante parecidas, aunque los supuestos fundamentales, es decir, las 

perturbaciones puramente electrostáticas respecto a la mezcla de orbitales parecen 

diferir considerablemente 

La teoría de los orbitales moleculares puede ser aplicada para obtener los 

diagramas de niveles de energía para complejos de simetrías diferentes de la 

octaédrica. Así, se pueden obtener los diagramas de niveles de energía para 

complejos tetraédricos y cuadrados planos. Estos no se señalan aquí; sin embargo, 

el orden cualitativo de los orbitales moleculares que corresponden a los orbitales d 

del metal es semejante al obtenido con anterioridad mediante la teoría del campo 

cristalino. 
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Peor del diagrama 
de 01.11 que es 
a-entuado por la 
levita dectrosillic-a 
del campo cristalino 

Parre del diagrama 
de OM destacado Por 11  

TEV 

( o.' 

Figura 1.12. Diagrama de niveles de energía de OM para el (Co(N1-11)6r3  que muestra la 

distribución electrónica y la relación entre TOM, TCC y TEV. 

1.4. ESPECTROSCOPIA ELECTRÓNICA DE COMPLEJOS. 

Los compuestos de coordinación de metales de transición presentan una 

gran variedad de colores.' Por ejemplo: las soluciones acuosas de [Co(H20)6]2 • 

octaédrico son color rosa pero aquellos del [CoC1,]2- tetraédrico son de color azul. 

El color verde de las soluciones acuosas del [Ni(H20),]2. se torna azul cuando se 

adiciona amoniaco a la solución para dar el complejo [Ni(NI-11)1 ]2.. La reducción 
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del [Cr(H20)6p' de color violeta a [Ct(H,0)6]2' da azul intenso. Como con todos 

los colores, estos provienen de transiciones electrónicas entre niveles cuyas 

separaciones corresponden a la longitud de onda disponible a la luz visible. En 

complejos, estas transiciones son frecuentemente referidas a las transiciones d-d 

(orbitales eR  y tu  o e y t2  en complejos octaédricos y tetraédricos, respectivamente). 

Obviamente, los colores producidos están íntimamente relacionados a la magnitud 

de separación entre los niveles. Esta separación depende de factores tales como la 

simetría del complejo, la naturaleza del ligante presente y el estado de oxidación 

del átomo del metal central. 

Los diagramas de niveles de energía que se han presentado para los 

complejos de metales de transición son los llamados modelos de un electrón aun 

cuando incluyen muchos electrones d. En otras palabras, los efectos de repulsión 

electrón-electrón han sido ignorados. 

1.4.1. Términos espectroscópicos. Acoplamiento Russell-Saanders. 

Cada línea del espectro de un átomo corresponde a una transición entre 

estados cuánticos'. Para la asignación de líneas o interpretación espectróscopica 

Russell y Saunders hicieron una propuesta para resolver el problema de la 

naturaleza de esos estados inicial y final, la cual resultó perfectamente aplicable a 

átomos ligeros. En éstos, la interacción electrónica es mucho mayor que la espín-

orbital. Entonces, puede plantearse un modelo de electrones independientes, con 
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soluciones conocidas (Determinaciones de Slater) e incluir como siguiente paso la 

interacción interelectrónica. 

En la aproximación de estados independientes, cada electrón esta 

caracterizado por una función orbital kt „, y una del espín. Así, para el electrón i-

esimo se tiene una cuarteta de números cuánticos (n,,1,, m,, mn ). 

Una configuración electrónica no es más que el conjunto de parejas (n, 1,) 

de todos lo n electrones del átomo: 

configuración = {(n,1,), donde i = 1, 2, ...,n 

Por otra parte, un microestado es el conjunto de cuartetas (n„ m, m,,) de 

los n electrones del átomo: 

microestado = {(n,, 1,, m, mn ) donde i = 1, 2, ...,n) 

En general, dada una configuración electrónica, existen varios microestados 

posibles, a excepción de las capas llenas o cerradas, donde existe sólo una forma 

de colocar los electrones. 

Por tanto, quienes deciden el número posible de microestados o el momento 

angular del átomo son los electrones de capas abiertas. 
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Los números cuánticos (ahora momentos angulares totales) generan una 

notación de términos espectroscópicos. Un término contiene uno o más estados 

cuánticos degenerados caracterizados por L y S. Dependiendo de los valores de 

L=O, 1, 2, 3,... se habla de términos S, P, D, F, etc., y se coloca como superíndice 

la degeneración del espín o multiplicidad (los 2S+1 posibles valores de Ms). Los 

valores de (2S+1) pueden ser 1, 2, 3, etc., y se denominan singulete, doblete, 

triplete, etc., respectivamente. 

Para explicar los posibles microestados en una configuración se usará como 

ejemplo (nd 

El número posible de microestados cuando más de dos electrones ocupan un 

subnivel, para la configuración (n, I )k, esta dada por: 

[2(21+1)11 

kl[2(21+1)4]! 

Existen 45 formas de escoger m y m, para los electrones sin que ambos 

pares sean iguales, violando el principio de exclusión. (ver fig. 1.12). 

Los valores de Mi. y Ms pueden obtenerse como la suma de aquellos m y m, 

para los electrones individuales según: 

ML 	m, y Ms 	in, 
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Figura 1.13. Matriz de microestados de la configuración (nd )2  

Para clasificar los 45 microestados de la configuración (nd )2  observar la 

matriz de la fig. 1.13 
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La degeneración de un término cualquiera 2" I  L es: 

112PIL = (2L+1X2S+1) 

Para hallar los valores de L y S para los estados cuánticos no es simple. Sin 

embargo, existe un procedimiento sistemático para encontrar los términos 

correspondientes a una configuración dada, que se ejemplificará a continuación: 

a) El procedimiento se inicia localizando el microestado con mayor valor de 

ML. Si existen varios se escoge aquel con máximo Ms. el microestado 1 de la fig. 

1.13 tiene un término L=4 y SI), o sea 1G con degeneración 9. 

b) Con L=ML y S=Ms. Procede después cancelar los estados con valores ML 

desde -L hasta +L y Ms desde -S hasta +S.. Así se cancelan nueve microestados 

con Ms=0 y Mi..= 4, 3, 2, ...,-3, -4 (ver las cruces en el diagrama de la fig. 1.14). 

c) El microestado con mayores Mi y MI es el 2. Entonces se tiene un 

segundo término con S=1 y L=3, es decir, 3F. 

d) Se cancelan 21 microestados con Ms= I, 0. -1 y Mr=3, 2, 1, 0, -1. -2. (ver 

diagonales de la fig. 1.14). 

e) Tomando ahora el microestado 9, éste es parte de un término con L=2 y 

S=0 , un ID. 
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Figura 1.14. Proceso de cancelación de los términos 1 G (cruces). 3F (diagonales) y ID (recuadros) de la 

configuración d2. Restan sólo los microcstados correspondientes a un 3P (los números 12, 16, 18, 20. 24, 

27. 29, 33, 35) 

f) Se tachan ahora cinco estados con Ms=0 y Mi.=2, 1, 0, -1, -2 (ver círculos 

con cuadro fig. 1.14). 

g) Finalmente sólo restan los estados correspondientes a un 3P y a un 1 S. La 

tabla 1.4 resume los términos de la configuración (nas )2. 
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Tabla 1.4. Términos correspondientes a la configuración (m1)2. 

TÉRMINOS DEGENERACIÓN 

1G 9 

3F 21 

ID 5 

3p 9 

1S 1 

TOTAL 45 

En la tabla 1.5 se resumen los términos correspondientes a configuraciones 

con uno o más electrones en un subnivel dado. 

Tabla 1.3. Términos de Russell-Saunders para varias configuraciones de capa abierta y de cerrada. Entre 

paréntesis se especifica el número de veces que aparece el término dado. 

CONFIGURACIÓN TÉRMINOS 

0102;00;00°  1S 

91PY;(///45 2p 

0402;(1/P)4 3P,ID,IS 

(np)3  4S, 2D, 2F 

(141,0(49 2D 

(i1d)2 ,01.08  3F, 3P, 1 G, ID, is 

(nt03,(n_ 4F,4P,2 H,2G,2FjD(2),2P 

(Pla) :0106 'D,311,%,312),3D,3P(2),11;G(2),IF,ID(2),IS(2) 

(nd)5 6  S,4G,4F,419,21,211,2G(2),2F(2),2D(3),2P,IS 
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Ahora se sabe cuáles son o cómo obtener los términos para una 

configuración electrónica dada. Dentro del modelo de electrones independientes, 

todos tienen la misma energía. 

Cuando se permite que actúe la interacción electrónica, la energía de los 

términos se modifica, rompiéndose la degeneración. Este fenómeno ocurre en los 

átomos reales. La mayor estabilidad la adquieren los términos con degeneración 

más grande o multiplicidad de espín. (Primera regla de Hund). Por otra parte, para 

los términos con la misma multiplicidad de espín, la estabilidad aumenta para 

aquellos con mayor L. (segunda regla de Hund). 

1.4.2. Teoría del Campe Ligaste 

El no tomar en cuenta la interacción electrónica«  no provoca problemas 

serios, siempre que el análisis sea cualitativo, pero la interpretación cuantitativa del 

espectro requiere un planteamiento más cuidadoso. Aquí se usará la terminología 

de campo ligante. 

Para el caso más simple di en ausencia de fuerzas extremas, el conjunto de 

cinco electrones d se encuentra degenerado, el estado fundamental para la especie 

di es 2D y el electrón tiene la misma probabilidad de encontrarse en cualquiera de 

los cinco orbitales d Bajo la influencia de un campo octaédrico, se desdoblan en 

tu  y en. El término 2 D igualmente se desdobla en un estado 21.4  y 2E, en un campo 

octaédrico. 
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Para la configuración d 2  las interacciones electrón-electrón dan no 

solamente un término basal (3F) sino también los términos del estado excitado (3P, 

1G, ID y ES). Si la separación entre términos es grande comparada con la 

perturbación producida por los ligantes se tiene un campo débil; por otro lado, sí el 

desdoblamiento del campo de los ligantes es grande comparado a la diferencia de 

energía entre términos se tiene un campo fuerte (ver fig. 1.15). 
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Las funciones de onda para los términos S, P, D, F, etc., tienen la misma 

simetría que las funciones de onda correspondientes a los orbitales s, p, d, d, f, etc. 

Así, un término I) es desdoblado por un campo octaédrico exactamente de la 

misma manera como un orbital d y el desdoblamiento de un término F es igual al 

de los orbitales f, y así sucesivamente. La transformación del término S a 1 en un 

campo octaédrico esta dado en tabla 1.6. 

Tabla 1.4. Desdoblamiento de los términos dn en un campo octaédrico. 

Término Componentes en un campo octaédrico 
S ---> Ala  

P--> Tig  

D ----+ Eg  + T2g  

F —> Au  + Tis  + T2a  

G --> A ja  +Ea  + Tig + T2g  

H --> Eg  + Tis  + Tis  + Tu  

1 ----> Ala + A2g  + Eg  + Tig  + T2g  + T2g  

La degeneración de los orbitales asociada con los términos A, E, T, D, y F 

son 1, 2, 3, 5, y 7, respectivamente. Nótese que la suma de la degeneración de los 

componentes individuales, en un campo octaédrico es igual a la del término 

original; en otras palabras, se conserva la degeneración. La multiplicidad del espín 

no es afectada por la simetría del campo externo. Así el estado basal del término 3F 

para la configuración d 2  se desdobla en tres estados en un campo octaédrico: un 

3T,,, un 3T2R  y un 3A2R  consistentes en los 3 niveles mostradas en la fig. 1.15. 
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Las energías de los términos en un campo octaédrico débil, deberán ser tales 

que el baricentro sea igual a los originales del término del ion libre en un campo 

octaédrico. Los diagramas de energía para los términos en estado basal asociados 

con las configuraciones d t  y d 2  se muestran el la fig. 1.16. La configuración d 9  

tiene un electrón vacío "hueco" en su nivel d y se puede considerar como una 

configuración d t  inversa. Estas dos configuraciones tienen idéntico estado basal 

del ion libre, el término 2D puede desdoblarse para un campo octaédrico en los 

mismos dos niveles (2T2g  y 2E6). Sin embargo, la energía para los dos niveles del 

metal d 9  será justamente la inversa a la mostrada en la fig. 1.16. Este formalismo 

de hueco se aplica a todas las otras configuraciones dn , tales como d 2  y d , d 3  

y d 7 , etc. tienen idéntico estado basal, pero el desdoblamiento del campo 

octaédrico es inverso uno de otro. 
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Figura 1.16. Desdoblamiento de los términos que surgen de las configuracionen (a)d I  y (b) d 2  

Una relación inversa existe también entre el campo de simetría octaédrica y 

tetraédrica. Los diagramas de complejos tetraédricos y octaédricos son mostrados 

en la fig. 1.17. Mediante el formalismo del hueco y la inversión octaédrica-

tetraédrica. todas la siete configuraciones en ambas geometrías pueden ser 

interpretadas con los cuatro diagramas. En cada diagrama (excepto para el d 5  ), los 
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términos de los iones libres son mostrados en el centro, el desdoblamiento de 

octaédrico y dn •10  tetraédrico a la derecha. El campo fuerte se incrementa en 

ambas direcciones fuera del centro. Solamente los términos de baja energía son 

incluidos. 

Para usar los diagramas de correlación mostrados en la fig. 1.17 ó 

simplificaciones de ellos, es necesario conocer las reglas que gobiernan las 

transiciones electrónicas: 

o 	 ,d1 

Figura 1.17. Diagramas de correlación para iones tin y di" en campos octaédrico y tetraédrico: (a) d 2  y 

d 8 , (b) d 3  y d 7  , (C) d 4  y d 6  (d) d 5  . Para (a-c), los términos del ion libre se localizan en el centro, 

con campo fuerte incrementandose en ambas direcciones. A los extremos estan las configuraciones de 

campo fuerte para complejos octaédricos d I °." y tetraédrico d " (izquierda) y complejos octaédricos d " 

y tetraédricos d 610  (derecha). 
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a) Regla de selección de Laporte6. La regla de Laporte limita las 

transiciones a A / ±1. Por lo cual, sólo son permitidas las transiciones de gerade a 

ungerade (g —Hl) y ungerade a gerade (u --> g), pero no son permitidas de g --> g y 

u —+ u. Como todos los orbitales d tienen simetría gerade en el centro simétrico de 

las moléculas, las transiciones d-d en complejos octaédricos son formalmente 

prohibidas. Sin embargo, la clave elemental aquí es que hay mecanismos por los 

cuales las reglas de selección de Laporte pueden no cumplirse, así que las 

transiciones pueden ocurrir, pero sus intensidades son bajas. Por ejemplo las 

transiciones no simétricas de un complejo octaédrico pueden temporalmente 

destruir su centro de simetría y permitir transiciones que de otra manera deberían 

ser prohibidas por Laporte. Tales transiciones vibriónicas (vibracional-electrónico) 

serán observables, aunque débiles. 

En complejos tetraédricos no hay centros de simetría y así los orbitales no 

tienen designación g o u. Los orbitales e de antienlace son orbitales atómicos 

puramente metálicos y por lo tanto, conservan su carácter g en el complejo. Los 

orbitales moleculares t2, por otro lado, son formados de orbitales atómicos d 

(gerade) y p (ungerade). Mediante esta mezcla d-p, que imparte algo de carácter u 

al nivel t2  en el complejo, la regla de Laporte no es cumplida. Como resultado, los 

coeficientes de extinción para los complejos tetraédricos son más grandes que 

aquellos de los complejos octaédricos. 

b) Regla de selección del espín.I°  El campo electromagnético de la radiación 

incidente no puede cambiar las orientaciones relativas de los espines de los 

electrones en un complejo. Por ejemplo, un par inicial antiparalelo U no puede 
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ser convertido a ti'. Así un singulete (S=0) no puede sufrir una transición a 

triplete (S=1). Esta restricción es resumida por la regla AS=O para las transiciones 

permitidas por el espín. 

El acoplamiento de los momentos angulares espín-orbital puede conducir al 

incumplimiento de la regla de selección del espín, pero tales transiciones 

prohibidas por el espín ASO son generalmente mucho más débiles que las 

transiciones permitidas por el espín. 

Otra forma de presentar los estados basal y los de la misma multiplicidad 

para una configuración particular es con los diagramas de Orgel. Estos diagramas 

al igual que los de correlación, describen la energía de los estados como una 

función del campo fuerte; sin embargo, los diagramas de Orgel son mucho más 

simples porque los estados excitados de multiplicidad diferente o la del estado 

basal son omitidos y sólo incluyen los casos de alto espín. Los diagramas de Orgel 

también ilustran los efectos de mezcla de términos; así como también, 

proporcionan un medio para predecir el número de bandas de absorción permitidas 

por el espín en la región del espectro UVNisible para complejos. (ver fig. 1.18) 

1.4.3. Diagramas de Tanabe-Sugano. 

Con el fin de tratar ampliamente el problema de la interpretación de los espectros. 

es común utilizar los diagramas obtenidos por Tanabe y Sugano, en los cuales se 

obtienen mediciones alternativas para describir la variación de la energía de 
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términos con el campo fuerte. Estos diagramas incluyen tanto el campo fuerte 

como el débil. La fig. 1.19 (a) y 1.19 (b) muestra los diagramas de energía para 

iones de configuraciones d 2  a d5  y d6  a (PI , respectivamente, en geometría 

octaédrica. 

T, Oh  

d2 	d3  

dl se 

Figura 1.18. Diagrama de Orgel para iones d:. d 3 , d 7  ydl en campos octaédricos y 

tetraédricos. 

El estado basa! se considera siempre como la abcisa en esos diagramas, y la 

energía de otros estados se gráfica con respecto a ella. Las repulsiones 

interelectrónicas son expresadas con en términos de parámetros de Racah B y C. El 

parámetro B es normalmente suficiente para evaluar la diferencia de energía entre 

estados de la misma multiplicidad; sin embargo, ambos parámetros son necesarios 

para términos de diferente multiplicidad. La energía (E) y el campo fuerte son 

expresados en un diagrama Tanabe-Sugano en términos de los parámetros E/B y e 

/B, respectivamente. 
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1.4.4. Cálculo de Dq y B para complejos 12  

Los espectros electrónicos del campo ligante de alto espín para iones d 2  , 

d 3  , d 7  y d e , consisten en general de tres transiciones electrónicas, las cuales 

no siempre es posible observarlas. 

La asignación y energías de esas bandas es la siguiente: 

En especies octaédricas d 3  y dg y tetraédricas d 2  y d 7  

Tu  4-- A2s  Vi = 10Dq 

T ig(F) 	A28  v2  = 7.5B+15Dq-0.5(225B2+100Dq2-180DqB)Y2 

1'41P) 4-- A28  v, = 7.5B+15Dq+0.5(225B2+100Dq2+180DqB)1/2  

Las especies octaédricas d 2  y d 7  y tetraédricas c/ 3  y d8  

T2a  +--- T11  y1  = 5N-7. 5B40. 5(225B2+1 00Dq2+1 80DqB)V2  

A2g 	T18 
y2  = l5Dq-7.5B+0.5(225B2+100Dq2+180DqB)1/2  

Tia(P) 	T1 8  y3  = (225B2+ lOODq2+ l80DqB)1/4  

(el sufijo g debe eliminarse en las especies tetraédricas) 

Cuando las tres transiciones son observadas, el cálculo de Dq y B es trivial 

en ambos casos (A2  y T1 ): 

v1 + v2  + v„ = I5B 

(donde las frecuencias de absorción se incrementan en el orden v i  < v2  < v,) 
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Los cálculos son simples también para los iones A2  cuando sólo dos bandas 

son observadas, sí una de ellas es vi, puesto que vl  = 10Dq. 

Sin embargo, la primera banda permitida por el espín en complejos 

tetraédricos de términos F, por lo general no se observa ya que se localiza en la 

región de IR cercano; en estos casos esta banda puede ser calculada. 

1.4.5. Baladas de Traasfereacia de carga. 

Estas transiciones involucran transferencia de electrones de una parte del 

complejo a otra. Más especificamente, un electrón pasa de un orbital que tiene 

carácter de ligante principalmente a uno que tiene carácter de metal principalmente 

(transferencia de carga del ligante al metal) o viceversa (transferencia de carga del 

metal al ligante).8  

Las bandas de transferencia de carga electrónicamente permitidas 

generalmente son muy intensas." Los orbitales aceptores para transferencias de 

carga del ligante al metal para complejos de tipo ML, son los orbitales e y 12. El 

diagrama de orbitales moleculares para complejos tetraédricos se muestra en la 

figura 1.20. En este diagrama se identifican cuatro posibles transiciones : 

M(e) 	(n)L 

M(t29 ‹— (n)l- 

M(e) 	(cr)L 
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figura 1.20. Diagrama de orbitales moleculares para un complejo tetraédrico ML4, mostrando las 

posibles transferencias de carga del ligante al metal. 

Los orbitales aceptores para transferencias de carga del ligante al metal para 

complejos de tipo ML,, serán tu  y e6. Igual que en los complejos anteriores existen 

cuatro posibles transiciones."' Sin embargo, en este estudio no participan este tipo 

de compuestos. 
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1.5. EPECTROSCOPIA ULTRAVIOLETA, VISIBLE E 

INFRARROJO CERCANO. 

Las ondas electromagnéticas están divididas en un intervalo enorme de 

longitudes de onda y frecuencia. Debido a este amplio espectro de radiaciones y a 

las diferentes aplicaciones de acuerdo con su frecuencia, se acostumbra clasificar a 

las ondas electromagnéticas en diversos grupos.' Sin embargo, las longitudes de 

onda de importancia en espectroscopia electrónica de complejos se localizan en el 

intervalo del ultravioleta al infrarrojo cercano. La subdivisión de estos grupos se 

describe a continuación: 

a) Infrarrojo. Estas ondas son producidas por cuerpos calientes. Permiten el 

estudio de los movimientos vibracionales de las moléculas. Por comodidad se 

acostumbra subdividir en: 

Infrarrojo lejano: X de 10-3  m a 3x10-3  m. 

Infrarrojo medio: X de 3x10-5  m a 3x106  m. 

Infrarrojo cercano: X de 3000 nm a 780 nm. 

b) Visible. Lo constituye la radiación dentro de un pequeño intervalo de 

longitudes de onda, las cuales pueden ser detectadas por la retina del ojo humano. 

Comúnmente se le conoce como luz visible. 

Intervalo de X: de 780 a 380 nrn. 
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Se produce por cambios en los estados de átomos y moléculas, 

principalmente debidos a arreglos electrónicos de baja energía. El espectro visible 

puede subdividirse a su vez en seis regiones, sin embargo, es un procedimiento 

arbitrario porque el color del espectro varía continuamente a través de la longitud. 

Así, los colores pueden abarcar aproximadamente los intervalos de longitud" 

mostrados en la tabla 1.7 

Tabla 1.7. Color observado, según la longitud de onda de absorción. 

Longitud de onda (X) nm Color absorbido Color observado 

750-620 rojo verde-anuloso 

620-590 anaranjado azul-verdoso 

590-570 amarillo azul 

570-495 verde violeta o rojo violeta 

495-450 azul amarillo 

450-380 violeta amarillo verdoso 

La absorción causa que los vidrios se vean obscuros o de color cuando varía 

la longitud de onda. 

Cuando se requiere evaluar la calidad del color, puede recurrirse a 

diagramas de ,;romaticidad, los cuales proporcionan valores nonnalizados en 

función de mediciones espectrofotométricas de luz y de factores ya sea de 

transmisión o reflexión." 
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c) Ultravioleta. Las descargas eléctricas producidas sobre átomos o 

moléculas son una fuente de esta radiación. Permite el estudio de las transiciones 

electrónicas de energía media en sistemas atómicos y moleculares. 

Intervalo de X: 380 nm a alrededor de 1 nm 

La velocidad de desplazamiento de la energía en un haz de energía radiante, 

se denota con Po para el rayo incidente y P para la cantidad de energía que queda 

sin absorber después de haber pasado la muestra o material absorbente (vidrio). La 

relación del poder de radiación transmitido por la muestra al poder de radiación 

incidente en la misma es la transmitancia, T: 

p 

T — 
Po 

El logaritmo de la recíproca de la transmitancia es la absorbancia, A:'6  

l 
A = -log T = log ( — ) 

T 
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CAPITULO 2 

ANTECEDENTES 

2.1 ÓXIDOS DE HIERRO, CROMO Y COBALTO EN EL VIDRIO 

SÍLICO-.SÓDICO-CÁLCICO. 

Un vidrio constituido por Si02-Na2O-CaO que no tiene ningún óxido 

colorante (cromóforo) es de apariencia transparente e incolora y su espectro de 

absorción no presenta bandas en el intervalo comprendido entre los 2500 y 250 

nm.3 

Los vidrios Si02-Na20-CaO pueden ser coloreados al adicionar iones de 

metales de transición; sin embargo, en la mayoría de los casos aunado a las 

características estéticas (color) se buscan otras propiedades tales como: alta 

transmisión de luz, bajas transmisiones de calor directo y transmisión de radiación 

ultravioleta. Éstas propiedades pueden evaluarse con ayuda de las curvas de 

transtnitancia, según estandares internacionales." 

k continuación se describen las propiedades ópticas que pueden 

proporcionar los óxidos de hierro, cromo y cobalto al vidrio Si02-Na20-CaO, de 

acuerdo a las condiciones de fusión. 
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2.1.1. óxido de hierro 

El óxido de hierro es un contaminante inevitable para el vidrio, ya que se 

encuentra presente en la arena silícea (SiO,) y caliza (CaCO3), principalmente. El 

contenido de hierro puede variar entre 0.03% y 0.07% expresado como Fe203. Un 

contenido total de Fe203  mayor a 0.06%, puede deteriorar las características 

esperadas de color." 

Los dos óxidos de hierro presentes en el vidrio son: el óxido ferroso FeO y 

el férrico Fe203. La reacción de éstos óxidos esta basada en la ecuación: 

''FeO + O 

Durante la fusión del vidrio con Fe203  es imposible obtener todo el hierro en 

estado de oxidación divalente, incluso bajo una fuerte reducción. Sin embargo, 

tampoco es posible obtener por fusión un vidrio puro de Fe'3, aún en una atmósfera 

de oxígeno pura. Se establecen siempre equilibrios Fe(II):Fe(III) que dependen de 

la concentración, composición del vidrio y atmósfera de fusión. Al fundir el vidrio 

a aproximadamente 1400 °C, 20% del hierro introducido como Fe20, cambia al 

estado Fe(II), incrementando la temperatura de fusión a 1500 y 1600 °C, se eleva 

el contenido de Fe(II) a 30 y 45%, respectivamente."' 

Para contenidos elevados de óxido de hierro en el vidrio (de 3 a 13% 

expresado como Fe203) disminuye el ion Fe(II) hasta en un 8%; por lo tanto, se 

incrementa el ion Fe(III). Si se varía la relación Na20:Si02  el color también varía. 
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Los vidrios con pequeños porcentajes de Fe(II) calculado sobre la base de 100 de 

hierro total colorean desde verde, que pasa al azul al aumentar el contenido de este 

ion. 

Por lo que respecta a la absorción del ion Fe(II) esta se reporta en la región 

de 1050 nm y se extiende a la región visible causando una coloración azul. 

R. Bamford y J. Hudson desarrollaron un método espectrofotométrico para 

determinar la relación ferroso/férrico en vidrio sílico-cálcico-sódico. Así, cuando 

se quiere calcular esta relación puede usarse la siguiente ecuación:2°  

P 	 D010. - 0.036 
	— 0.133 ( 	  
1-P 	 D0380  - 0.036 

Donde P = Fracción de iones hierro (II) 

1-P = Fracción de iones hierro (III) 

DO,000 . Densidad óptica del vidrio a 1000 nm 

D0180  = Densidad óptica del vidrio a 380 nm 

La absorción del óxido férrico (Fe203) contenido en el vidrio depende no 

sólo de la concentración de hierro, sino también del equilibrio entre la 

coordinación tetraédrica (FeO4) y octaédrica (FeO6). 
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El Fe3. tetracoordinado (FeO4) es un formador de red y origina ferritos 

oscuros en el vidrio, con fuerte absorción en el ultravioleta que se extiende hacia el 

azul, éste tipo de coordinación se favorece por elevación del contenido de álcalis. 

El Fea* hexacoordinado (FeO6), llena los huecos de las cadenas del vidrio y es 

prácticamente incoloro.'" 

2.1.2. óxido de cromo 

En general puede &sumirse que el cromo disuelto en vidrios sílico-sódico-

cálcicos solamente puede encontrase en estado fónico trivalente y hexavalente.4  El 

Cr203  es el óxido más estable. Los iones Cr 4 3  colorean al vidrio de verde; mientras 

que los iones Cr+6  dan una coloración amarillenta.' El equilibrio entre las dos 

formas del cromo proporcionan al vidrio una coloración verde amarillenta. 

Cuando los compuestos de cromo son sometidos a severas condiciones de 

reducción pueden formar iones Cr2  de color azul, pero es muy inestable a altas 

temperaturas y se descompone como 3 Cr0 	Cr203  + Cr.2' 

Bajo condiciones normales de fusión 1.9% de cromo introducido se presenta 

como cromo hexavalente. La reacción de estos óxidos esta basada en la ecuación: 

2C103 	Cr203  + 30 
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El incremento de la temperatura, tiempos de fusión prolongados y la adición 

de arsénico (As203) o antimonio (Sb203) favorecen la formación del Cr'. Los 

álcalis favorecen la formación de Cr';6  el potasio favorece al ion Cr6  más que el 

sodio y este a su vez, más que el litio.19  

Para el Cr+3  en el vidrio sílico-sódico-cálcico se reporta una absorción a 650 

nm (en esta región el Cr6 no presenta absorción) y otra alrededor de 450 nm.4  Para 

el Cr"5  se reporta una banda de absorción centrada a 364 nm.22  Así el Cr6  absorbe 

completamente toda la radiación en el ultravioleta cercano y es ampliamente usado 

para producir absorción ultravioleta en vidrios comerciales.' 

2.1.3. óxido de cobalto. 

El cobalto en los vidrios sílico-sódico-cálcicos o en algunos otros vidrios de 

diferente base normalmente se encuentra en estado divalente, ya que el ion Co+3  es 

muy inestable. El Co'2  puede estar coordinado por cuatro oxígenos (Co04) dando 

una coloración azul-violeta o mejor conocida como azul cobalto.'" En raras 

ocasiones el cobalto divalente se encuentra hexacoordinado (Co06) y solamente ha 

sido observado en vidrios de boro y fosfato con bajo contenido en álcali, con tonos 

rojizos.' 

Ningún vidrio de cobalto presenta absorción en el ultravioleta. Con 

pequeños porcentajes de cobalto se forman vidrios negros que absorben 'la luz 

visible y dejan pasar la luz ultravioleta! 
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El color azul del Co-2  coordinado con cuatro oxígenos (Co04) no se limita a 

la absorción en la región visible (banda asimétrica centrada a alrededor de 590 

nm). Así, para los vidrios sílico-sódico-cálcicos se reporta otra banda centrada a 

1600 nm, con los hombros a 1400 y 1800 nm. Este coeficiente de absorción es 

cinco veces menor que la banda centrada en la región visible.23  

2.2 OBJETIVOS. 

2.2.1. Obtener los espectros electrónicos del vidrio sílico-sódico-cálcico a 

diferentes concentraciones de óxidos de hierro, cromo y cobalto en el intervalo 

ultravioleta, visible e infrarrojo cercano. 

2.2.2. Analizar los espectros electrónicos obtenidos y asignar las 

transiciones electrónicas en función de las bandas observadas. 

2.2.3. Vincular las transiciones electrónicas de los óxidos anteriores con las 

propiedades ópticas del vidrio y así. definir el origen de la coloración y absorción 

de radiación ultravioleta y/o infrarrojo cercano. 
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CAPITULO 3 

RESULTADOS Y DISCUSIÓN 

El presente estudio esta limitado a vidrios sílico-sódico-cálcicos 

comerciales, en los cuales la coloración por óxidos de hierro, cromo y cobalto es 

conocida, al igual que otras propiedades atribuibles a estos óxidos (absorción de 

radiación ultravioleta y/o infrarrojo cercano), sin embargo este trabajo contribuye 

al análisis de los fenómenos que causan dichas propiedades, desde el punto de 

vista electrónico. 

Se han elegido estos óxidos de metales de transición porque son los de 

mayor utilidad en el vidrio comercial. 

3.1 PARTE EXPERIMENTAL. 

La composición usada en la preparación de los vidrios fue la misma que 

usan las plantas comerciales en la fabricación de vidrios para ventanas:" 

Si02  ----------- 72.02% en peso 

Fe203 	0.055% en peso 

A1203  ------------ 1.46% en peso 

CaO 	— ----- ---- 7.07% en peso 
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MgO 	 4.33% en peso 

Na20 -------- 14.34% en peso 

K20 	 0.36% en peso 

SO, ------- 0.21% en peso 

Los óxidos de hierro (Fe203) ó cromo (1(2004) ó cobalto (Co304  

comercial), se adicionaron a la mezcla anterior como un polvo fino de alta pureza. 

Todas las mezclas se fundieron en crisoles de porcelana a 1450 ±10°C durante 

3:00 horas. Las fusiones se realizaron en horno de gas con una atmósfera 

ligeramente oxidante. Los vidrios fundidos fueron mecánicamente estirados y 

aplanados; por último, se recocieron completamente y se prepararon para las 

mediciones ópticas. 

Los espectros de absorción fueron determinados en un espectrofotómetro 

Cary 5E UV-Vis-Near Ir, propiedad de Vitro Vidrio Plano de México con muestras 

de 4.0 mm de espesor. En este método se hace incidir un haz de luz de 100% a 

través del espesor del vidrio y se cuantifica la cantidad de luz absorbida por los 

iones presentes en la muestra. Las lecturas de longitud de onda se realizaron en el 

intervalo de 3000 a 250 nm con incrementos de 1 nm. Sin embargo para hacer más 

didácticos los espectros sólo se presenta el rango de 2500 a 300 nm (o bien, de 

4000 a 33333 croa), sin que ésto afecte el espectro de absorción. En el caso del 

Cr203  se presenta un diagrama amplificando únicamente la región ultravioleta-

visible; esto con el fin de observar mejor las bandas de absorción presentes en esta 

región. 
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3.2 ANÁLISIS DE LOS ESPECTROS DE ABSORCIÓN DEL 

VIDRIO SÍLICO-SÓDICO-CÁLCICO CON ÓXIDOS DE HIERRO, 

CROMO Y COBALTO. 

3.2.1. ÓXIDO DE HIERRO 

Se preparó un serie de muestras con diferentes concentraciones de óxido de 

hierro. A todas las muestras a excepción de A (0.055% Fe203  proveniente de las 

materias primas) se les adicionó Fe203  hasta obtener la composición deseada. El 

%Fe203  en peso calculado en el vidrio se muestra en la tabla 3.1. 

Tabla 3.4. Concentración de Fe203 en el vidrio 

vidrio % Fe203  calculado 

en el vidrio 

A 0.055 

B 0.10 

C 0.3 

D 0.5 

E 0.9 

F 1.5  

Todos los vidrios se fundieron bajo las mismas condiciones de temperatura, 

tiempo y atmósfera de fusión; por lo tanto, sólo varía la concentración de Fe203. 
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Durante la pruebas iniciales de Fe203  (vidrio B) se encontró presencia del ion 

Fe(II) en el vidrio, al observar una banda de absorción centrada a 1050 nm; por 

otro lado, la presencia del ion Fe(III) se confirmó posteriormente a concentraciones 

más altas (vidrio C), al observar que la banda en la región ultravioleta se recorría 

más hacía el visible, además de un pico de absorción a 379 nm. En las muestras 

con mayor concentración de Fe203  (vidrio C, D, E y F) puede apreciarse otra 

pequeña banda de absorción centrada a 445 nm. Es importante mencionar que el 

pico de absorción localizado a 379 nm y la banda centrada a 1050 nm no se 

modifican al incrementar la concentración de Fe203, sin embargo, no sucede lo 

mismo con la banda localizada en la región ultravioleta, ya que ésta se va 

corriendo más hacía la región del visible conforme se incrementa la concentración 

de Fe203  sin observar un pico de absorción definido. 

Los espectros de absorción tipicos del vidrio silico-sódico-cálcico a 

diferentes concentraciones de óxido de hierro expresado como Fe203  son 

mostrados en la fig. 3.1. 

A continuación se analizan los espectros y se asignan las transiciones 

electrónicas que causan la absorciones observadas. 

El Fe(II) en el vidrio silico-sódico-cálcico es un d6  octaédrico;425  por lo 

tanto, el estado basal sería: (t2g)4(eg)2, 5T2g y únicamente se esperaría una sola 

transición permitida para el estado exitado: (t2y(ed3, 5 Eg. es decir: 

(t2,)3(e„Y'Es 4— (t2,Y(eg)2  51'28 
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Figura 3.1. Espectro electrónico del Fe(II)/Fe(III) en el vidrio silico-sódico cálcico 
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El estado excitado está sujeto a distorsiones de Jahn Teller, resultando un 

desdoblamiento entre los términos 5A1  + 5B1  tetragonal. Así, casi todas las 

especies26  Fe(11)L6  muestran una amplia banda de absorción debida al 

desdoblamiento del término 5  Eg como el que se observa en el espectro de absorción 

del vidrio sílico-sódico-cácicico: banda centrada a 1050 nm (ver fig. 1.3), la cual al 

extenderse hacia la región del rojo da como resultado el color complementario 

azul. Sin embargo, los vidrios obtenidos no presentan coloración azul, sino tonos 

verdes, debido a la presencia también del ión Fe(W). La coloración de cada uno de 

los vidrios se muestra el la tabla 3.2. 

El Fe(111) es un ion d5. Existen evidencias" que indican la existencia de 

Fe(111) en coordinación octaédrica y tetraédrica, sin embargo puede caracterizarse 

como un complejo predominantemente tetraédrico."' El término basal del d' es 6S 

para complejos de alto espín. Éste término no puede ser desdoblado por un campo 

cristalino en ninguna geometría. Así, se requiere que todas las transiciones sean 

prohibidas tanto por el espín como por Laporte, lo que implica que tales 

transiciones sean generalmente muy débiles:6. 

En el espectro del Fe(III) se observa una fuerte banda de absorción en la 

región ultravioleta, sin embargo. no se observa el máximo por encontrarse por 

abajo de los 250 nm. que es el limite de lectura del espectrofotométro (en la tabla 

3.3 se muestra la longitud de onda del corte de la banda). Esta banda se debe a una 

transferencia de carga del ligante al metal' (TCLM): el oxígeno tiene orbitales rr.p; 

por lo tanto, la transición seria: 

e (3dx2-y:, 3d.z2)*-- rtp 
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Teóricamente podrían esperarse otras transiciones, sin embargo en este 

diagrama no se observan. Estas transiciones pueden observarse en la fig. 1.20 . 

Además de la banda localizada en la regón ultavioleta se observan otras dos; 

una de ellas es estrecha con un máximo a 379 nm que se debe necesariamente a 

una transición prohibida, que involucra los términos 6S - 4G; ésta banda de 

absorción, surge entonces de la transición 4T,(G) 	6A,(S); mientras la otra es 

muy débil y se observa a 445 nm, ésta banda tambien es prohibida y surge de 

transiciones entre el término 4T,(G) y 4T2(G), I1  Así, la transición sería: 4T,(G) 

4T2(G) 	6A,(S). Esta última banda se localiza en la región azul; por lo tanto, se 

esperaría una coloración amarillenta en el vidrio ya que es el color 

complementario, sin embargo, no predomina ésta sino la coloración verde. Esta 

coloración surge de la combinación del color azul, atribuible al ion Fe(II) y el 

amarillo atribuible al ion Fe(III). Ver tabla 3.2 y 3.3 

Tabla 3.2. Color y apariencia de los vidrio 

vidrio % Fe2O3  en peso calculado 

en el vidrio 

apariencia fisica del vidrio 

A 0.055 claro prácticamente incoloro 

13 0 I claro con ligero verde-azuloso 

(' 0.3 claro ligero verde azuloso 

D 0.5 claro ligera coloración verde 

E 0.9 color verde 

F 1.5 color verde 
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De los diagramas de la figura 3.1 se observa también que sí se favorece más 

la formación de alguno de los dos iones, podría esperarse un cambio en las 

propiedades ópticas del vidrio. 

Tabla 3.3. Posición (nm) y asignación de bandas para iones Fe(II) y Fe(tI1). Para la TC 

se reporta el corte de la banda de absorción 

vidrio Fea!) F111) 

5  E.10-5T25 e4-7CP 4T,(G)'T,(G)4-- 6A,(S) 4T 	6A,(S) 1(G)4 

no observable A no observable 300 no observable 

B 1050 307 379 no observable 

C 1050 324 379 445 

D 1050 330 379 445 

E 1050 337 379 445 

F 1050 344 379 445 

3.2.2. ÓXIDO DE CROMO 

Se preparó una serie de muestras a diferentes concentraciones de Cr201: sin 

embargo, en todas ellas fue inevitable la presencia de Fe20,, debido a que éste 

óxido proviene de las materias primas. Con el fin de estimar el efecto del Fe20, en 

los espectros electrónicos del Cr20, se incluye un vidrio estándard (muestra A), es 

decir, sin adición de Cr20,. El %Cr20, en peso calculado en el vidrio se muestra 

en la tabla 3.4. 
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Todos los vidrios se fundieron bajo las mismas condiciones de temperatura, 

tiempo y atmósfera de fusión. Así, sólo varia la concentración de Cr20,. 

Tabla 3.4. Concentración de Cr2Oj en el vidrio 

vidrio % Cr303  calculado 

en el vidrio 

% Fe203  proveniente 

de materias primas 

A 0.00 0.055 

B 0.01 0.055 

C 0.02 0.055 

D 0.03 0.055 

Al realizar las primeras pruebas (vidrio B) se encontró sólo presencia del 

ion Cr(III) en el vidrio al observar dos picos de absorción; a 650 y 450 nm. La 

presencia del ion Cr(VI) no se observó en esta muestra. Sin embargo, en la muestra 

C, además de los picos anteriores se presenta un hombro situado en la región 

ultravioleta atribuible a este ion. En el vidrio D se confirmó la presencia del Cr(VI) 

debido al pico de absorción situado a 363 nm; ésta banda es mucho más fuerte que 

los otras dos localizadas en la región visible. Al comparar los vidrios B, C, y D 

puede apreciarse un fuerte incremento en la absorción de radiación ultravioleta, de 

tal manera que el vidrio D absorbe esta radiación casi en su totalidad; por otro 

lado, la presencia del Fe203  como un contaminante indeseado en estos vidrios no 

afecta sensiblemente al espectro electrónico. 



Los espectros de absorción de los vidrios A, B, C, y D a diferentes 

concentraciones de Cr20, se muestran en la fig. 3.2 y en la fig. 3.3 se presenta 

únicamente el espectro electrónico del vidrio C (0.02% Cr2O3) en el intervalo de 

800 a 300 nm, con el fin de observar con más detalle el espectro típico de 

absorción del Cr(III)/Cr(VI) en el vidrio sílico-sódico-cálcico. 

A continuación se analizan los espectros de absorción y se asignan las 

transiciones electrónicas que causan las absorciones observadas. 

El Cr(III) en el vidrio sílico-sódico-cálcico es un d3, rodeado por seis 

ligantes en una simetría octaédrica29. Este ion no produce ninguna transferencia de 

carga en la región del ultravioleta cercano'. Por lo tanto, teóricamente se esperarían 

tres bandas de absorción, correspondientes a las siguientes transiciones 

electrónicas: 

4T2g(F) 4— 4A2g(F) (655 nm) 

4A.2JF) (450 nm) v2  

La tercera transición no se observa, sin embargo, puede ser estimada 

mediante el método de A. B. P. Lever''. Por este método, se esperaría la banda en 

la región ultravioleta, correspondiente a la transición: 

4Tig(F) 	4A.2,,(F) vi  (289 nm) 
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Por lo que respecta al color, el vidrio A (sin adición de Cr2O3) es cristalino 

prácticamente incoloro. El vidrio B es verde amarillento debido a las dos bandas de 

absorción vl  y v2  localizadas en la región visible. Cuando se incrementa la 

concentración de Cr2O3  (muestra C y D) el tono del vidrio se observa amarillo 

verdoso; este ligero cambio en la coloración es debido a la fuerte banda de 

absorción situada en la región ultravioleta, la cual, se extiende hacia la región del 

azul y por ende el color complementario será el amarillo. La coloración y 

asignación de las transiciones electrónicas se muestran en las tablas 3.5 y 3.6, 

respectivamente. El Cr(V1) es un ion do tetraédrico' y las transiciones sólo pueden 

ser asignadas a transferencias de carga del ligante al metal.26  En el vidrio D se 

observa una pico de absorción en la región del ultravioleta a 363 nm, el cual puede 

ser asignado a la transferencia de carga: 

e (3dx2-y2, 3dz2) +— itp  

Existen bandas a mas alta energía, sin embargo en este espectro no pueden 

ser observadas.26.28  El diagrama de la figura 1.20 (pág. 49) muestra cuatro posibles 

transiciones (TCLM) teóricas para un compuesto tetraédrico. 

A bajas concentraciones de Cr2O3  (vidrio B) no es factible observar la banda 

típica del Cr(V1) (ver tabla 3,6). 

Es importante notar que la absorción de radiación ultravioleta es mucho más 

fuerte con Cr(VI) que con Fe(III), pero por otro lado, la coloración amarillenta 

también es más intensa. 
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Tabla 3.5. Color y apariencia de los vidrios con Cr203 

vidrio 

% Cr203  en peso 

calculado 

en el vidrio 

apariencia fisica del vidrio 

A 0.00 claro prácticamente incoloro 

13 0,01 claro con tono verde amarillento 

C 0.02 color amarillo verdoso 

D 0.03 color amarillo verdoso 

Tabla 3.6. Posición (nm) y asignación de bandas para iones Cr(II1) y Cr(V1). V3  fue estimada. 

según método de Lever." 

vidrio 

Cr(111) Cr(V1) 

41'79(F)<-4A2.(F) 

y
1 

41.2.(PN-4A29(F) 

v2 

4Tir,(F)<-4A2.(F) 

vl  (*) 

e4-711) 

A - - - - 

B 655 450 279 no obs. 

C 655 450 279 363 

D 655 450 279 363 

(s) Calculada en forma teórica 

De los diagramas de la tig. 3.2 y 3.3 puede observarse que si se favorece la 

formación de alguna de las dos especies; ya sea Cr(III) o Cr(VI) se esperaría un 

cambio en las propiedades del vidrio. 
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3.2.3. ÓXIDO DE COBALTO 

Se prepararon dos series de muestras con óxido de cobalto. Una de ellas con 

bajo contenido de Fe203  (0.055%), proveniente de las materias primas; la otra 

deliberadamente se le adicionó Fe203  hasta obtener 0.1% en peso en el vidrio. La 

concentración de óxido de cobalto expresado como Co304  en peso calculado en el 

vidrio se muestra en la tabla 3.7. 

Todos los vidrios se fundieron bajo las mismas condiciones de temperatura, 

tiempo y atmósfera de fusión; por lo tanto, sólo varía la concentración de Co304  y 

la de Fe203  (esta última de 0.055 a 0.1%) 

Tabla 3.7. Concentración de Co304  en el vidrio 

vidrio % Co304  calculado 

en el vidrio 

% Fe203  de materias primas + 

adición 

A 0.004 0.10 

B 0.010 0.055 

C 0.025 0.10 

D 0.035 0.055 

Al realizar las primeras pruebas, vidrios A y C con 0.004 y 0.025% Co30,, 

respectivamente, además de 0.1% de Fe20, se observaron pequeñas bandas de 

absorción tanto en la región del ultravioleta (Fe'') como en el infrarrojo cercano, 

esta última se extiende hacia el rojo (Fe•2). 
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Los vidrios B y D formulados con 0.01 y 0.035% Co304, respectivamente y 

0.055% Fe203, sólo presentan las bandas de absorción del Co+7  

Al incrementar el óxido de cobalto en el vidrio, se incrementa también la 

banda de absorción en la región visible. Lo mismo sucede con la banda de 

absorción localizada en el infrarrojo cercano, pero esta banda es mucho más débil 

que la anterior. Los espectros electrónicos del vidrio sílico-sódico-cálcico con 

óxido de cobalto (Co304) a diferentes concentraciones se muestran en la fig. 3.4. 

A continuación se asignan las transiciones electrónicas para las bandas 

observadas. 

El Co(II) es un ion d7  en coordinación tetraédrica"•4, por lo tanto, los picos 

de absorción observados, pueden ser asignados según transiciones 

espectroscópicamente permitidas para un complejo tetraédrico: 

4T,(F) +.___ 4A2(F)(1600 nm) V2  

4T1 (p) 4__- 4A2(FX590 nm) V3  

Desafortunadamente la tercera transición de menor energía vi  no es 

observable debido a las interacciones vibracionales en la región del infrarrojo 

cercano. Pero si se calcula" se obtiene una banda de absorción asignada a la 

transición 4T1(F) 	4A2(F) a 3582 nm una segunda limitante para no observar 

esta banda es el intervalo del espectrofotómetro (3000 a 250 nm). 
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Figura 3.4. Espectro electrónico del Co(II) en el vidrio sílice-sódico-cálcico 
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Todos los vidrios presentan coloración azul, la cual se intensifica con el 

incremento de la concentración de Co304. Esta coloración es debida a la transición 

electrónica 4T1(p) 	4A2(F), V3 localizda en la región del amarillo y el verde 

(590 nm); por lo tanto, el color observado es el complementario azul. Por otro 

lado, la banda de absorción localizada en el infrarrojo cercano se debe a la 

transición 4TI(F)+-- 4A2(F), s'2. Sin embargo, esta absorción es mucho más débil 

a la observada en la región visible. 

Es importante mencionar que la presencia de Co(11) en el vidrio obedece la 

ley de Lambert-Beer, es decir, la densidad óptica determinada (en la región visible, 

590 nm) se incrementa en forma lineal con la composición (ver. fig. 3.5). 
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Figura 3.6. Rolacion antro Co ,2 (oxprosado como Co30-1) , Oonaidlid Óptico 
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3,3. CONCLUSIONES 

En el presente trabajo se utilizó espectroscopia electrónica para obtener las 

bandas de absorción de los óxidos de hierro, cromo y cobalto en el vidrio sílico-

sódico-cálcico (Si02-Na20-CaO) a diferentes concentraciones y en función de 

éstas bandas se asignaron las transiciones electrónicas respectivas. 

El óxido de hierro, se presentó en los vidrios como Fe(11)06  y Fe(111)04  con 

geometría octaédrica y tetraédrica, respectivamente. Debido al Fe(II)06, se observó 

una transición electrónica de tipo d-d, la cual originó absorción de radiación 

infrarroja y luz visible en menor cantidad. Esta banda no se modificó de posición 

con el incremento de la concentración, pero sí se logró mayor absorción. Respecto 

al Fe(III)04, se observó una transición de tipo transferencia de carga del ligante al 

metal en la región ultravioleta, la cual se recorre hacia el visible con el incremento 

de la concentración. Además de esta banda se observan otras dos muy débiles en la 

región del visible, causadas por transiciones de tipo d-d. La combinación de ambos 

iones da coloración verde-azulosa, que puede variar a verde-amarillenta, de 

acuerdo a la relación Fe(II)/Fe(III) . 

El óxido de cromo se presentó en el vidrio como Cr(111)06  y Cr(VI)0, con 

geometría octaédrica y tetraédrica, respectivamente. Debido al Cr(111)06  se 

observaron transiciones de tipo d-d originando dos bandas en la región visible, aún 

a muy bajas concentraciones. Sin embargo, podría esperarse una banda más en la 
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región ultravioleta, pero no se observó, debido a que los vidrios de esta 

composición absorben toda la radiación, por lo que fué calculada teóricamente. 

Por otro lado, en el Cr(VI)04  sólo se observó una transición de tipo 

transferencia de carga del ligante al metal, responsable de la absorción de radiación 

ultravioleta. Esta banda apareció a concentraciones mayores a 0.02% Cr203. 

Aunque teóricamente podrían esperarse otras transiciones de este tipo, éstas no se 

observaron. La combinación de ambos iones dio coloración verde-amarillenta, que 

puede variar de acuerdo a la relación Cr(111)/Cr(/1). Las bajas concentraciones de 

Fe203  no influyeron en los espectro electrónicos de estos vidrios. 

El óxido de cobalto se presentó en los vidrios en forma tetraédrica Co(II)04. 

Debido a este ion se observaron transiciones de tipo d-d, originando dos bandas de 

absorción observables en todas las concentraciones: una en la región visible que da 

la coloración azul al vidrio y otra localizada en el infrarrojo. Sin embargo, 

teóricamente podría esperarse una banda más; pero no se observó por estar fuera 

del intervalo de lectura del espectrofotómetro, por lo que fue calculada 

teóricamente. Los vidrios con adición de Fe20, presentaron pequeñas bandas 

típicas de este ion. 

En este estudio se observó que el método de espectroscopia electrónica 

proporciona resultados confiables para el análisis de propiedades ópticas de los 

vidrios. 
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