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1.1 ESTEREOQUIMICA INORGANICA.

1.1.1 Importancia de la estereoquimica inorganica.
La estereoquimica de compuestos de coordinacién es tan antigua como
la quimica de coordinacion misma. Werner propuso su teoria de
coordinacién, publicada en 1893', a partir de argumentos
estereoquimicos. La estereoquimica de especies con varios numeros y ‘
geometrias de coordinacién se ha desarrollado considerablemente
‘de'sde entonces. Los progresos recientes en varios campos de la ,
quimica de coordinacién, como son: La construccién de bloques para
ensamble supramolecular® y la sintesis de unidades de coordinacion
con funci_dnatidad bien definida muestran que estamos en un periodo
vv dohde las consideraciones ,estereoquimi’cas adquieren cada vez mas
-relévanc'ia{
Los estudiantes de licenciatura conocen la importancia de la
: ‘ester_eoquimica’ de los compuestos organicos, saben que un isémero
optico puéde tener propiedades farmacolégicas y que su enantiémero
no, o adn peor puede ser un veneno, pero poco saben de la relevancia
de la estereoquimica inorganica. Es necesario entonces hacer énfasis
‘en ella, hacer’les ver que gran parte de la quimica del siglo XXI sera una
,quimit;a supramolecuiar en cuyo entendimiento jugara un papel
: impoirtante la . estereoquimica molecular y macromolecular de
compuestos inorganicos. -

1.1.2 Teorias y modelos para estereoquimica
Para el estudio de la estereoquimica de compuestos orgénicos los
‘estudiantes de licenciatura emplean conceptos del modelo de unidn
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valencia (UV), como hibridacién; y conceptos de orbitales moleculares
(OM), como combinacién lineal de orbitales atomicos (CLOA) sin
mencionar la diferencia® entre estos dos tratamientos. Los temas de
estereoquimica inorganica y en especial el de geometrias de
coordinacioén, son tratados en los cursos de quimica de coordinacién.
Estos temas y ofros como las propiedades espectroscopicas y
magnéticas de los compuestos de coordinacion, se abordan utilizando
los modelos de campo cristalino (CC), su modificacién de campo de los
ligantes (CL), UV y métodos de orbitales moleculares. Siempre se hace
énfasis en las diferencias entre estos tratamientos, y él'estudiante las
tiene mas o menos claras. Se dice en los cursos que “la teoria de
orbitales moleculares” es la mas completa y que incluye a las ofras.

Esto es cierto. S

A la Mecanica Cuantica, aplicada a sistemas quimicos se le ha llamado

. quimica cuéntica, esta es la teoria de la quimica, (la teoria fundamental-
y mas general), y no debe el quimico ractual renunciar a utilizarla.

Dentro de fos métodos utilizados en quimica cuntica los de OM son

buenos, auhque tienen sus limitaciones, por ejemplo enContra‘r’
funciones base adecuadas para representar los orbifaies de vglencia de

los metales de transicién, y no son tan précticcis', como quisiéramos los

quimicos, Sin embargo aun se encuentran en desarfollo y h'a"y'que” '
considerar que la teoria no tiene mucho tiempo (en comparacnon con

otras teorias, por ejemplo, la termodmamlca tiene 160 aﬁos la cuntica

tiene 70 afios, surge en 1925), esta es la situacion en ‘cuanto al grado |

de desarrollo de los métodos de la teoria. Otro aspecto es la ensefianza
en la licenciatura de los conceptos de la quimica cuéntica y de sus
métodos practicos, esto es un reto para profesores e instituciones..



1.2 PLANTEAMIENTO DEL PROBLEMA

1.2.1 Programa de Quimica de Coordinacion.

‘En la facultad de quimica de la UNAM la- matena quumlca de -
coordinacién esté situada en elvsexto semestre del plan de estudios de
la carrera de quimico (clave 2387), es uné asignatura obligatoria‘,
tedrico practica, con tres horas de clase tedrica y tres de ciase*de‘
Iaboratdrio a la semana. Ei programa oficial del curso consta de doce‘
Unidades con un tiempo de 48 horas. Las unidades en las que se trata
el ,en'lace vén los compuestos de coordinacion y las geometrias de
- coordinacién son: |

Unidad : Tema Tiempo
- o o ’ horas
4 - Teoria de enlace-valencia . 4
5 ‘Modelo del "campo cristalino 6
6 Modelo de orbitales moleculares aplicado
|  a compuestos de coordinacion -3
7 Compuestos de coordinacién de los metales
- delbloqgued : .4

Una pregunta que surge es, ;por qué si el mode!o de OM es el mas
compieto de los tres (EV CCy OM) es al que se le as;gna menos
'trempo?

1..2;.2, Curso de quimica de coordinacion y orbitales moleculares.
El modelo de OM no se ha explotado lo suficiente en el curso de
quimica de coordinacién, ya que aunque existen muy buenos
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desarrollos cualitativos®, en parte el estudiante no tiene la madurez
necesaria para aplicarlos en la practica y por otro lado los profesores no
han sabido transformar estas presentaciones cualitativas en reglas
claras y utiles para loé alumnos, esto es, el conocimientcﬂsobr’e OM asi
presentado no es significativo para el alumno.
Las explicaciones sobre diagramas de OM que se dan en los cursos de
licenciatura en muchas ocasiones resultan confusas e incompletas. Los
diagramas de energia de OM de Compuestos de coordinacion se
preséntan sin explicacién. En los primeros cursos de quimica
inorganica se explica la formacion de OM para matéculaé diatémicas
por ejemplo de B,, Oy, Na, se explica cémo se forman los OM de enlace
y antienlace y la construccién de diagramas de energ;a de OM. Para
moléculas pollatémtcas simplemente se dice que el procednmrento es
semejante. En el curso de quimica de coordmacmn en ocasto_nes se
retoma-lo antes visto sobre OM y finalmente, para'un‘f complejo de un
metal de transicién ML, (Casi siempren=6on= ‘4)1 simplemventeyy sin
exphcacuon se muestra un diagrama de OM y ya, en este momento
surgen muchas dudas en los alumnos como: ¢gde donde salidé el
diagrama?, gcoémo se construyo?, (,por qué un OM estd en esa
posxcnon y no en otra?, y la respuesta es porque asi esta en el libro, y -
‘en otras ocasxones cuando se trata de dar una exphcac:én esta no es. ”
- clara.

En conclusion, son necesarias explicaciones sobre los diagramas de
OM de compuestos de coordinacién, explicaciones légicas y claras
conceptualmerite, es necesaria una explicacién sobre la construccion

i
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1.3 PROPUESTA

1.3.1 Modelo de sobreposicion angular MOSA.

Este trabajo‘ es una propuesta para abordar el tema de Teoria de
‘orbitales moleculares en el curso de quimica de coordinacién, con un
modelo Semierrlpirico de o'rbitalesmo!ecuiéfes que ya se ha empleado
" con éxito®, el modelo de sobreposicion angular, MOSA, ademas se
mctuye la aphcacmn ‘del modelo para establecer preferencias
estructurales en los compuestos de coordinacién.

Enesta propuesta se hace una presentacion del MOSA suficiente para
- poder evaluar las energias de los orbitales d, construir los diagramas
de OM y asi calcular las energias de eStabﬂizacién relativas de algunas
geometrias de codr’dinacién en funcion de la configuracién electrénica
del metal central, los resultados se presentan en forma gréfica y se
analizan. ‘ |

Con el MOSA es posible profundizar mas en la teoria de OM,
comprender mejor las interacciones orbitales y esto, sin elevar
-demasiado el nivel del curso. El MOSA sirve como un puente entre los
cursos de quu'mica de coordinacién y unién quimica, como un escaléon
entre los niveles en que se aborda la teorfa de OM en estos dos cursos.
La\presen‘tacién que se hace del MOSA tiene un conjunto de reglas

claras y operativ‘asA cuya utlizacion racional (no repetitiva ni
memonstlca de ello depende en gran parte el éxito del modelo)
/, conduce al estudiante a una comprension mas clara de los métodos de
‘OM y como consecuenma de la claridad de las reglas, provee las
exphcacmnes antes requendas sobre los diagramas de OM de
compuestos de ccordmac;on



La presentacion tedrica de este trabajo asi como la construccién de
diagramas de OM (Cap. 3y 4) pueden exponéfse en el tiempo de la
nidad 6 del programa de qusmuca de coordinacion dedicada al modelo

de OM y utilizar. parte de la unidad 7, Compuestos de cocrdmac:on de
los metales del bloque d, para la aplicacion a geometnas de
co“ordinacién las cualés se discuten en el capitulo 5 de este tfabajo. |
Para entender el MOSA en el nivel que sera presentado, es' suficiente
comprender los conceptos de qmmlca cuantica expuestos en los
primeros capitulos de un libro de qmmlca :norgamca Los requisitos que
se piden en el programa de quimica-de coordinacién son mas que
suficientes, inclusive no es necesario como se p|de en dicho programa
haber cursado la materia de unién quimica y fundamentos de
espectroscopia (si ya se curso o se lleva simultineamente mucho
mejor), ya que el MOSA puede servir como una introduccion al modelo.
de OM para el nivel en que se trata en unién quimica.

1.3.2 Los objetivos del presente trabajo son:

ePresentar el MOSA en una forma simplificada para abordar el tema de
orbitales moleculares en el nivel licenciatura.. |

sDar una explicacion sobre el procedimiento de construccién
apmximado de diagramas de energia de orbitales moleculares para
compuestos de coordinacion.

oAplxcar el MOSA a complejos de metales de transicion para establecer
preferenc;as en las geomemas de coordinacion.
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21 METODOS DE ORBITALES MOLECULARES Y MOSA

211 Métodos de orbitales moleculares, clasificacion del MOSA
Los metodos mecanico cudnticos para el caicu!o de estructuras
e%ectromcas pueden ser divididos en dos tipos :

~ Los llamados metodos ab initio y los semiempiricos.

En los métodos ab initio, todas las integrales que aparecen se catcul
exactamente hasta donde sea posmte En los semiempiricos se hacen
aproxlmamones y algunas integrales son pafametnzadas esto es, no

8e ¢ caiculan sino. que se les asigna un valor obtenido de medscsones‘ -

experimentales.
»Los métodos aproximados o semsempmcos d:spombles pueden asu
vez ser dmd}dos en dos clases: ) '
Aquellos que retienen la metodologla de campo autoconsqstente '
'(metodo de calculo iterativa) como CNDO MINDO, ZINDO, etc }
" Y aquellos que no son dé campo autoconsnstente como Hiickel , Huckel '
extendido y €l modelo de sobreposlcxén angular MOSA ‘

- EIMOSA, como su nombre lo indica, toma en cuenta !as integrales de
traslape o sobreposlclén entre Ios orbitales mlentras que fos métodos -
| NDO 1gnoran todo o parte del traslape.

EIMOSA se clasifica entonces como un método semiempirico, basado ‘ :

~ en consideracuones de traslape y que no es de campo autqcansrstente.

2.1.2 Desarrollo histérico del MOSA.® N o
Desde un punto de vista histérico, se puede decir que el MOSA fue
p‘rimefamente *‘propuesto por Yamateré7 en 1957 qunén apltco el
modelo a compuestos hexacoordmados sin. embargo no lo desarrollo |
en una forma general. Aparentemente de una forma mdependlente, el
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mismo modelo fue desarrollado para los mismos compuestos por Mc
Clure® en 1961. El modelo utiiza pardmetros empiricos que
- representan el efecto energético de la formacion de enlaces o y © sobre
los orbitales del metal central. J@rgensen, Pappalardo y Schmidtke™
: :ﬂ{eali;f:aron, en 19863, sin conexion directa con los trabajos de Yamatera
'y M_c‘ Clure, una primera generalizacion para enlaces ¢ en sistemas con
eleétrones f. Estos autores desarrollaron el modelo desde el punto de
vista de OM, y al ﬁnal éncontraron que ek resultado era equivalente al
de un modelo de perturbaciones de primer orden. En 1965, Schaffer' y
Jesrgensen dieron al modelo el nombre de modelo de sobreposicion
~_angular y en principia generalizaron su aplicacién a sistemas de
, eiectrcnes de cualqmer mmetrsa tomando en cuenta enlaces de tipo o,
j‘ ’Ky 5. '
| Estas presentacmnes -del MOSA como todos los tratamlentos
' mecamco cuénticos formales utilizan un formalismo matematico, pcr lo.
que son dtflCIlGS para la mayoria ‘de los quimicos, y ni se plensa en -
ellos - para un nivel de licenciatura. Més tarde se formularon
,i‘p;fesent'ac;iones‘ con un menor grado de matematicas, accesibles ya
_ para el comdn denominador de los quimicos, entre estas se encuentran
los ‘trabavjé‘sl de 'Larsen‘y La March'?en 1974 y de Burdett'> 4 en 1978 y
“‘:"1980 Burdett'> en 1975 aplicé el modelo a complejos de metales de-
transsclén sin embargo este matenat no era completamente apropiado
v para los estud'antes de licenciatura. Huheey incluyé una presentacién .
V del MOSA enla tercera edicidn de su libro de qunmlca inorganica'®. De :
manera semejante ha aparecido el MOSA en ofros textos™ ™%
| 'Moore aplicé en 1990 el MOSA en un nivel basico, y practicamente
“sin méterpétit:as a hidruros de elementos representativos, y en 1993
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Richarson® publicé una buena presentacion del MOSA para estudiantes
de los dos ultimos afios de la licenciatura. En 1994 Liangshiu Lee”
utilizd el modelo para tratar de explicar el efecto trans en los complejos
plaho cuadrados.

Las presentaciones del MOSA que han aparecido desde la primera
generalizacién hecha por Jargensen, Pappalardo y Schmidtke” en 1963
a la fecha se pueden clasificar en tres hiveies dependiendo del
formalismo matemaético que emplean en la exposicion, estos niveles
son: |

1. Presentacién con un formalismo matematico riguroso, para
especialistas. ‘ '

2. Presentacion informal desde el punto de vista matematico (no
mecanico cuéntico) accesible a la mayoria de !Oé quimicos.

3. Presentacion elemental, para estudiantes de licenciatura.

En la tabla 1 se muestra una clasificacion en los niveles anteriores, de
algunas presentaciones del MOSA.

Nivel Autor(es) de la presentacion - Referencia

1 |-Jergensen, Pappalardo y Schmidtke 10
-Schéffer C. E. 6
-Schéffer C. E., Jorgensen C. K. 11

2 " |-Larsen E., La Mar Gerd N. 12
-Burdett J. K. 14
-Figgis B. N. 22
-Cotton F. A., Wilkinson G. 17

3 |-Huheey J. E. V 16
{-Purcell K., Kotz J : _ 18
-Richardson D. E. -5

Tabla 1 Clasificacion de presentaciones del MOSA.
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La presentacion del MOSA que se expondra en este trabajo esta dentro
del nivel 3 y es una adaptacion de la de Richarson®, la cual ha sido
utilizada con éxito en el nivel licenciatura, por el propio Richarson.

2.2;GEOMETRiAS DE COORDINACION

2.2.1 Inicio de la teoria de coordinaci6n. |

La teoria de coordinacion formulada por Alfred Werner en una
publicacién que hizo época en 1893’ esta ampliamente basada en

argumentos estereoquimicos. Fue la primera generalizacion de

coﬁceptos estereoquimicos después de la introduccién de ideas

estructurales en quimica orgéanica por Le Bell y Van't Hoff 19 afios

antes.

Werner, antes del descubrimiento de cualquier estructura intema del

atomo, usé como un hecho muy basico a partir del cual dedujo la

gebmetriar de coordinacion octaedrica de algunos metales, el nGimero

- de isdmeros en varios complejos. Werner se dio cuenta claramente que
-un octaedro élrededor de un atomo cehtral explicaba losv dos isbmeros

 presentes en los complejos [M(NHs)sX2] y [M(NHs):Xs].

En este trabajo no se pretende presentar cual fue el desarrollo histérico

d‘e‘ la estereoquimica inorganica, sino Unicamente recordar algunos |

conceptos basicos qUe ayuden al mejor entendimiento del tema.

2.2.2 Conceptos Basicos

La eleccion del &tomo central”® en ciertas moléculas es arbitrario, pero
facil de reconocer en moléculas comunes.

‘Considerando los alrededores inmediatos del atomo central, éste tiene
una primera esfera de coordinacion bastante bien definida®, esto
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quiere decir que se puede determinar sin ambiguedad un cierto numero
de centros atdémicos adyacentes al atomo central los cuales se
considefan directamente unidos a él. Este nlimero de centros atémicos -
es el que determina el niimero de coordinacion. Los atomos
adyacentes son llamados ligantes, si eStos atomos adyacentes estan
unidos covalentemente a otros atomos (distintos del atomo central) la
unidad molecular (cargada o sin carga) compvleta es llamada un ligante.
Los atomos que definen el nimero de coordinacion tambien definen un
arreglo geométrico, que en casos simples, corresponde a.un poliedro
regular, mientras que en otras moléculas la forma de este arreglo sélo
se aproxima a la de un pd!iedro regular. Como fue mostrado por
Muetterties y Guggenberger”, las moléculas de compuestos de
coordinacién representan, o se aproximan a un poliedro ideal. La
geometria de coordinacién, GC, se refiere al poliedro o poligono {para
moléculas planas) formado por los atomos que definen el NC
(considerando que estos atomos se'sitlian en los véﬂicés). Hay otro
concepto que no se utilizara en este trabajo pero que los estudiantes
suelen confundir con el de geometria de coordinacion, es la simetria de.
la moiécula o simetria de coordinacion, la simetria de una molécula.
esta determinada por los elementos de simetria de la molécula (ejes,
planos y puntos) yvsus respectivas operaciones de simetria (rotaciones,
reflexiones e inversiones). Para la GC nc.ir.hporta la naturaleza de los
ligantes (de que atomos se trate) para la SC es determinante el tipo de
ligante, asf por ejemplo, para los complejos [MA] y [MA4B,] donde A y
' B son ligantes monoat6micos, en general los dos tienen GC octaédrica
pero [MA,B;] no tiene SC octaédrica y [MAe] puede tener SC
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octaédrica, siempre y cuando su GC corresponda a.la de un octaedro
regular. - -

‘Dependiendo del NC, existe desde Un punto« de vista gebmétrico un
gran numero de arreglos de ios tigantes pero hay un nimero limitado
de GC que son conssderadas en qu:mica En la figura 1 se encuentran ‘

_ algunas estructuras con los enlaces dmgidos a los vértices del poliedro

de coordmamén Para espec&’r“ car la geometna de estas estructuras,

%2128 una de-ellas, es de la comision de

~ han surgido varias propuestas®
B nomenclatura de compuestos margamcos de la Uni6n Internacional de
' ,Qulmlca Pura y Aplicada® (UIQPA) la-cual ha creado lo que llama

‘ V'descnptores estereeqwmxcos unc de estos descgptom& son los

o s&mboios poicedncos El pohedro de coordmacxén (o pohgonc) puede

. ser denotado en el nombre del compuesto por un sufij ijo flamado

. sambolc polxednco este ssmbola especn" ca ta GC el s:mbolo debe ser

e co|ocadc antes de cualquner otra caractenstlca estereoqmmlca a ser
‘*iconSIderada (por ejemplo preﬁjos o, B, c&s trans etc), y consnste de
”una o mas letras rtélrcas denvadas del nombre de la GC comun
h :(geometrla ldeahzada) segu:das de un gurérrr y un namero arabigo que -

o es el NC del atomo central. i.os S!mboios ponednccs se usan entre |

paréntesxs y separadas del nombre por un gu:on En la tabla 2 se

' “,_«muestran atgunos Slmb()lOS pohedncos sugendos por la UEQPA y los
| que se utlhzaran aqm por ser mas facnles de recordar

| En este traba;e los sumbolos pohedncos serén unhzados para denotar la

R jGC por lo. que en ocasnones en lugar de escribir octaédrica se
.~ ‘escribira OC-6.
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Lineal , Angular * Plano Trigonal Piramide Trigonal
L2 42 . PT3 o PIT3
\ NC=4 NC=5
/\ ., 'tsflli ’ . . ’ .
| Plano Cuadrado ~ Tetraédro  Bipiramide Trigonal Pnarmde Cuadradal
PC-4 T4  BPTS - pzc-
NC=6 o S NC =7 -
Octaédm ] ‘ Pnsma Tngonal : Blpn'amule Pentagunal
oc-6 © PRT-6 . .. BPP-7

Flgura 1. Estructuras con tos eniaces dmg:dos a los vért:ces dei
‘ pohedro de caordmacxon .y su ssmbo%o pollednco , ,
,Se ha propuesto dtstmguxr dentro de la estereoqmmxca dos ramas23 |aV :
estereoquxmgca topogréf ica y Ia estereequ;mtca métnca .
,,La estereoqmmlca topograf ca se encarga de . los- aspectos mas_
cualxtatwos como son la nectrwdad en la mo écula el arreg o de 105' .
| Eugantes alrededor del étomo central (estereorsomena GC etc} es o
' decxr se ocupa mas de Ia forma de la malécula que de sus
dnmensmnes La estereequnmica métnca se ded;ca a las cuestlones:"_ :
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cuantitativas: longitudes de enlace, angulos de enlace, efc., por lo que
la estereoquimica métrica utiliza en gran parte la teoria del enlace
Tabla 2. Simbolos Poliedricos.

Geometrias de NC Simbolos Poliedricos Simbolos Poliedricos
goordinacion sugeridos por UIQPA utilizados aqui
Lineal - ‘ 2 L2 v L-2
Angular 2 A2 A-2
Plana trigonal 3 TP-3 ' PT-3
Piramide trigonal 3 TPY-3 PIT-3
Tetraedrica 4 T4 7-4
Plana cuadrado 4 SP-4 PC-4
Piramide cuadrada 4 SPY-4 ,
Bipiramide trigonal 5 TBPY-5 BPIT-5
Piramide cuadrada 5 SPY-5 PIC-5
Octaedrica ' 6 0C-6 0OC-6
Prisma trigonal 6 TPR-6 PRT-6
Bipiramide pentagonal 7 PBPY-7 BPIP-7
Cubica 8 CU-8 ‘
Antiprisma cuadrado 8 SAPR-8
Dodecaedrica , 8 DD-8
Bipiramide hexagonal 8 HBPY-8

quimico. Dos estrategias son utilizadas en la actualidad por las teorias
del enlace quimico, una es el desarrclio de métodos computacionales
que hacen uso de la rapidez de las computadoras para la resolucion
numérica aproximada de las ecuaciones de mecanica cuantica,
mientras la otra es el desarrolio de la teoria de fa cual se derivan
modelos y conceptos mecanico cuanticos que pueden ser aplicados a
problemas de estereoquimica métrica. El tratamiento de Burdett® de |
moléculas inorganicas incluye una buena contribucién de estos
modelos como son: Repuision de pares electrénicos de la capa de
valencia, RPECV, campo de los ligantes, orbitales moleculares, el
modelo de sobreposicion angular, etc. Estos han sido los instrumentas
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tedricos con los que se ha atacado el problema de fa GC. El libro de
Burdett® es recomendable para lectores que deseen profundizar un
poco mas en el tema.

Por la forma en que sera abordado el tema de las GC se puede situar
en la frontera entre estas dos ramas de la estereoquimica que se han
mencionado.

2.2.3 Factores que Influyen en la geometria de coordinacion.
Debido a las fuerzas intermoleculares [a geometria de algunas
moléculas puede depender del estado de agregacion'®%. En estado
gaseoso las moléculas se encuentran muy separadas y Sus
interacciones se pueden ignorar. Sin embargo, esto no es asi en la
fases condensadas, incluyendo disoluciones, donde muchos de los
estudios de quimica de coordinacién han sido desarrollados. Las
consideraciones de empaquetamiento en la fase cristalina y los efectos
del disolvente en disolucion, son factores importantes gue pueden
reSultar en la formacién de esiructuras diferentes de aque!la‘s que se
presentarian si actuaran Unicamente las fuerzas intramoleculares.

Si ignoramos las fuerzas intermolecualres, como podria ser en la fase
de vapor, se pueden considerar dos factores generales que influyen en
la GC adquirida por una molécula, estos son:

Los factores estéricos.

Los factores electrénicos.

Los factores estéricos dependen tanto del tamafio (volumen) del atomo -
central como del tamafio del ligante, asi como de las repercusiones que
esto tiene para que se enlacen, y los efectos que se producen una vez
enlazados. Los factores electrénicos son algo mas complicados, pues -
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dependen dei tipo de orbifales (y por ello de su energia y simetria)
utilizados por el metal y el ligante para formar los OM, y de la ocupacion
electronica de los orbitales. Como este factor depende del tipo de
orbitales, es obvio que depende del tipo de ligante y de aqui se derivan
los efectos de campo débil y fuerte y todas sus implicaciones.

3.1 GEOMETRIA DE COORDINACION Y MOSA.

Si consideramos una molécula de un compuesto de coordinacion
aislada, es decir, sin que ninguna fuerza externa actue sobre ella,
puede considerarse de manera simple, que su energia tiene dos
contribuciones, la elecironica, debida a una cierta configuracion
electronica (distribucion de carga) y la energia derivada de los factores
| estéricos (como tensiones de angulos, repulsiones entre atomos
cercanos), en el desarrollo de este trabajo se supone que estos dos
factores no se influyen mutuamente, y que las energias debidas & ellos
' pueden separarse, considerarse independientes. Esto es, que al variar
un efecto no cambia el otro, por lo cual se pueden calcular estas
energias independientemente una de la otra. Estriciamente estos dos
factores no se pueden separar y por ello tampoco las energias, pero s
pueden existir casos especificos donde uno de io dos predomine y ef
otro sea despreciable.
El MOSA no toma en cuenta los factores estéricos, Unicamente
considera los-electrénicos, por lo que el modelo es mas apropiado para
moléculas en las que los factores estériccs sean despreciables o
- inexistentes. Con en el MOSA es posible calcular la energia electrdnica
de estabilizacion la cual serd el criterio utilizado para analizar la
preferéncia de una molécula por alguna GC.



1. Modelo de sobreposicion angular.

3.1 CONCEPTOS BASICOS Y DEFINICIONES.

3.2 TRASLAPE ORBITAL. ,
3.2.1 Traslape e integral de traslape.
3.2.2 Orientacién y traslape.

3.2.3 Interaccion © e interaccidn 1.

3.3 ENERGIA DE LOS ORBITALES.
3.3.1 Cambio de energia de los orbitales.
- 3.3.2 Energia relativa de los orbitales.
3.3.3 Calculo de las energias orbitales.



MODELO DE SOBREPOSICION ANGULAR, MOSA.
‘3.1 CONCEPTOS BASICOS Y DEFINICIONES.

- El modelo de sobreposicion angular, MOSA, considera que:

« Se tiene un dtomo central rodeado por ligantes. En el caso que nos
“ocupa el atomo central es un metal de bloque d.

. Los orbitales de valencia del atomo central son de una energia
_diferente a los orbitales de los ligantes, o qhe permitiraé hacer varias
suposiciones mas.

e Los orbitales del metal que se consideran para el enlace son ios
: orbitales d de la capa de vaiencia. |
. La férmula general de la molécula considerada es ML, en la que los
‘n ligantes L se encuentran‘a la misma distancia del metal M, y su
" distribucion espacial define una geometria de coordinacién.

e La interaccién de un orbital d del metal con una combinacién de
- orbitales de los ligantes, préduce un orbital molecular de enlace con
energia mas baja que los orbitales iniciaies; y un orbital molecular de
antienlace de energia mas alta que los orbitales iniciales.

s Los cambios de energia ‘men‘cionados en el punto anterior estan
parametrizados, esto es, su valor se obtiene de mediciones
~ experimentales. o
¢ El cambio en energfa de un orbital d causado por la coordinacion de
varios ligantes, es la suma del efecto de cada uno de ios ligantes.
¢ Si hay orbitales del metal o del Iig{ante que no interaccionan, es decir
' .que no pérticipen en el enlace, se les llama orbitales de no enlace y su
energia no cambia. V
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« La fuerza de un enlace, y por lo tanto la energia de ese orbital-de
enlace, depende de la magnitud del traslape o sobreposicién entre los
orbitales que dan lugar a ese orbital.
» Los ligantes pueden ser monoatémicos como H, F y O, o poliatomicos
como COy N‘Hs_
o Los orbitales de los ligantes son normaimente de dos tipos oy =, ¥
esto se determina por la orientacién del orbital con respecto al gje del
enlace M-L. | | \
« Un orbital es ¢ si no tiene un plano nodal que contenga al eje de
enlace, y por lo tanio no cambia de signo al realizar una rotacion de
180° alrededor del mismo eje.
e Un orbitai es = si tiene un plano nodal que contenga al eje de enlace y
por lo mismo cambia de sigho afl realizar una rotacién de 180° alrededor
‘ ~ del mismo gje.
Si el ligante es monoatémico, de las ultimas dos definiciones se tiene™
que: |
= Un orbital s es un orbital .
® Un orbital p es ¢ si su gje princig:al coincide con €l eje del enlace, y es
7 Si SU eje principal es perpendicular al eje del en{éce. ,
-De manera semejante se pueden clasificar los orbitales de ligantes
poliatémicos.

3.2 TRASLAPE ORBITAL.

- 3.2.1 Traslape e Integral de Traslape.
La magnitud del tfasiape entre dos orbitales atémicos esta dada por la
integral de traslape. Formalmente la iﬂiegra{de traslape se define como
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la integral del producto de las dos funciones de onda sobre todo el
espacio, ecuacion 1.

Sap = J Wa W dr (1)

Los orbitales atémicos y; son el producto de una funcioén angular Y y
una funcién radial R, ;i = Y; R;,

La 6rientacién relativa de los dos orbitales. afecta el valor de la Sy a
~ través de la funciones angulares Y, y Y. El valor de la integral de
traslape puede ser expresadé como ‘

A Sab = Sx GA » (2)

- S es una contribucion indepéndiente del angulo y depende de la
distancia entre los atomos. E! subin;iice 2 se refiere al tipo de entaée y
es hormélmente comn O esla contribucién angular y depende
Gnicamente de las funciones Y, y Y, las cuales son independientes del
tipo de ‘éto.rm,o, Las expresiones de @, para la interaccion entre dos
orbitales de varios tipos se pueden determinar, sin embargo, no eé
necesario. Una extensa lista de las contribuciones angulares se
~ encuentra en Iibro de Bu‘rdettm, (Molecular Shapes, pp 7 tabla 1.2).

- 3.2.2 Orientacién y Traslape.
‘Para visualizar cémo influye la orientacién relativa de dos orbitales en
- el traslape entre ambos, analicemos el caso de un orbital p de un
atomo central, y un orbital s (tipo o) de un ligante que se encuentra a
una distancia fija sobre el eje y, que serd el eje de enlace, de tal
22



manera que en esas condiciones se obtiene el maximo traslape entre
los orbitales. Definiendo asi el sistema, el orbital p, es un orbital tipo o.
Al obtener el maximo traslape, el valor de la integral de traslape
también sera maximo. En este caso S, delaec. 1es 5,5 =S, (S, es
el valor maximo de S, ). Ahora, si movemos el orbital s un angulo 6
con respecto al eje y, sin cambiar la distancia entre los orbitales, como
se muestra en la figura 2b, el traslape disminuird y la integral de
traslape Sp,s’ también disminuira conforme el anguic 6 aumente. Una
funcién que presenta una variacion de este tipo entre S, vy 6 es el
cos0, por lo que se puede escribir que

Sps =S, cos 8 (3)
En este caso la dependencia angular es ®, = cos 6

Asi,cuando 6=0 = cosB=1 = S§,=8; traslape maximo.
Cuando 0<9<90 = 0<cosf<t = 0<S,:<8S,.

ycuando6=90 = cos0=0 = §,,=0 traslape minimo.

Figura2.
~ {a) Orientacion relativa para un traslape (b} Disminucién del traslape al
maximo entre un orbital p, y uno s. aumentar el angulo 8. . ‘
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Las interacciones que nos interesan son entre los orbitales d de un
metal central y los orbitales de los ligantes. La dependencia angular de
estas interacciones es también una funcién trigonometrica de Ios’
angulos que determinan la posicién de un ligante alrededor del metal
central. El deducir o mostrar estas funciones sale del nivel de esta
presentacion, si el lector esta interesado puede consultar el texto de
Burdett que se menciono en ia seccién anterior.

Regresando a lo que nos interesa, si colocamos varios ligantes
alrededor de un metal central situado en el origen del sistema de
coordenadas, automaticamente estarembs fijando la posicion de los
ligantes en el espacio, y el traslape enire los orbitales del metal y los
orbitales de los ligantes quedara determinado. Este calculo del traslape
ya se ha hecho para varios ligantes en diferentes posiciones que
definen geometrias de coordinacion. El resultado de estos célculos se
presenta como factores de traslape (proporcionales al cuadrado de la
'integra! de traslape) en las tablas 3 y 4 seccion 3.3.3. En esta seccion
se vera como utilizar los factores de traslape para calcular la energia de
los orbitales.

3.2.3 Interaccnon c e Interaccion = '
Es conveniente dividir las interacciones orbstates en dos clases
interacciones s & mteracc&ones .

Interacciones o.

En este caso S, de la ecuacién 2 esté dada por

Saﬁ;ﬁ = ,SU Os (4)
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donde S, representa lo mismo que en la ecuacién 3, y se toma como la

cantidad béasica de traslape o para una longitud de enlace fija. La

contribucién angular ©, simplemente se escribié como ©,. Un ejemplo

de esta interaccidon se muestra en la figura 2.

En el caso de interacciones &, S, de la ecuacion 2 se expresa como.
Sabx =52 6; (5)

de la ecuacién 2, S, = S, y ©, = ©,. S, tiene un significado analogo al

de S,. Un ejemplo de esta interaccidn es la que se da entre un orbital

dxz de un metal y un orbital pz de un ligante, figura 3.

dxz P,

Figura 3. Interaccion de tipo = entre un orbital dyz y un orbital pz.
3.3 ENERGIA DE LOS ORBITALES

3.3.1 Cambios de Energia de los Orbitaies.

Como se menciond en la seccién 3.1, segln el modelo de orbitales
moleculares, cuan‘d’b dos orbitales y, y yp, S€ superponen, se comb,inah
para dar‘do,s nuevos orbitales, un orbital molecular de enlace ¥, figura

4, que tiene una energia menor que la de los orbitales iniciales, y un
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orbital molecular de antienlace con una energia mayor que los orbitales
originales \¥*. | :
Estrictamente los orbitales moleculares ¥ y ¥* estan formados por
cdntribucianes de ambos orbitales ., y yb, Sin embargo, entre mas
grande‘ séa la diferencia- de energia entre ellos el orbital molecular
obtenido, ¥ o W*, estara formado principalmente por el orbital de

energia mas parecida a la ‘de el. En esos caéos se puede decir po‘r ello
qufe el orbital molecular, ¥ o ¥*, es uno de los orbitales iniciales vy, 0
% y que su energfa cambio por la interaccién. En nuestro ejemplo,
figura 4, diriamos que el orbital molecular ¥ es el orbital y, con una
energia mas baja, o que el orbital y, al interaccionar con el orbital v, se
estabilizd y su energia bajé en una cantidad e..; de rhan‘era semejante
se dice que el orbital y, se desestabilizd y su energia adgento en una
caintidad Edest - ‘Se supone por simplicidad que la estabilizaciéh y la
‘ »desestabilizacién son de igual magnitud y de signo contrario.

€dest = — Eest,
lIJ *
OC@C=
Tk
. Edest.
Sl ¥ )
g
L ]
[ o
o Y
o b
Cest. -
v
Ca e
¥

' Figura 4. Diagrama de correlacién entre los orbitales v, s y los orbitales Y, P



3.3.2 Energia relativa de los Orbitales.

En el MOSA, se toma como una suposicién inicial (seccién 3.1) que los
orbitales de valéncia del metal central son de una energia diferente a -
los orbitales de los ligantes. De esta manera, la estabilizacién o
‘ desestabiﬁzacién (aumento o disminucion de energia) de un orbital del
atomo centra! depende de si el orbital del ligante es de energia mas

alta 0 ’més baja que la de él. Si el orbital del ligante \y; es de menor
energia, figura 5(a), el orbital del metal yy es deSestabiIizado para dar
un orbital molecular de antienlace ‘V'*, y por consiguiente el orbital del
ligantei;fn se estabilizara para dar un orbital molecular de enlace ¥. Si

 la situacion es la contraria, esto es, el orbital del ligante Y es de mayor

- --energia que el orbital del metal vy, figura 5(b) el orbital del metal es

estabilizado y el orbital del ligante es desestabilizado.

+ ’ ‘ +
4 v ‘)\‘\
0 w M (? * ) \‘w
e ' W,
Yy Wy
o i ‘—\‘7;— . “‘\______.

- . _— /"' - \VM (\P )
E (a) Vi (¥) E (b)

ngura 5. Estabilizacioén o desestabilizacion de los orbital es YLy wmyde
acuerdo a sus energias relativas.

Para deﬁmr et nivel relatwo de los orbitales de los hgantes y el atomo
centrai podemos ayudarnos de la electronegatwidad un atomo con
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electronegatividad alta tendra orbitales de valencia de energias bajas,
esto quiere decir que para‘ construir el diagrama de orbitales
moleculares, los orbitales del atomo mas electronegativo se colocan
mas abajo. En el caso de los metales Vdélbbloque d la energia de los
- orbitales d siempre es mayor que la energia de los orbitéles cyrdelos
ligantes sin embargo los orbitales n* de los Iiganteé tienen energia mas
alta qué los orbitales d del metal. Este orden de los orbitales se ha
encontrédo a través de la experiencia en el célculo dé OM. Las
energias de los orbitales o, = y =+ de los ligantes con respecto a la
energia de los orbitales d del metal se muestran en la figura 6.

Orbitales d Orbitales de
del metal los ligantes.

_ ¥

'E
- O

Figuré 6. Nivel relativo de las energias de los orbita!es: de los ligantes y |
del metal.

Def lo anterior se déduce que los orbitales de los ligantes de tipoosyn
desestablhzaran los orbitales d del metal, los orbitales de tIpO T,
estabilizaran a los orbltales del metal. El cambio total en la energla de
los orbitales del metat, sera Ig suma de la estabmza,mon y la
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desestabilizacion debida a todos los orbitales de los ligantes {seccion
3.1).

3.3.3 Calculo de las Energias Orbitales.
Como se menciono en la seccién 3.1, el desplazamiento de energia de
un orbital del &tomo central depende del traslape de éste con cada uno

de los orbitales de los ligantes. Se ha demostrado’* "

que la energia
de estabilizacién o desestabilizacion depende del cuadrado de la
integral de traslape. La expresiéon aproximada para la energia de
estabilizacién debida al traslape entre un orbital del metal yy un orbital

de un ligante es

Eostr = — [ @281 — (@) ) ] (6)

©, es la dependencia angular de la integral de traslape entre el orbital

“del metal y un orbital del ligante (es la misma de la ecuacién 2). Como.

Se vio en la seccidn 3.2.3, ©.es el resultado de una interaccién ¢ o n.

Si la interacci6n es de tipo o, entonces.

02=0.2=F? en donde F? es el factor de traslape angular o.

Sila interaccion es de tipo x, entonces.

® = @,2 = P2 en donde P? es el factor de traslape angularm.

Como ®, es un funcmn de las c.oordenadas angulares de los ligantes,
2y P"' también lo son. F? y P* se calculan y se normalizan para

s;mphficar los célculos de la energia.

e yh son los parametros del modelo, son positivos, sus valores no se

“calculan sino que son obténi‘do‘s' de datos espectroscopicos y son



proporcionales a @;> y ©,* respectivamente, representan la unidad
basica de desplazamiento de energia del orbital y estan relacionados
con la diferencia de energia entre el orbital del metél y el orbital del
ligante, dependeh por lo tanto de gue atomos se trate. Los subindices A
‘al igual que para las integrales de traslape representan el tipo de
interaccién o o %. En la practica’ se ha observado que

e > (7)
€ >e. (8)
Como |
0<0,2<12 60,220, (9
Entonces

O’ &> (©.Y°h (10) |
Por lo que el término entre paréntesis cuadrados de la ec. 6 siempre
sera positivo o cero '
82e - (02 F20 (11)

y como la ecuacién 6 tiene un signo negativo antes del paréntesis
cuadrado, la energfa de estabilizacién sera siempre negativa o cero.
Como se expreso en la seccion 3.3.1, la energia de estabilizacion y la
de desestabilizacién son de igual magnitud y de signo conftrario.

Edesta = — €esta  (12)
Asi, de las ecuaciones 6 y 12 la expresién para la energia de

desestabilizacion es.

 Edesty. = O - (B2 (13)
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La eest; S€ra nega’nva denotando disminucién de la energta y la egest.
sera positiva indicando un aumento de energia.

Con las expresiones 6 y 13 se calcula la energia de estabilizacion y
desestabilizaci6n debidas a la interaccién entre un orbital del metal y un
orbital de un sélo ligante, para bbtener el desplazamiento de energia
debida al traslape del un orbital del metal con varios orbitales de
ligantes simplemente se s,uman' las contribuciones de los ligantes, L,
colocados alrededor del metal.

Eest. = ~ 2. [0, — (@27 1] (14)
L

i

Edestr = 2. [0:2 € — (6,22 6] (15)

Utilizando la notacién explicita para las interacciones o y = en las dos
ecuaciones.anteriores se tiene: |

Eesto = — 2u | F2 € — (FA? 1, | (16)
- L

Saesto = 2 [FP & — (FA? 6] (17)
L:

Seste = — 2 [ PR &, - (PA? 1, ] (18)
L

Eaestx = 2 [ P2 € = (PD? 1, ] (19)
L.
i



En la literatura®''®"® se pueden encontrar valores de F* y P? para

varias posiciones de los ligantes alrededor del metal central, en las

tablas 4 y 5 se reproducen algunos de estos para los orbitales d,

dependiendo de la posicidn del ligante en el espacio como se muestra

en la figura 7, la tabla 3 presenta las posiciones para-cada GC que se

ilustran en la figura 7.

o

E
O
1

1

Figura 7. Posiciones de los ligantes para varias geometrias.

~ Tabla 3. Posiciones para las geometrias de coordinacion.

s de los
lneal. L2 6
 ML;. - |Piana trigonal. PT-3 2,78
ML.g ,: ’Planafcuadrada. PC-4 2,345
ML, |Tetaédrica. 74 9,10,11,12
ML; |Piramide cuadrada.P/C-5 1,2,34,5
ML Bipiramide trigonal. BPT-5 11,2678
ML,  |Octaddrica. OC6_ 123456
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Tabla 4. Factores de traslape angular F? (interaccién o)

Posicién| d?

] oo | o s | s | s

22omvoaswna
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El procedimiento para calcular la energia de estabilizacion eest y/o de
desestabilizacién 4.5 de un orbital d del metal central en una

molécula del tipo ML, es el siguiente:

a) Con la figura 7 y la tabla 3 se determinan las posiciones que
correspondan a los ligantes para la geometria de coordinacién
deseada.

b) Dependiendo del tipo de ligante de que se trate (esto de explicara
con mas detalle en el capitulo siguiente), se utilizaran los datos de la
tabla 4 o de la tabla 4 y 5 para los céiculos de las energias sest ). Y Sdest
tomando Unicamente los valores correspondientes a la posiciones
determinadas en el inciso (a).

Este procedimiento para el calculo de las energias dé los orbitales d del
‘metal se explicara con ejemplos en el capitulo siguiente.
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IV. ‘Construccién de diagramas |
de orbitales moleculares.

4.1 CONSIDERACIONES PRELIMINARES.
4.1.1 Ecuaciones para-el caleulo de las energias. -
4.1.2 Orbitales de los ligantes. ‘

4.2 CONSTRUCCION DE DIAGRAMAS DE ORBITALES

4.2.1 Procedimiento para la construccion de diagramas de
orbitales moleculares de compuestos del tipo ML,
© 4.2.2 Ejemplo. GC PC-4. [Cu(NH;)4]**.
423 Ejemplo. GC T-4. [MnO,}*".
4.2 4 Ejemplo. GC OC-6. Cr(CO),



En este capitulo se explicara el procedimiento para la construccion de
diagramas aproximados de OM para compuestos de coordinacién de
formula general Mi,, donde M es un metal (0 i6n metalico) del bloque d.
La aproximacién en los diagramas viene del hecho de que no se
 utilizan los orbitales de valencia s y p del metal.

4.1 CONSIDERACIONES PRELIMINARES.

4.1.1 Ecuaciones para el célculo de las e‘ner'gias‘

Como se vio anteriormente 8,2 e, > (@7 f,, (ecuacién 10), por lo que,
para los célculos de energia que reaiizarerhos, con las ecuaciones 16 a
la 19, se pueden despreciar los terminos de (F?)* y (P> Por lo
anterior las ecuaciones 16 a la 19 se transforman en las ecuaciones 20
ala 23, que son }Ias que se emplean en Ios;c’:élculos que se realizaran.

Eesta = - O [ F2 o] . (20)
L
i
Edest, o = —Eestc ™ LZ [ F i2 ec] (21}
i ‘ |
R 21 LS I

‘559&,1: =’_'éest,n = g: ['Piz ey ] (23)
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4.1.2 Orbitales de los ligantes. ,
~ Respecto a los orbitales de los ligantes se considera que:

1. En todos los casos, los orbitales ¢ y = de los ligantes son de menor
‘energia que los orbitales d del metal. Los orbitales r* '(por ejemplo en
~ CO) son de mayor energia que los orbitales d del metal.

2. Cada ligante contribuye con un orbital de tipo o.

‘Las siguientes consideraciones se aplican para el conteo de los
orbitales = y ©* en ligantes comunes.

3. Los halogenuros (X), oxido (O%), sulfuro (%), nitruro (N*) vy
cualquier otro anion atémico tiene dos orbitales = por hgante para un

total de 2n. A este tnpo de ligantes se 1es llama donadores = o bases .

4. Los *Iigantevsrdiatémicos tales como CO, CN", Np, NO* tienen dos |
orbitales = y dos =*. Para la construccion del diagrama Unicamente se
~consideran -los orbitales n*. A estos !igantés se les conoce también
o ;\cemo‘acepfores 7 O acidos .

5. Los ligantes del tipo NR; (R = H, alquil) y H.O tienen poca interaccion

n con el metal y se considera que son Unicamente . Se les llama
~ donadores o 0 bases o. ' /
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Estas consideraciones nos serviran para determinar cuantos y de que
tipo son los orbitales de los ligantes que ut:hzaremos para la
construcmcn de un diagrama de OM.

4.2 CONSTRUCCION DE DIAGRAMAS DE OM.

4.2.1 Procedimiento para la construccién;de diagramas de OM de

compuestos del tipo MLy ‘ ‘

Para la construccién de los diagramas de OM de compuestos de tipo
ML, se sigue el procedlmlento que sedaa continuacion.

1. Con la GC de ia molécula, enia tabla 3 se determinan las posiciones
que corresponden a los liagantes. Las posiciones para varias
“geometrias de coordinacién se indican en la figura 7. -

2. Con las consideraciones de la seccion 4.1.2 se determina de que tipo
de iiganté se trata (con que tipo de orbitales participa el ligante en. el
enlace;, 5, cy n 0o Yy n#). Se cuenta el nimero de orbitales por ligante
y el nimero total para todos los ligantes, de acuerdo a las siguientes
consideraciones: - | |
sLigantes ¢ participan con un orbital c. \
eligantes s,n  participan con un orbital - y dos orbitales =.

~eLigantes o,nx  participan con un orbital & y dos orbitales n*.

3. Una vez determinado el tipo de orbitales del ligante ya sabemos'»su :
energia relativa con respecto a los orbitales d del metal (de lo visto en
la seccién 3.3.2 fig. 6). Dicho de otra manera, en el diagrama de OM ya
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sabemos en que posiciones refativas (a que aituras) colocar las lineas
que representan los orbitales d y los orbitales de los ligantes.

4. Habiendo determinado las energias relativas de los orbitales,
también queda determinado (por lo expuesto en la seccién 3.3.2) que
orbitales de los ligantes se estabilizaran, cuales se desestabilizaran y
como se'éfe,ctaré la energia de los orbitales d del metal. Para ello se
cdnsidera que:

eLos orbitales o y n de los ligantes desestabilizaran los orbitales d y
estos orbitales o y = a su vez se estabilizaran.

sLos orbitales =+ estabilizaran los orbitales d y estos orbitales n* se
- desestabilizaran.

«El cambio totai en la energia de los orbitales d del metal sera la suma
de la desestabilizacion y la estabilizacion debida a todés los orbitales
de los ligantes.

5. Sabiendo.como sera el cambio cualitativo de la energia de los
orbitales se procede a calcular los desplazamientos de energia de la
siguiente forma:

. a) Se calcula la energia de desestabilizacion o, €45, para cada orbital

dy con Ia férmufa 21 utilizando los factores de traslape angular F* de la
- -tabla 4 para las posiciones determinadas en el paso 1. La gesto de los
orbitales o de los ligantes se calcula con la férmula 20. Por cada orbital

del metal que se desestabilice se debe estabilizar un orbital de los
- ligantes.
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b) De la misma forma que en el inciso anterior se calcula el cambio de
energia para cada uno de los orbitales d debido a los orbitales = 0 == de
los ligantes con la ecuacién 22 o 23 segiin sea el caso.

6. Se dibuja el diagrama de OM.

a) Se colocan las lineas que representan los orbitales d y los orbitales
~ de los ligantes en las posiciones relativas determinadas en el paso 3.

b) Con las energias calculadas en el paso 5, se colocan en el diagrama
las lineas‘r que representan los OM, se anota junto a ellas el
desplazamiento de energia calculado. Como se explico antes, estas
lineas representan los orbitales d y los orbitales de los ligantes después
de que cambio su energia por la formacion de la molécula,

7. Se verifica el calculo con las siguientes reglas de suma.

ZE&} (24)

orbs

p2 P25 BN (25)

orbs L
Donde n es el niimero de ligantes en la molécula.

Si se compara la suma [, F2 ] dela ecuacion 24 con Ia ecuacion 21,
i

se vera que esta suma es s’implemente el coeficiente de e(, de 1a ggest .

para un orbital d especifico. Por lo que la suma Z es la suma de todos
orbs
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coeficientes de e, para los orbitales d en el diagrama construido.

De igual manera, la suma [Z p? ] es el coeficiente de e, de la qest

para un orbital d especifico, y la suma Z en la ecuacion 25 es la suma

orbs .
de todos los coeficientes de e, para los orbitales d en el diagrama
construido.

8. Si se verifica que el calculo de las energias es correcto, se procede a
llenar el diagrama con los electrones d del metal y los electrénes de los

orbitales 5 0 & y n de los ligantes.

Con estos ocho pasos queda construido el diagrama de OM.

+

Otro célculo que haremos es determinar la energia de estabilizacion de
la molécula, para lo cual se hace la suma del producto de la energia de
cada orbital por el nimero de electrénes en ese orbital, ecuacioén 26

Eoxn =_Z1 Ni € (26)

€; es la energia del orbital i.
N; es el nimero de electrénes en el orbital i.

m es el nimero de orbitales en el diagrama construido.

A los orbitales de no enlace, n, se les asigna una energia relativa de
cero, ya que no cambio con respecto a la que tenian antes de formar la
molécula. Las energias de los demas orbitales también estan referidas
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a dicho estado, por lo que la energia que se obtiene es una energia
relativa de estabilizacién referida a la que tenian las especies antes de
formar la molécula.

El procedimiento no es para que el alumno lo memorice, ni tampoco se
pretende que en cada ocasién se siga rigurosamente, mas bien se
- presenta como una secuencia logica, una sistematizacion producto de
. la comprensién de la teoria expuesta en el capitulo anterior. El
procedimiento pareceria largo, sin embargo si se han comprendido los
fundamentos del modelo, con los ejemplos siguientes se vera que
varios de los pasos descritos ampliamente se realizan de manera
rapida. El seguir ciegamente, paso a paso el procedimiento, como una
receta para hacer un pastel, lo tinico que garantiza es poder dibujar un
diagrama de OM. El comprender y saber ‘el‘ porque de cada paso, es lo
que permite entender la inieraccién‘de la densidad electronica del metal
central con la densidad electrénica de los ligantes y poder construir un
diagrama de OM.

En los ejemplos que se presentan a continuacion el nivel de
complejidad es creciente. El primero, [Cu(NH3)4]**, es una especie en la
que los ligantes participan Unicamente con orbitales o, en el segundo,
[MnO4J*", el ligante ademds de participar con orbitales o lo hace
tambien con orbitales n, ¥ en el dltimo ejempld, Cr(CO);, los ligantes
participan con orbitales ¢ y =*.
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4.2.2 Ejemplo. GC PC-4. [Cu(NH3)JJ>"
Acontinuacié se construira el diagrama de OM de la molécula
[Cu(NHa)4]** de geometria de coordinacién PC-4,

1. Se puede ver tanto en la tabla 3,como en la figura7que a una GC
PC-4 le corresponden las posiciones 2, 3,4y 5.

2. Por las consideraciones de la seccién 4.1.2 punto 5, el ligante NH;
es de tipo o, esto es, el orbital con el que interacciona con el metal es
Unicamente un orbital o, el orbital del par solitario. Como son cuatro

‘moléculas de amoniaco, en total se consideran cuatro orbitales G.

3. Los orbitales d del Cu®* son de mayor energia que los orbitales ¢ de
los NH3 ‘

4. Los orbitales d del Cu®* se desestabilizan y los orbitales ¢ de los NH;
se estabilizaran.

5 (a) El aumento de energia de cada uno de los orbitales d se calcula
con la ecuacién 21 y los valores de F? de la tabla 4.

02 Euesio = 2. [ F2 €1 =) €5 + (%) €0 + (Y4) s + () €0 = &,

t

G202 Eaesto = 2 [ F2 8] = (%) €0 + (%) €, + (%) € + (%) &, = 3¢,
L

~Para los otros tres orbitales d xz, yz y xy los valores de F? son cero por

lo que Edests = 0
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Asi, de los cinco orbitales d, el d,2 aumenta su energia en e,, el d2,2 en

3e, y la energia de los ofros tres no cambia, permanecen como
orbitales de no enlace (n). Como: dos orbitales d se desestabilizan,
también dos orbitales de los ligantes se estabilizan en una magnitud
igual a la desestabilizacién, y los otros dos orbitales de los ligantes
permanecen como orbitales de no enlace. por lo anterior y de la
ecuacion 20 las energias de estabilizacion son.

Eesto = — €¢ Cesto ™ — 3e,

6. Con esto ya‘podemos construir un diagrama de OM. figura 8.

_ 3eg (R¥)
l‘/" 2
A S e (P)
2-{» £ e
TS HE T — — 1
Cy Xy xz yz
. — — ———=4.0 NH
_ed‘ __./'/’ ,'/.
3¢5 __

Figura 8. Diagrama de OM para el compuesto [Cu(NH3)4]2*. sin indica
‘ los electrénes '
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7-Con'la ecuacion 24, 2, [ F? ] = n, se verifica si los célculos de las

orbs L,

. H

~energias son correctos, para lo cual se espera que la n resulte ser 4.
Aplicando la férmula 24 a los orbitales d en la figura 8 se tiene

Orbital d,2
d;? [ZF2] =00+ A+ () + (4 =1
L\
El 1 es el resultado de la suma de los F? de la tabla 4 correspondientes
a las posiciones 2,34 y 5 para el orbital d;?, este calculo ya se habia

hecho en el paso 5(a). El 1 es el coeficiente de e, para el orbital d.? en

el diagrama de OM.
Orbital d.2.,2

42,2 [ZF2] =6+ 0 + @) + ) =3

EI 3 es el resultado de la suma de los F? de la tabla 4 correspondientes
a las posiciones 2,34y 5 para el orbital d,2.,?, este célculo ya se habia

hecho también en el paso 5(a). El 3 es el coeficiente de e, para el
orbital d,2.,2.

‘Para los orbitales dy, dy, dy,

O, Ay, Oy, [XF2]=0
L

El resultado de la suma de los F? de la tabla 4 correspondientes a las
posiciones 2,3,4,y 5 para cada uno de los orbitales dyz, dyz, dyy, €8 CEro.

y haciendo la suma 2, [2 F2] se tiene

orbs }_.|
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orbs

Y. [XF2]l=1+3+0+0+0=4
L

Que concuerda con el nimero de 4 ligantes para la molécula
[Cu(NHa),J*".

8. Estando seguros de que las energias son correctas procedemos a
lienar el diagrama de la figura 8 con los 8 electrénes de los cuatro NH3

y los 9 electrénes del ibn Cu®*, en total 17 electrones, figura 9.

1 ey ey

,"‘// - _U_ €y (z2)
Cut 5 3d = E _g —Q; %Iz "
E n _1 ﬂ_ -t UL S 1 Y
o
— e{’ _li -
"'t”“
-3 o ‘n‘ ","‘"

Figura 9. Diagrama de OM para el compuesto [Cu(NHz).J**, incluyendo
los electrones correspondientes.

Por Gltimo se calcula la energia de estabilizacion, E,, de esta
molécula. Para hacerlo se multiplica la energia de cada orbital por el

—numero de electrénes en ese orbital y se suman las contribuciones de
todos los orbitales. En este caso la energia se debe sélo a la
interaccion o, y se calcula con la expresion 26,

m
Esz= '21 N; €
i=
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En este ejemplo el nimero de orbitales m es 9 (cinco que provienen del
metal y cuatro de los ligantes) de estos 5 son de no enlace y no
contribuyen a la E,, por lo que la suma en la ecuacién 26 tiene sdlo 4
terminos

Eox = 2(-365) + 2(-€,) + 2(e,) + 1(3e;) = -2(4e,) + 56, = -3&;

Las unidades de E,, serdn las mismas que tenga el parametro e,.
Enla suma anterior cabe hacer notar que la contribucién negativa
-2(4e,), es debida a los electrénes en los orbitales que provienen de
los ligantes, en este caso 4 orbitales o, uno por cada ligante, y cada
ligante aporta 2 electrénes, por lo que se puede decir que la energia de
 estabilizacion debida tnicamente a la interaccion o es —2ne, donde n
es el nimero de ligantes. En Jos ejemplos siguientes se observara que
se verifica esta regla, y que para los ligantes que tienen dos orbitales =,
| siempre. se cumple que la energia de estabilizacion debida a la
interaccion = es -(2)(2)ne, = —4ne,, que se debe a n ligantes cada uno
con 2 orbitales = y cada orbital con 2 electrénes. También se observara,
que los orbitales n* no contribuyen directamente a la energia de
- estabilizacion, sino que producen en los orbitales d una disminucion de
énergia.
En este momento hemeos logrado construir un-diagrama de OM, se ha
dado una expli;:acién cuantitativa del porq‘ue los orbitales tienen esos
niveles de energia, ademas no sélo se tienen los niveles de los
~orbitales d del metal de una manera -aislada como se presentan en el
modelo de campo de los ligantes o campo cristalino, sino que se tienen
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dentro de un esquema de orbitales de la molécula. Se debe hacer notar
que el desdoblamiento obtenido para los niveles de los orbitales d no
és‘ exactamente el mismo que se presenta en los textos para la
geometria de coordinacion PC-4. Al incluir orbitales = de los ligantes
(ver el apéndice) ya se obtiene el desdoblamiento clasico de los
orbitales d para una GC PC-4. '

4.2.3 Ejemplo. GC 7-4. MnO,*.

Ahora construyamos el diagrama de OM para la molécula del i6n
manganato MnO,>". Esta molécula tiene una geometria de coordmamon
tetraédrica, el manganeso tiene numero de oxidacién 6+ es Mn"' por lo
que tiene un electrén en los orbitales d, decimos es d', y el oxigeno
tiene namero de oxidacién 2. lo escribimos como O, el O* tiene
llenos sus orbitales 2p, 2p°, uno de los orbitales p de cada 0>, se
orienta a lo largo del eje de enlace por lo que es un orbital tipo o, los
otros dos orbitales p quedan perpendiculares al eje del enlace y son' d‘e
tipo n. Cada 0% participaré\ en el diagrama de OM con un orbital ° y
dos orbitales =. En total, por los 4 0‘2“ se tienen 4 orbitales c y 8
orbitales n. Los orbitales o y = del 0> son de menor energia que los
orbitales d del Mn.

Se puede ver en la tabla 3, que a una geometria tetraédrica le
corresponden las posiciones 9, 10, 11 y 12. En la tablas 4 y 5 se
encuentran los factores de traslape angular F? y P para cada orbital, y
para cada posicidén, con estos datos y las ecuaciones 20 a la 23 se
tiene.
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Interaccion ¢

d,2 Edesto = 2 [ Fi2 €] = (0) €5 + (0) €, + (0) &5 + (0) €, = 0

di.y? Eests = (0) €+ (0) e, + (0) e, + (0) e, =0
Haciendo el calculo para los orbitales Oy, dyz, dyy, resulta que tienen la
misma energia.

Oz, Oy, Gy, Ciesto = €5 [1/3 + 113 + 113+ 1/3] = 4/3 e,

Interaccion x

d,? Cqestr = 2 [ PP er] =€, [2/3 + 2/3 +2/3 + 2/3] = 8/3 e,
. L.

022 Sdest = €5 [2/3 + 2/3 +2/3 + 2/3] = 8/3 €,

ez, Oz, Oy, Edestx = €x [2/9 + 2/9 +2/9 + 2/9] = 8/9 e,

Para mayor claridad, vamos a construir el diagrama en dos pasos,
primero con la interaccién o Unicamente, figura 10, y después se suma

~ la contribucién = para tener el diagrama completo, figura 11.

Figura 10. Diagrama de OM del compuesto MnO.2, sélo con
' interacciones o.
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Al diagrama anterior se le agrega la contribucion de ‘Eos orbitales tipo =
del O% los cuales son de menor energia que los orbitales d y mayor ‘
que los orbitales o, Esto produce, como ya se calculd, un aumento de
8/3 e, en la energia de los orbitales d,2, d2,2, que no habian sido

afectadospor la interaccién o, y un aumento de 8/9 e, en la energia de
ioé orbitales dy, vdyz,' dyy, que se suma a los 4/3 e, de la energia de la
interaccion . por lo que las ehergias finales de los orbitales d son:
2, 42,2 8/3e, |
Oy, dyz, dyy 4/3e, + 8/9e,

De los 8 orbitales = del ligante, 3 son de no enlace, otros 3 se
desestabilizan en -8/9 e, y 2 mas se desestabilizan en -8/3 e,. El
diagrama‘comple’te con los electrénes se muestra en la figura 11.

4 8
— — + =g
AN % yz 30T 9m
/“"
‘/ - L C ‘%‘81:

MnYT 5 3d =5

=
{

. ¥
t

1

+

1

1

i

¥

1

1

1
=y
=]

Figura 11. Diagrama de OM del compuesto MnQO4* con los orbitales o y
n y los electrénes indicados.
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Los 25 electrones que se han colocado en el diagrama seon los
siguientes: 8 electrones de los 4 orbitales ¢ de los ligantes, 16
electrénes de los orbitales = de los ligantes, y 1 electrén del Mn"',

Para verificar el caculo de ias energias se aplican las ecuaciones 24 y
25, en este caso n nimero de ligantes debe resultar igual a 4.

S[Zr2l-am+amran=a=n
L

orbs

Y [2pP?l-s8i9+8/9+8/9+8/3+8/3=8=24)=2n

orbs Li

Con lo que se comprueba que las energias son correctas.

Para calcular la energia de estabilizacion total se utiliza la ecuacién 26
como en el ejemplo anterior.

Eon = 2(-4/3 €,) + 2(-4/3 &,) + 2(-4/3 &,) + 2(-8/3 &) + 2(-8/3 &) +
2(-8/9 ;) + 2(-8/9 ,) + 2(-8/9 &,) +1(8/3 e,)

E,x = -2(4e,) -96/9e, - 48/9¢, + 8/3 e,

Eo’,n = ’2(490‘) '2(2)(4%) +8/3 €y
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Podemos ver que se verifica la regla que se mencioné en el ejemplo
anterior. La energia de estabilizacion ¢ es -2ne, en este caso n es igual
a 4 ligantes; la energia de estabilizacion = es -(2)(2)ne,;, yse debe a los
cuatro ligantes (n=4) cada uno con 2 orbitales =, y cada orbital con 2
eléctrc’mes. El termino de 8/3 e, es la energia de desestabilizacion
debida al electron en el orbital (d2 o d2,%) de energia 8/3 e,

Finalmente la energia de estabilizacién es.

Eox = -8e,-40/3 e,

En este ejemplo hemos visto cuantitativamente como un ligante con

orbitales = prdduce una mayor estabilizacién que un ligante que tiene
sélamente orbitales o. |

4.2.4. Ejemplo. GC OC-6. Cr(CO)g

En este gjemplo se vera el caso de una molécula con orbitales ok, el
Cr(CO)e. '

La molécula de Cr(CO)e. bresenta una gebmetria de coordinacién
octaédrica, de la tabla 3, las posiciones para esta geometria son de la 1
" ala 6. En este compuesto el cromo presenta un nimero de oxidacion
cero, Cr°, por Ib\que tiene cinco electrénes en sus drbitales d, la
molécula de CO es neutra, se coordina al Cr® con un par de electrones

en un orbital ‘t'ipo o localizado en el atomo de carbono, ademas el CO

interacciona con el Cr con dos orbitales moleculares n+ vacios, el CO
también tiene dos orbitales = pero estos no interacionan con el Cr, ya
qué son orbitales de enlace entre el C y el O; por lo tanto cada co

participa con un orbital'c y dos orbitales =+. Los orbitales =* son de
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majmr energia que los orbitales d del Cr. Para el diagrama de OM se
consideran pof el Cr cinco orbitales d y 5 electrones d; por los seis CO,
los seis orbitales ¢ con 12 electrénes y los doce orbitales =+ vacios.

Considerando las posiciones para la geometria de coordinacion OC-6
| de la tabla 3 y utilizando los factores de traslape angular o de la tabla 4
con la ecuacion 21 se calcula la energia de desestabilizacién o para
cada orbital d del Cr.

 Interaccion o.
02 Egesto = 2 [F €] = (1) €5 - & [(1/4) + (1/4) + (1/4) + (1/4)] - (1) e,
L

i
Edesto = —3 Eq

022 desto = -(0) € - € [(3/4) + (3/4) + (3/4) + (3/4)] - (0) e, = B &,

A, d)*Z- dx)‘v o Edestes = 0

Para la interaccién =, con los factores de traslape angular de la tabla 5

'Y la ecuacién 22 se calcula la energia, en este caso de estabilizacion,
para cada orbital d del Cr.

Interacci6n n

7 dzz, dxz-)'z ‘3es't,xt = Z [ Pi2 e’K] =0
» ‘ L

Oyz, dyz, Oy, Eestx =ept et e te;=4e;

El desplazamiento fotal de cada orbital serd como en el caso anterior Ia
suma de la contribucién ¢ mas la contribucion n*. Con estos valores de
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¢ obtenidos se construye el diagrama de OM, figura 12. En el diagrama’
se indica el parametro Ao 10 Dg de la teoria del campo cristalino.

il

Cr 5. 34= -4

o1
B i
&l

n tad L—-—-——;~§6.ccg

Figura 12 Diagrama de OM de! compuesto Cr(CO)g

Verificando el calculo de las energias con las ecuaciones 24 y 25 se
debe obtenern = 6.

Z[ZF ]-3+3 6=n

orbs

Z[ZPE J=4+4+4=12=2()=2n

- orbs

Lo que indica que las energias son cbrrec’tas.
- Con la ecuacién 26 se calci:la la energia de estabiiizaciéh. ,
Eor=2(-3 ;) + 2(-3e,) + 1(-4 ;) + 2(-4 eﬂj + 2(.4 )

E@J: 2'2(6 ec) '1? e»;g
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En la expresion anterior se verifica que la energia de estabilizacion o es
-2ne,, en este ejemplo n = 6, y al no haber electrénes en los orbitales
n* del ligante no hay una contribucion directa -(2)(2)ne, (como en el
caso de orbitales =). Sin embargo, los orbitales m* estabi*liian los -
‘orbitales dg, dyz, dyy, ¥ la contribucién por la ocupacién electronica de
~ estos es -17 e,. La energia de estabilizacion total es. |

Ecr=-12e,-17 &,

La construccion de diagramas de OM y el calculo de energia de
~ estabilizacién E. . se aplicara en el préximo capitulo para tratar el tema
 de geometrias de coordinacion. V



V. Geometrias de coordinacion.

5.1 ENERGIA DE ESTABILIZACION EN FUNCION
DEL NUMERO DE ELECTRONES d. o

5.2 ANALISIS DE RESULTADOS.



En el capitulo anterior vimos cémo se construyen diagramas de OM y
coémo calcula la - energia de estabilizacion. Se encontré que la
contribucién de los orbitales o de los ligantes siempre es -2ne,, la de
los orbitales = es -4ne;, Y qué fos orbitales =+ al encontrarse sin
~ electrones, no contribuyen con un termino explicito a la energia total de
estabilizacién, sin embargo, producen una disminucién de la enérgfa de
- los orbitales d del metal.

Por lo tanto, lo que determina la energia de estabilizacion total, E;
para una GC especifica, es el nimero de electrones en los orbitales d,

g, y los parametros e, y e, (esto no es nada nuevo, sin embargo, se
hace Aevidente).

En este capitulo utilizaremos los conceptos del MOSA desarrollados en
los capitulos anteriores, para establecer las preferencias estructurales
~ (preferencia por alguna GC) de los complejos de coordinacion, ‘
tomando como criterio (inicamente la energia de éstabiiizacién Esx
Para las GC listadas en la tabia 3, primero construiremoé el diagrama
de OM, después ehcontraremos una expresion (férmula) de E, ., en
funcion del niimero de electrones d, ng, y finalmente analizaremos los
resultados obtenidos.

5.1 ENERGIA DE ESTABILIZACI@N EN FUNCION
DEL NUMERO DE ELECTRONES d.

Para ejemplificar el procedimiento mediante el cual se liaga a la

expresion de E,. en funcién del nimero de electrones d para una
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geometria de coordinacién especifica, utilizaremos una GC 7-4, MLy, ¥
encontraremos E.. para ligantes con interécciones’ o, o,n Yy o+ Para
el caso de ligantes o la éxpreSién deE,.esla misma que ‘para ligantes
o, © Unicamente con e, = 0. El diagrama de OM »pafa un ligante con
orbitales ¢ y n, se calcul en el capitulo anteriorse, y se mueétré en la
figura 11 (v también en el apéndice). La expresién general de E,.. para
una GC T-4 conligantes o,tes.

Eox = (2,22 )(8/3)ex + (Neuyziy)(4/3 €, + 8/9 €;) - B, - 16€,

= (413 Ngyyzixy - 8 )86 + (8/3n,2,2,2 + B/9 N,yz,ny - 16)€5 (27)

" Nz ES €1 nUmero de electrones en los orbitales dy, dy: y dyy.
N2,22. ES el niimero de electrones en los orbitales d,2 y d2,?

Si se hace e, = 0 en la expresion 27, se tiene la expresion de E, . para
- ligantes Gnicamente con orbitales o, figura 10.

Para un ligante con orbitales ¢ y n*, el diagrama de OM es el mostrado
en la figura 13.

La expresion de E,; para ligahtes o, T* €8.
Eox = - (N2x242)(8/3)er + (Nizyyz,)(4/3 €5 - 8/9 €;) - Be,
(4;‘3 Nizyyzixy - 8 }8s = (8/3N2,2.2 + B9 Ngyoy )8 (29)
Con las ecuaciones 27, 28 y 29 se calcularan las E;.para ligantes o,
o,n Y o,n* respectivamente. - |

En la literatura**® se pueden encontrar valores de e, y &, para algunos
gantes. Los calculos que se haran son en genéral para cualquier
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tegante por ello y para facilitar el calculo de Ias E,. Se tomara e, = 1 y ‘

= 0.5 y nos olvidaremos de las unidades de ia energia.

c RV —
TR \_‘.
& [
g En \
[ I —----—o--‘E :g.n*
L
4 8
e N
TRy ¥z oyz A
LY BT [ —
—
e — = &
22 x2 };z 38“
E
n JI— ------------------ == 4.q
A

_%es_____

Figura 13. Diagrama de OM para una GC T-4 Ginicamente indicando los
electrones de los ligantes

" En las ecuaciones 27, 28 y 29 se dan valores a ng , de 0 2 10 v se
caiculan las E;, que se muestran en la tabla 6, con estos vaiores se
hace la gréfica de la figura 14.

Haciendo lo mismo para las GC de la tabla 3, se pueden obtener los
diagramas de energia y las graficas correspondientes, las cuales se
~presentan en el apéndice.



Tabla 6. Valores de E.. en funcién del nimero. de electrones d, para la GC T-4.

o 1 1 -14.67 -8.33
0 2 2 -8.00 -13.33 -10.67
1 2 3 -£.67 -11.56. -8.78
2 2 4 -5.33 -9.78 -8.89
3 2 5 -4.00 -8.00 -8.00
3 3 8 -4.00 -8.67 -9.33
3 4 7 -4.00 533 | -10.67
4 4 8 -2.67 -3.56 -9.78
5 4 9 -1.33 -1.78 -8.89
6 4 10 0.00 0.00 -8.00

Figura 14. Grafica de;E.,,, en funcidn del nimero de electrones d GC T-4.

Geometria Teh"aédrica

No. de electronesd
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5.2 ANALISIS DE LOS RESULTADOS.

~ A continuacié se analizan los resultados presentados en los diagramas,
tablas y graficas mostrados en el apéndice. Los valores de todas las
tablas del apéndice se ordenan y resumen al final de este capitulo en
las tablas 8, 9 y 10, en ellas cada cdlumna corresponde a un numero de
electrones d, en el costado izquierdo de cada columna se encuentra el
simbolo poliédrico y frente a éste el valor de la energia. Todas las
graficas del apéndice se‘resumen'en el las tres graficas de las figuras
18,19y 20. |

Los Iigantes del tipo o,x* producen una mayor separacion de las
energias de los orbitales d que los ligantes del tnpo o,n, esto se muestra
en la tabla 7, y se puede observar en los diagramas de' OM mostrados
en el apéndice. Ademas se aprecia que las mayores diferencias de
energia suceden para las GC PC-4, PIC-5 y oC-6 las cuales
concuerdan con las GC de compuesios que presentan. espin bajo
(campo alto) seguin el modelo de campo cristalino. Por lo que el llenado
de los diagramas de OM de estas GC se hizo tomahdo en cuenta que
la energia de apareamiento seria menor que la diferencia de energia
~ entre los orbitales indicados en la tabla 7.

Tabla 7. Valores de Ae,, para varias GC.

2&, - 2e, 2e, n 2e,

PT-3 9/8e. " 9/8e, Xz, YZ—— XY, XY
PC-4 |  3e,-4e, 3e, + 4o, Xy— Xy
T-4 | 4/3e,-9/16e, 413e, + 9/16e, 5, Xy — Xy, X2, ¥z
PIC-5 3e, - 4o, 3e, + 4e, Xy —— X-y*
BPT-5 | 11/de,-7/2e, | 11/de,+7/%, Xz, YZ2—— Xy, Xy

- foc-6 3e, - 4, 3e, + 46, Xy, Xz, ¥yZ2 ——Z', X-y"
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De las graficas de energia contra el nimero de electrones d, se
observa que para un mismo tipo de ligante, la E;,; de todas las
~ geometrias sigue cualitativamente el mismo comportamiento.

En general, para todas las GC (excepto la P7-3) con un nimero de
electrones d bajo, 1, 2 y 3 (hasta 4 en 7-4) son mas estables con
ligantes o,x, y con un namero de electrones mayor, de 4y hasta 10, son
mas estables con ligantes o,x*. En ofras palabras, en general los
ligantes o,x estabilizan mejor metales con configuraciones d', d°, d° y
hasta d*, mientras que los ligantes o,x* estabilizan mejor metales con
configuraciones d® a d°.

Las E, . para ligantes Gnicamente o, en todos los casds son menores
que para ligantes o,n y o,n*, €s decir los ligantes o estabilizan poco.
Veamos los casos en que para un NC pueden existir dos GC.

Con‘el NC = 4 pueden presentarse las GC PC-4 y T-4, si graficamos
jUntas las E,» para cada tipo de ligante dé estas dos GC, se tienen las
graficas de las figuras 15, 18 y 17, en ellas se puede apreciar lo
siguiente; '

- Para }igéntes .

Las configuraciones para las que la GC PC-4 es mas estable que T-4
son: d® d* d% yd®,

las configuraciones en que E; . de ambas GC es igual son:

dO, d1, dZ’ dS, dﬁ} d‘i’ y d10

Para ninguna configuracion ia GC T-4 es mas estable que la PC-4.

- Para Ligantes o,x.

Las configuraciones para las que la GC PC-4 es mas esta‘ble‘que T-4
son: d', d% d°, d, &°, d", d®, y °,
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las configuraciones en que E, , de ambas GC es igual son:

da‘ 65! ‘ydm‘ |

Aunque las difencias en energia entre las GC 7-4 y PC-4 son
pequenas nuevamente para nmguna configuracion la GC 7-4 es mas
estable que la PC-4.

- Para ligantes o,n+. ;

Las’ conﬁguracxones para ias que la GC PC-4 es mas estable que 7-4
son:ded'ad®.

~las conﬁguractcnes en que E,, de ambas GC es igual son:

d° Y dw
o lgual que en'los dos casos anteriores, para nmguna configuracion la

GC T4 es mas estable que la PC-4.

* Figura 15. E,, para GC PC-4y T-4 con ligantes o.

GC PC-4 y T4 conligantes ¢
6 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1]
S 44
24
34
B -4
& 51 it CPed
£ e T
e
“s.
9

No..de eictrones d

63



Figura 16. E . para GC PC-4y T-4 con ligantes o, =

GC PC-4 T4 conliganteso,n
6 1 2 3 4 5 6 7 8 9% 10

—B-CP4 |
——

No. de electrones d

Figura 17. E, . para GC PC-4 y T-4 con ligantes o, ‘IC;".

GC PC-4 y T-4 con ligantes o,1»
g 1 2 3 4. 5 6 7 8 9 10

e CP-4
i T-4

B —

No. de e‘}ectrones d

De Loantéri}or se puede decir que: para el NC = 4 la GC que es
favorecida por la energia de estabilizacion es la PC-4 y que la GC T-4
se favoreceria Gnicamente ’pc;r factores estéricos (lo que ya era My
conocido). | | ‘ |
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Para el NC = 5 se pueden presentar dos GC, /a PIC-5y la BPT-5 -
haciendo el analisis como en,el caso anterior se que la GC PIC-5 esta
favorecida por los tres tipos de ligantes, por las mismas configuraciones
que la GC PC-4, I‘é GC BPT-5 se favoreceriajanicamente por factores
. estéricos. o

De igUal forma se pueden _analizar,otra‘s GC. Si se quieren comparar
todas las GC se grafican juntas todas las E. . para cada tipo de ligante
como se encuentra en las figuras 18,19 y 20. De esta manera toda la
informacion se encuentra concentrada en tres graficas. En las tablas 8
9 y 10 se ordenan las EU,,, para cada tipo de ligante de acuerdo al
nﬁmero‘de electrones d. |

Figura 18. E,; para varias GC con ligantes c.

Eo,n en Funcién del No. de Electrones d
Ligantes tmicamente con orbitales o

0 1 2 3 4 5§ '8 7 8 9 10

0 4 t i + } + + "
P | X
-2 ° ° o 8 ©
-3 (= - B - ol-2
-4 ] o ¢ 2 > o (] o nPr-3
-5 : o o.M e o X oCP-4
‘:é; —: o [= S . . + + + + T4
. s o o X x FIC-5
-8 - 4 -BPT-5 |
-10 » » X . +0C-6
-1
12 « 4+ o+
-3 1

No. de Electrones d
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Figura 19. E,, para varias GC'con_ﬁgantes c, T

Eo,x en Funcién del No. de Electrones d
~ Ligantescon orbitalescyx

No. de Electronesd

o 1 2 3 4 s & 71 8 8 10
0 - ‘ : ; »
s n o 8 @ oL2-
& ° o % -1 + et
o o [»] o a + nPT-3
-10 - =] x ‘. + = CP-4
® o - :
S x X a F xT-4
45 % . =1 + -PIC-5 7
Q . o BPT-5
a ,
oc-6
-20 + *
) +
%5
No. de Electronesd
Figura 20. E, para varias GC con ligantes o, n*.
Eo,z en Funci6n del No. de Electrones d
i Ligantes con orbitalesc y n*
1 2 3 4 5 8 7 8 .9 10
) - : ' : &
a o
5 ° o ¢ ° o 2 1~
a © 8 < < & -] ol-2
‘ o ‘
. X " x I aF-3
L ' § X x e o x x a ACP4
g » 5 © o o & T px74
A5 * - 4 A A - + =FIC-5
: + - a oBPE5|
+ - - +
20 + - +OC-6
. +
+ N
25 +
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Tabla 8.GC ordenadas de acuerdo a su Eq., por nimero de electrones en orbitales d. Para ligantes o. -

-2 -2 L-2 -2 -4 |[-2 -4 |[-2 7-2 -2 -2 -2 -2 |Pr-3 -113L-2 0.
iPr-3 6 |PT-3 -6 |PT-3 -6 |PT-3 -5.25PT-3 -4.13PT-3 -3 |PT-3 -3 |PT-3 -3 IPT-3 22574 -1.33PT-3 0.0
PC-4 -8 PC-4 -8 |PC-4 -8 (T-4 -6.67T-4 -533T-4 -4 |PC-4 -4 |PC-4 -4 |4 -267-2 -2 1PC-4 00
7-4 -8 |4 -8 |4 -8 \PC4 -8 IPC-4 -7 IPC-4 -4 T4 -4 |I-4 -4 |BPT-5-38 |BPT-5-2.751-4 0.0
\PIC-5 -10 |PIC-5 -10 IPIC-5 -10. |BPT-5-8.88BPT1-5-7.79BPT-5-5 PIC-5-5 |PIC-5-5 PC-4 -4 |PC-4 3 |PIC-5 0.0
IBPT-5-10 |BPT-5-10 BPT-5-10 IPIC-5 -10° \PIC-5 -8 IPIC-5-5 |BPT-5-5 |BPT-5-5 [PIC-S-5 |PIC-5-3 |BPT-50.0
l0C-6 -12 {0C-6 -12 |0C-6 -12 |0C-6 -12 |0C-6 -9 0C-6 -6 |0C-6 -6 0C-6 -6 0C-6 -6 0C-6 -3 l0C-6 0.0

Tabla 9.GC ordenadas de acuerdo a su E,,, por nimero de electrqnes en orbitales d. Para ligantes o,.

\PT-3 -12 |PT-3 -11.9PT-3 -10.5P7-3 -9.7 |PT-3 -79 |PT-3 -6 PT-3 -52|PT-3 -45 |4 -3.6 |PT-3 -1.9\PT-3 00
\PC-4 -16 |-¢ -14797-4  -1337-4 -1157-4 98|74 -8 [I4 67|14 -53 IPT-3 372 -2 |PC4 00
7-4__-16 |PC-4 -15 |PC-4 -14 |PC-4 -12 |PC-4 -11 |PC-4 -8 |PC-4 -1 [PC-4 -6 [PC-4 -4 [BPT-5-2.7|1-4 00
PIC-5 -20 |BPT-5-18.2BPT-5-16.9BPT-5 -14.6BPT-5-12.7BPT-5-10 |BPT-5-8.2 IBPT-5-6.5 |BPT-5-4.6 |PC-4 -3 |PIC-50.0°
IBPT-5-20 |PIC-5 -18.5PIC-5 -17 |PIC-5 -15 |PIC-5 -13 |PIC-5 -10 |PIC-5 -85 \PIC-5 -7 - |PIC-5 -5 IPIC-5 -3 |BPT-50.0

l0C-6 24 10C-6 -22 10C-6 -20 {0C-6 -20_10C-6 -15 j0C-6 -12 OC-6 -10 l0C-6 -8 |0C-6 -6 J0C-6 -3 |0C-6 0.0

Tabla 10.GC ordenadas de acuerdo a $u Eo, por nimero de electrones en orbitales d. Para figantes o,n*.

-2 w2 -5 -2 6 k-2 -6 [Pr-3 -49 7 PT-3 -45 3.7 P 9 IPT-3 0
-3 -6 |PT-3 -6.7|PT-3 -75|PT-3 -67{L-2 6 -2 -4 -2 .5 {2 6 -2 -6 | [-2 -4
iPC-4 -8 |I-4 9374 -1077-4 -98|T4 89114 8 ({I-4 93|14 -1077-4 -98 9 PC-4 -8
-4 -8 IPC-4 -10 |PC-4 -11 [PC-4 -12 |BPT-5-12.8BPT-5-10 |BPT-5-11.7BPT-5-13.5PC-4 -12 PC-4 -11 |[I-4 -8
\PIC-5 -10 |BPT-5-11.7TBPT-5-13.5BPT-5-13.1IPC-4 -14 [PC-4 -15. [PC-4 -16 |PC-4 -15 [BPT-5-13.1BP7-5-12.7PIC-5 -10
.. BPT-5-10 |PIC-5 -12 |PIC-5 -13 SPIC-5 -15 \PIC-5 -17 [PIC-5 -18.5|PIC-5 -20 |PIC-5 -18 |PIC-5 -15 |PIC-5 -13 |BPT-5-10
= J0C-6 -12 10C-6 -14 J0C-6 -16 |0C-6 -18 l0C-6 20 |0C-6 -22 |0C-6. -24 |0C-6 -21 |0C-6 -18 0C-6 -15 |OC-6 -12




V1. Conclusiones.



CONCLUSIONES

e El Modelo de sobreposicién angular da una explicacidon para la
construccién de diagramas de energia de orbitales moleculares para
las moléculas de com‘pUestOs de coordinacion.

o Al incluir de manera explicita los orbitales o, = y n*, de los ligantes,
ayuda a entender la interaccion metal-ligante.

» De los calculos realizados con el MOSA se puede explicar la
magnitud del desdoblamiento derlo‘s orbitales d, y en especial los
desddbiarniéntos de campo fuerte y campé ~débil de las geometrias de - -
‘coordinacién plana cuadrada, pirémide cuadrada y octaedrica, lo que
\exp!:ica el orden de los Iigantes en la serie eSpectroquimica :

s Hace evidente algunas aseveraciones sobre las geometrias de
~ coordinacion, en especial para los NC 4y 5.

e En la forma en la que fue presentado aquf, el modelo de

sobreposicion angular no puede dar informaciéon sobre aspectos
- particulares y mas refinados del enlace metal-ligante.
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VIIL. Apéndice.

En este apéndice se presentan los resultados de los célculos realizados
con el MOSA para las geometrias de coordinacion L-2, PT-3, PC 4, T-4,
PIC-5, BPT-5 y OC-6. Para cada geometria de coordinacién los
resultados consisten en: ‘

«El diagrama de OM para ligantes o,n y o El diagrama de OM para
ligantes o Sefobtiene.a partir del diagrama para ligantes o,n eliminando
bs orbitales = de los ligantes y haciendo e,=0.

oLés expresidnes para E,, en funcion del nimero de electrones en los
orbitales d para ligantes o, y o,n* para el caso de ligantes o la
expresion de !E‘(,,,E se obtiene a partir de la éxpresién para‘!igantes o,
‘ hacie‘ndo e.=0. V

eLas tablas en las que se indica el llenado de los orbitales d en los
diagramas de OM, y los valores de E.. para las configuraciones
etectrénicés ‘correspondientes. Para ligantes del tipo c,sc* las
geometrias de coordinacion PC-4, PIC-5 y OC-6 los orbitales d
presentan lds mayores ‘desdoblamiehtos de energia, por lo que en
estos casos el llenado -de los- orbitales se hizo considerando que ‘a

energia de apareamiento’ es menor que la"diferencia-de-energia al
siguiente orbital. Para todos los deméas casos se considerd que la

energia. de apareamiento es mayor que la diferencia de energia al
siguiente orbital.

sUna grafica de E.x contra el hﬂmera de electrones d para los tres tipos
- de ligantes considerados. '
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GC L-2

Diagrama de OM. Ligantes o, n*
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GC PT-3

Diagrama de OM. Ligante o, &
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GC PC-4
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GC PCH4

Diagrama de OM. Ligantes G, n*
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GC T4

Diagramas de OM.
Ligantes G, : Ligantes o, nt*
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Ecx ={4/300 2y -S)eq+(813n22‘.,3.y2+8f9ng,z,xy -16)e,  Eox S(8/8ng yrxy -8)8-(8/31,2,2.,2+8/00 o )8

0 0 0 V ‘

0 1 ] 800 | -14.67 933
) 2 2 .8.00 -13.33 -10.67
1 2 3 567 | -1156 978
"2 2 4 533 | 978 | 889
3 2 .5 -4,00 -8.00 -3.00
3 3 6 -4.00 561 | -933
3 4 7. -4.00 533 | -1067
4 4 3 -2.67 3.56 -9.78
5 4 g -133 | -17% "~ .3.89
6 4 10 0.00 O 0.00 -8.00
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Diagrama de OM. Ligantes o, =
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Ecx = (2n2 + 3n2,2-10)8, + (Snigy: - 40y - 20)6,
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] 0 0 0 -10.00- -20.00
0 0 1 1 ~10.00 -18.50
0 0 2 2 -10.00 -17.00
0 1 2 3 -10.00 -15.00
1 1 -2 4 -8.00 -13.00
1 1. 2 3 -5.00 -10.00
- 1 1 3 6 =500 -8.50
1 1 4 7 -5.00 -1.00
1 2 4 8 -5.00 -53.00
2 2 4 9 =3.00 -3.00
2 2 4 10 0.00 0.00
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Diagrama de OM: Ligantes G, T*
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GC BPT-5

Diagrama de OM. Ligantes o, ©

7

Diagrama de OM. Ligantes g, w*
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1 0 L 1 - -10.00 ~18.25 -11.75
2 0 i 2 -10.00 - ~16.50 -13.50
2 0 L 3 RS - <1463 ] =B1 - §
o2 0 2 4 -1.75 -12.75 ~12.75
2 1 2 5 -5.00 -10.00 -10.00
-3 1 2 6 . =5.00 -8.25 1175
4 1 2 7 -5.00 -6.50 ~13.50
4 1 3 8 ~3.88 -4.63 -13.13
4 1 4. 9 : -2.75 -2.75 . <1275
4 2 4. o 0.00 0.00 -10.00
GC BPT-5
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o + t + + e e
24
41 * P OS— -
-S v ‘ bt
g’ 1.3 Nt b - / x ooz
5 a2 S Ve \x\x’x____x/ XTom
No. de electrones d




GC 0Csé

Diagrama de OM. Ligantes o, 7t

n — 5 e 121
ey — — —f,/,_, A
E n ..H. .i_I- l[_ _H_. —

Ec,:: = (3ﬁz2u?-y2‘ 12}9«"’ (4nxz.yz,xy' 24)3,;

i 0 I <1200 1 -22.00 .
2 0 2 -12.00 -20.00
3 0 3. -12.00  -18.00

K 1 4 -9.00~ -15.00

3 2 5 600 - -12.00
4 2 6 600 |  -10.00
’5 2 7 -600 | -8.00
6 2 2 600 | -6.00
6 3 .9 -3.00 "-3.00

6 4 10 0.00 0.00

Nota. los electrones de los orbitales n de los hgantes no se cniocamn en el
diagrama por faﬂ:a de espacio. :
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Diagrama de OM. Ligantes o, &%
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