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INTRODUCCION 

Los compuestos en los cuales el átomo central o grupo de átomos 
centrales están rodeados por aniones o moléculas neutras denominadas ligandos 

se 	conocen como compuestos de coordinación. 1. n los compuestos de 
coordinación, el grupo central actúa como ácido de Lewis, los ligandos son 
donadores de pares de electrones y actúan como bases de Lewis. 

No existe una linea divisoria clara entre los compuestos covalentes, los 
compuestos de coordinación y los compuestos jónicos. La única justificación 
para clasificar una entidad quimica como de coordinación es que su 
comportamiento puede predecirse en forma conveniente si se considera una 
especie catiónica central Mil+  rodeada por ligandos Li, L2, ... (los ligandos 
pueden ser iguales o diferentes) la carga en el complejo resultante se determina 
por la suma algebraica de las cargas del ion central y de los blandos uñidos a él. 

La rama de la quimica en la cual se estudian las propiedades de estos 
compuestos es la Química de coordinación. La química de coordinación 
aplicada a los metales de transición ha sido desarrollada ampliamente en las 
últimas décadas, no solamente ha tenido wt resurgimiento en los estudios 
experimentales, sino también ha habido un renovado interés en ella para 
dilucidar la estructura y los enlaces en los complejos. Aunque se han hecho 
muchos progresos, ningún trabajo ha igualado al de Alfred Werner de la década 
de 1890, quien desarrolló la idea de la esfera de coordinación para explicar la 
actividad química, la conductividad eléctrica y la isomeria en los compuestos de 
coordinación. Werner logró explicar de una mejor manera el comportamiento de 
los compuestos de coordinación respecto al químico danés S. M. Jorgenson, el 
cual consideraba que este tipo de compuestos están formados por el 
encadenamiento de ligandos. 

Los complejos están jugando papeles cada vez más importantes en la 
industria, algunos son agentes anticorrosivos, agentes para el tratamiento de 
tierras de cultivo y principios activos en ine.dicamentos, que atestiguan 
ciertamente su importancia en la vida contemporánea. Los complejos 
biológicamente importantes, tales como la clorofila, la hemoglobina y la vitamina 
1312 requieren de un estudio fundamental de los principios de la química de 
coordinación para entender su funcionamiento. (5, 36). 



OBJETIVOS 

• Realizar un estudio bibliográfico de lo química de los metales de 
transición en los compuestos de coordinación. 

• Proporcionar una fuente de información sobre los metales de 
transición en los compuestos de coordinación como una 
bibliografía de apoyo a la asignatura de Química Inorgánica 11 del 
plan de estudios de la carrera de Química 



1.- ANTECEDENTES 

La química de coordinación, aplicada a los metales de transición, tiene 
sus raíces en los trabajos de Werner. 

Werner tenía profundas bases fenomenológicas, es decir; se basaba en un 
número asombroso de observaciones resultadas de la experimentación, 
también soportó las constantes refutaciones de su adversario Jorgensen, 
largo plazo la teoría de Werner resultó beneficiada por los persistentes ataques 
de kargensen y por la necesidad de establecer pruebas experimentales 
irrefutables en todos sus detalles. 

En la segunda mitad del siglo XIX los químicos enfrentaron un dilema 
vital que puede ejemplificarse haciendo referencia a un caso sencillo, se creía 
que los átomos se combinaban en proporciones simples o en múltiplos sencillos 
de esas proporciones, de acuerdo con las leyes de Dalton, además, parecía que 
los átomos presentaban un número limitado de valencias )1 ó 2 para los 
elementos del gupo principal), sin embargo, cada vez era más evidente que 
había muchas inquietantes excepciones a esas reglas, por ejemplo, aunque se 
sabía que el cobalto mostraba sólo dos valencias comunes, en sus compuestos 
binarios (2 y 3), el compuesto cloruro de cobalto mostraba una notable 
tendencia a combinarse con otras moléculas como el amoníaco para generar 
productos de estequioinetría constantes en los cuales era dificil asignar una 
valencia racional a los átomos constituyentes; así, con el amoníaco, el 'cloruro 
de cobalto daba una serie de compuestos CoC12.(N143)11, donde n 1-6, una 
explicación inicial de, este comportamiento se basaba en la razonable 
suposición de que el nitrógeno pude mostrar una valencia de 4 (como en el 
cloruro de amonio) y que las moléculas de amoníaco formaban cadenas como: 

Cl2CoN1-t3•N 	il3 

y así sucesivamente. Esta hipótesis también daba cabida a la observación de 
que el compuesto donde n-4 existía en dos formas diferentes con propiedades 
bastante distintas, así se propuso otra estructura con la misma estequiometria, 
pero con una coneetividad diferente de la antes mostrada, por ejemplo: 

CL 

113CoNI13.N113.N113  

Cl 



Con liase en este modelo se espetarla un tercer isinnei o, pero nadie tuvo 
éxito en producirlo, esto no resultaba fatal para el modelo porque una evidencia 
negativa de esta clase podía explicarse fácilmente suponiendo que el 
compuesto faltante era inestable respecto a otras formas, por un tiempo la 
atractiva sencillez de esta explicación, llamada teoría de la concatenación de la 
coordinación, la convirtió en la ortodoxia prevaleciente, sin embargo, a medida 
que Werner acumulaba más y más compuestos no sólo quedó convencido de 
que dicha teoría era incorrecta, sino que también diseñó pruebas que 
demostraban inequivociunente que él estaba en lo correcto; además, creó y 
sometió a comprobaciones un modelo nuevo que ha soportado la prueba del 
tiempo hasta el día de hoy incluyendo la corroboración por determinaciones de 
la estructura cristalográfica que tuvo lugar muchos dios después de la 
formulación de la teoría de Werner (13). 

La primera hipótesis clave que Werner propuso y que luego estableció por 
medios experimentales, más allá de cualquier duda, fue que además de las 
valencias comunes los átomos pueden mostrar una tendencia secundaria a 
combinarse, a la cual llamó coordinación; así, un átomo está rodeado por un 
número constante de átomos o grupos, este número, el número de coordinación, 
puede ser diferente de la valencia convencional del átomo. El número de 
coordinación más común es seis, aunque desde los tiempos de Werner ya se 
reconocía la coordinación de cuatro grupos, la prueba de la hexacoordinación 
lhe proporcionada por Wenter en una serie de experimentos clásicos, en los 
cuales empleó la nueva teoría de la conductancia iónica' para determinar el 
número total de iones en cada compuesto, al combinar los registros 
conductimétricos con pruebas químicas, con la precipitación de los iones 
cloruro con AgNO3, Werner concluyó que el cobalto siempre se asocia con seis 
grupos, es decir; tiene un número de coordinación de seis (13). 

El segundo concepto teórico principal que estableció Werner con un 
elegante experimento fue el de la geometría fija. Esta idea ya se había 
establecido en la química orgánica al demostrar Van'tHolf y LeBel que los 
compuestos tetraédricos de carbono poseían actividad Mica, Werner aplicó el 
mismo principio a los compuestos de coordinación, y reconoció que podían 
volverse asimétricos si se empleaban grupos que ocupasen dos posieiones de 
coordinación al mismo tiempo; en lenguaje moderno tales grupos se llaman 
bidentados, el nombre moderno de rin grupo coordinado es ligando: un grupo 
que ha sido "amarrado". El primer compuesto aislado por Wemer fue el 

Conductancia túnica: capacidad de un 1011 pani conducir corriente eléctrica, 



ligando bidentado etilendiíunina y asi el carácter iónico del complejo hizo fácil 
su resolución en forma de sal de tartrato (13). 

Los oponentes a las ideas de Werner se negaron a aceptar las 
conclusiones que él dedujo de este experimento, prefiriendo creer que la 
actividad óptica era, de cierta forma, una función de la parle orgánica del 
compuesto y que no se relacionaba con la geometría de la esfera de 
coordinación del Co (III ). Uno de los logros supremos de Werner fue el 
rebatimiento de esta oposición al sintetizar y determinar con éxito el complejo 
enteramente inorgánico. 



2.- NOMENCLATURA 

Un importante aspecto del lenguaje de la química de coordinación es la 
aplicación de mi sistema de nomenclatura sistemática, dada la enorme variedad 
de compuestos que se conocen, es inevitable que una sistematización de la 
nomenclatura presente idiosincrasias que resultan dificiles de recordar. Unas 
cuantas reglas simples permiten abordar un gran número de casos, estas reglas 
son: 

1. Se nombran primero los aniones y después los cationes. 
2. Dentro del complejo de coordinación, los ligandos se nombran antes que el 

metal. 
3. La carga sobre el complejo, si es tul ion, se da entre paréntesis a continuación 

del nombre del metal; si la carga es negativa, se alíate la tenninación "ato" al 
nombre del metal. ( convenio de Ewing-Basset). 

4. Los ligandos se nombran en orden alfisbético. 
5. A los ligandos aniónicos se les da la terminación -o". Los ligandos neutros 

reciben sus nombres habituales como especies neutras, excepciones 
importantes son NI-13, tanino; 1120, aguo; CO, carbonilo; NO, nitrosilo. 

6. Para indicar el número de veces que aparece un ligando simple se utiliza un 
prefijo tal como di, LO, tetra, tienta, o hexa; cuando el ligando es complicado, su 
nombré se da entre paréntesis con un prefijo tal como bis, tris o tetraquis. 

7. A los ligandos puentes se le antepone el prefijo p. 

Probablemente la pule más dificil de la nomenclatura de los complejos 
metálicos se presenta para los ligandos orgánicos. Rara vez se aplican los 
nombres de la 1UPAC; más bielda práctica es usar nombres vulgares, que se 
aprenden mejor mediante ejemplos y a través del uso, un ejemplo de ello es cl 
ácido etilendiaminotetraacético (EDTA). 

Respecto al punto número 3, existe una alternativa que se viene usando 
desde hace tiempo, llamado el sistema de Stock para indicar la carga. Consiste 
en especificar el estado de oxidación que presenta para el ion central, mediante 
un número romano entre paréntesis y a continuación del nombre del metal. 

La carga del metal se define de la siguientil manera: 

carga del metal — carga del ion complejo - cargas de los ligandos 

Sin embargo, en algunas ocasiones este método conduce a grandes 
atnbigtiedades (particularmente en aquellos casos en que se coordina con el 
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átomo central un ligando fácilmente oxidable o reducible), por otra parte, el 
método de Ewing-13asset, usado para especificar la carga del ion complejo es 
experimentalmente riguroso, libre de los convenios arbitrarios para contar los 
electrones y por esto se consideras preferible (55, 47, 48, 52). 

En la tabla 2.1 se muestran algunos ejemplos que ilustran la aplicación 
de las anteriores reglas (18, 45). 

Fórmula 	 Nombre 

[Ag(NH3)3]s 	 Ion diamino plata I 
[Co(N11)6]13r, 	 Bromuro de hexaatninoeobalto (111) 
[Cr(110)4Cli]NO3 	Nitrato de terta-acuo-dielorocromo (III) 
[Co(en)]1(SO4)3 	 Sulfato de etilendiaminocobalto (111) 
[Pd(110)2(0N0)2121 	Diaeuodiyododinitropaladio (IV) 
[Cu(AeAe)2] 	 Bis(acetilcetonato) de cobre (11) 
1(3[Fe(CN)3C0] 	 Carbonilpentacianderrato (II) de potasio 
NI.14[Cr(SCN)4(NO)21 	Dinitrosiltetratiocianatocromato (111) de 

amonio 
[Fe(C51-13)2] 	 Bis(eielopentadinilo)hierro (11) 

Tabla 2.1 Aplicación de las reglas de nomenclatura 



3.- TEORiAS DE ENLACE 

Para describir la naturaleza del enlace en los complejos metálicos se 
emplean comúnmente tres teorías: 1) La teoría de los enlaces de valencia 
(TEV), 2) la teoría electrostática del campo cristalino (TCC), y 3) la teoría de 
los orbitales moleculares (TOM). A continuación se describen estas tres 
teorías: 

3.1.- Teoría del enlace de valencia. 

La teoría de los enlaces de valencia fue desarrollada por Units Pauling, 
esta teoría se considera a los ligandos como donadores de pares de electrones 
por lo cual el metal debe tener orbitales de baja energía disponibles para 
aceptar estos pares de electrones; los orbitales apropiados en el metal (s, p, d,) 
se hibridizan entonces para proveer los nuevos orbitales híbridos, que son 
dirigidos hacia sitios de ligandos, de acuerdo con los requerimientos de simetría 
de los complejos. En estructuras octaédricas, la hibridación d2  sp3  ocurre 
usualmente, y los orbitales d que se usan entonces son los'dz2  y dx2-5/2. Estos 
orbitales híbridos se superponen entonces a los orbitales ligandos adecuados, 
para formar enlaces coordinados covalentes; el par de electrones es entonces 
donado por el ligando. El concepto de superposición orbital efectiva máxima, 
corno un criterio de fuerza de enlace, es un principio básico de la teoría de la 
valencia de enlace, de los varios tipos de coinbinaciones de los orbitales 
híbridos que pueden surgir, los más importantes son los asociados con las 
coordinaciones 4 y 6, para ilustrar lo anterior haremos referencia a los 
siguientes dos complejos: [CoF613  y [Co(NH3)6]3', el primer complejo 
contiene cuatro electrones no apareados mientras que en el segundo todos los 
electrones están apareados. Cada uno de los grupos ligandos funcionan como 
base de Lewis contribuyendo con un par de electrones para formar un enlace 
coordinado. Los siguientes figura representa las estructuras electrónicas de 
estos iones tales como resultan al aplicar la teoría de los enlaces de valencia 
(5),  

12 



3d 	4s 	4p 	 4d 

[C0F6j 

F 1,  F 

Hibridación sp3d2  

[Co(NH3)ó13 	N21.  
* * 
	

* * * 

* 	NHI  , x electrones del metal, . electrones del ligando 

Hibridación d2sp3  

Se obseiva que para el [CoF6]3" los orbitales d que se emplean pertenecen 
al mismo nivel principal de energía que los orbitales s y p. Un complejo del tipo 

nsnp3nd2  se llama complejo orbital externo porque usa orbitales d exteriores, 

por otra parte, el [Co(NH3)613' emplea orbitales de un nivel principal de energía 

menor que el de los s y p; un complejo de esta clase, que es (n - 1) d2nsrip3, se 

llama complejo orbital interno porque usa orbitales d ',valores (5). 

Algunos de los metales de transición, particularmente los de la 

configuración electrónica d8  o ds  adoptan número de coordinación cuatro en 

sus complejos y exhiben ya sea geometria tetraédrica o plan cuadrada. Los 
complejos 'cuadrados son usualmente del tipo de espín bajo, en tanto que los 

complejos tetraédricos son de espín alto2. 

La mayoría de los complejos de Pd(11) y Pt(111), ambos con 

configuración d8, son planos cuadrados y, al mismo tiempo, diamagnéticos, un 

ejemplo es el tetracloroplatinato(I I), IptC1412- 

Espín bojo: Aquellos complejos que no poseen electrones no apareados y por lo tanto presentan 
diasuagnetismo. 
Espín alto : Complejos que poseen electrones des:Trovados, por lo cual presentan paratagnetismo. 

13 



5d 	6s 6p 
[PtCI4]2- 	XX XN XX XX .• 

Hibridación dsp2  

en donde x es el electrón del Pt (II) y es el electrón del CI 

Algunos ejemplos de complejos cuadrados planos son los siguientes: 
K2[Ni(CN)4], [Ag(py)412 ' y ECU(N11)412+  , donde py == píridina 

La configuración d9, exhibida por el Cu(II) y Ag(11), presenta un 
problema que es dificil de explicar por la teoría de enlace valencia. 

Algunos de los complejos de Ni(11) exhiben geometrías tetraédrica antes 
que plana cuadrada, un ejemplo es el [NiC14]2*, que es parainagnético, teniendo 
dos electrones no apareados. Tiene la estructura enlace valencia siguiente: 

3d 4s 4p 

1NiC1412 
	

IX XX XX •"5 I 

Hibridación sp3  
(tetraedro) 

en donde x es el electrón del Ni(II) y . es el electrón de Cl' (18). 

Aún cuando la TEV es sencilla, indica las propiedades estructurales de 
algunos complejos presenta serias limitaciones, como las siguientes: 

1. No es capaz de predecir si un complejo tetracoordinado será tetraédrico o 
cuadiangular plano. 

2. La TEV no predice ninguna distorsión en los complejos simétricos, siendo 
que todos los complejos de cobre (II) y de titanio (II) son distorsionados. 

3. La TEV otorga confianza indebida a la evidencia de susceptibilidad 
magnética, pero no predice el comportamiento magnético más allá de 
especificar el número de electrones no apareados. 

14 



figura 3.2.1 Orientación do los (»tubitos "d" coa tespouu a los campos octaúdiu.:os y totruldriws 

4. La TEV no intenta explicar los espectros (color) de los complejos. 
5. La TEV no proporciona ninguna información detallada acerca de las 

propiedades magneticas de los complejos. En particular, no es capaz de 
explicar el parainagnetismo que man► liestan los complejos (36, 18, 53, 41). 

3.2 Teoría del campo del cristal. 

Campo octatdrico 
	 Campa txtraíJrico 



El aspecto mas destacado de la teoría del campo del costal es que supone 
que todos los enlaces entre el átomo de metal Central y los ligandos es 
totalmente jónico. Cuando se dice que e,I enlace es fónico en el complejo de 
metal, se quiere decir que el ion complejo está compuesto de un ion metálico 
central rodeado de iones negativos, o por los extremos negativos de las 
moléculas polares siendo tratadas todas como si fueran puntos de carga en el 
espacio, es la interacción de los orbitales d sobre el metal, con los varios 
campos eléctricos de los diferentes ligandos, el que produce el efecto del 
campo del cristal. 

Para comprender la teoría del campo del cristal es preciso tener una 
imagen clara de la orientación en el espacio de los orbitales d, porque es la 
interacción de los orbitales d de un metal de transición con los grupos ligandos 
que lo rodean lo que produce los efectos del campo cristalino. (figura 3.2.1) 
(19). 

Para algún ion metálico aislado, no existe diferencia de energía en los 
cinco orbitales "d", esto es, son degenerados, sin embargo, esta degeneración 
se destruye, a medida que los ligandos se aproximan al ion metálico central. 

Considerando la formación del complejo octaédrico [Fe(1120)413f  a partir 
de un ion de Fe(111) aislado (un caso d5) y de moléculas de agua, a medida que 
las seis moléculas de agua se aproximan al Fe(1I1), los extremos negativos de 
los dipolos de agua serán repelidos por los electrones "d", si se considera que 
las seis moléculas de agua, disponiéndose octaédricamente cerca del ion 
metálico, se localizan en los ejes x, y , z de un sistema de coordenadas 
cartesiano, entonces los orbitales dz.2-y2  y di' se indican comúnmente con el 
símbolo eg, en tanto los orbitales dxy', d. y dyz  se les conoce con el símbolo t2g, 
en otras palabras, la degeneración original del orbital "d" es dividida en dos 
partes por la influencia del campo eléctrico de los ligandos. Los orbitales eg, 
doblemente degenerados, deben aumentar en energía exactamente como los 
orbitales th, triplemente degenerados, disminuyan su energía, la diferencia en 
energía entre los dos tipos de orbitales se mide frecuentemente en términos de 
un, parámetro 14, y arbitrariamente' se establece la magnitud de la división en 
10 Dq (términos equivalentes para Dq son Ao y AE), así, si tomamos como 
cero' de energía para el elbeto del campo del cristal a la energía del caso 
hipotético que no implica división, el nivel de energia de cada uno de los dos 
orbitales eg sería 6 Dq por encima del cero de energía, en tanto que el nivel de 
energía en cada uno de los tres orbitales tlg  seda de 4 Dq por debajo del cero 
de energía, cada electrón en los orbitales l2g eltabilizan el sistema por -4 Dq y 
cada electrón en los orbitales eg aumentan la energía en 6 Dq, así, en el Hierro 
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(III), los cinco orbitales ocuparán los cinco orbitales -d" igualmente, los tres 
electrones (214 estabilizarán el sistema en -12 Dq, eil tanto que el llenado de los 
orbitales cg por los dos electrones restantes inesiabilizarian al sistema por 12 
Dq, esto es lo que ocurre en el le(1120)(.1•'. Por otra parte, si los dos electrones 
en el nivel "d" llenan preferencialmente los orbitales 12g  que se encuentran más 
abajo, se obtiene una ganancia en estabilidad, esto es lo que ocurre con el 
Ife(CN)613*. Las diferencia en el cubrimiento de los orbitales "d" en los dos 
complejos se puede atribuir a la mayor división en el 11,e(CN)613", ocasionado 
por el campo eléctrico mucho más fuerte impuesto por los iones cianuro. Esta 
ganancia en estabilidad se conoce como estabilización del campo cristalino 
(EECC). Un valor de -4Dq es asignado a cada electrón en el orbital th y utt 
valor de +6 Dq se asigna a cada electrón de un orbital eg, la suma algebraica de 
los dos valores totales es el EECC (3). 

Para los iones di, d2, y d' en un campo octaédrico, los electrones ocupan 
los orbitales tes separadamente, las energías de estabilización del campo 
cristalino serán -0.4 A, -0.8 A y -1,4 A, respectivamente. Para un ion d4  en 1111 
campo octaédrico hay dos posibilidades: un estado de espín alto y un estado de 
espín bajo, en el estado de espira bajo, los cuatro electrones ocupan los 
orbitales 12g y uno de estos orbitales debe contener un pa electrónico (19). 

60q 
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figura 3.2.2 Energías de los orbitales "d" 
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Hemos considerado la separación que el campo cristalinos produce en 
complejos octaédricos, vamos a considerar ahora complejos con otra 
geomehia. Es conveniente comenzar por la separación que el campo cristalino 
produce en un complejo octaédrico y considerar como varia la separación con 
un cambio en la geometria. Para pasar de un octaedro regula a una estructura 
plana cuadrangular, bastará con eliminar del octaedro dos grupos ligandos 
írans cualesquiera, generalmente se elige el plano xy como plano del cuadrado, 
lo cual significa que los grupos írans eliminados son los del eje, z, si en cambio 
se imagina que los grupos ligandos es trans del eje z se alejan de tal manera 
que la distancia metal-ligando resulte sólo ligeramente superior a la de los 
cuatro grupos ligados del plano xy, resulta una estructura tetragonal, esto 
permite que los grupos ligandos del plano xy se aproximen más al ion central. 
En consecuencia, los orbitales d del plano xy experimentan una mayor 
repulsión por parte de los grupos ligandos que la que sufrirían en la estructura 
octaédrica. Se encuentra entonces un aumento de energía en los orbitales l'-y= 
y dyy, al mismo tiempo, los orbitales a' que son paralelos al eje z o los que 
están en los planos u y zy experimentan una repulsión menor por parte de los 
grupos ligandos porque estos se encuentran ahora un poco más alejados en la 
dirección del eje z. El resultado es ima apreciable disminución de la energía del 
orbital di' y un leve descenso de la energía de los orbitales d'a y dy2, con 
respecto a la distribución octaédrica. 

El mismo esquema de separación de niveles o desdoblamiento se 
encuentra si se estudia una estructura piramidal de base cuadrangular, en la 
cual existe un grupo ligando sobre el eje z y los otros cuatro, conjuntamente 
con el átomo central, están ubicados en el plano xy. El alejamiento completo de 
los dos grupos ligandos del eje z para dar una configuración cuadrangular plana 
está acompañado, en este caso, por un atunento de la energía de losa orbitales 
U-y' y dxy, así como una disminución de la energía de los orbitales di', dxy y 
(132. 

Resulta más dificil visualizar la separación causada por el campo 
cristalino en orbitales d de una estructura tetraédrica. Comencemos por 
imaginar tui tetraedro colocado en el interior de un cubo, los cuatro vértices del 
tetraedro coinciden con los cuatro vértices del cubo, si ahora orientamos los 
ejes x, y y z en urna tal que pasen por el centro del cubo y se proyecten a 
través de los centros de sus cuatro caras, podemos comenzar a ver la posición 
de los cuatro grupos ligandos con respecto a los orbitales d del átomo central; 
los orbitales d que son paralelos a los ejes cartesianos están más alejados de 
los cuatro grupos ligandos que los orbitales situados entre los ejes, por lo tanto, 
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los orbitales ea  son los orbitales d de baja energia en complejos tetraédricos, los 
orbitales 12g  poseen energías relativamente mayores. Se lid observado que la 
separación energética entre los orbitales ea y DI;  á por el campo cristalino es 
solamente un medio de A., en este caso, cn consecuencia, los efectos del campo 
cristalino favorecen la formación de complejos octaédricos frente a complejos 
tetraédricos. 

lisura 3.2.3 enerwas relativas de los orbitales -1.1" de un ion metalice en complejos con diferente 
geometria 

3.2,1 Color 

El mayor éxito de la TCC fue la interpretación de los colores de los 
compuestos Helos metales de transición, cinacicristica que los distingue de la 
mayoría de los compuestos de los elementos representativos. [l color de una 
sustancia se debe á la absorción tic luz de longitudes de onda especificas de un 
haz de luz blanca, nuestros ojos sun sensibles a dichas longitudes de onda y 
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pueden diferenciarlas ntuy bien, la luz transmitida o reflejada será resultante de 
los colores no absorbidos, como lo muestra la siguiente figura: 

Color emitido 	verde 	azul 	violeta 	rojo anaranjado amarillo 

Color absorbido rojo anaranjado amarillo verde 	azul 	violeta 

Longitud de onda absorbida (A") 

figura 3.2.4 Relación entro el color y la longitud de onda de la luz absorbida 

En el caso más simple, cuando un ion complejo absorbe luz, un electrón 
de uno de los orbitales (t2g) de energia más baja se excita a uno de los orbitales 
(eg) de energía más alta. La energía correspondiente a la frecuencia de luz 

absorbida es igual a A, Por ejemplo, el ion (Ti(H20)613f  absorbe luz de una 
longitud de onda de alrededor de 5000 A", esta absorción se debe a la 
excitación de un sólo electrón d en el Ti(III) del conjunto de orbitales bg  al eg, 
como lo muestran las siguientes figuras: 

A.= 20.4000 cm-1  

figura 3.2.5 Transición del electrón "d" en el Ti (III) 
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figura 3.2.6 Espectros de absorción del 	00) 6r.  

En función de números de onda, esta transición corresponde a tut valor de 
A igual a 20.400 cm-I . En el caso del Tit1120)613 ', la absorción en la región de 
5001) a 6000 A" corresponde a la ¡emoción de los componentes verde y 
amarillo de la luz blanca y el color resultante es púrpura (19). 
En la siguiente tabla se comparan los colores de los nitratos de los metales de 
transición con los de los elementos representativos (2). 	• 

Ion metálico 
toresentativo 

Color de su 
disolución acuosa 

Ion metálico 
de transición 

Color de su 
disolución acuosa 

Na' incoloro Cr' +  azul oscuro 
Cae' incoloro Mn2f  rosa pálido 
Mg2' incoloro Fe2+  verde pálido 
A1+3  incoloro Fe'' violeta 
Sn'2  incoloro Co'' rosa 
Sn'l  incoloro Ni'' verde 
Pb'2  incoloro Cu':  azul 

Tabla 3,2.1 Comparacion de los colores de las disoluciones acuosas de nitratos de metales 
representativos típicos con nitratos de metales de transición típicos 
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La intensidad y el brillo del color de los iones de los metales de 
transición pueden ser incorporados en los sitios tetraédricos de sólidos de 
compuestos patrón. El Mn (-V) puede ser estabilizado en una coordinación 
tctraoxo o sustitución isomorfa en compuestos fosfato e inducir un color azul o 
verde, a través de los rayos X se ha investigado la estructura del Mn ( V), 
específicamente en el complejo 13a5(Mn04)1C1, tal estructura puede ser 
cristalizada en la apatita, la estabilidad del Mn ( V) es dependiente, en gran 
medida, de la presencia de cationes considerando sus propiedades, la mezcla de 
cristales A3(13041.(Mn04)X, donde X — Cl-, 01T, F-, pueden ser sintetizados 
sobre el rango de valores estequiometricos, con variación de color azul brillante 
a baja concentración de.Mn ( V) pasando a azul turquesa y verde oscuro. 
Los compuestos con Sr21  y Ca'` son únicamente estables en cierto rango 
estequiometrico y son azules cuando se adicionan a bajas concentraciones. 

Los EPR de cristales de Ma (V) en epodiosito y apatita y el espectro 
electrónico da varios compuestos oxo de Mn (V) y Mn (V) habían 
proporcionado varias expectativas: (1) la simetría de coordinación del Mn y la 
estructura electrónica del estado, (2) correlación entre la estructura y 
composición de las rejillas patrón del espectro electrónico, así como la 
composición de Mn y la variación del color y los cambios de banda en el 
espectro electrónico, (3) criterio para distinguir cutre Mn (v) y Mit (Vi) (31, 14, 
41, 42). 

3.2.2 Limitaciones de TCC 

El modelo de la TCC encuentra dificultades ante algunas propiedades 
importantes en los complejos, principalmente: 

1. La serie espectroquhnica: En virtud de las interacciones electrostátícas, los 
ligandos aniónicos deberían inducir desdoblamientos máximos en el campo, 
sin embargo, en realidad sucede lo inverso; así, los balogenuros se 
encuentran al inicio de la serie espectroquúnica, así mismo, la base fuerte 
OIT produce un campo que es más débil que el que presenta el agua (que no 
tiene carga y posee tu) mayor taimalo), los ligandos que están al final de la 
serie (CO) poseen un momento dipolar muy bajo (0.112 D) y una 
electronegatividad muy baja de los átomos, de esta forma, la descripción de 
que las cargas negativas producen un desdoblamiento en los orbitales "d" 
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debido a la interaceiOn con los electrones negativamente cargados de los 
iones metálicos no es correcta. 

2, Las repulsiones Mien:leen-estáticas tal y Lona) se numitiestan por los 
espectros de los complejos son menores que las que están presentes en los 
iones libres, esto se atribuye al aumento efectivo en el tamaño de los 
orbitales que alojan a los electrones "d" a través de la combinación de los 
orbitales dci ion metálico y de los ligandos, lo que produce que exista un 
mayor espacio para que los electrones se muevan lo que al mismo tiempo 
incrementa la inestabilidad de los complejos. 

3. Las funciones de onda radiales de los orbitales "d" y de los ligandos deben 
dar lugar a algún traslape a las distancias intenmcleares que se presentan en 
los complejos. Los ligandos no son cargas puntuales, sino que también tiene 
sus propios orbitales. 

4. Los electrones "d" no apareados del ion metálico en los lloro-complejos 
causan desplazamientos químicos en los espectroS de RMN para los átomos 
de flúor, lo cual indica que aún los complejos más jónicos muestran cierta 
mezcia de los ligandos y los orbitales "d" del metal con electrones no 
apareados. 

5. La TCC no explica el enlace n en los complejos 
6. No explica los espectros de transferencia de carga ni las intensidades de las 

bandas de absorción (36). 

3.3 Teoría de los orbitales moleculares 

Esta teoría incluye el carácter jónico y covalente de los enlaces químicos, 
a pesar de no mencionarlos especificamente; la teoría del orbital molecular 
(TOM) discute la distribución electrónica en las moléculas en forma muy 
similar a como se discute la distribución electróinca en los átomos cuando se 
emplea la teoría atómica moderna, para empezar se determina la posición de 
los núcleos atómicos, luego se definen orbitales alrededor de estos núcleos, 
estos orbitales moleculares (OM) determinan la región del espacio donde será 
más probable hallar un electrón de un orbital dado; en vez de estar localizados 
alrededor de un átomo, los orbitales moleculares se extienden a una parte o a 
toda la molécula. 
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Cuino resulta muy dificil calcular los OM a partir de principios básicos, la 
aproximación habitual consiste en el empleo del método de la combinación 

lineal de orbitales atómicos (C LOA) . Parece razonable admitir que los OM de 
una molécula deben parecerse a los orbitales atómicos (OA) de los átomos que 
componen la molécula, la Ibrma de los OM se puede deducir aproximadamente 
a partir de la forma conocida de los orbitales atómicos . 

Un OM puede resultar de la suma de las partes de los ()A que se 
superponen, el OM que resulta de la suma de dos orbitales incluye la región del 
espacio situada entre ambos núcleos; se le llama OM ligando y es de menor 
energía que cualquiera de los dos OA que le dieron origen. El OM que resulta 
de la diferencia entre las partes de los OA que se superponen, no incluye la 
región del espacio entre los núcleos, posee mayor energía que los OA que le 
dieron origen y se les llama OM (Mitigando, si se considera que los electrones 
que se encuentran entre dos núcleos reciben una influencia atractiva de ambos y 
que los electrones en OM antiligando están sometidos a influencias de un sólo 
núcleo, se puede comprender la diferencia de energía que existe entre los 
electrones ligandos y antiligandos. 

La combinación de orbitales atómicos s produce OM o, wra combinación 
de orbitales atómicos p puede originar OM cr o n . En un orbital molecular n 
hay un plano que pasa a través de ambos núcleos, en el cual es nula la 
probabilidad de encontrar un electrón, los electrones pertenecientes a OM n 
pueden situarse exclusivamente por encima o pot debajo del eje de enlace. 

La diferencia de energía entre los. OA y los OM ligandos depende del 
grado de superposición de los OA en la molécula. Un gran recubrimiento 
significa una diferencia grande y por lo tanto enlaces fikries; un recubrimiento 
pequeño produce sólo una pequeña diferencia de energía y en este caso la 
molécula tendrá una energía sólo ligeramente inferior a la de los átomos 
separados. 

Si suponemos una molécula AB, para dicha molécula existe un número 
infinito de OM de mayor energía de la misma forma que para los átomos A y 13 
existe n número infinito de OA de energía superior, pero los orbitales 
moleculares que interesan son los de baja energia, porque en ellos se 
encuentran los electrones. Si se trata de dos átomos diferentes, es de esperarse 
que las energías de sus OA sean también diferentes (los orbitales IS de A y 13 
poseen diferentes energ,ias), los OA de menor energía serán los de los 
elementos más electronegatiyosi La diferencia de energía entre los OA de los 
elementos es una medida de carácter jónico del enlace, en el 	los orbitales Is 
de los átomos El poseen la misma energía, por lo tanto el enlace no tiene 
carácter jónico. 
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Cuanto mayor es la dárcncia enue las energías de los dos OA que se 
combinan para dar un OM, tanto mayor es el caracter ionice del enlace que 
resulta. En la molécula A13, cl OM o I posee una energía próxima a la del OA 
1 s de 13, esto significa que se parece más al OA 1s de 13 que al OA 1 s de A, si 
A y 13 contribuyen con un electrón cada uno al OM al se produce una 
transferencia de energía de A a 13 porque al se parece más a 13 que a A. Los 
valores de a y c , que se muestran en la siguiente figura , constituyen otra 
caraeteristica de interés, porque dependen de la magnitud del recubrimiento 
entre los OA de A y de 13 y constituyen una medida del carácter covidente del 
enlace. Si a ••-e esto significa que los ulbltales Is de A y de 13 no alcanzan a 
penetrar suficientemente en el espacio prora superponerse apreciablemente, 
mientras que los orbitales 2s pueden interaccionar más favorablemente porque 
se alejan más de los núcleos. La cantidad de energía liberada en la formación 
del enlace A-13 depende del número y de las energías de bs electrones que A y 
13 contribuyen a la molécula. (5) 

11 

2 

P ,2P,• 2p, 

11 

• It 

figura 3.3.1 Diagrama du 015.1 para trua niulóeula AB 
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Los (lagunas de los niveles de energía de los OM de los complejos 
metálicos son mucho más complicados que los que corresponden a moléculas 
diatomicas simples. Hl el diagrama de OM correspondiente al ¡Cok' , que se 
muestra a continuación encontramos algunas caracieristicas Iluiliares, a la 
izquierda se observan los OA 3d, 4s, y 4p del 	, los OA de energía mas 
altas o más bajas ofrecen menos interés; cuino hay seis grupos ligandos, la 
parte derecha del diagrama tiene tul aspecto que difiere del de los diagramas 
COMIMOS, se ha dibujado un sólo nivel de energía, que corresponde al de los 
orbitales de los grupos ligados usados en el enlace o, como los seis grupos 
ligandos son iguales, este nivel de energía representa la energía de un orbital de 
cada 11110 de los seis grupos ligandos. 

figura 3,12 Diagramas de OM para el CoFh' y para el Co(NH 	de espin bajo 
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Los orbitales de los grupos ligandos son en general de Ola gia menor que 
los orbitales metálicos y, en consecuencia, los enlaces poseen algún carácter 
¡único. Esto significa que los ()M ligandos se parecen IlláS a los orbitales de los 
grupos ligandos que a los orbitales metálicos y al situarse electrones en estos 
OM se transfiere carga electrónica del metal a los grupos ligandos. Dos 
orbitales d, los 4s y los tres orbitales 4p están orientados en la dirección de los 
ejes x, y, z, done además se encuentran los grupos ligandos, por lo tanto, los 
orbitales se superponen con los OA de los grupos ligandos y se forman seis 
OM ligandos y seis OMS (1), ap (3) ad (2), es* (2), ap* (1) y ad* (3). 

Cuando los electrones del Co(111) y los de los grupos ligandos se colocan 
en los OM del complejo, se llenan los seis OM ligandos, los electrones 
sobrantes se distribuyen entre los OM no ligandos y los OM ad*(antiligando). 
Los OM ad* resultan de la interacción de los orbitales 121' y dz2  del metal y 
con los orbitales de los grupos ligandos, pero corno la energía de los OM ad* 
es semejante a la energía de los orbitales d del metal, no difieren marcada►nente 
de ellos, por eso, al colocar el exceso de electrones en los OM resulta una 
ordenación análoga a la que prevee el modelo del campo cristalino, que 
distribuye el mismo número de electrones entre los orbitales tzg y es. 

Si la diferencia de energía entre los orbitales t2g no fiordos y los OM ad* 
es pequeña, la regla de Ilwid se cumple; de acuerdo a la '1'CC la separación por 
el campo cristalino, proviene de la repulsión electrostática entre los electrones 
d y los grupos ligandos, la teoría de los OM, en cambio, atribuye la separación 
esencialmente a los enlaces covalentes, Cuanto mayor es el recubrimiento de 
los orbitales metálicos es con los orbitales de los grupos ligandos, tanto mayor 
resultará la energia del orbital ad*. 

La teoría de los OM es capaz de explicar la influencia de enlaces rt sobre 
la estabilidad de los complejos metálicos y sobre la magnitud de la separación 
por el campo cristalino debido a los grupos ligandos, la presencia de enlaces n 
además de los enlaces a refuerza la unión entre un metal y el grupo ligando y 
contribuye a la excepcional estabilidad del ion, los enlaces de tipo a y n son 
importante en los oxianiones tales corno el M» 04-  , en este caso el grupo 
ligando oxígeno provee los electrones para el enlace n 

Es posible explicar el intenso campo cristalino causado por algunos 
grupos figandos que pueden producir enlaces u de la siguiente manera, los 
orbitales t2g de un metal pertenecientes a un complejo octaedrico se encuentran 
correctamente orientados para producir enlaces n, como se indicó 
anteriormente, los orbitales t2g se proyectan entre los gupos ligandos y por lo 
tanto no pueden formar enlaces a, en un enlace n con un grupo ligando tal 
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como el CN• los electrones t2g son parcialmente transferidos al grupo ligando, 
este proceso, que constituye una interacción ligando, causa una disminución de 
la energía de los orbitales t2g y un aumento en Dq.(27, 26). 

A manera de conclusión, respecto a estas teorías, se puede decir que las 
tres teorías constituyen una buena aproximación, las tres pueden explicar 
cualitativamente muchas características de los complejos metálicos, las tres se 
emplean comúnmente y se suele elegir para una aplicación dada la que resulte 
más conveniente. La más flexible y quizás la más aproximadamente correcta es 
la TOM, desgraciadamente, es también la más complicada y no conduce a una 
imagen visualizable de los átomos enlazados químicamente. (3, 35, 44, 47). 

3.4.- Propiedades de los compuestos de coordinación. 

Las dos propiedades más importantes de los compuestos complejos que 
se relacionan con sus configuraciones electrónicas son los espectros visibles y 
las propiedades magnéticas. 

Antes de empeZar el desarrollo de estos dos puntos es conveniente 
mencionar previamente algunos aspectos teóricos. 

Los momentos angulares lí de los diferentes electrones se acoplan entre 
si en forma vectorial para dar lugar a un momento orbital angular total o 
resultante L que debe ser un entero 0, 1, 2, .., los espines individuales se 
acoplan para dar lugar a un momento angular resultantes del espín S , que 
puede tener un valor de 'A a n/2 para un número impar de electrones y de O a n 
para un número par de electrones (u es un entero par), de esta forma, si dos 
electrones con números cuánticos 1t  y /2  y con espines de Si y S2 están 
presentes, L puede tomar los valores de L =1I + 12 ,1, -I- 12  - 1, /I  + 12  - 2, ..., / I-
12, mientras que S puede ser 

S— (1/2  ) f (1/2), 0, (1/2) - (1/2), i, e, 1 ó2. 

Los valores de L y S se acoplan para dar una serie de valores J para 
todos los electrones, J es el número cuántico del momento angular total para un 
valor particular de L y S y está dado por: 

J=Lt S, L S - I, L s S - 2, ..., /L - S/ 
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De este modo, para S - !;.!, .1 puede tener valores L f 1/2  o I.. - 1/2; por 
tanto, se obtiene una multiplicidad de dos y se forma un doblete. 

En general, la multiplicidad de un estado es 2S-1- 1, excepto cuando L<S, 
en que sólo se obtiene un valor posible de .1 = S - L, de esta forma para un 
estado SI, L = 0, S'/ y se obtiene un estado singulete. 

El estado electrónico de los átomos se puede expresar mediante los 
términos espectroscópicos, las letras S, P, D, F, G, 1-1, 1, ... corresponden a los 
valores de L de 0, 1, 2, 3, 4, 5, 6,,.. etc. y están precedidas por la multiplicidad 
(2S + 1)que se coloca en la parte superior izquierda del término y enseguida 
como subíndice, se coloca el valor J. Así, 3133, 3D2, 31)i corresponden a los tres 
estados del triplete L =2 y S = 1 (36). 

3.4.1 Espectros 

Se conocen cuatro tipos de espectros electrónicos: 

1. Espectros d-d o del campo de los ligandos: Estos se presentan en las 
regiones del infrarrojo cercano, del visible y del ultravioleta (10000 - 30000 
enil, 1000 - 333 nin). Las frecuencias menores no son accesibles desde el 
punto de vista experimental; las frecuencias más altas aun euando son 
accesibles, se encuentras eclipsadas por las transiciones de transferencia de 
carga así como por las que se presentan entre los ligandos. 

2. Bandas de transferencia de carga del ligando al metal: Cuando las 
transiciones electrónicas se llevan a cabo desde un OM localizado 
originalmente en el ligando (orbitales de enlace L - M, a o n) a un orbital 
molecular de no enlace o antienlace localizado primeramente en el átomo, 
metálico, se observan las bandas de transferencia de carga del ligando al 
metal. 

3. Bandas de transferencia de carga del metal al ligando: Estas involucran la 
transición de un electrón de un orbital de antienlace que está concentrado en 
el átomo metálico, el orbital de antienlace primeramente en el ligando, y s 
una medida de la tendencia del ion metálico para reducir al ligando. 

4. Transiciones intraligandos: Cuando una transición electrónica sucede desde 
un orbital ligando a otro orbital ligando, se observan transiciones 
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intraligandos, ellas se presentan en las regiones ultravioleta y se pueden 
separar con facilidad de las bandas de transferencia de carga M - L, que son 
igualmente intensas ya que no son afectadas por los otros ligando, sin 
embargo dependen de la fuerza del enlace M L (36). 

3.4.2 Espectros de transferencia de carga. 

En los complejos metálicos se presentan dos tipos de bandas de 
transferencia de carga (TC) : 
1. Las bandas de TCL-M que se presentan en los complejos de cloruro, 

bromuro y yoduro, para los iones do, en donde no son posibles las 
transiciones d-d, las bandas de TC se utilizan para la determinación de los 
valores de 10 Dq. 

2. Las bandas de TCM - L que suceden en los ligandos aceptores n (CO, NO, 
CN-1) que contiene orbitales vacíos de baja energía, puesto que las bandas de 
TC no están prohibidas ni por la multiplicidad ni por la regla de Laporte, 
presentan intensidades de alta absorción 50 - 201 mi l  moIl  (36), 

Un proceso de TC es semejante al proceso redox. La energía de la 
transición determina la tendencia de que se lleve a cabo 1 reacción redox. Si los 
ligandos presentan electronegatividad baja potenciales de reducción bajos, 
puede suceder aún una transferencia electrónica real del ligando al metal, dando 
lugar a la reducción del metal tal y como se llevó a cabo en los halocomplejos 
de Cu (II). 

3.4.3 Espectros de transición d-d 

Los estados basales de una configuración da sólo involucran estados S, 
P, D, y E. Los estados S y P no se desdoblan en un campo octaédrico, pero lo 
estados D y E se desdoblan como o lo muestra la figura 3.4.3.1 
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figura 3,4.3, I Desdoblamiento del estado 1) 

Ion di  

Ei desdoblamiento de los niveles de energía para un ion dl  es el más 
simple de todos, como lo muestra la siguiente figura, y presenta el 
desdoblamiento del nivel 2D en el nivel de mayor energía (ed y un nivel de 
energía menor ([22). La transición electrónica desde el nivel inferior al superior 
es una medida directa de la fuerza del campo de los ligandos. 



Ion (12  

En un sistema multielectronico, los niveles de energia dependen de: I) la 
fuera del campo de los ligaudos 1014 y 2) de las interacciones 
interelecirónicas. El estado basal de un ion c12  puede ser 4,1, 	d,,id„1  o 
dr<ld,,I, este es el resultado 	F). Cuando el electrón se excita, la 
configuración 	tienen dos probabilidades. Si el electrón 	o dy, es 
promovido, ingresa al orbital di.  en donde experimenta una repulsión menor 
que si ingresara al orbital (1%2  2 dejando el otro electrón C11 el orbital di., o d„, 
asi, existen tres estados excitados degenerados 'ty,41;)). 

Al considerar el desdoblamiento de los términos 3F del estado basal y el 
siguiente estado de energía más alta 3P se obtiene el diagrama de niveles de 
energia de la figura 3.4,3.3 

lígura 3.4.3.3 Dostlublanueuto (101 astado 



El estado singulete 'D siempre se encuentra por encima del estado 
triplete y no es importante para los estudios espectrales, puesto que las 
transiciones del estado basal a este estado son prohibidas por la multiplicidad. 
El espectro de los complejos de los iones d2  muestran dos transiciones: 

3T1 (F) 	 3I2 y 'TI(F) 	> 3T1(P) 

La transición desde el 31',(F) al 1A2  involucra la excitación de ambos 
electrones al nivel de mayor energía y en consecuencia no es probable que se 
observe, (36) 

Término 	 CrIllipatIfillel en el campo ocraédrico 

S Al, 
P Tu 
D el+rif 
P 	 All+41+TIO 
O Ali+E.+Tur+rio 
11 	 Eo+rie+no+rit 
I 	 Air+Ait+Erbrirfres+ros 

tabla 3.4.1 Desdoblamiento de los términos del estado basal en un campo octaedrieo 

ConfiguraelAn 	Termino del talado Antal 	Términos de «huida mor alfa 

di, de 	
ar, 

d*, de 	 ep 
A <PI 	 ip 
de, de 	 ID 

de 	 113 

*P,1 11,10,1P, 2 ID, IP 
0 11, la, 2x IP, ID, la 3P, 3 /, 2x ,0, 

2x 3D, 20S 
datr,«D,v. tHo 23" 2 a °P. 

x 3/), IP, V 

tabla 3.4.2 Termines del estado basal y enerma mas alta para los iones d" 
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Ion d3  

Con la utilización de las tablas 3.4.1 y 3.4,2 y la lisura 3.4.3.4 se 
obtienen los desdoblamientos de los niveles energeticos siguientes: 

  

4T19  

  

4p 

   

1 

   

 

4T19  

  

figura 3,4.3.4 Desdoblammito de los nivelas 4F y IP 

El término basal 4F se desdobla en tres estados. Las transiciones 
esperadas son 4A2g 	> 4"-F2g (v1--  10Dq) y 2 	 

4 \ g 	 > 4fig  (F) (v2)  

v2 debería ser igual a 18 Dq, pero se tiene que siempre e,s menor debido a la 
mezcla de estados semejantes 4'1'2g (P) y'  Ti g (F). (36). 

Las tablas 3.4.1 y 3.4,2 y la figura anterior se pueden utilizar para 
obtener el diagrama de los niveles de energia para el ion d4 en un eínitrio 
octitedrico débil. No es de, esperar mezcla de los niveles de energia puesto que 
los estados mas altos 'H y otros no se mezclan. La transición desde el nivel 
al 'T7g da lugar al espectro óptico para los iones d1(36). 
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Ion (15  

Los iones d de espín alto llvin0120)(„12 ` o II:4120)61 3 ' son casi 
incoloros y nene los siguientes rasgos característicos en sus espectros de 
absorción: 

1. Los coeficientes de extinción son muy bajos (menores a 0.0041 mai' mor') 
puesto que los 5 orbitales d están ocupados por un electrón, la transición de 
los s electrones debe producir el apareamiento en uno de los orbitales, de lo 
cual las transiciones d-d sun prohibidas por el espin, 

2. El espectro de absorción presenta una gran cantidad de bandas. Esto es 
obvio si se considera el diagrama de niveles de energía el cual posee muchos 
estados que se encuentran muy cercanos entre si dando lugar a máltiples 
batidas de absorción muy cercanas. (36). 

figura 3.4.3.5 Espectros de absorción del ion Mi(ac)2 ' 
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ligura 3.4.3.6 Diagrainas de Orgel para el ion d' 

Ion ti' 

El estado basal de un ion d'' es 1) el cual se desdobla en niveles de 
energía alta 5Eg y de energía baja 5T2g. El estado de espín balo para el ion 	es 
el estado I  l, el cual es un término de energía alta en el estado basal. Pero tal y 
como se puede observar en el diag,rama de desdobliuniento de los niveles 
energéticos para el ion 	los estado l Aig  y I Tig  se estabilizan mas que el 
estado 5T2g  de forma tal que a mayor tberza de campo de los ligandos, el estado 
basal de ion se hace l Ais. Los espectros de Co(III) se pueden predecir, El 
complejo de espín alto ¡C:o1'41'" muestra sólo una banda de absorción 
correspondiente a la transición 'I 21,  	mientras que los complejos de 
Co(IID de espín bajo inuesulut dos picos correspondientes a 

'A ir, 	> ITIr, y 'A 	>''i4 	(36) 



Ion (17  

ténnino del estado banal para un ton d es la con el estado `1" en una 
energía no muy alta, de forma tal que el diagrama de niveles de energía se hace 
semejante al de la figura para el ion d2. También sucede cierta mezcla de los 
niveles 1T1(F) y 41)(P) tal y como se espera conforme el campo se hace más 
alto. (36). 

Ion d8  

El diagrama de niveles de energía para el ion d5  (Ni ) en un campo 
octaédrico con los estados singulete omitidos se asemeja al del sistema d2  y es 
un diagrama invertido del sistema d2, como lo muestra la siguiente figura. 

figura 3.4.3.7 Diagrama de uivel euergético para el ion cl", 

El estado 3F se desdobla en tres estados. pero sus energías son inversas 
en relación a la de los sistemas de los iones d. F.1 estado 1P produce sólo un 
estado singulete y al igual que para el ion d2  el estado ID siempre se encuentra 
por el estado triplete 3A20. Las tres bandas observadas se pueden asignar para 



las transiciones a partir dei estado basa! 3A21, respectivamente a los estado 
excitados 3T2g., '1.1„(F) y s'1)„(1)). (7, 8, 24, 35, 36, 39, 48) 

3.4.4 Propiedades magnéticas de los complejos. 

Las propiedades magnéticas que se relacionan con los electrones son de 
gran importancia. Si se considera a un electrón como una esfera dura que porta 
una carga negativa y que gira en torno al núcleo en una trayectoria cerrada, 
generara un momento de espín debido a su propio espín y un momento orbital, 
que se combinan para producir el paramagnetismo; este se expresa en 
magnetones de Bolu•, MB. 

MB = ehl 4nm,,e (en unidades cgs) = 9.274 x 1121  erg gauss-1  
ehl 4nm,, (en unidades SI) - 9.274 x 10.21  

Aquí, e es la carga electrónica, h es la constante de Planek, nit, es la masa 
del electrón ea reposo y c es la velocidad de la luz. 

En la molécula de oxígeno, oxido nítrico y otros radicales libres, la 
susceptibilidad magnética se refiere al cambio en densidad de un campo 
magnético cuando pasa por una sustancia. El origen del momento 
paramagnético o susceptibilidad magnética se encuentra en el giro del electrón. 
La susceptibilidad magnética se determina midiendo la fuerza de una sustancia 
mientras está en un campo magnético no homogéneo. La sustancia 
paramagnética que es atraída al campo magnético pesara más de lo normal; el 
exceso de peso puede relacionarse con la susceptibilidad magnética, sin 
embargo dado que todos los materiales son diamagnéticos en algún grado debe 
corregirse el paramagnetismo; esta corrección está contenida en la siguiente 
relación; 

Xtrr = Na N(3KT)/32jun2  

en donde Xtn es la susceptibilidad magnética molar, N es el número de 
Avogadro, a es la constante diamagnética negativamente marcada, K es la 
constante de Boltzinann, Tes la temperatura absoluta, Bes el ntagneton Bolo y 
jun es el momento magnético total expresado en magnetones 13oltr. Si 
obsetvamos la ecuación nos darnos cuenta de que la constante diarnagnética es 
independiente de la temperatura, en tanto que el termino paratnagnético varia 
inversamente con la temperottura. 
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La susceptibilidad diíunagnetica, que lleva signo negativo, será más 
grande en la medida que el tamaño del átomo o ion aumente, cuino aumenta el 
número de electrones. 

El momento magnético total para una sustancia es dependiente tanto del 
momento espín como del orbital y es dado por la siguiente ecuación: 

pm - 	+ I, = litS(S 4- 1) t L 

La aplicación más importante en los datos de susceptibilidad magnética 
está en determinar la presencia y manero de electrones no apareados en los 
orbitales d del metal en los complejos de metales de transición. Los iones 
metálicos paramagnéticos de transición se dividen en dos tipos. 

El primer tipo es aquel en que el componente L de tun puede ignorarse si 
se observa un awnento regular de tun con el aumento de electrones no 
apareados. Este grupo incluye la mayoría de los iones de uso más común, de la 
primera serie de transición. El segundo grupo de iones de metales de transición 
incluye aquellos en los que la separación de los niveles de energía J es 
pequeña. El acoplamiento L- S, como resultado, es despreciable, y L y S 
contribuyen cada aro independientemente, al pm, por lo cual debe usarse la 
segunda ecuación. Este tipo de comportamiento magnético es iMportante 
cuando la contribución de los orbitales a tun no son contrarrestados, e 
incluyendo aquellos iones que tienen estado fundamental D o F (50). 

Ferromagnetismo y antiferromafnetismo 

Se dice que una sustancia es ferromagnética cuando a bajas temperaturas 
se comporta de acuerdo con la ley de Curie-Weiss (sección AB de la curva) y 
entonces a una temperatura dad, aparece una discontinuidad en la curva y la. 
susceptibilidad magnética sigue una nueva relación. La temperatura a la cual 
ocurre esta discontinuidad se llama temperatura Curie, Te. 

El antiferromagnetismo se manifiesta en una sustancia que sigue la ley 
de Curie-Weiss desde una temperatura dada hacia arriba, por debajo de esta 
temperatura llamada reapertura Néel, TN, la susceptibilidad magnética 
disminuye con un descenso en la temperatura El Ferromagnetismo puede 
explicarse por el hecho de que la agitación térmica de los uniones impide un 
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descenso adecuado en la susceptibilidad magnética. El alineamiento del ion 
explica también el antiferromagnelisino, (18, 21, 36, 56,). 

A 

T 

fisura 3.43 Ilustración de la temperatura de Curic 



4.- NUMERO DE COORDINACIÓN 

La hipótesis de que ciertos iones metálicos poseen números de 
coordinación característicos y que sus poliedros de coordinación poseen formas 
o simetrías bien definidas, proporcionaron a Werner y a los contemporáneos 
que lo siguieron, de una base extremadamente fértil para la interpretación de 
hechos que, de otra manera, resultaban inexplicables. 

Se denominan número de coordinación de un átomo central al número de 
pares de electrones que acepta de los ligandos situados en la primera esfera de 
coordinación, este número de coordinación coincide con la valencia secundaria 
de Werner y en el caso de los ligandos monodentados con el número de los 
mismos unidos al átomo central, 

La direccionalidad de las valencias secundarias que determinará la 
estructura del complejo viene impuesta por el echo de que las uniones de los 
ligandos con el átomo central sean uniones covalentes coordinadas, En efecto, 
el par de electrones del átomo dador tendrá que situarse con el orbital 
molecular resultante de la superposición del orbital de procedencia con el 
orbital atómico vacante correspondiente del átomo central. 

El número de coordinación no sólo depende de los orbitales vacantes del 
átomo central, sino que también es una función del tamaño de los ligandos, de 
modo que un átomo central definido puede actuar con más de un damero de 
coordinación. 

Los metales de transición son elementos especialmente aptos para 
constituirse en átomos centrales de complejos por disponer de orbitales vacíos 
de baja energía que pueden aceptar con facilidad pares de electrones, otro 
factor que favorece la formación de cotnplejos de los elementos de transición 
es la especial distribución de las energías relativas de los orbitales de valencia 
de estos elementos, lo que posibilita una fácil hibridación. 

Aunque pueden clasificarse los complejos metálicos con base en el NC.  
del grupo central presente, aproximadamente el 98% de los complejos 
pertenecen al NC 4 ó 6, aún cuando se observan NC 2 hasta 12 en los 
complejos. El límite inferior, 1, dilicilmente se puede considerar dentro del 
campo de la química de coordinación, puesto que el par jónico NaCI 
generalmente no podría ser considerado como un compuesto de coordinación, 
sin embargo, esto es cuestión de simple conveniencia más que una distinción 
respecto al enlace. El ion vanadio V0+2  se puede considerar de coordinación 1 
a través del vanadio (IV), la existencia de este ion en forma libre es muy corta, 
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ya que fácilmente se coordina con cuatro a cinco átomos ligandus para producir 
especies tales como t VO(lI20)51+ 2  . Del mismo modo el límite superior de 12 
carece de importancia, pues la definición de redes cristalinas como el BaTiO3  
hexagonal como compuestos de coordinación, no es muy apropiada. Los límites 
inferior y superior de los números de coordinación que se encuentran en 
compuestos de coordinación "típicos" son 2 y 9 respeptivamente, siendo el 
número intermedio 6, el más importante. 

Se ha visto que los números de coordinación de los iones en las redes 
cristalinas se relacionan con la rwzón de los radios de los iones, el mismo 
principio general se aplica a los compuestos de coordinación, particularmente 
cuando un sólo número de coordinación, por ejemplo 4, presenta dos 
geometrías usuales, tetraédrica y cuadrada plana.(27). 

A continuación presentamos esta relación entre la estructura y el radio. 

NC 	Razón mínima de los radios 	Poliedro de coordinación 

4 	 0.225 	 Tetraedro 
6 	 0.414 	 Octaedro 

	

0,528 	 Prisma trigonal 
7 	 0.592 	 Octaedro con un ligando 

más sobre una de las caras 
8 	 0,645 	 Antiprisma cuadrado 

	

0.668 	 Dodecaedro (bis difenoide) 

	

0.732 	 Cubo 
9 	. 	0.782 	 Prisma trigonal con un 

ligando más sobre una de 
las 	 caras cuadrangulares 
12 	 0.902 	 lcosaedro 

	

1.000 	 Cuboctaedro 

Tabla 4,1 Relación entre el número de coordinación y el radio jónico 



4. 1 Coordinación dos. 

El numero de coordinación dos no es muy connin. Los mejores ejemplos 
están constituidos por algunos complejos de Cu (I), Ag(1), Au(l) y I Ig(11). [á►  
estos complejos, el ion metálico y los dos grupos ligados están distribuidos en 
forma lineal, son típicos [CleuClr; [113NAgNI-I3r, [ClAuCl]" y [NalgCbi]. 
Los átomos metálicos que forman parte de ciertos cationes como [1.102]``, 

[Mo02]1+  y [Pu0i]2*, que son lineaies, se pueden considerar como si 
su número de eoadinacion Riese igual a dos, pero estos oxoeationes 
intreraccionan muy energicamente con ligandos adicionales, por lo cual su 
verdadero número de coordinación es mucho mayor. 

Es de esperar que lit geometría en el número de coordinación dos sea lineal, 
ya sea por la situación electrostática simple, o mediante el empleo de orbitales 
híbridos sp por parte de el metal (nótese que todos los iones anteriormente 
mostrados son (11°). Se ha señalado que corno los orbitales (n-l)d de estos 
metales tienen casi la misma energía de los orbitales lis y np, el-orbital d, puede 
participar en esta hibridación para eliminar la densidad electrónica en la región 
de los ligandos y, en consecuencia, en cíelo !nodo estabiliza el complejo, el 
primer paso sería la hibridación de los orbitales s y dz2 para formar un orbital 
híbrido, yl, que tiene una densidad electrónica máxima e►  el plano xy, y un 
sellado orbital híbrido ta2, que presenta densidad electrónica máxima a lo 
largo del eje z, como se muestra en la figura 4.1.1 

figura 4.1.1 Hibridación de los orbitales dz', s y pz dando lugar a orbitales fuertemente direeeinnales 
4.1j,  41,  
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El par electrónico del orbital di se puede situar en el híbrido 'P i : 
hibridación 'P 	+ `P„  	412 

configuración electrónica 	- 	(1,2  )2 (ns)0 	 
Por tanto el híbrido T2 puede mezclarse, con el orbital pz para formar 

dos orbitales híbridos T 3  y `P.1  que se encuentran a 180° entre sí (como se 
tendría en el caso simple de híbrido sp ) y que se encuentran en la región donde 
se eliminó la densidad electrónica en la primera etapa de la hibridación: 
hibridación: 

	

ti  2 j. 	
> 1)3 	4.1.1  

Asi, los orbitales híbridos '1)3 
 l-

11)4 se ven en la posibilidad de aceptar 
densidad electrónica de los ligandos que se acercan por el eje z, lógicamente el 
procedimiento por etapas descrito anteriormente es artificial. En la formación 
real del complejo interviene la mezcla de los orbitales (n-1 )d,2  , ns y npz del 
metal con los orbitales sz y s-z de los ligados para producir cinco orbitales 
moleculares, dos de enlace (ocupados), uno de antienlace (ocupaao) y dos de 
antienlace (vacíos). 

El Hg2+  muestra una fuerte tendencia a presentar números de coordinación 
dos, lo cual no le sucede a sus congéneres, Zn2t  y CP, que forman complejos 
tetraédricos estables. La similitud en las energías de los niveles 5d y 6s hace 
que la hibridación d-s sea importante, y está a su vez hace que el ion Hg2+  set' 
bastante blando (parámetro de C alto) y que se enlace preferencialmente a lo 
largo del eje z con ligandos blandos3  y fuertes como los mercaptanos. En 
contraposición, los congéneres más ligeros presentan una mayor separación 
entre sus niveles (11-1)d y ns, lo cual reduce la participación del orbital d en la 
hibridación. Estos iones tienden a ser más duros' y a formar complejos más 
electrostáticos, tales como ZnC142-  y Zn(H20),12', en donde la hibridación está 
restringida a sp3, 

Algunos complejos de número de coordinación dos tienen la capacidad de 
reaccionar con otros ligandos para formar complejos con mayor número .de 
coordinación, tales como: 

lAg(NH3)21f  + 2NH3 	-> lAg(NH3)414.  
[HICN)2] + 2CN 	[Hg(Cn]-2  

Ligando blando; Especie que posa; electronegatividad alta. 
Ligando duro: Especie que presenta baja electronegatividad. 



La baja estabilidad de los complejos de número de coordinación dos 
respecto a otras posibles estructuras se muestra claramente mediante los 
cianocomplejos. La Ag (1) y Au (I) forman complejos definidos bis(ciano), no 
obstante el K[Cu(CN)12 sólido presenta una estructura en cadena donde el 
cobre (1) muestra un 'Minero de coordinación dos. (5, 36). 

4.2 Coordinación tres. 

Este número de coordinación es muy poco frecuente. La mayoría de los 
balogenuros de los metales trivalentes cristalizan en retículos que alojan a los 
átomos metálicos en intersticios octaédricos, mientras que el FeCI3  
relativamente volátil para un halogentiro de metal de transición, forma al 
vaporizar moléculas de Fe2C16. Estas moléculas están formadas por dos 
tettaedros FeCI4  que comparten una arista. El AuCI3  también limita un chinero 
que consiste en dos unidades pinares Anal, que comparten una arista. 
Muchos complejos del tipo MIMIIX3, como por ejemplo el CsCuCl3, no 
contiene aniones MX3- discretos sino cadenas infinitas del tipo -(MX2)-X-
(MX2)-X- en las cuales cada ion Mil está rodeado de cuatro átomos X. En 
otros casos, de fórmula estequiométrica MLX2, como (C2115)3PPt02, se 
forman &mos en los cuales los puentes están formados por les átomos X. 

(C21-15)3 P 	CI 	CI 
\ \ / Pt 	Pt 

Cl/ 'Cl/ \p(c2115), 

Los complejos que se encuentran en solución, y que se suelen escribir 
ML3, están casi con seguridad coordinados con las moléculas de solvente,. 
como por ejemplo M(1120)3L3  o M(H20)L3. 

Se ha postulado que algunos compuestos de coordinación con ligandos 
tridentados de requerimientos estéricos especiales, poseen iones metálicos con 
número de coordinación tres, pero estudios con rayos X han demostrado que se 
trata en realidad de polimeros. 

Un caso auténtico de número de coordinación tres se encuentra en el ion 
Hgl3., que forma parte del compuesto [(CH3)3S1I1-Igl31", donde fonna un 
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triángulo aproximadamente equilátero de átomos de I con el átomo de lig en su 
centro. (27, 36). 

4.3 Coordinación cuatro. 

Las estructuras formadas con número de coordinación cuatro se pueden 
dividir convenientemente en formas tetraédricas y cuadradas planas, aunque se 
conocen estructuras intenne(has y distorsionadas. 

a) Estructura tetraédrica. Es bastante frecuente para complejos de iones 
que no son de transición, cuya estabilidad puede atribuirse en parte a la 
covalencia de las uniones, que se logra mediante el empleo de los orbitales 
híbridos sp3  del metal, y en parte también al hecho de que la configuración 
tetraédrica es la más estable, desde el punto de vista electrostático, para la 
coordinación cuatro. 

Entre los iones de los metales de transición que pueden formar 
complejos tetraédricos se encuentran los iones con una capa de 18 electrones, 
tal como Zn (II) y (3a (H); los iones con una EECC baja (Co(II)) y ligandos 
voluminosos y de campo débil, como cloruro, bromuro, yoduro u óxidos, Los 
complejos tetraédricos son poco comunes para los iones 4d y/o 5d debido a los 
grandes desdoblamientos del campo, algunos complejos tetraédricos típicos son 

VCI4-, [MX42-, en donde M= Co, Fe, Ni, Cu, Zn, Hg, Cd (todos en 
estado de oxidación II); [Ni(C0)4], 1Co(CN)41  y los oxoaniones [MOi]" en 
donde NI- V, C, Fe, Re, Mo, W, etc. 

Aun cuando no es posible la existencia de isómeros geométricos en los 
complejos tetraédricos, la Isomerla óptica debida a la presencia de cuatro 
ligandos diferentes no se observa por la naturaleza lábil de los complejos 
tetraédricos, sin embargo, los quelatos pueden formar compuestos resolubles. 
(36). 

b) Estructura planar: 

Es la forma de coordinación que se encuentra comúnmente para Ith(1), 
Ir(I), Pt(II), Pd(LI) y Au(III), también es muy frecuente y muy importante para 
Nill y Cull. Se observa muy raramente o nunca en la mayor parte de los otros 
iones. 
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Los complejos cuadrados planos estan menos apoyados estericamutte que 
los complejos tetraédricos y, en consecuencia, no se forman con ligandos 
voluminosos. Por otra parte, si los ligandos son suficientemente pequeños como 
para producir un complejo cuadrado plano, es posible formar el 
correspondiente complejo octaédrico con otros dos enlaces o, presentándose 
poca o ninguna repulsión estoica adicional. Por consiguiente, los complejos 
cuadrados planos sólo se figuran con unos cuantos iones metálicos, los más 
conocidos son los d tales corno los que se mencionan arriba; hay algunos 
complejos de Co'' (d) con ligandos bidentados que son cuadrados planos, 
pero éstos suelen ser escasos. La clorofila y otros biocoruplejos constituyen 
importantes excepciones a esta regla, pero la geometría está determinada por la 
estructura rigida de la porlirina, asi, el prerrequisito para que se estabilicen los 
complejos cuadrados planos es la presencia de ligandos no voluminosos de 
campo fuerte que sean enlaces a lo suficientemente buenos como para 
compensar la "pérdida" energética al preferir el número de coordinación 4 en 
lugar de 6, por ejemplo, para Ni`', el ion cianuro forma un complejo cuadrado 
plano, en tanto que el amoníaco y el agua forman especies octaédricas de 
número de coordinación 6 y el cloruro, bromuro, y yoduro producen complejos 
tetraédricos. En el caso de metales pesados, los requerimientos esféricos son 
menos importantes y en todos los ligandos se incrementa la fuerza del campo, 
en estas condiciones, aún los aniones tetracloropaladato (II), tetracloroplatinato 
(II) y talracloroaurato (III) son cuadrados planos. 

Los complejos cuadrados planos de fórmula lIVIA2B21 presentan isomeria 
cis-trans. 

Cl 	NI13 	 el 	NII3 
~ • 	 1 	, 

'Pt' 	 pt 
, 	• 

Cl 	N1-13 	 1-13N 	Cl 
cis-diamincloroplatino (II) 	trans-diaminocloroplatino (II) 

es diferente de cero 	 p =1O 

Si tales complejos son moléculas neutras corno sucede en el ejemplo 
anterior se pueden distinguir fácilmente debido a la presencia de un momento ,  

dipolar (p) en el isómero cis y a la ausencia del mismo en el isómero trans. 
Sólo en el caso poco común de que los momentos de los enlaces M-A y 14-B 
fueran idénticos, el isómero cis podría tener un momento dipolar de cero. 
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Los complejos cuadrados planos rara vez muestran isonteria óptica, el 
plano formado por los cuatro átomos ligandos y el ion metálico central 
generalmente es un plano especular e impide la posibilidad de asimetría óptica. 

Una rara excepción a esta regla fue empleada en un ingenioso 
experimento para demostrar que los complejos de paladio (II) y de platino (11) 
no son tetraédricos. Algunos complejos con estructuras cuadradas planas no 
presentan plano de reflexión y, en consecuencia, son ópticamente activas, si 
tales complejos hieran tetraédricos, habría un plano especular que reflejaría los 
grupos felino, metilo, etc.; además, como experimentalmente se observa 
actividad óptica, estos complejos deben ser cuadrados planos.( 27, 36) 

4.4 Coordinación cinco. 

En el pasado, el número de coordinación cinco era considerado casi tan 
raro como el número de coordinación tres. Del mismo modo, muchos de los 
compuestos que parecían ser pentacoordinados según su estequiometria 
después de examinarlo detenidamente se encontró que presentaban otros 
números de coordioación. Así, el CsiCoCls y el .(1‘III4)3Znels contienen 
aniones tetraédricos separados MC141  y iones cloruro libes. El 
pentalluoroaluminato de talio está formado por cadenas infinitas -F-A1F4-1:-, en 
las que el número de coordinación del aluminio es seis. El complejo de cloruro 
de cobalto (II) y la dietilentriamina, NI-12C112CH2NHCI-12C112N112, de fórmula 
empírica [CoC12dien] no es una molécula pentacoordittada, sino una sal, 
[Co(dien)2121CoC1412*, que contiene cationes octaédricos y aniones 

tetraédricos. 
Se ha demostrado que si las fuerzas electrostáticos fueran las únicas que 

operan en un enlace, los compuestos pentacoordinados siempre se 
desproporcionarían en especies de coordinación 4 y 6: 

2[MX41-5 	> [MX4r1  - [MX61" 

Es cierto que existe un equilibrio de fuerzas en los complejos de 
coordinación cinco y no es grande su estabilidad respecto a otras estructuras 
posibles. Por ejemplo, el compuesto Ni(PNP)X.21 (donde PNP--  cfn 

PC1-12C1-12NRCH2CH2P12) es una ve.rdadera especie de coordinación cinco, 
pero al calentarse ligeramente se convierte a [Ni(PNP)X12[NiX4) que contiene, 
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tanto una especie tetraédrica como una cuadrada plana. Otro ejemplo es el par 
de compuestos de fórmula empírica MX2(Etidien). El complejo de cobalto es 
pentacoordinado, pero al correspondiente compuesto de níquel es 
tetracoordinado, [N iX(Et4dien)r X. 

Se ha señalado la siguiente clasificación para los arreglos estereoquímicos 
de los compuestos de número de coordinación cinco: 

(1) Bipirámide trigonal regular (BPI). Los cinco ligandos deben ser 
iguales sin que se presente ninguna distorsión. Un ejemplo de un compuesto 
que no es de coordinación y que presenta esta estructura es el Pli5 . El lutión 
pentaclorocuprato (11), [Cu(2143, es un buen ejemplo de un ion complejo con 
esta geometría, en contraposición con las longitudes de enlaces en el PFs, en el 
complejo de cobre en el enlace ecualorial es más largo que el enlace axial. 

Esto ya se había predicho mediante la observación de que el orbital (1,2  
que está dirigido hacia los ligandos axiales, sólo contiene un electrón (el 
electrón no apareado en la configuración (19) en tanto que los demás orbitales 
contienen dos electrones. Además, el modelo puede predecir que, en un 
complejo BPT de una especie d'u  , el subnivel d simétrico y lleno, anularía este 
efecto y los enlaces axiales serían aproximadamente de la misma longitud que 
los enlaces ecuatoriales. 

(2) Bipirámide trigonal ligeramente distorsionada. Este arreglo 
regularmente ocurre cuando ligandos tetradentados están en una posición axial 
y las tres posiciones ecuatoriales conserva su simetría rotacional tentarla como 
en el perclorato de cianotris (3-dinietilarsinopropil) fosfinaniquel (11), el átomo 
metálico puede u no estar en el plano trigonal, pero para la mayoría de las 
situaciones, los complejos de este tipo se pueden considerar como de estructura 
BPT. 

(3) Estructuras altamente distorsionadas. Estas pueden verse, tanto como 
estructuras bipiramidales trigonales altamente distorsionadas o como 
estructuras de pirárnide cuadrada muy distorsionadas. De hacho se han 
observado todas las posibles distorsiones que puede haber entre las estructuras 
de PC y BPT. Un ejemplo es el dicianotris(fenildietoxifosfina)niquel (11), 
[Ni(CN)2(óP(Orst)2)31. 

(4) Pirámide cuadrada "regular". Esta se puede considerar como una 
modificación de la siguiente estructura en la cual el átomo metálico se 
encuentra en el mismo plano de los ligandos de la base. No se trata de una 
estructura importante. 
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(5) Pirámide cuadrada -distorsionada-  (PC). lista geometría  es 
"distorsionada" en el sentido en que el átomo metálico se encuentra "arriba" 
del plano de los cuatro ligados de la base. Por otro lado, es "regular" si los 
cuatro ligandos son los mismos, como en el anión pentacianoniquelato(11), 
Ni(CN):51  , los argumentos basados, tanto en esquemas de hibridación, corno 
en la minimización de las repulsiones esféricas, apoyan a la pirámide cuadrada 
con el átomo metálico por encima del plano de lit base. En este sentido, la PC 
es tan "regular" como la estructura 13PT correspondiente. 

Las cinco clases anteriores constituyen mi método conveniente para 
estudiar la geometría del número de coordinación cinco, pero no todos los 
compuestos "encajan" perfectamente. Las diferencias entre las diversas 
estructuras a menudo son pequeñas al igual que las barreras energéticas que 
tienden a impedir la conversión recíproca. De ahi que las estructuras que se 
presentan van desde BPT perfectamente hasta PC perfecta, y con muchas 
situaciones intermedias, los mecanismos para la conversión recíproca de las 
dos estructuras extremas resulta interesante, dado que proporciona información 
respecto a las posibilidades de reacción, sólo se requieren ligeros movimientos 
de los ligados para provocar la conversión de una estructura en la otra. De 
particular interés en lo referente al delicado equilibrio existente entre las 
fuerzas que apoyan a las estructuras de BPT respecto a las estructuras de PC 
son dos sales, el (Cr(tn)r1 y [Ni(CN)513' , que contiene aniones piramidales 
cuadrados. EH contraposición el sistema pentacianoniquelato(II) de 
tris(ctilendiamina)cromo(111), jer(en)31[Ni(CN)sl. I .5112.0 contiene, tanto 
aniones piramidales cuadrados como aniones bipiramidales trigonales 
ligeramente distorsionados. Los espectros de IR y de Rama de estos sólidos 
muestran dos conjuntos de bandas, U110 de los cuales (el conjunto BPT) 
desaparece cuando el sistema sesquiládratado se deshidrata. Parece ser que la 
estructura PC es más estable en sí misma aunque por ligero nmrgen, de modo 
que las fuerzas presentes en el cristal hidratado pueden estabilizar la estructura 
de BPT. En solución acuosa la estructura también es piramidal cuadrada. 

Las fuerzas que orientan hacia cada una de las estructuras extremas no se 
conoce completamente, pero es posible hacer las siguientes generalizaciones. 
Con base sólo en las repulsiones de los ligados, ya sea que se consideren 
como puramente electrostáticas o como repulsiones de Pauli de los pares de 
enlace, la estructura bipirifunide trigonal se ve más apoyada, por esta razón, casi 
cualquier compuesto pentacoordinado, cuyo elemento central sea un no-metal 
(tal como P175), presenta una estructura de BPT, ya que no existen los efectos 
de causados por los orbitales "if' que no están totalmente llenos, de igual 
forma, es de esperar que las configuraciones d°  y di°  oriente hacia la estructura 
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BPT, Comparando las energías relativas de los orbitales en geometría lIPT 
(D3h) respecto a PC (C4v) de la siguiente figura, las configuraciones d1  y (12  
también parecen tender por las mismas razones hacia la geometria 13P1'. Las 
configuraciones d3  y dm  deben también resultar favorables para BPT, respecto a 
PC aún más puesto que los orbitales e" en Dm, son más estables que el de la 
situación PC. En contraposición d de espín bajo debe apoyar a la 
configuración PC, ya que los orbitales e en esta última configuración son de 
menor energía que los orbitales que los orbitales e' de un complejo bipiramidal 
trigonal. Para ds  el orden de estabilidad cambia por las mismas razones antes 
dichas y continúa a través de d9  y di°, desafortunadamente se dispone de poca 
información para verificar estas predicciones, pero existen numerosos 
complejos ds  pentacoordinados (tales como Fe(Co)s ) la mayoría de los cuales 
son BPT. El complejo Co(dfe)iCl` donde el Co es d7  de espín bajo, cristaliza 
en dos formas, un sólido rojo que contiene aniones PC y una forma verde que 
contiene iones BPT. Aparentemente, la poca energía de estabilización del 
campo de los ligados que orientan hacia la disposición de PC es capaz de 
eqüilibrar la inherente superioridad de la situación BPT y permite que se aisles 
los dos isómeros. En solución las dos formas se intereonvierten rápidamente, ya 
sea mediante un proceso de seudorrotación o mediante disociación y 
recombinación. 

En el caso de átomos centrales de los no metales (d°), los elementos más 
electronegativos prefieren las posiciones axiales de una estructura BPT, lht 
estudio de los orbitales moleculares de los complejos metálicos indica que la 
mayoría de las configuraciones d" siguen el mismo esquema. Una excepción 
notable es ds, la cual orienta a los sustituyentes electronegativos hacia lás 
posiciones axiales y a sustituyentes electronegativos hacia las posiciones 
ecuatoriales. En la misma forma, el enlace nomialinente débil de un 
sustituyente axial sufre una situación inversa en una configuración ds. Así, se 
tiene al grupo metilo en posición axial en el complejo ds  de Ir(1) que se muestra 
ea la figura 4.4.1. (5) 

Lo cual contrasta con su posición universalmente ecuatorial en los 
fosforanos, igualmente, en contraposición con los fosforanos, los enlaces 
axiales son más cortos en el Fe(Co)s que en los enlaces ecuatoriales; Si» 
embargo, debe indicarse que existen excepciones a esta tendencia. Además, 
existen complicaciones en la aplicación a complejos aparentemente sencillos. 
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figura 4.4.1 Complejo de 1r(1) y complejo de Fe(II1) 

Por ejemplo, anteriormente se hizo notar que las longitudes de los 
enlaces son aproximadamente las mismas en el CdC15-2. Como se trata de un 
sistema di°, debe esperarse que los enlaces axiales sean un tanto más largos 
que los ecuatoriales, no obstante, experimentalmente se observa • lo contrario 
aunque la diferencia no sea grande. 

El mismo tipo de análisis nos permite predecir que, en los complejos (15, 
los ligandos que son buenos aceptores lt se orienten hacia posiciones 
ecuatoriales, la serie de compuestos que se presentan a continuación permite 
verificar esto, nótese que la mayoría de los ligandos ocurren, tanto en 
posiciones ecuatoriales como axiales, dependiendo de que otros ligandos se 
encuentren ya ahí. De suponer que los mejores aceptores n eligieran siempre 
una posición ecuatorial, es posible colocarlos en el siguiente orden: 

NO'> CO> C/4-> StiCia> Cl> P> C=C> C113 
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M-L (pm) 

Molécula 	Axial 	Ecuatorial 

Ni( fost).52.1. 	214 	 219 

Fe(CO)5 	181 	 183 

Co(CNCH3).5* 184 	 183 
Pt(SnCI:95'1 	240 	 243 
Mn(Co)s- 	182 	 180 

Tabla 1.1.1 Orientación de los ligandos 

La geometría de pirámide cuadrada se ve complicada por la posibilidad 
de que el átomo central pueda estar en el plano de los ligandos que forman la 
base o por encima de dicho plano en diversos grados("distorsionada"), y las 
predicciones de los Olvl dependen de la magnitud de la "distorsión", La 
siguiente presentación supone que el átomo metálico se encuentra por encima 
del plano de la base, lo cual se encuentra con mucha frecuencia, en estas 
condiciones, la situación -normal" (d-d6, (11") consiste en que el enlace hacia el 
ápice es más Inerte y los enlaces basales son más debites. Como en la situación 
BPT, la configuración (18  es invertida con los enlaces hacia la base más fuerte y 
un enlace hacia el ápice débil, de igual manera, buenos dadores por lo general 
(d-d(), c11°) se orientan hacia la ápice, pero en complejos d5, los ligandos 
electronegativos son dirigidos hacia el ápice. Las longitudes de enlace 
mostradas en la siguiente tabla, normalmente sustentan estas conclusiones, 
aunque al igual que el otro caso, existen algunas excepciones que no son fáciles 
de explicar, 

Si el complejo pentacoordinado resulta de la adición de un quinto ligando 
débilmente unido a un complejo cuadrado plano con enlacesn fuertes: 
[Pd(diars)ir + X- 	[Pd(diars)2KI+  diarso-fendenbis(dimetilarsina) 

entonces las necesidades de enlace ir ya presentes hace que sigan siendo 
coplanares o aproximadrunente coplanares respecto al átomo metálico, de ahí 
que, el arregla pirámide cuadrada está fuertemente apoyado. 

Por último, los ligandos polidentados pueden modificar la geometría de 
un complejo simplemente debido a sus propias necesidades estéricas. Por 
ejemPlo, se observan algunos ligados tetradentados, como la tris(2-
dimetilluninoetipamina (((C113)2NCI-12C112)3N) ,que sólo forman complejos 
penlacoordinados y esto tal vez se deba a que el ligando pplidentado no puede 
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extenderse para limuar un complejo de coordinación cuatro, ya sea tetraédrico 
o cuadrado plano, y no puede amoldarse ("doblarse") para situarse en parte de 
una esfera de coordinación octaédrica. Este punto de vista se ve reforzado por 
los estudios sobre unos cuantos complejos octaédricos que se forman con 
ligandos tetradentados semejantes, como el tristo-difenilarsinofenbusina. 
Algunos ligados polidentados son capaces de orientar hacia la geometría BPT, 
en tanto que otros resultan en arreglos PC. También se conocen complejos con 
geometria de bipirámide cuadrada tales como el trans-bis(hndrazinacarbixilato-
N 0)einc(l1) y el trans-acuobis(8-ladroxiquinolina)einc(ll). La formación de la 
geometría PC en estos complejos no se puede adjudicar a efectos EECL, ya 
que el Zn(II) posee una configuración d10. Quizá la geometría del ligando, la 
abertura del quelato y los efectos electrónicos mencionados anteriormente 
swuinistran la estabilidad necesaria para estos complejos. 

Los complejos pentacoordinados con (15, d6, d7  y ds  pueden ser, tanto de 
espín alto como de espín bajo, la susceptibilidad magnética de los complejos de 
espín bajo es la esperada si tato de los orbitales d es inaccesible a los 
electrones "d" del metal, en consecuencia, la susceptibilidad magnética de los 
complejos pentacoordinados de espín bajo difiere significativamente respecto a 
la de los correspondientes complejos octaédricos de espín bajo. La no 
disponibilidad del quinto orbital "d" se puede explicar en términos del orbital 
intento enlazante dsp3. La estructura BPT proviene de una hibridación &sp3  y 
la PC de una hibridación dx'-y2sp3, en este sentido, la teoría del EV concuerda 
en tbnna cualitativa con los esquemas simples de la teoría del campo cristalino 
o con los planteamientos más elaborados de la teoría de loS orbitales 
moleculares, sin embargo, estos dos últimos métodos también consideran los 
niveles energéticos de los otros orbitales d y atribuyen la diferencia entre los 
complejos de espín alto y espín bajo a las energías relativas de los orbitales di 
y dx2-y2.. Se conoce un complejo d6  en el cual las formas de espín bajo y espín 
alto se encuentran en equilibrio. La teoría del EV recurre a complejos de orbital' 
"externo" e "interno" para considerar las especies de espín alto, pero los 
resultados no son satisfactorios, la situación se ve complicada por los diversos 
niveles energéticos que intervienen y, sin embargo, la posición de estos niveles 
energéticos se puede intetpretar en forma adecuada mediante determinaciones 
espectroscóPicas. En algunos complejos de espín bajo cabria no Considerar las 
repulsiones intereleetrónicas en m'a primera ¡aproximación e interpretar el 
espectro sólo con base en los diagramas simples de niveles energéticos para un 
electrón. (27). 
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4.5 Número de coordinación seis. 

La coordinación seis es muy frecuente. Se le encuentra 
fundamentalmente en una configuración geométrica regular, el "octaedro", pero 
frecuentemente se encuentran también grandes distorsiones tetrragonales a lo 
largo del eje de rotación cuaternario (efecto de Jahn-Teller) o con distorsiones 
a lo largo de uno de los eres ternarios de rotación dando lugar a una situación 
extrema al prisma trigonal. (30 

El octaedro es una geometría que posee una simetría muy elevada. Es 
importante observar que, a pesar de que frecuentemente se le representa como 
lo muestra la figura que aparece en la parte inferior, en la cual los dos iones 
cloruro axiales pueden parecer diferentes de dos otros cuatro, en un octaedro 
no distorsionado, cuya simetría es oklos seis son completamente equivalentes, 

C1 

Cí 	cl 
C1 

figura 4,5.1 Geometria octaildrica 

De la gran cantidad de compuestos de este tipo de número de 
coordinación se puede encontrar en ellos dos tipos sencillos de isonteria cis. 
trans, el primero se presenta en complejos del tipo MA2134 en donde los 
ligandos A pueden estar, ya sea uno al lado del otro o en vértices opuestos del 
octaedro. Los complejos de este tipo frieron estudiados por Werner, quien 
demostró que los complejos azul y violeta del Co(111) eran de este tipo, los 
cuales han servido como punto de partida para efecto de los estudios 
estructurales, hace poco se ha suscitado un renovado interés en ellos como 
indicadores de los efectos de reducción de la simetría en los espectros de 
transición electrónica, 

También es posible encontrar otros ejemplos de complejos del tipo 
MA3133: 1) Los ligados de un tipo forman un triángulo equilátero en una de las 
caras (el isómero facial) ó 2) pueden ocupar tres posiciones, de tal manera que 
dos sean opuestas o se hallan en una posición trans, entre sí (el isómero 
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merichozzuí). En contraposición, con los isómeros cis-trans de los sistemas 
MA2B4, de los cuales existen cientos, sólo se ha caracterizado media docena de 
isómeros Ae-mer; ERtt(H20)3C13l, liPt(N1-1.3)3Brir, lPt(N143)313r, 
[1111-120)3C14 [1111(CIECN )1C131 y [Co(NII3)3(NO2)31. 

Si se materna el número de diferentes clases de ligandos o si participan 
ligandos polidentados, pueden suceder más casos de isomerla, pero estas se 
pueden relacionar con los isómeros cis-trans anteriormente citados, en lugar de 
los términos cis-trans °Acial-meridional se puede utilizar un sistema numérico 
o de letra. De este modo, el isómero facial es el a, b, e, ó 1, 2, 3 y el isómero 
meridional es el a, b, c, f ó 1, 2, 3. (35, 42, 46, 47, 48) 

4.5.1 Distorsiones tetragonales a partir de la simetría «lúdrica. 

Si dos ligandos trans en un complejo octaédrico (por ejemplo, los que se 
encuentran a lo largo del eje z) se acercan o se alejan del ion metálico, se dice 
que el complejo resultante muestra una distorsión tetragonal; comúnmente, 
tales distorsiones no resultan favorables, puesto que sólo conducen a una 
pérdida en la energía de enlace, sin embargo, en ciertas circunstancias, la 
presencia de un efecto de Jahu-Teller orienta hacia dicha distorsión. 

El teorema de Jahn-Teller establece que, para una molécula no lineal, 
que presenta un estado electrónicamente degenerado, se produce la distorsión 
para abatir la simetría, eliminar la degeneración y reducir la energía. Cuando 
los gigantes del eje z se han alejado, interactúan menos con los orbitales que 
muestran un componente z, es decir, el 1', dx2 y el dyz, dichos orbitales se 
estabilizar' como consecuencia de la regla del "centro de gravedad", los 
orbitales que carecen de un componente z, es decir, los dx1—y' y dxy, 

experimentan un miento de energía en una cantidad proporcional a la de los 
que disminuyeron en energía. No es posible determinar a InIml la importancia 
de estos desdoblamientos, puesto que no es posible evaluar la cantidad de 
distorsión que se producirá, se puede decir que el desdáltuniento de los 
orbitales dé mayor energía Cg (Sr) será un poco mayor que la de los orbitales de 
menor energía, ata, (82) y que ambos serán relativamente pequeííos con respecto 
a 10Dq. 

El teorema de Jahn-Teller, per se, no predice qué tipo de distorsión 
tendrá lugar, sino sólo que permanecerá el centro de simetría, los ligados en z 
se pueden alejar como en el ejemplo planteado anteriormente, o bien, se 
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pueden acercar. En este ultimo caso el desdobhuniento 	semejante, pero se 

invierte el desdoblamiento secundario dentro de los nivele:, 41, y t2g. 

Es posible describir el efecto de ,laten- "l'ella en términos de un modelo 
fisico que puede resultar intuitivantente más aceptable que un teorema 
abstracto; nótese que una configuración electrónica que es susceptible de 
producir una distorsión de Jahn-Teller como la d', no es esféricamente 
simétrica. Considérese que el electrón se encuentra en el orbital dz', al 
acercarse seis ligandos para producir un complejo cuasioctaédrico, los 
ligandos que se aproximan por el eje serán repelidos un poco por la presencia 
del electrón, a fin de considerar lo anterior desde otro punto de vista, la 
electronegatividad o atracción de los iones metálicos por parte de los electrones 
de los ligandos será menor en la dirección a que en las dilecciones x o y. Esta 
electronegatividad anisotrópica dará como resultado la formación de enlaces 
más fuertes hacia los ligandos x ey, y más débiles con respecto a los ligandos 
a. Por lo tanto, se espera que los primeros sean más cortos y los últimos, más 
largos ("alejamiento en a") . Por el contrario, si inicialmente se sitúa el electrón 
en el orbital dx'-y', la electronegatividad anisonópica actuaría en forma inversa 
y se obsei varia un acortamiento a lo largo del eje a ("acercamiento en a"). Este 
modelo cualitativo tiene la ventaja de ser más fácil de visualizar, pero no 
proporciona los resultados cuantitativos. 

Considérese un ion, sujeto a una distorsión de Jahn-Teller, [Ti(l120)6]3+ . 
El ion Ti(111) es una especie d', en tanto que en un campo octaédrico la 
configuración es tes. El nivel t25 muestra una degeneración triple, y el teorema 
de, Jahn-Teller impide que sea ocupado por un solo electrón sin que se presente 
distorsión alguna (nótese que el ion Cr(III), d3, seria factible, dado que no hay 
degeneración). Si ocurre algún tipo de distorsión, el electrón puede ocupar un 
nivel de menor energía, sin embargo, nótese que el teorema de Jahn-Teller, per 
se, no predice de qué manera sucederá la distorsión, no obstante, en este caso 
es lacil comprender que la estabilización del electrón en la distorsión donde "a 
está más cerca" es el doble de cuando ocurre con "alejamiento en e, por lo 
tanto, es de esperar que el ion [1'i(H20)6]3+  sea un octaedro distorsionado, el 
cual sufre una compresión a lo huso del eje a, los niveles superiores eg también 
están desdoblados , pero no existe un efecto energético, puesto que no se 
encuentran ocupados en el estado fundamental, el estado excitado tzgueg' 
también estará sujeto a una distorsión del mismo tipo. 
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La mejor prueba de la validez de los efectos de Jalin-Teller en los 
compuestos de metales de transición proviene de los estudios estructurales de 
sólidos que contienen Co( I ), este último presenta tina configuración d9  y, en un 
campo octaédrico, el noveno electrón tiene la opción de entrar en el orbital d1 o 
en el dx.11,' por consiguiente el complejo octaédrico es degenerado y »o se 
espera que exista en forma no distorsionada. De otro modo, el sistema d9  se 
puede comprender mediante el "formalismo del hueco" el cual considera al 
Co(I1) como un sistema esférico d"' con un hueco o electrón faltante. Desde 
este punto de vista, el hueco se comporta de la misma Waflera que el electrón, 
salvo que, en vez de buscar el orbital disponible de menor energía, el hueco 
tiende a "flotar" más arriba de lo que podría en un complejo no distorsionado. 

Una vez más, el teorema de Jalm-Teller no proporciona pista alguna 
acerca de qué clase de distorsión se llevará a cabo, sino simplemente señala 
que debe suceder; ha habido una gran controversia respecto a las predicciones 
teóricas de si un complejo va a presentar alargamiento o compresión a lo largo 
del eje z, pero no se ha llegado a ningún acuerdo general. Experimentalmente 
se observa que en una serie de compuestos de Cu(li), la distorsión 
generalmente constituye el alargamiento en el eje z. En la tabla que se presenta 
a continuación, se enumeran algunas distancias en cristales, en los cuales el ion 
Cu(II) está rodeado por seis aniones en una situación aproximadamente 
octaédrica. Se puede presentar cierta distorsión a consecuencia de otros 
factores como los efectos de empaquetainiento cristalino, etc., pero es muy 
poco probable que esto suceda en la serie completa, lo cual corrobora 
ampliiunente las perdiciones de Jahn-Teller. Es interesante hacer notar que los 
enlaces "cortos" presentan una situación de radió aproximadamente constante 
para el ion Cul', mientras que los enlaces "largos' no muestran un valor 
constante, esto es de esperarse, ya que la distorsión o alargamiento de los 
enlaces largos puede suceder en diferente magnitud. 

La degeneración de los orbitales sucederá sólo cuando el nivel ea o t2g se 
encuentre parcialmente lleno. Corno el desdoblamiento del nivel ea es un tanto 
mayor que el desdoblamiento del nivel t2g, en consecuencia se debe esperar que 
las configuraciones d1  y d9  de campo débil y d7  y (f) de campo literte muestren 
los mayores efectos. El Cu(II) es un excelente ejemplo de una especie d9  que 
da lugar a una distorsión de Jahn-Teller. Se cuenta con pocos datos que apoyen 
la distorsión de Jahnjeller en de espín alto o d7  de espín bajo El Cr(i I) y el 
Mn(I.11) son especies d4  y en ambos casos se encuentran situaciones 
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distorsionadas en algunos compuestos 	lo tanto el efecto de Jahn-Teller es 
el origen de las diferencias entre el Cli2 y MUF2, 

Compuesto 	Distarteállpinj 	rt:u distancia (pm) 	iCu 
CU172 4F 	a 193 122 	2F 	a 	227 156 
K2CUF4 217 	a 	195 124 	4F 	a 	208 147 
KCIF3 2F 	a 	196 125 	4F 	a 	207 146 
CuF2•2H20 2F 	a 	189 118 	2F 	a 	247 176 
Cuat 4CI a 	230 131 	2C1 a 	295 196 
CSCUCI3 4C1 a 	230 131 	2CI a 	265 166 
CuC12.21120 2C1 a 	228 129 	2Cl a 	295 196 
CuC12•2C5113N 2N a 	127 127 	2C1 	a 	305 206 
Cu13r2 413r a 	240 126 	213r a 	318 204 
Cu(LIC00)2•41120 411C00 a 200 127 	21120 a 236 163 
Cu(prolina).2H20 2N a 	199 124 	21120 a 252 179 
Cu(DMG)2 4N a 194 119 	20 a 243 170 
Cu(N113)2C12 2N1-13 a 195 120 	4C1 a 276 177 

Nota: 
el radio de Cu (ira) se obtuvo al restar el radio covalente del átomo ligando 

Cu-X. 

Tabla 4.5.1.1 Distancias cristalinas para compuestos ds Cu(11) 

Ningún estudio del efecto de Jalut-Teller podría ser completo sin que se 
considerara el problema de los compuestos quelato, la misma naturalem del .  
anillo qttelato tiende a restringir la distorsión de la estructura octaélica 
perfecta que puede experimentar un complejo dado que el quelato presentará 
una "abertura" determinada, es decir, una distancia específica entre los átomos 
de exgordinación. 
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C112 	(112 

1-12N 	 N112 

abertura 

rigura 4 5.1.1 Abertura del quelato 

Un ejemplo de la oposición entre la estabilidad proveniente del efecto de 
Jahn-Teller y las condiciones geométricas requeridas por el quelato se observa 
en los complejos de etdendiamína de Cu(II). La mayoría de los iones divalentes 
de los metales de transición forman complejos con la etilendnunina (en) 
mediante reemplazos sucesivos de moléculas de agua: 

iM(H20)612.  	> [M(1-120)4enr2 	2H20 
[M(H20)4air + 	en 	> [M(E.120)2(en)2r2 	• 2H20 
[M(1-120)2(en)21+2 	en 	> [M(en)3}2.4 	2H20 

Las constantes de estabilidad en cada caso, 141, K2, K3, son una medida 
de la tendencia del etilendiamina a reemplazar dos , cuatro y seis moléculas de 
agua, dando lugar a la formación de mono, bis y tris (etilendiannua). Los 
valores de estas constantes para los iones desde Mn' hasta 7a2+  muestran una 
continua tendencia a aumentar ligeramente la estabilidad de todos los 
complejos de etilendiamina hacia el final de la serie, sin embargo, el Cu(II) 
constituye una excepción. El complejo [Cu(en)3j24.  es marcadamente inestable. 
Esta carencia de estabilid.d puede relacionase directamente con la distorsión 
necesaria en un ion d9Cu2+, el complejo bis (etilendiarnina), ICu(en)2(H20)2r, 
se puede distorsionar fácilmente permitiendo que las dos moléculas de agua 
trans se alejen del cobre, mientras que los dos anillos de etilendiamina 
permanecen relativamente inalterables al contrario, d complejo de, tris 
(etilendiamina) no puede sufrir distorsión tetragonal sín tensionar por lo menos 
dos de los anillos quelantes. 

En resumen podemos decir que la distorsión puede suceder sólo hasta 
cierto grado, pues después es equilibrada por otros factores energéticos, si se 
supone un complejo energético no distorsionado, sujeto a una distorsión de 
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Jidm-Teller (el cual lógicamente no tiene tina existencia leal, puesto que la 
forma distorsionada siempre será de menor energía) los átomos se encuentran 
en posiciones de equilibrio, de manera que las energías de enlace son máximas 
y mínimas las repulsiones. Si ahora se permite que suceda la distorsión, el 
complejo ganará ~t'Oí estabilizame por el desdoblamiento de Jahn-Teller de 
los niveles degenerados, pero existirá una tendencia de los otros términos 
energéticos a ser menos significativos, de alri que la condición de energía 
mínima se alcanza cuando la proporción de energía ganada a partir de la 
distorsión de Jaba-Ti:11er se equilibra por la pérdida debido a otros láctores. 

La estructura de [(bpy)Re(CO)J(MQ1(1%)2 (bpy es 2,2'- bipiridina; 
MQ' es N-metil-4,4'-bipiridino catión) es determinada por diliaccion de rayos 
X en la cual se observa que el complejo es el isómero 	y es de geometria 
tetraédrica distorsionada. El ángulo dihedral entre los dos anillos piridil del 
ligando MQ" a 47" en el cristal, la similitud entre los electrones da ---- rt* 
(ligando MQ`) de las energías de transición en solución de un cristal orgánico y 
hojuelas de bromuro de potasio sugieren que el ángulo diedral entre los dos 
anillos del ligando MQ' pueden ser muy cercanos al medio independiente. Los 
resultados del espectro y estudios electroquitnicos en una serie de coMplejos 
proporcionan la siguiente información: (1) lil ángulo dihedral tiene un efecto 
significante en las energías e intensidades del metal 	base metálica a la 
carga de transición transferida (MLCT), (2) el orden relativo de la bpy y MQ' 
basados en los estados excitados MLCT en f(rpy)Re(C0)3(MQ112 '.  dependen 
del ángulo diliedral, y (3) la carga en el ángulo dibedral y el solvente dipolar 
juegan un papel muy importante en la inducción de carga tze  (bpy) 	 
>ItIMC,t) en la trasferencia electrónica intermolecular 	[(bpy,- 
)Reu(C0)3(MQ112+* 	> l(bPY)Ret1(CO)a(MQ•112". (38, 58) 

4.6 Coordinación ocho. 

Los complejos octacoordinados son terceros por su abundancia después 
de los complejos liexacoordinados y tetracoordionados, puesto que la mayoría 
de, los iones f forman complejos octacoordinados Las causas de la formación 
de complejos octacoordinados son: 
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1. El catión metálico dcbe ser lo suficientemente voluminoso para poder 
acomodar ocho ligandos sin presentar hacinamiento, Por lo cual los iones 4d 
y 5d, como Zr, Hf NI), 'l'a, Mo y W ¡brillan complejos octacoordinados, 
mientras que los iones 3d son bastante raros debido al tamaño menor de los 
iones. 

2. El átomo donador debe ser pequeño, por ejemplo, C, N , O o F. 
3. El ion metálico debe tener una carga formal positiva alta, de tonna tal que 

los enlaces octacoordinados no produzcan una densidad de carga negativa 
excesiva sobre el átomo central. Por lo cual los iones metálicos deben ser 
iones do, dl, o d2 con una carga jónica de +3 o superior a I 3, (36) 

4.6.1 Distorsiones en el número de coordinación ocho. 

Existen dos principales formas de distorsión en el cubo, el antiprisma 
cuadrado y el dodecaedro (APC y 1/1), la primera consiste en la rotación de 
una de las caras en 45' respecto a la cala opuesta, disminuye la repulsión entre 
átomos adyacentes manteniendo sín alteración las distancias M-X, el poliedro 
resultante es el antiprisma cuadrado, su cara superior es cuadrada, lo mismo 
que su cara inferior y sus caras verticales son ocho triángulos isósceles. Para 
comprender mejor esta segunda distorsión conviene tener en cuenta que el cubo 
está formado por dos tetraedros interpenetrantes, se produce la distorsión 
cuando los vértices de mio de estos tetraedros se desplazan en fauna tal de 
disminuir los dos ángulos verticales, o sea, para producir la elongación del 
tetraedro, mientras que los vértices del otro se desplazan en tbnna tal de 
producir un tetraedro aplanado. Los tetraedros distorsionados en cualquiera de 
estas formas se denominan bifenoides (simetría D2d) y el poliedro resultante, de 
ocho vértices, formado por los dos bifenoides interpenctuntes, se denominan 
dodecaedro, Como se indica en la figura 4.6,1.1 , los ocho vértices de este 
dodecaedro no son equivalentes, sino que están divididos en dos conjuntos 
bifenoidales, en cambio los que corresponden a cada a cada uno de los 
conjuntos son equivalentes entre sí. 
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figura 4.6.1, I. Distorsiones del cubo para formar a) el dodecaedro y b) ol antiprisina cuadrado 

Las distribuciones de antiprisina cuadrado se encuentran en el ion 
[ReFs12, en el ion lTaF813*, en el acetilacetonato de circonio (IV), alrededor del 
Celv  en el Ce(10.1).4 y alrededor del ThR  en el 1'1114. se encuentran ejemplos de 
la distribución dodecaédriea en el K.2ZrFe (coinpaniendo átoinos de F), en 
[TiC14(diars)21 y varios compuestos análogos de Ti y Zr, también en 
[Zr(Cz0.1)41.1*. El ion Iklo(CN)sj1  *, también posee simetría dodecaédriea en la 
sal de potasio cristalina, pero existen alinitaciones contradictorias acerca de su 
estructura en solución. No puede. excluirse la posibilidad de que en aulución 
pase a .simetría de antiprisina cuadrado. 

Una tbrma de coordinación ocho, estrechamente vinculada con el 
dodecaedro más o menos equidimensional de la figura anterior, se encuentra en 
dos compuestos que contienen ligandos bidentados, co los cuales los dos* 
átomos donadores son mantenidos a distancia mucho menor que lo que sus 
radios de Van de'r Walls permitiría en condiciones normales. Así, en el 
compuesto k3CrOs, hqy átomos de emulo, que forimilinenie se encuentran en 
el estado de oxidacion V, que están rodeados pul' cuatro iones pc►'oxido 
dispuestos de manera tal que un alomo de cada peróxido está situado en el 
vértice de un bifenoide elongado, los ángulos verticales son de 87", el otro 
átomo de cada peróxido está ubicado en uno de los vértices de un bifenoide 
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extremadamente achatado (ángulos verticales 174"). Esta última distribución 
apenas se diferencia de una distribución plana cuadrada. los átomos de oxigeno 
del bifenoide alargado están unos 0.1 °A más cerca del Cr que aquellos del 
bifcnoide casi cuadrado. 

Una distribución en cierto modo parecida se encuentra en el ion 
[Co(NO3)412  -, donde cada NO3-  es hidentado, los ángulos verticales del 
bifenoide elongado son de aproximadamente 95°, mientras que los del bifenoide 
aplanado son de alrededor de 135°. En este caso, la longitud de las uniones 
difiere considerablemente, siendo iguales a 2.04 "A en el donado y 2.41 y 
2.70 en el aplanado. (27, 58). 

Para finalizar los números de coordinación de los complejos, es 
importante mencionar que un ion metálico dado puede tener más de un número 
de coordinación y geometría característicos. Aparentemente, existen algunos 
iones metálicos que poseen un número de coordinación característico, como el 
Co (III); parece que no existe ningún complejo del Co(III) en el cual la esfera 
de coordinación no sea octaédrica, por supuesto, es posible forzar el ion 
Co(III), en ciertos compuestos sólidos con estructura extensa y rígida, dentro 
de otra configuración, por ejemplo tetraédrica, pero pocos químicos 
especializados en compuestos de coordinación estarán en desacuerdo con la 
afirmación de que la esfera de coordinación característica del Co(III) consiste 
de seis ligados, dispuestos en forma octaédrica. Si conSideramos 	, nos 
encontramos con una situación totalmente opuesta, existen numerosos 
compuestos de Ni(!!), perfectamente conocidos, en cada una de las siguientes 
clases: octaédrica con amero de coordinación seis; pinar con número de 
coordinación cuatro; y tetraédrica con núMero de coordinación cuatro. El Zn 
(II) y el Co(II) también adoptan cualquiera de estas tres formas; muchos otros 
iones pueden adoptar por lo menos dos formas diferentes, cuál de ellas adoptan 
depende de las condiciones, tipo de ligando, etc. (27, 58) 
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5.- ISÓMERA. 

Se denominan isómeros las moléculas o iones que poseen la misma 
composición química pero difieren en su estructura. Generalmente esta 
diferencia de estructura se mantiene aún en solución. Los complejos metálicos 
presentan diversas formas de isomería, siendo las más importantes la geometria 
y la óptica; un hecho general es que sólo se encuentran isómeros entre los 
complejos que reaccionan lentamente, esto ocurre porque los complejos que 
son capaces de reaccionar rápidamente se reagrupan para dar solamente la 
especie más estable (5, 18). 

5.1 Isomería geométrica. 

En los complejos metálicos los grupos ligandos pueden ocupar diversas 
posiciones alrededor del átomo central, como los grupos ligandos generalmente 
o son vecinos (cis) o están en posiciones opuestas (trans) este tipo de isomería 
se denomina frecuentemente isomería cis-trans. La isomeria cis-trans no es 
posible en los complejos porque en estos sistemas todas las posiciones son 
adyacentes entre sí, sin embutí°, la isomería cis-trans es muy común en los 
complejos cuadrados planos y en los octaédricos. 

Los complejos de platino (II) son muy estables y reaccionan lentamente; 
entre ellos se encuentran numerosos ejemplos de isomería geométrica 
cuadrangular plana, el más conocido es sin duda el del cis y Watts 
[Pt(1‘1113)2C12] 1 y 11. Se conocen numerosos compuestos del tipo cis y trans 
[PtA2X21, [PtABX2] y illtA2XY-1. (A y B son grupos ligandos neutros como 
N113,. pi, P(CH3)3 y S(C113)2. X e Y son cupos ligandOS aniálli¿OS como Cl.,. 
13r, I', NO2 y SCI.,1*. Los isómeros se distinguen fácilmente mediante el empleo 
de técnicas de difraeción de rayos X. 

Se conocen algunos compuestos de platino (11) que contienen cuatro 
grupos ligandos diferentes [PtABCD]. Si tenemos en cuenta que cualquiera de 
estos grupos B, C o D puede estar en posición trans con respecto a A, es 
evidente que este compuesto debe existir en tres formas isómeros. El primer 



complejo que pudo ser obtenido de esta manera fue el catión 
(PtNI13(NH201-i)piNO2r. 

CI 	NII3 	 I12N 	CI 

I " I 	
1 . 

I 	l't 	I 	 ; 	' l't' 

I 	í 
Cl— 	'NH3 	 Cl" 	'N113 

cis 1 	 trans II 

figura 5.1.1 Estructuras de complejos de platino 

Para caracterizar• la estructura de un cierto isómero es conveniente 
encerrar los dos conjuntos de grupos ligandos trans, entre paréntesis especiales 
(<> ); por ejemplo [M<A13> < CD > J significa que A y B están en posiciones 
trans y por lo tanto C y D deben estar también en posiciones trans. 

La isomeria geométrica de los compuestos octaédricos están muy 
estrechamente vinculada a la isomeda en los complejos cuadrangulares planos. 
Entre los complejos ¡mis conocidos de ison►eria geométrica octaédrica se 
encuentran las formas violeta (cis) y verde (trans) de los cationes del 
diclorotetramincobalto (111) y cromo (111), Se han preparado y caracterizado 
centenares de compuestos isómeros del tipo [IVIA4X2j, IlvI(AA)2X21, BVIA4XYJ 
y [M(AA)2XY1 donde 114= Co (111), Cr (111), Rli (111), Ir (111), Pt (IV), Ru (11) y 
Os (II). Se conocen pocos isómeros del tipo [MA3X31; estos compuestos sólo 
pueden formar dos isómeros geométricos. El número más grande de isómeros 
geométricos que podría esperarse de un complejo del tipo [MACBDLF] en el 
cual todos los grupos hgandos fuesen diferentes, es de 15 formas geométricas 
diferentes (cada forma tendría además un isómero óptico.); el único compuesto 
de este tipo que ha sido preparado es el [Pt(pi)(N1-13)(NO2)(C1)(Br)(1)), se 
obtuvo en tres formas distintas pero no se ha realizado ningún intento por 
separa los 15 isómeros. 
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Los grupos ligandos bidcutados asimétricos originan isómeros 
geométricos en forma similar a la descrita para complejos cuadrangulares 
planos.(5) 

5.2 'santería óptica. 

La isomeria óptica se conoce desde los clásicos experimentos realizados 
en 1848 por Luis Pasteur, sabemos que el tartrato de sodio y amonio existe en 
dos formas distintas. Los cristales de ambas formas difieren y Pasteur fue capaz 
de separarlos a mano. 

Las disoluciones acuosas de los dos isómeros poseen la propiedad de 
hacer girar el plano de la luz polarizada (que es un haz de luz que vibra en un 
solo plano) hacia la derecha o hacia la izquierda. Debido a esta propiedad los 
Isómeros se denominan ópticamente activos o isómeros ópticos; a uno se le 
llama isómero dextro (d) y al otro levo (1) . La magnitud de la rotación del 
plano de vibración de la luz polarizada es la misma en ambos casos, pero el 
isómero dextro hace girar el plano hacia la derecha y el levo hacia la izquierda, 
en consecuencia, ambas rotaciones se anulan mutuamente en disoluciones que 
contienen concentraciones iguales de ambos isómeros. Una mezcla d, 1 de esta 
clase se denomina mezcla racémica, como su disolución no produce rotación 
del plano de polarización de la luz, es ópticamente inactiva. 

La propiedad que determina que una molécula tenga actividad óptica es la 
asimetría o falta de simetría, las relaciones de simetría de los isómeros ópticos 
son similares a las que guardan entre sí la mano derecha y la mano izquierda, o 
los pies, o los guantes o zapatos. La diferencia entre las estructuras es bastante 
sutil, la posición relativa del pulgar respecto a los demás dedos es la misma en 
cada mano, sin embargo, las dos manos son diferentes, una de ellas es la. 
imagen de la otra en un espejo. En una molécula ópticamente activa la situación 
es análoga, una molécula o ion que no posea un plano de simetría, es decir que 
no pueda dividirse en dos mitades idénticas es ópticamente activa. Otro ensayo 
que puede aplicarse cuando se intenta decir si una molécula es ópticamente 
activa es comparar la molécula con su imagen en un espejo, si la estructura y su 
imagen especular son diferentes, la estructura poseerá actividad óptica. 
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Los isómeros d y I de un compuesto dado se llaman enantioniorM o 
enanikimeros, que significa << formas opuestas >>. En general poseen 
propiedades tísica y químicas idénticas, difieren solamente en el sentido en que 
hacen girar el plano de la luz polarizada, esta es la propiedad que permite 
detectarlos fácilmente y mediante el cual se les diferencia, se emplea para ello 
un instrumento bastante simple llamado polarimetro. 

Es interesante observar que aveces los efectos fisiológicos de los 
enantiómeros son muy diferentes, así por ejemplo la nicotina-1, que se 
encuentra en el tabaco es mucho más tóxica que la nicotina-d que se prepara en 
el laboratorio. Estos efectos específicos se atribuyen a la presencia de zonas de 
reacción asimétrica en los sistemas biológicos. Debido a que los enantiómeros 
son muy parecidos y a que durante las reacciones químicas son producidas 
siempre en iguales cantidades, se requieren técnicas especiales para la 
separación de las dos formas, frecuentemente un isómero óptico que se ha 
aisladó se transforma para dar una mezcla racémica; este proceso se denomina 
racernización. 

El ejemplo más simple de molécula asimétrica es una estructura 
tetraédrica en la cual el átomo central está rodeado por cuatro átomos o grupos 
diferentes, como lo muestra la figura 5.2.1 

II 	 H 
NH3 	 1-12N 	/ 

C/ 	 \C 

\ C0011 	 HOOC / \ 
R 	 R 

levo 

	

	 dextro 

Figura 5.2.1 Molécula asimétrica 
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Para que exista actividad óptica no es preciso que existan cuan° grupos 
diferentes alrededor del átomo central; el ratico requisito es que la molécula y 

su imagen en un espejo sean diferentes. 

Los complejos cuadmigulai es planos muy rara vez son ópticamente 
activos, en la mayor parte de los casos (por ejemplo en los complejos del tipo 
[MABCD] ) el plano de las moléculas es un plano de simetría . 

Contrariamente en lo que sucede en los sistemas tattacoordinados, los 
sistemas hexacoordinados ofrecen numerosos ejemplos de isomería óptica que 
es muy frecuente entre compuestos o iones del tipo [M(AA)31; los grupos 
ligandos bidentados contienen generalmente carbono, pero se conocen por lo 
menos tres complejos puramente inorgánicos que son ópticamente activos, uno 
de ellos fue preparado por Werner para demostrar que la actividad óptica de 
estos sistemas no se debe a la presencia del carbono , 

El hecho de que los sistemas del tipo M(AA)3 puedan ser resueltos en 
isómeros ópticos es una evidencia para demostrar que tienen configuración 
oclaédrica porque ni un prisma trigonal ni una estructura plana darían lugar a 

actividad óptica. 

Otro tipo muy común de complejos ópticamente activos es el que posee la 
fórmula general [M(AA)2X2]. La presencia de grupos multidentados en los 
complejos metálicos también puede dar lugar a, la isoineria óptica. Uno de los 
muchos casos de esta clase es el d y 1 [Co (EDTA) ]. 

Para finalizar con este tipo de isomeria, debemos observar que la 
designación de un isómero óptico como dextro o levo tiene sentido solamente 
si se conoce la longitud de onda de la luz empleada (45), 

4.3 Isomería de estructural. 

Los isómeros de constitución tienen fórmulas idénticas, pero difieren los 

enlaces .átomo a átomo, existen numerosas formas de esta clase de isomeria, de 
las cuales únicamente se describen a continuación cinco de las más comunes, 



Isomeria de hidratación. 

El ejemplo clásico de este tipo de isomería es el formado por los tres 

complejos hidratados de cloruro de cromo que poseen de fórmula empírica 

CW13.61120. La forma verde comercial de este compuesto (llamada C10111I0 

verde de Rocoura) se obtiene en disoluciones concentradas en ácido clorhídrico 
y se le asigna la fórmula [Cr (1120)4C12]C1 21120, sin embargo, al disolver este 
complejo en el agua los iones Cl enlazados al metal son reemplazados 

sucesivamente por moléculas de agua, dando primeramente al compuesto azul- 
verde [Cr(1120)50]C12 	1120 y finalmente el. compuesto violeta [Cr 

(I-120)6 1C13. 

b) isomería de ionización. 

Esta forma de isomería es en cierta forma semejante a la isomería de 

hidratación, sin embargo, en lugar del canje de iones coordinados por agua, los 
isómeros de ionización proceden del intercambio de dos iones entre las esferas 
de coordinación interna y externa, por ejemplo, el complejo formado por el 
cobalto (III), cinco moléculas de amoníaco, un ion bromuro y un ion sulfato, 

existe en dos formas, de las que una es de color violeta oscuro (A) y la otra 

violeta-rojo (8). La forma violeta oscura (A) da un precipitado con cloruro de 
bario, pero no precipita con nitrato de plata. La forma (11) se comporta de 
forma inversa. Por tanto es probable que los dos complejos se puedan formular 

como 	[Co(NIE)sBr]SO4 y B- [Co(N11.3)SS04]Br . Otro ejemplo de 
isomería de ionización es el formado por el par de complejos frans-[Co 

(en)202]NO2 (verde) y -[Co(en)2(NO2)ClICI (rojo). 

y) Isomerla de coordinación. 

Esta isomería es solo posible para sales en las que tanto el anión como el 
catión contienen un ion metálico que puede actuar como centro de 
coordinación. La isomería nace a consecuencia de una diferente distribución de 
los hgandos entre los dos iones metálicos. Por ejemplo, si dos iones metálicos 
diferentes (M y NI') y dos ligandos distintos ( a y b ) son los que participan en 
la formación del complejo, dos de los isómeros posibles serían [MaxJ [M'bx] y 

[M'a] [Mbxj. 
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a) Isomeria de hidfiltileiini. 

El ejemplo clásico de este tipo de isomería es el formado por los tres 
complejos hidratados de cloruro de cromo que poseen de formula empírica 
CrC13•61-120. La forma verde comercial de este compuesto (llamada cloruro 
verde de Rocoura) se obtiene en disoluciones concentradas en ácido clorhídrico 
y se le asigna la liktitula (Cr (I.120)4C12)C1 2H20, sin embargo, al disolver este 
complejo en el agua los iones Cl enlazados al metal son reemplazados 
sucesivamente por moléculas de agua, dando primeramente al compuesto azul- 
verde [Cr(1-120)sCIICI2 	I-120 y finalmente el compuesto violeta [Cr 
(11.20)6jC13. 

b) lsomería de ionización. 

Esta forma de isoinería es en cierta forma semejante a la isomeria de 
hidratación, sin embargo, en lugar del canje de iones coordinados por agua, los 
isómeros de ionización proceden del intercambio de dos iones entre las esferas 
de coordinación interna y externa, por ejemplo, el complejo formado por el 
cobalto (111), cinco moléculas de amoníaco, un ion bromuro y un ion sulfato, 
existe en dos formas, de las que una es de color violeta oscuro (A) y la otra 
violeta-rojo (8). La forma violeta oscura (A) da un precipitado con cloruro de 
bario, pero no precipita con nitrato de plata. La fOrIlla (11) se comporta de 
forma inversa. Por tanto es probable que los dos complejos se puedan formular 
como A- [Co(NI-13)5Br]SO4 y B-- liCo(N113)5S041131-  . Otro ejemplo de 
isomeria de ionización es el formado por el par de complejos inms-ICo 
(en)2C121102 (verde) y 4Co(en)2(NO2)ClICI (rojo). 

e) lsomería de coordinación. 

Esta isomeria es solo posible para sales en las que tanto el anión como el 
catión contienen un ion metálico que puede actuar como :centro de 
coordinación. La isomeria nace a consecuencia de una diferente distribución de 
los ligandos entre los dos iones metálicos. Por ejemplo, si dos iones metálicos 
diferentes (M y bit') y dos ligandos distintos ( a y b ) son los que participan en 
la formación del complejo, dos de los isómeros posibles serían [Max] [M'U] y 
[M'ax] [Mbx]. 
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Se encuentra un ejemplo real de isomería de coordinación en dos de las 
sales que tienen la fórmula empírica CoCr(N113)6(CN )0. Pueden prepararse y se 
pueden determinar sus constituciones mediante las siguientes reacciones: 

[Co(l-13)6](1 K3[Ci(CN)6] 	> 1Co(1\1113)61[CI(CN)61 3KC1 
[Co(19113)6]1.Cr(eN)61 n AgNO3 	sal insoluble Ag.31Co(CN)61 

[Cr(CN3)6]C13 r K3[Co(CN)61 
[Cr(N113)611Co(CN)61 -t• AgNQ3 	> sal insoluble Ag3[CO(CN)6]. 

Se pueden mencionar como ejemplos adicionales de isomería de 
coordinación los siguientes: 

a) iones metálicos diferentes y ligandos bidentados distintos: 
[Co(en)31[Cr(C204)3] y [Co(en)C204]1.Cnett)(C204)21 
b) iones metálicos idénticos pero ligandos diferentes: 
[Co(NIT3)61[Co(NO2») y [Co(N113)0102)21Co(141.13)2(NO2)41 
e) iones metálicos idénticos en distintos estados de oxidación; ligandos 

diferentes: 

[Ptik-NIEL3$][Ptivc16] y ithw(141-13)4C121[PrfiC141. 

d) ¡sometía de polimerización. 

En química orgánica la palabra polímero implica el enlace de pequeños 
radicales o moléculas en cadenas, capas o redes, sin embargo, en la química de 
coordinación, el término isomería de polimerización tiene un significado 
ligeramente diferente, cada miembro de una serie de isómeros de 
polimerización tiene la misma fórmula einpirica y la fórmula molecular de cada 
uno de ellos es un múltiplo de la fórmula más simple, sin embargo, los isómeros 
de polimerización inorgánica no se forman por el enlace químico directo de 
pequeñas unidades para dar unidades mayores. 

Se dice que los compuestos son isómeros de polimerización cuando tienen 
la misma composición estequioinétrica, tienen composiciones moleculares que 
son múltiplos de la relación estequiométrica más sencilla. Desde luego el 
nombre utilizado es poco adecuado, ya que en general no se puede realizar 
experimentalmente el proceso de polimetización de las sustancias más sencillas 
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para obtener las más complicadas. Las diferencias cutre los isómeros de 
polimerización son diferencias de ordenación, no de un Mullere de veces que se 
repite un grupo. 

Werner estableció diferencias entre los polímeros de coordinación y los 
polímeros nucleares dentro de los compuestos de coordinación, la 
polimeiización de coordinación se presenta por ejemplo en la serie de 
compuestos que se derivan del trinitrotriiunincobaltó (111) y el 
dielorodianuninplatino (11), tal como se indica en la siguiente tabla. Series 
semejantes se encuentran en los siguientes compuestos: [Cr(N113)3(SCN)3j, 
[Pt(N113)2(CN)2], 19t(NI13)2(SeN)21, [Pt(N113)2C141 y Wtpy2Cl2j. 	piridina 

Número de grupos 	Serie del cobalto y del platino 
estequiométricos 

1 	 [Co(N113)3(NO2)31 
1 	 [Pt(N113)2C121 
2 	 [Co(NO2$11Co(N113)61 
2 	 (1)tar][I'l(N113)4] 
2 	1Co(N1-13)4(NO2)21[Co(N11.3)2(NO2)4] 
3 	 [Co(N1b)2(NO2)412(Co(N112)51\1021 
3 	 [POI 13)C1312[Pt(N113)41 
3 	 [PtC14 j[Pt(N113)3C1]2 
4 	 jeo(N1-13)2(NO2)413[Co(N113)61 
4 	[Co(NO2)6][Co(N113)4NO2)213 
5 	1Co(NO2)6J4Co(141-13)5NO2 

Tabla 5.3.1 Polimorización do coordinación 

La isomeria de polimerización nuclear es más rara y quizás se aprecie 
mejor con los siguientes ejemplos: 
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011 

X3 [(NH3)3C0.- 011)4Co(N11.93 

OH 

011 

X 	Co 	Co(N11:3); } 

011 

B4(NH3)3C( Co(NH3)4171120 	Y Br2[Co(NI 13)4(OH)(1-120)J 

como es de esperar dada la diferencia de ordenación dentro de estos isómeros 
de polimerización, existen considerables diferencias de propiedades físicas y 
químicas entre ellos(40, 55). 

5.4 Isumería de enlace. 

Esta isomería se presenta en ligandos que son capaces de enlazarse 
mediante un tipo de átomo donador en determinado caso, pero mediante otro 
átomo diferente en otro complejo. El primer ejemplo de este tipo de isomería 
fue presentado por Jorgensen, el químico contemporáneo de Wemer, Su 
método de preparación fue el siguiente: 

[Co(NH3)5C1]C12 	HC1 NaNO2 "Solución A" 
"Solución A" reposo en frío  [(N.113)5CoONO]C12 rojo 
"Solución A" calentamiento 	en frío. IICI ofic. 	[(N1113)5CoNO2]C12 
amarillo 

Jorgensen y Werner concordaron en que la diferencia existente entre los 
dos isómeros radica en el enlace del grupo NO2 al cobalto. Se asignó la 
estructura unida por el N ("nitro") al isómero amarillo y la estructura unida por 
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el O ("nitrito') al isómero rojo, con base sólo en la semejanza de color con 

Otros compuestos. 
El isómero enlazado a través del N o nitroisólnero es estable durante 

meses si se preserva del contacto directo con la luz solar, pero la irradiación del 

mismo con luz ultravioleta conduce a una isomerización, con formación de la 
forma nitrito, roja enlazada a través del O. Con el tiempo la forma nitrito 
revierte por completo a la forma nitro. El mecanismo de interconversión, 
incluso en estado sólido, se cree que es intramolecular y que tiene lugar a 
través del producto intermedio tricentrico que se presenta a continuación. 

O 

[Co(NH3)sNO2j24. 	> (NH3)sCo/  

NN  
[Co(NH3)5CoON012' 

Tal parece que los factores que determinan qué isómeros de enlace se 
forman en una situación particular son los siguientes: (1) la naturaleza del ion 

metálico; (2) los efectos electrónicos y estéticos del ligando ambidentado o de 
los demás ligandos en el complejo, y (3), el sistema disolvente usado en la 

síntesis del isómero o en su recristalización. 

En 1958 Ahrland, Chatt y Davies señalaron que los iones metálicos en su 

estado de oxidación más frecuentes podían dividirse aproximadamente en dos 

clases de acuerdo con su capacidad para coordinar con determinados átomos 

dadores. 

He 

LA 13e 	 BC NOF Ne 

Na Mg 	 Al Si P S CI Ar 

K Ca Se Ti V Cr Mil Fe Co Ni Cu Zn Ga Cc As Se Br Kr 

Rb Sr Y Zr Nb Mo 	Ru Rit Pd Ag Cd fu Su Sb 'Te 1 Xe 
es Ba La Ilf Ta W Re Os Ir Pt Au 	TI Pb Hl Po At Rti 
Fr Ra Ae+  

O CLASE A 	OCIASE  OCIASE'Ji 	LIGASE C o casos intermedios 
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flguva 5.1.1 Clasificacion de iones aceptores en sus estados de valencia 

Los metales de la clase A generalmente se enlazan más fuertemente con 
ligandos cuyos átomos dadores se encuentran en el segundo periodo (N, O, F), 
mientras que los de la clase B forman complejos más estables con los 
elementos de los periodos siguientes (S, P, CI, etc.), puesto que con la única 
excepción de los grupos NO2- y CN' , todos los ligados que presentan 
comportamiento ambidentado poseen un átomo dador del segundo periodo del 
sistema periódico y otro del tercero o se un periodo posterior, resulta 
claramente importante la naturaleza del átomo aceptor. Por ejemplo, el 
complejo más estable formado entre el ion SCN-  y el Pd (1.1) es el isómero de 
enlace unido a través del S [Pd(SCN)412* , mientras que el complejo análogo 
formado por el Cd(11), ion que se considera intermedio entre los de la clase A y 
los de la clase B, presenta ligandos SCN" enlazados a través del N y a través 
del S, y el Co(111) forma el complejo enlazado a través del N en 
[Co(NH3)5NCS12+  . (45), 

Las amidas de los ácidos carboxílicos ( Y, R-H, alquil, aril) y moléculas 
relacionadas (Y, R-NI12, NMe2, OH, Oet) interactúan con iones de los metales 
de transición a través de los átomos de nitrógeno o del oxígeno del carbonilo y 
la síntesis y la interconversión de la unión del par isoinérico pueden estar 
sujetos a los recientes estudios, en la metanosulfonamida, MeSON112 (II), el 
azufre análogo de la acetamida, MeCON112 (sólo distinto de tioacetamida) es 
un ligando ambidentado, sólo en adición a los centros de oxígeno y nitrógeno, 
el azufre central también actúa como un átomo donador de un ion metálico. Los 
complejos de unión isoinérica de estructura análoga a la del dimetilsilfoxido 
(IV) enlazados a través del oxígeno o azufre pueden ser identificados por un 
número de metales de transición (notablemente Run, RuM, R1111  y 	aunque 
únicamente el enlace oxígeno es conocido por RNEb)5Co(Me2S0)13  (57). 

Los efectos estéricos y electrónicos de los demás ligandos enlazados al, 
átomo metálico aceptor tienen un gran efecto sobre el comportamiento de los 
ligandos anibidentados durante la coordinación. Por ejemplo, en contraste con 
el complejo enlazado a través del N en [Co(NII3)5NCS)12f  , la sustitución de 
los ligandos Ntla por CN' , nos proporciona el complejo ligado por el S 
[Co(CN)5SCNJ3-. Existen dos fonnas de enlace que tiene una explicación 
electrónica y otra estérica. 
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La explicación electrónica acerca de la diferencia en cuanto a los enlaces 
del SCN.  en los siguientes esquemas, se aprecia con claridad si se examinan 
los OM a del ion. 

CN 

1 
N 	 S7  

l-13N I N113 	 NC 1 CN 
• \ 

\ Co 	 Coo 
113N1 \ N113 	 NC' I \ CN 

NI13 	 C 
N 

La observación más impodante que debe hacerse es que el OM del enlace 
a se encuentra polarizado hacia el átomo de N de modo que el OM n* debe 
estar polarizado hacia el S. Los tres OM (n, nn y rt*) pueden solaparse con un 
orbital del metal de simetría n usando cualquiera de los dos extremos del ion 
SCN' . Sin embargo, si se produce el solapainiento M-N, el ligando funcionaría 
como dador a más fuerte que aceptor a. A la inversa, en los complejos M-SCN 
el ligando sería un aceptor a fuene pero un dador n débil. Por tanto, hay que 
esperar que el SCN-  usará preferentemente el extremo del S al enlazarse con un 
metal de simetría n llenos (o parcialmente ocupados). Por otra parte, si el ion 
metálico no posee tales orbitales o que otro ligando entre en competencia con 
ellos con éxito, el SCN" puede preferir usar•  el extremo dador n, es decir, el N. 
En el caso de los complejos del Co (III), antes citados, la carga negativa 
acumulada sobre el metal por el ligando CN' que se muestra en el segundo 
compuesto de los arriba mostrados puede difundirse más fácilmente si el ion 
SCN-  es aceptor n, es decir, si se enlaza por el S; por tanto, el [Co(CN)5SCN13-
es la fonna más estable. Se pueden usar también elementos semejantes a estos, 
para explicar el hecho de que el SCN-  se encuentre enlazado a través del 
nitrógeno cuando está en posición irans con respecto al átomo de azufre 
enlazado potencialmente por el enlace a, mientras que se encuentra enlazado 
por el S cuando se encuentra en posición Maná' Con respecto al grupo mino que 
se enlazar de turma a pura en el compuesto Pd((C61-15)2-C3H6-
NMe2)(SCN)(NCS). Sin embargo, otras investigaciones ulteriores han 
demostrado que los argumentos electrónicos sólo dan una explicación parcial 
del modo de enlace en los complejos del SCN los efectos estéricos son 
también importantes. (45, 23, 49, 47, 41, 35 42). 



6.-CINETICA Y TERMODINÁMICA EN LOS MECANISMOS DE 
REACCIÓN DE COMPUESTOS DE COORDINACIÓN DE LOS 
METALES DE TRANSICIÓN 

Para tratar los mecanismos de reacción de los compuestos de 
coordinación es importante considerar dos aspectos, en cuanto a estabilidad se 
refiere, el termodinámico y el cinético. La estabilidad termodinámica se 
encarga de la energía de enlace, las constantes de estabilidad y los potenciales 
redox. La estabilidad emética estudia la rapidez y los mecanismos de las 
reacciones químicas, la formación de complejos intermedios, las energías de 
activación para los procesos, etc. 

6.1 Factores que determinan la estabilidad de los complejos metálicos. 

Las constantes de estabilidad de los complejos metálicos dependen del 
ion metálico, de la naturaleza del ligando, del medio y del efecto quelato. 

a) Naturaleza del ion metálico. La naturaleza de los iones metálicos y el efecto 
de las diferentes propiedades lisicas de los iones metálicos, sobre la 
estabilidad del complejo se pueden resumir en los siguientes plintos: 

1. La estabilidad aumenta con la disminución en el tamaño del ion metálico.. 
2. Las constantes de estabilidad para un complejo aumentan con la carga del 

ion central. La K para los complejos de Fe(11) será menor que la K para los 
correspondientes complejos del Fe(111). 

3. Los iones con polarizabilidad alta tbnnalt complejos con constantes de 
estabilidad más grandes. Así los complejos de Cu(1) poseen valores más 
altos de K que los complejos de Na`' que es de tamaño semejante. En forma 
similar, entre Ca(II) y Cd(II), o AkllI) y Ga(III), los primeros poseen valores 
menores de K para la formación de complejos: 

4. La electronegatividad sigue un comportamiento paralelo al poder polarizante, 
los iones con electronegatividad alta tbrman complejos más estables. 

5. Las energías de ionización, la electronegativida, la naturaleza covalente y los 
radios jónicos se pueden relacionar todos ellos con las energías de ionización 
de los átomos. Se da el hecho de que las constantes de estabilidad para los 
complejos metálicos con un ligando aumente con las energías de ionización 
de las especies metálicas. 
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b) Naturaleza de los ligandos. Algunas de las propiedades de los ligandos que 
afectan la estabilidad de los complejos metálicos son las siguientes: 

1. Basicidad de los ligandos. Mientras mayor sea la fi►crza como base de Lewis 
que posee el ligando, es de esperar una mayor constante de estabilidad del 
complejo, por lo cual los valores de K para los complejos es de esperar que 
varíen en una limita similar a los cambios en las constantes de asociación 
protónicas para los ligandos. 

2. Momento dipolar y polarizabilidad de los ligandos. En virtud de las mayores 
interacciones electrostáticas entre el ion metálico y los ligandos, la polaridad 
y la polarizabilidad del ligando conduce a una mayor K para los complejos. 

3. El enlacen siempre aumenta la estabilidad de los complejos. 
4. Los factores estéricos. Aún cuando no son muy importantes para los 

complejos protónicos ni para los ligados monodentados, los ('actores 
estéricos juegan un papel importante en la determinación de las constantes 
de estabilidad de los complejos. Así, el derivado con metilo en la posición 2 
de la 8-hidroxiquinolina forma complejos mucho menos estables que el 
compuesto no sustituido, lo cual es debido al impedimento elenco que 
provoca el grupo metilo adyacente en la posición de coordinación. (10, 33, 
48). 

c) Naturaleza del disolvente. Puesto que la formación de un complejo involucra 
la generación de enlaces covalentes, los disolventes con constantes dieléctricas 
bajas y momentos dipolares bajos son de esperar que incrementen la estabilidad 
y las constantes de estabilidad de los complejos. Se observa que loS valores de 
K aumentan con la disminución en las constantes dieléctricas y en los 
momentos dipolares de los disolventes. Adicionalmente, un disolvente donador 
tenderá a formar sus propios complejos con los iones metálicos, de forma tal 
que el ligando que se introduce estará en competencia con las moléculas de 
disolvente con el fin de unirse con los iones metálicos. En consecuencia, los 
disolventes fuertemente donadores disminuyen las constantes de estabilidad de 
los complejos metálicos. 
d) Efecto quelato. La estabilidad adicional que se alcanza por la preseneia de 
un anillo quelato en un complejo metálico recibe el nombre de efecto quelato y 
depende de: 1) el tomarlo y 2) el número de anillos quelato. 

1. Tamaño del anillo. Aún cuando en algunos complejos de nitrato, sulfato, 
carbonato, existen anillos quelato de cuatro miembros incluyendo al ion 
metálico, los anillos de cinco y seis miembros son los más estables. Puesto 
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ESTA " „11 
1111 	111 

que i) el átomo metálico es más voluminoso que el carbono e 	los ángulos 
de enlace en los complejos ociadricos son más cercanos a los 90" que a los 
109' del carbono tetraédrico, los anillos quelato de cinco miembros son los 
anillos más estables con ligandos saturados, sin embargo, debido a los 
efectos de resonancia que involucra a los orbitales "d" del metal y a los 
electrones rr de la molécula del ligando, los anillos de seis miembros 
alcanzan una estabilidad máxima. La resonancia no siempre conduce a una 
estructura simétrica y a formas canónicas idénticas si es que están presentes 
otros factores tales como los efectos de Jalm-Teller que impidan la 
formación de una estructura simétrica. El efecto quelato se manifiesta en 
forma más significativa en los ligandos polidentados que forman varios 
anillos quelato con un átomo metálico dando lugar a una estabilidad tan alta 
que los hexadentados (como EDTA) forman complejos octaédricos aún con 
los iones alcalino-terreos Ca {̀  y Mg"' . Los anillos más grandes no son muy 
comunes debido a: i) la posibilidad de formar un ligando 'm'Indultado de 
cadena larga que se une a más de un átomo, dando lugar a la formación de 
complejos polinucleares en lugar de complejos quelatOs. 

2. Número de anillos quelatos. La formación del anillo quelato aumenta la 
estabilidad del complejo, mientras mayor sea el número de anillos quelato 
que se formen, mayor será la constante de estabilidad para los complejos. 

Número de anillos 
formados 

ligando constante 	de estabilidad 	(log13) 	para 
complejos con 

Fent) 	Ni(IILCuB) 	Zn(11) 

NI13  3.7 5.3 7.8 12.6 9.1 
1 en 7.7 10.9 14.5 20.2 11.2 
2 trien 7.8 11.0 14.1 20.2 12.1 
3 tren 8.8 12.8 14.0 18.3 14.6 
5 penen 11.2 15.8 19.3 22.4 16.2 

tabla 6.1.1. Constantes de estabilidad do algunos complejos de ligandos básicos con iones metálicos 
(II). 
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6,2 Nielocidad tic mut reacción. 

La velocidad de una reacción tal como la que se describe a continuación 
se puede expresar por la disminución del número de moles de los reactivos 
lCo(N 111)CI 12'.  y 1120, por segundo (o alguna otra unidad de tiempo). 

ICo(N1-11)5C11' + H2O 

 

[Co (NH:951-12012+  + C1 

 

También puede expresarse por cl aumento del número de moles de los 
productos por segundo. Como la desaparición de un mol de reactivo produce 
un mol de cada uno de los productos, las tres velocidades serian 
numéricamente iguales. En general, es posible definir la velocidad de cualquier 
reacción como la variación de la concentración de cualquiera de los reactivos o 
productos de la reacción que se produce en la unidad de tiempo. 

En el caso de reacciones de orden uno una forma muy conveniente de 
expresar cuantitativamente una velocidad, consiste en emplear el concepto de 
vida media. La vida inedia de una reacción es la cantidad de tiempo que debe 
transcurrir para que se consuma la mitad de un producto. 

6.3 Ley que rige la velocidad de una reacción. 

Se pueden deducir algunas consecuencias sobre la velocidad a partir de 
la consideración de los mecanismos de reacción. Las reacciones mas simples 
que pueden ocurrir es la isomerización ( I) o disociaCión (2) de unv molécula. 

A --- - - — > A (1)  , A 	- 13 + C (2) 

Las reacciones de esta estequioinetría pueden tener lugar mediante 
mecanismos complicados, en los cuales se toruca una cantidad de productos 
intermediarios, como en el caso de la reacción de fierro (III) con ácido 
ascórbico.Para iniciar se puede utilizar el mecanismo más sencillo que es aquel 
por el cual en cierto instante A se transforma directamente en A' (O en 13 + 
C). En este caso cabe esperar que la velocidad de reacción dependa de la 
concentración de A exclusivamente. Cuanto mayor sea el número de moléculas 
de A, tanto será la probabilidad de que una molécula reaccione . Así, la 
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velocidad de reacción resulta directamente proporcional a la concentración de 
A. 

Velocidad u IA j 

Este resultado puede expresarse mediante una constante K llamada 
constante de velocidad, que es un número que caracteriza a la velocidad de 
reacción a cierta temperatura. 

Velocidad - 	 cc. ( I ) 

Para reacciones rápidas, el valor de K es grande, para reacciones lentas 
es pequeño. Existe un gran número de reacciones a las que puede aplicarse 
esta expresión tan simple, la conversión de cis-lCo(en)2C121+  en trans-
[Co(en)2C121' que ocurre en una disolución de metanol constituye un ejemplo. 
La velocidad de transformación del isómero cis en trans es igual al producto de 
la constante de velocidad para la reacción por la concentración del isól11019 cis. 
Velocidad = K[cis-Co(en)2C121. La reacción también puede ocurrir siguiendo 
un mecanismo más complicado: 

A ( D 	E (reacción lenta) (a) 
E 	> A' + D (reacción rápida) (b) 

En este mecanismo A se convierte en A' por un proceso que comprende 
la formación inicial de una sustancia intermedia E (a) que a su vez se 
transforma en A' (b). La fonnación de E exige tul choque entre A y D. La 
velocidad de este proceso debe ser proporcional a la concentración de A y D , 
porque la probabilidad de choque depende directamente de estas 
concentraciones. 

velocidad de formación de E u [Aj[D] 
En mi proceso que ocurra en varias etapas ,la velocidad de reacción total 

depende del paso más lento, que se denomina paso que determina la Velocidad. 
Si la disolución de E es mucho más rápida que su formación  A' se formará tan 
rápidamente como E. En este caso, la velocidad de formación de A' es igual a 
la formación de E. Escribiendo nuevamente la expresión para E, se encuentra 
que las velocidad de formación de K esta dada por: 

velocidad= KiAl[D1 	 cc. (2) 
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la velocidad de la reacción depende de la concentración de D, a pesar de que 
D no es consumido por la reacción. fi se denomina catalizador . La 
interconversion de los isómeros ópticos del leorenje es catalizada por el 

[Co(en)3J2  . La expresión para la velocidad de esta reacción es: 
velocidad — Kleoten)ti te0(C11)112'  

Esta dependencia de la velocidad con la concentración ha sido analizada 
en la autooxidacion de Fe (U) por quelacion de etilendiaminatetracetato y 
ligandos relacionados, en este estudio la constante de velocidad observada se 

incrementa linealmente con el incremento de [021, la cual se puede describir 
por la ecuación Kobs = Ko + Kb[021. Los valores de Ka y Kb se resumen en la 

tabla J. La dependencia de [Fen(L)11 de Koils es más compleja, se incrementa 

linealmente con el incremento de [Fe '1  (L)] cuando (Fe' (141 es pequeña, pero 

se incrementa exponencialmente a concentraciones elevadas. Todos los datoS 

de la cinética es ajustada por una función cuadrática, 

Kons=Kc [Fen(L)] Ka Feu(1.,)12  

	

=Ke (Fen(L)] a baja [Fett(L)J 	(51) 

Un tercer mecanismo poco probable para la reacción en la cual se forma 

el intermediario E es representado por 

A + D D 	> E (paso lento) 
E 	> A + 2ll (paso rápido) 

Este mecanismo supone la formación lenta de una sustancia intermedia E 

por choque de A con dos moléculas de D. Si E se descompone tan rápidamente 
como se forma, la velocidad de la formación de >E y la de A*Serthl dadas por 

la siguiente expresión: 

	

velocidad = K I A I[DIP] K [A]P12 	ec. (3) 

Los choques de tres cuerpos son muy poco probables, por lo tanto las 
reacciones que liciten lugar por este tipo de proceso son muy lentas y muy 

escasas. (5). 

La aparición de los intermediarios en las reacciones de complejación han 
sido considerados y analizados pues intervienen en la cinética de las 
reacciones, tal es el caso de los intermediarios oxodiperoxocro(W) que se 
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generan en la reacción de 	Cr( 02 )11120 y Cr(0j2dicu con 11202 . Estos 

intermediarios, que son de color azul son analizados a través de un espectro 
electrónico después de extraerlos en una columna de intercambio Milico bajo 

condiciones especificas (54). 

Las tres expresiones diferentes para los tres caminos que van de A a A' 
se denominan leyes de velocidad y describen el efecto de la concentración 
sobre la misma, si la ley que expresa la velocidad tiene la forma de la ecuación 

1 se dice que es de orden 11110, o que es de primer orden en [Al. Si la ley que 
expresa la velocidad tiene la forma de la ecuación 2 se dice que es una ley de 

orden dos, o que tiene una dependencia de orden uno de [Al y de [DI. 
expresión de la ecuación 3 representa una ley de orden ¡res, indica que las 
reacciones que obedecen a esta ley tiene una dependencia (le orden uno de [Al 
y una dependencia de orden dos de [DI. 

El orden de una reacción depende del número de especies químicas y del 
número de veces que cada especie química figura en la ley que expresa la 
velocidad. De lo que antecede debe concluirse que la ley que determina la 
velocidad de una reacción no puede deducirse de consideraciones 
estequioniétricas. La ley que expresa la velocidad de la reacción A 	>A' 
puede contener una cantidad de especies químicas que no están incluidas en la 
reacción total, ni siquiera es forzoso que figuren A o A'. Si se puede determinar 
experimentalmente la ley que determina la velocidad de una reacción, existe la 
posibilidad de conocer cuales son las especies químicas que intervienen en el 
paso que determina la velocidad y obtener así información vital para aclarar el 
mecanismo de la reacción. (5, 17, 22, 38, 51, 54, 56, 57, 58) 

6.4 Teoría de las colisiones. 

Si fiera posible predecir el valor de las constantes de velocidad, también 
sería posible determinar cuáles son las reacciones que deben proceder con gran 
velocidad y aquellas que resultan muy lentas. La teoría de las colisiones 
permite abordar el problema de las constantes de velocidad en lbrma teórica. 
La velocidad de una reacción está dada por una expresión que contiene una 
constante de velocidad y la concentración de las especies químicas que 
intervienen en el paso lento de la reacción. Las concentraciones figuran porque 
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de ellas depende la probabilidad de choques en las especies quín► icas que 
reaccionan. Si cada choque produjese una reacción, el papel de la constante de 
velocidad sería trivial. De hecho ocurre que la mayor parte de las reacciones 
muchos choques son ineficaces. La constante de velocidad mide la eficacia de 
los choques y su magnitud proviene en primer término de las erudiciones 

• geométricas y de la violencia que se requiere en el choque. 

Para reacciones entre partículas que no son moléculas esféricas o iones 
en forma esibea, las partículas deben chocar con una orientación bien definida 
para que se pueda producir la reacción. Por eso se dice que la geometria del 
choque debe ser apropiada. Un cianuro, por ejemplo, debe acercarse al ion 
metálico orientado de tal manera que el extremo que choque sea el átomo de 
carbono para formar un enlace metal-carbono como lo muestra la figura 6.4.1. 

110 reacciona 

figura 6,4,1 Teoría de colisiones 

La geometría de las reacciones constituye un factor muy importante en 
las reacciones en fase gaseosa, pero es menos importante en disolución. En 
disolución las moléculas se encuentran aprisionadas por moléculas vecinas 
como si estuviesen en una caja, y normalmente chocan un gran número de 
veces con sus vecinos antes de trasladarse a otro lugar. Así siempre que un 
cianuro se acerque a un ion metálico chocará con él un gran número de veces 
antes de que pueda escaparse y alguna de estas colisiones tendrá casi con 
seguridad la geometria apropiada para que ocurra la reacción. 

En la mayor parte de las reacciones el factor más importante en la 
determinación dela velocidad está dado por la energía de cltoque, En la 
reacción del N113 con disolución acuosa de Ag4 , la ntoléeula de NH3 ocupa el 
lugar de una molécula de 1120 coordinada. El choque debe proporcionar la 
energía necesaria para que este proceso pueda ocurrir, de lo contrario la 
reacción no se produce. Cuando las moléculas han hecho uso de su energla de 
choque y han adoptado una configuración tal que la reacción contínua sin 
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nuevo aporte de energía se dice que están en el complelo activado. La cantidad 
de energía para formar el complejo activado se denomina energía de activación 
como lo muestra la siguiente figura 

compleio activado 

energía de activación 
reactivos 

energía de reacción 
productos de reacción 

En aquellas reacciones cuya energía de activación es pequeña, la mayor 
parte de los choques tendrá energía suficiente para producir la reacción. Si la 
energía de activación es muy grande, resulta que todos los choques, excepto los 
más violentos, son ineficientes. En general la magnitud de la constante de 
velocidad indica la inversa de la magnitud de la energía de activación. El 
mecanismo de la reacción determina la configuración y la energía del complejo 
activado y por lo tanto la energía de activación y la velocidad de reacción. 

Es posible lograr que reacciones que poseen energía de activación muy 
grande procedan con una velocidad apropiada aumentando la temperatura o 
agregando u►►  catalizador. Un aumento de la temperatura aumenta la velocidad 
de las particulas de los reactivos y por lo tanto la violencia de sus choques. Por 
otra parte, los catalizadores modifican el mecanismo de reacción en forma tal 
que el nuevo complejo activado que contiene al catalizador pueda !brillase a 
partir de choques de menor energía. 

También existen reacciones que pueden producirse por un mecanismo 
que uo dependa de choques. En este caso la geometría de la reacción no afecta 
la constante de velocidad. Sin embargo, las reacciones de este tipo 
generalmente poseen energía de activación, a pesar de ser simples. La molécula 
que reacciona debe almacenar la energía que obtiene de los choques con sus 
vecinos (moléculas de disolvente) o por absorción de radiación, hasta adquirir 
la configuración del complejo activado; ahora la reacción puede producirse. En 
este tipo de proceso, la constante de velocidades una medida del numero de 
veces que una molécula que una molécula ahnacena suficiente eller& para 
reaccionar. 

E 
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Para todas las reacciones es posible imaginar una gran variedad de 
mecanismos, el mecanismo observado será aquel que produce la reacción más 
rápida en las condiciones de la experiencia. La contribución de los procesos 
más lentos a la reacción total será pequeña o totalmente despreciable. (5). 

6.5 Complejos inertes y lábiles. 

Los complejos cuyos grupos ligandos pueden reemplazares rápidamente 
por otros, se denominan complejos lábiles; aquellos en los cuales la sustitución 
de los grupos ligrn►dos es lenta, se denominan inertes. Para dar a esta diferencia 
un cierto carácter cuantitativo, Henry Taube sugirió que se le llamara lábiles a 
los complejos en los cuales la sustitución de los grupos ligandos ocurre en 
menos de un minuto. Si se especilica que la reacción debiera efectuarse a 25°C 
y la concentración de los reactivos 0.1 M. A pesar de que con frecuencia se 
encuentra que un complejo estable es inerte y que un complejo inestable es 
lábil esta correlación no es necesaria. 

La labilidad de un compuesto depende de la diferencia de energía entre 
el compuesto y el complejo activado; si su energía de activación es grande, la 
reacción será lenta. 

En el caso de los complejos hexacoordinados es posible predecir con 
cierta seguridad cuáles son inertes y cuáles son lábiles. El primero en llamar la 
atención sobre este hecho fue 'faube, señalando que la estructtuu electrónica de 
un complejo desempeña importante en la velocidad de sus reacciones. A 
continuación se da una clasificación de los complejos liaxacoordinados que se 
basa en el número y clase de electrones d que contiene el átomo central. 

Complejos lábiles. 

I. Todos los complejos en los que el átomo central metálico contiene electrones 
d en orbitales eg (que son los orbitales dxz-yz y dit' que apuntan hacia los seis 
grupos ligandos), por ejemplo [Cia(0.04)13' , di"(tV eg,4); [Co(NH3)6]2+, d' 
(t2d ele). 
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2. Todos los complejos que contienen menos de tres electrones d, por ejemplo, 
[V(fen)311 3+, 	[CaEDTAI2-, d". 

Complejos inertes. 

Complejos d3  octaédricos, además sistemas de espín bajo di, (1)  y d6, por 
ejemplo [Cr(H20)613'.  , d3  (t2g) (Fe(CN)6r, d>(t2g' ). 
Mediante esta clasificación es posible predecir si un complejo octaédrico será 
inerte o lábil, conociendo sus propiedades magnéticas (si es de espín alto o 
bajo) y el número de electrones d que contiene el átomo central. 

La teoría del campo cristalino permite presentar una clasificación más 
detallada que esta simple división en "inertes" y "lábiles". Se trata de compara 
la energía de separación producida por el campo cristalino de un compuesto de 
coordinación, con la de su 'complejo activado. 

Si la energía de separación producida por el campo cristalino es mucho 
mayor para el compuesto que para el complejo activado, el compuesto 
reaccionará lentamente; si la diferencia es pequeña, la reacción será rápida. La 
diferencia entre la ESCC (energía de separación del campo cristalino) para tul 
compuesto y para un complejo activado derivado de aquel, afecta la velocidad 
de reacción, porque la variación de la ESCC se suma a la energía de activación 
del proceso. Si el complejo activado posee una energía de estabilización menor 
que el compuesto original, esta pérdida de estabilidad al pasar al complejo 
activado aumenta la energía de activación y disminuye por lo tanto la 
velocidad. 

Se ha calculado la ESCC para complejos ocia 

édricos activados y para complejos activados de forma de pirámide de base 
cuadrada. 
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Sist.‘ma 	 ISCC, A 
()dañe° Piramidal-cuadrangular Variación de 

ESCC 

O O 	O 

 

di, d' 
42, (l 
d3, d8  

d' 
ds, d1.0 

0,40 0.45 -0.05 
0.80 0,91 -0.11 
1.20 1,01) 0.20 
0,60 0.91 -0.31 
O O 

Tabla 6.5.1 ESCC para complejos octaédricos y piramidal-cuadrangular de espín alto 

Con estos datos se puede calcular la pérdida de ESCC al formarse el 
complejo activado. 

Los datos de la tabla anterior demuestran que al pasar de wi complejo 
octaédrico d3  o (18  a La, complejo activado piramidal cuadrangular hay una 
pérdida apreciable de ESCC. Debe esperarse en consecuencia que estos 
complejos reaccionan lentamente y en realidad así lo hacen. Todos los otros 
complejos de espín alto debieran reaccionar rápidamente, predicción que 
hunbién se cumple. Se han realizado cálculos similares para complejos de espín 
bajo. Usando los cálculos para complejos de espín alto y de espín bajo resulta 
que las velocidades de reacción de complejos inertes parecidos debiera 
decrecer en el orden d5> d'I> 	d3  > (16  (los sistemas d5, 	y d6  son 
configuraciones de espín bajo). 

También puede predecirse con más detalle el comportamiento de los 
complejos con respecto a su velocidad de reacción teniendo en cuenta la carga 
y el tamaño del átomo central. Los iones pequeños, fuertemente cargados, son 
los que forman los complejos más estables. Análogamente, estos iones forman 
complejos que reaccionan lentamente, así se tiene que la labilidad decrece al 
aumentar la carga del lítomo central para la serie isoelectrónica [A1F613-  > 
[SiF6j2-  > [13F6r > S176. En forma similar, la velocidad del intercambio de agua 
decrece al aumentar la carga del catión en el orden [Ni(R20)nr > 

[Mg(H20)n]2+  > [Al(H2O)/1:̀ F 
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11V1(H20)61"' + 6H20* 	1101120* )0111 ' + 6H20 
1120 - molecula de agua entrante 

Los complejos cuyo atonto central tiene un radio ióni,o pequeño 
reaccionan más lentamente que aquellos que poseen un átomo central de radio 
Túnico mayor. En una serie de complejos uctaedrieos con los mismos grupos 
ligandos, aquellos cuyo ion central posee la mayor relación de carga a radio son 
los que reaccionan más lentamente. (5). 

6.6 Reacciones redox. 

Las reacciones de transferencia de electrones pueden predecirse por 
cualquiera de los dos mecanismos siguientes: de esfera externa y de esfera 
interna. En principio un mecanismo de oléra externa implica una transferencia 
de eleetrones desde el reductor al oxidarte, perinaneciendo intactas las capas o 
esferas de eoordinación de ambos. Ls (leen, uno de los reactivas queda 
implicado en la esfera de courdinaciOn externa o segunda esfera del otro 
reactivo, produciéndose el llujo de un electrón desde el reductor al oxidante. 
Por ejemplo; 

      

NC. 
N  
c CN 

\ I / Fe 

NG 	CN 
N 

 

5-17to, ' 
1,1*1  sovl 

N(' e CN 
\ I / 

Fe 

tiC41; \\C.: 

     

      

Tal mecanismo se establece cuando se produce una transferencia rápida 
de electrones entre dos complejos inertes frente a la sustitución. Un mecanismo 
de es/Sra lawim, por otra parte, es aquel en el que el reductor y el oxidante 
comparten un ligando en sus esferas ¡munas o, pi m'arias de cooldinación, 
siendo transtaido el electrón a través de un grupo pocillo como oil la siguiente 
reacción: 
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[Cf(11:0)55C>,11" 

      

Existen dos requisitos previos para que se produzca un mecanismo de 
esfera unet mi, El prituei es que un reactivo (usualmente el oxidante) posea por 
lo menos un ligando que sea capaz de enlazarse simultáneamente a dos iones 
metálicos, si bien transitoriamente, Aún cuando este ligando puente es 
transferido frecuentemente desde el oxidante al reductor en el transcurso de la 
transferencia de electrones, no es necesario que sea asi. la transferencia del 
ligando no es un requisito para el mecanismo de esfera interna. El segundo.  
requisito para el mecanismo de esfera interna es que un ligando de wio de los 
reactivos (usualmente el reductor) sea lábil con respecto a la sustitución; es 
decir, un ligando debe ser capaz de ser reemplazado por un ligando puente en 
un proceso de sustitución fácil 

Existen numerosos ejemplos de ambos tipos de mecanismos. Cabe 
mencionar que el presente mecanismo de esibra extensa es siempre posible, 
pero que en ciertos casos el mecanismo de esfera interna puede ser competitivo 
e incluso dominante. (4, 45). 

6.7 Reacciones de transferencia electrónica de esfera externa. 

Los pasos elementales que participan en el mecanismo de esfera externa 
son: 

- Formación de tui complejo (caja) precursor 	Ox -1 Red 
- Activación química del precursor, transferencia OxIlled 

electrónica y relajación para el complejo sucesor, 
- Disociación para formar los productos separados OxliRed' - 

OxliRed 

Ox" Red* 



~yo 

El primer paso del mecanismo es la formación del llamado complejo 
precursor en el cual la distancia enti e los centros de los leactivos (los iones 
metálicos) es aproximadamente la necesaria para la transferencia de electrones, 
sin que sus orientaciones relativas y estructurales internas permitan aún que la 
transferencia tenga lugar. 

El segundo paso implica entonces los cambios en la 	caja >> del 
disolvente y de estructura del precursor para acomodarse a la transferencia 
electrónica. Dentro del precursor debe producirse una reorientacion de los 
complejos oxidante y reductor, y dentro de dichos complejos, cambios 
estructurales que definen el proceso de activación química para la transferencia 
electrónica. Cuando se atraviesa el estado de transición, sigue la terminación de 
la transferencia electrónica y la relajación (le las estructuras del oxidante y del 
reductor. 

figura 6.7.1 Cambio en la estruetula coodunte-reductor por auto del dtsolvence 

En el esquema anterior, se indica que el oxidante aumenta de tamaño, 
mientras el reductor disminuye de voltunen; se sabe que estos cambios 
generales son necesarios parque los electrones d del metal desempeñan 
habitualmente, un papel antienlazante. Para acomodar al electrón que llega, cl 
oxidante debe incrementar sus distancias metal-ligando, mientras que las 
distancias metal ligando del reductor (que pierde un electrón d.) se acortan, (en 
casos específicos se pueden producir hinibien otras distorsiones angularUS 
los ligados en tonto a los iones 	Dicho con más concisión, en el 
oxidante se produce una ruptura parcial de enlaces. El esquema trazado trata de 
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recordar que la reorganización del disolvente para acomodar estos cambios 
estructurales precursores puede ser una importante contribución a la energía 

libre de activación, AG 

El paso final en el proceso de esfera externa, como en cualquier 

reacción, es la separación de las moléculas O iones del producto. 

6.8 Reacciones cruzadas. 

Las reacciones cruzadas o mimas, son aquellas reacciones entre dos 
iones o moléculas totalmente diferentes; a diferencia de las reacciones de canje 
que se producen entre dos estados de oxidación de un mismo compuesto. 

Para lograr la velocidad máxima de una reacción de canje, se debe tratar 

de sistemas que efectúen la transferencia electrónica 	Sin embargo, 
las reacciones cruzadas son, con frecuencia, rápidas, a pesar de que posean 
energías de activación química grandes (pues la transferencia implica por lo 

menos un electrón cs.), a consecuencia de que un valor grande de Ali++ queda 
"neutralizado" en parte por un cambio de energía libre negativa esperado. En la 
siguiente tabla se dan algunos ejemplos de reacciones cruzadas conjuntamente 
con potenciales normales de las pilas electroquirnicas; se observa que existe 
una Correlación aproximada entre la velocidad de reacción y su cainbio de 

energía libre (dadas por AG° 

Las reacciones de canje se producen cuando son idénticos los reactives y 

los productos, para dichas reacciones AG" = O, sin embargo, en las reacciones 

mixtas los productos son más estables que los reactivos ( AG" < 0) y si todos 
los demás factores son iguales, se produce una distorsión del diagrama de perfil 

energético de modo que se observen valores menores de AE4-1-. 



áG° = O 
M"'": 	. 

AG° = pequeño negativo 

;velillo ['votivo 

Coordenada de reaceiñn 

Tabla 6.8 I Energias de activación para una rcaccion de transferencia de electrón, 

Las reducciones de esfera del Itiit N1131613 ' y 1CO(N113 )611' 	por el 
Cr(11) y V(11) proporcionan cierta idea de la telinodinamica del proceso de 
activación. Las reducciones de esfera externa por el Cr(11) deben requerir 
mayor DE+ I-  que la realizadas mediante V(11) a consecuencia de que el ion 
[Cr(H20)61 es de espín alto con la conliguración (0)3  (os)1  y requiere una 
activación a través de la configuración de espín bajo (rt*)•i. Por otra parte se 
necesita poca activación del 1V(H,()),,l'' l(a-1)31, puesto que no se produce 
ningún cambio en la ocupación de o' din uite la uunslei ocia de electimies. 
Estás se cumplen en las reacciones de canje Cr( 11)/Cr(111) 	<- 10'5 ) en 
comparación con el canje. V(11)/V(111) 	10 1) y se observa generalmente' en 
las reacciones mixtas de estera externa del Cr(11) y del V(11), aun cuando AG" 
para las reducciones con Cr(II) es más negativa que para las reducciones con 
V(11)++. 

La constantes de velocidad de las reacciones cruzadas se pueden 
predecir razonablemente bien usando el método de Marcus y 1 lusli, Es decir, se 
admite que la constante de velocidad, k I 2, de una reaccion Lanzada o mixta 
viene dada por la ecuación Ki2 	(KIK2K12)' ', expresión en la que k12 es la 
constante de equilibiio para una reacción mixta como. 



IFe(CN)611  + [Mo(eN)d   IFe(C:N)61' r  IM0(CK)814-

y K1  y K2  son las consultes correspondientes a las reacciones de canje 

[fe(C1\1)611-  [Fe(CN)61' 	1Fe(CN)61' [Fe.*(CN)611- 
Mo(CN)814-  + IMo(CN)813- 	K2•-•> EMO(CN)813' 	EMO(CN){414.  

Mos = Mo que se intercambia 
Fe* 	Fe que se intercambia 

El parámetro]; que es usualmente cercano a 1, viene dado por: 
log = (K12)2  / 4log (K1K2/z2), donde z es una medida de la frecuencia de 
colisión. Cuando se tienen reducciones mediante Cr(11) y V(11) la barrera de 
transferencia del electrón está formada en dos partes, una que es la llamada 
contribución intrínseca y una parte termodinámica, es decir; la energía libre de 
activación para una reacción de transferencia de un electrón , AG12, viene 
dada por AG12 " 1(AGI 	AG2)/2) 1  (AG"12)/2, en donde el primer termino 
corresponde a la contribución intrínseca y el segundo, a la contribución 
termodinámica. Esta ecuación en la que AG1  e AG2 son las energías de 
activación apropiadas para las reacciones de canje e AG' es la variación de la 
energía libre para la reacción cruzada, se deducen directamente de la ecuación 
K12  = (K1K2K12). Si la ecuación AGD  = [(AG, 	AG2)/2J + (AG°12 )2 es 
dominada por la variación de la energía libre de la reacción cruzada puede 
existir una relación lineal entre log K e AG° (45). 

6.9 Reacciones de transferencia electrónica de esfera interna. 

Considerando los experimentos de Taube, se dice que cuando tanto el 
oxidante como el reductos son inertes frente a la sustitución y cuando la 
transferencia del ligando desde el oxidante al reductor ha acompañado la 
transferencia electrónica se puede asignar de forma inequívoca al proceso de 
mecanismo de esfera inien1U. 

Los pasos de un mecanismo generalizado de esfera interna (en disolución 
acuosa) se pueden presentar por: 
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- Formación del complejo precursor 
Ox-X Red( 1120) 	Ox-X...Red i  H2O 

- Activación del complejo precursor y transferencia de electrones 
Ox...X"Red; 	0x ...X-Redí  

- Disociación para formar productos 
Ox...XREd + H20 	0x(1120)'+ RedX.' 

Las reacciones que se efectúan por un proceso de esfera interna 
presentan un comportamiento cinético de segundo orden, por lo cual, le ley 
cinética para el proceso resultante Ox-X + Red 	[Ox-X-Red] 
Ox- 	Red vendrá dado por: 

velocidad d KIK3/K2  + K3)[0x-X ] [Red] 

En esta ecuación K3 es una constante de velocidad general para el 
segundo y el tercer paso. En algunos casos, K3»K2  y el paso que determina la 
velocidad es la formación del complejo precursor (es decir, la sustitución del 
1120 del reductor por el ligando puente X), por tanto, la ley de velocidad será: 

velocidad d Ki[Ox-X][Red] 

Sin embargo existen muchos casos en los que el paso que deterinina la 
velocidad es la reordenación y transferencia electrónica dentro del producto 
intermedio, o la escisión del complejo sucesor. Esto significa que K3 < K2 y la 
ley de velocidad se convierte en velocidad d KK.3[0x-X]]Red] 
(45). 

6.9.1 Reordenación del complejo precursor y transferencia del electrón 

La velocidad de una reacción de esfera interna queda controlada por los 
pasos de reordenación y transferencia de electrones. 



lis evidente que la velocidad de una reacción de trausterencia electrónica 
de esfera interna pueda depender de la naturaleza del oxidante, de la nauraleza 
del reductor y de la especie puente. 

6.9.2 Escisión del complejo sucesor. 

Las velocidades generales de las reacciones de transferencia electrónicas 
pueden ser controladas por las velocidades de escisión del complejo precursor, 

Un ejemplo particularmente interesante es el que nos proporciona los 
complejos de Ru(110-nicotinamida. 

Cuando el pcntaamin► iaisonicotinamidarutenio(I11) reacciona con el 
Cr(11), la formación del complejo precursor y la transferencia electrónica para 
dar Ru(11) y COI) se completa dentro del periodo de mezcla de los reacüvos, 
sin embargo, el complejo amarillo-naranja, sucesor binuelear es muy estable y 
se descompone solo con lentitud, para dar finalmente[Ru(NH3)5(isoamida)12+  y 
el Cr(III) por tres rutas diferentes (45). 

6.10 Transferencia de dos electrones. 

Hasta este momento sólo se han mencionado las reacciones en las que el 
oxida►rie y el reductor cambian sólo en una unidad en sus estados de oxidación 
comunes, sin embargo, se han observado ciertamente cambios con transferencia 
de dos electrones en los metales de transición, pudiendo demosuarse que tales 
reacciones encajan dentro del marco general que se ha presentado. Una 
reacción de este tipo es el canje de Cl" enlazado al Pt(IV) por 	libre 
catalizada por R(II), es decir: 

trans-lPt(eri)20212  + 	--11>t(e")212  —> trans-[Nen)2*CIC112+  er 

Cl* 	CI que se intercambia 



La ley de velocidad para esta reacción es: 

Velocidad d 	PU11)11.1)4 1 V ) 

El mecanismo para explicar esto implica una adición rápida de cloruro 
libre al compuesto de Pt(II) para formar mi ion pentacoordinado, monopositivo 
que forma un complejo hexacoordinado de esfera interna, con el reactivo de 
IVIV). Los dos átomos de platillo se encuentran posteriormente en ambientes 
análogos y puede producirse fácilmente la transferencia de dos electrones a* 
con una transferencia simultánea del anión en sentido opuesto. (4l5). 

Esta reacción tiene muchos rasgos interesantes. Primero el mecanismo es 
establecido en gran parte mediante el uso de un trazador radiactivo y un 
complejo quiral de Pt(1V), es decir, se encuentra que la velocidad de canje del 
radiocloruro se produce a la misma velocidad que el cambio de rotación óptica 
en la reacción del trans-[Pt(1,pri)2C12]2+ con [Pt(en)2121l-. Claramente, el paso 
que determina la velocidad de reacción es: 
[Pt(en)2]2+  + Trans-11}1( 1 .902P12111. 	[Pt(1-pn)2]24  + trans-[Pt(en)2C12]2+ 

Esto implica simultáneamente al cloruro inicialmente libre y al 
compuesto de Pt(IV) hexacoordinado. 

Otra prueba de que la reacción pasa través de un estado de transición 
simétrica de estructura es el hecho de que el canje queda impedido cuando el 
ligando sobre el Pt(IV) es la tetrametiletilenodiamina, al parecer el ligando que 
es muy voluminoso impide la aproximación de las especies Pt(11). (32, 45). 

6.11 Reacciones de sustitución 

Las reacciones de sustitución son aquellas en las que se rompen enlaces 
meta! ligando y en su lugar se forman otros nuevos. Para introducir los 
principios de las reacciones de sustitución tal como se aplican a los compuestos 
de coordinación, se tratarán primeramente las reacciones de los complejos 
cuadrados planos(1) y los complejos octaédricos (45). 
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Lis reacciones de sustitucion en centros de reacción tetracoortimados 
cuadrados planos están formados en su mayoría por iones de metales de 
transición con configuración electrónica d8, especialmente por los iones que se 
indican a continuación: 
Grupo VIII N i(II), 11.1( I), Pd(II), 141) y Pt(11) 
Grupo 113 	Au(II1) 
de entre estos, el Pt(11) es el que ofrece la combinación más útil de propiedades 
para el estudio de las reacciones de sustitución por las siguientes razones: 

1) El Pt(11) es más estable frente a la oxidación que el 11.11(11) o el k(I1) 
ii) Los complejos de .Pt(II) son siempre cuadrados planos a diferencia de los 
complejos de Ni(11) que frecuentemente pueden ser tetraédrico 
/O La química del Pt(11) ha sido estudiada a fondo y sus reacciones de 
sustitución proceden a velocidades que son convenientes para su estudio en el 
laboratorio. Esta última propiedad contracta con la del Ni(11) del cual se pueden 
experimentar reacciones de sustitución Id' más rápidas que las de los 
complejos de Pt(11). (4, 45). 

6.11,1 Mecanismo general de las reacciones de sustitución en los complejos 
cuadrados planos 

El mecanismo que se prefiere para la sustitución en los complejos 
cuadrado planos es el SN2 debido 

1) una interpretación común de los resultados observados 
II) la disminución en K. cuando se bloquean las posiciones atacadas en donde 
cis se encuentra en una posición más eficaz que en la posición watts 
III) los factores estéricos para sólo la entrada del electrólilo 
IV) la rapidez de K no depende demasiado de la carga del complejo cuando la 
carga varia de -2 afl y K. varía por un factor sólo de 2 

El mecanismo Sha parece ser válido para los complejos cuadrados 
planos de Ni' 2  , Pd2  y Ati3 '.  (4,5). 
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6.11.2 Comprobación de la ley de la lelucidad. 

La forma usual de seguir las reacciones de sustitucion en centros de 
reacción cuadrados planos es dejar que la reacción transcurra en condiciones 
de pseudoprimer-orden. Así, para una ¡cocción tal como la siguiente: 

I 
/ 1 	

p 1592, \ 

K / C1 

la concentración del complejo de planim se mantuvo igual a II) -14 '1  M y la 
de piridina se vario desde 0.122 a 0.030 M. La constante de velocidad de 

. pseudo-primer orden, K„ k, viene dada por Kdb„ — 1:.•1 Kairidinal 

El que ésta expresión es la correcta queda indicado por el hecho de que 
la gráfica de K„ e,frente a [piridinal es una linea recta. La pendiente de la linea 
da Ky y la ordenada al origen es igual a Kw, que en este caso es igual a cero. (2). 



0.02 0,04 0.06 0:08 0.10 
[Y] 	[piriclina] (moles/Otro) 

8 

104k,b, 
(sug• '1 

2. 

figura 6.11.1 Kob, 3/S. 

6,11,3 Factores que afectan la reactividad de los complejos cuadrados 
planos del Pt(11) y de otros iones metálicos 

Se deben considerar los efectos de diferentes lactores sobre la 
reactividad de los complejos de este tipo. Estos efectos son; 

a) Naturaleza del grupo entrante en el complejo. 
b) Efecto de los otros grupos del complejo 

1. Ligandos trans con respecto al grupo saliente. 
2. Ligandos cis con respecto til grupo saliente. 

e) La naturaleza del grupo saliente. 
d) La naturaleza del ion metálico central. 
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a) Las velocidades de reacción que tienen lugar por un mecanismo 

asociativo deben depender, en cierto modo, de la naturaleza del grupo entrante. 

El parámetro usual al que uno se refiere en las reacciones de sustitución 
de este tipo es el carácter nucleófilo o nucleotilidad del reactivo. 

Los intentos para medir y predecir la nucleotilidad del grupo entrante lían 

sido amplios, particularmente en química orgánica. (45), 

b) El efecto trans es muy importante para lograr una mejor comprensión del 
comportamiento cinético en particular de los complejos cuadrados planos. 
El efecto trans se puede definir como la labilización de los ligados trans a 
otros grupos trans directores. Al comparar la rapidez de un gran número de 
reacciones, se puede construir una serie de directores transa Langford y Gray 
utilizaron la reacción siguiente para comparar la influencia trans de L y L', y 
obtuvieron la serie: 

	

„/X 	 LN ,X  

	

Pt%X 
	> X 	i"Pt Ny  

L 

Lit  NY 

Chi" CO — NO > PR, > CH1+  — SC(N1-12)2 SR2  > QI-15  > SOdi > NO7.-  > 1 
Sar > 13r" > Cl> pi > RN112> N113  > 0H'> 1-120 

El efecto trans se puede utilizar para los siguientes isómeros. Así como 
para distinguir entre los isómeros cis y bus del tipo [Pta2x21 en donde a 
mina y X = lialogenuro; la tiourea reemplaza a los lialogenuros sólo en el 
isómero trans, pero en el isómero cis se reemplazan los cuatro gigantes, 

El efecto trans suministra sólo información cualitativa, pero no predice la 
velocidad absoluta ni todas las funciones termodinámicas. En muchas 
ocasiones, por lo tanto, el efecto trans y la labilidad del complejo se oponen 
entre sí, lo cual hace que la predicción de los resultados sea errónea. (45). 
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e) Naturaleza del grupo saliente: La naturaleza del grupo saliente puede afectar 
también la velocidad de las reacciones de sustitución. Se ha observado que en 
muchas reacciones a medida que aumenta la basicidad, la sustitución resulta 
más dificil. Esto se puede deber al hecho de que la ruptura de los enlaces es 
importante en el paso que determina la velocidad. ( 5,45). 

6.12 Reacciones de sustitución en los complejos octaédricos. 

Los estudios sobre los complejos octaédricos se han limitado en buena 
parte a dos tipos de reacciones a saber: 

i) S'ustinición de disolvente coordinado (agua). Quizás la reacción de 
sustitución estudiada más a fondo, entre las de este tipo, sea la formación de 
un ion complejo a partir de un ion metálico hidratado en solución, Cuando el 
grupo entrante es un anión, como en el siguiente caso, la reacción es llamada 
frecuentemente de anadón. (45). 
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ii)Soffiliisi.s. Como la mayoria de tales reacciones se han verificado en medio 
acuoso, resulta más adecuado llamarlas reacciones de hidrólisis. Las 
reacciones de hidrólisis se han realizado en condiciones ácidas y en 
condiciones o medio básico. (45). 

Existe una diferencia muy interesante y fundamental entre los 
mecanismos en estos dos campos de pl 1. Como se puede observar no se 
mencionan las reacciones constituidas por el intercambio directo de dos 
aniones, un tipo de reacción que se observa comúnmente en losa complejos 
tetracoordinados del Pt(II), en lugar de ello, en un complejo octaédrieo se debe 
producir primero la pérdida de un anión coordinado en su lugar por e otro anión 
(esta secuencia es análoga al camino Ks para los complejos de Pt(11) cuadrados 
planos). Esta observación tiene importancia y debe ser ponderada. En primer 
lugar, la hidrólisis y la oración son reacciones que una es la inversa de la otra, 
de modo que ambas reacciones siguen la misma coordenada de reacción en 
sentido opuesto, en su lugar, ambas reacciones se producen al parecer por 
activación disociativa, es decir; puesto que no se produce la sustitución directa 
de un anión por otro, sino por el agua, esto quiere decir o que el agua es 
siempre el mejor nucleófilo o que la formación del enlace desempeña un papel 
insignificante en .el proceso de activación. Se puede descartar, en general, la 
mayor nucleofilidad del agua. (45). 

6.12.1 Sustitución del agua coordinada. 

Se ha acumulado una gran cantidad de información referente a las 
reacciones de, sustitución de los complejos octaédricos mediante un examen a 
fondo de los procesos simples de sustitución de agua enlazada por agua libre o 
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por otros ligandos cuando se sitúa el ion metálico en disolución acuosa. Estos 
dos casos los estudiaremos a continuación. 

6.12.2 Mecanismos de sustitución del agua. 

Existen varios mecanismos correspondientes a la sustitución del agua 
coordinada por otro ligando. Uno es el mecanismo 1) -del complejo metálico 
original- se disocia una molécula de agua con formación de un producto 
pentacoordinado en una <<caja>> de disolvente, durante el paso determinante 
de la velocidad; los otros dos mecanismos implican ambos, como el primer 
paso, la formación de un par de iones o reactivos. Manfred Eigcn halló que el 
siguiente mecanismo estequiométrico es el que describe mejor en general, la 
sustitución del agua por otro ligando: 

[M(H20)41"4  + X <----->••• X 

[M(1-1200'... X 	 -> [M(H20)51`"+  1-  1-120 

El primer paso en este proceso es la formación del par de reactivos ( o 
productos iniciales). Como el ligando que llega es retenido en la capa de 
disolvente que rodea inmediatamente al ion metálico, frecuente que se llame 
complejo de esfera externa para subrayar el hecho de que el nuevo ligando 
queda contenido en la estera de coordinación externa del ion metálico. A 
continuación de la formación del par entre los reactivos, puede formarse un 
producto intermedio heptacoordinado en el paso que es determinante de la 
velocidad de reacción. Este camino es asociativo y se denomina A. 

Si los datos experimentales indican claramente la presencia de un 
producto intermedio, la reacción puede ser denominada U o A, según resulte 
más adecuado, sin embargo, sino hay producto intemiedio aparente, se asigna a 
la reacción un mecanismo de intercambio (1) en el que se presenta un 
intercambio de grupos entrantes y salientes. El mecanismo se llama I. si la 
formación de los enlaces es, aparentemente, más impotente que su ruptura. La 
situación opuesta, en la que la ruptura de los enlaces es tnás importante que la 
formación se denomina Id. 

104 



La ley de velocidad observada para la sustitución de un acuo-complejo 
es de primer orden con respecto tanto al ion metálico como al ligando entrante, 
es decir; 

velocidad -- Kobs [complejo' [X} 

Las constantes de velocidad de primer orden para la sustitución de las 
moléculas de agua de la esfera interna por otros ligíuidos, tanto sobre metales 
de transición como metales que no lo sean quedan dentro de un amplio campo 
de valores. En la siguiente figura se da una tabulación de las constantes de 
acuerdo al sistema periódico para un gran número de iones. Algunas 
conclusiones que se pueden hacer respecto a esta tabla son: 

1. Las constantes de velocidad para las reacciones de sustitución de un ion 
determinado son aproximadamente las mismas con independencia de cuál 
sea la naturaleza del grupo entrante. 

2. Los iones metálicos se pueden clasificar en cuatro clases diferentes de 
acuerdo con sus velocidades de sustitución. 

Clase!. El canje del agua es muy rápido y quedan controladas esencialmente 
por la difusión. Esta clase comprende los iones del grupo 1A, IIA (excepto Be2+  
y Mg2") y IIB (excepto Zri24 ), más el Cr2" y Cti2 `• 
Ciasen, Constantes de velocidad en el intercambio entre HP y 10' 8-1. Esta 
clase incluye la mayoría de los iones divalentes de los metales de transición (las 
excepciones son VI", Cr2+.  y Culi ), Mg2÷  y los iones +3 de los lantánidos. 
Clase 111. Las constantes de velocidad se encuentran aproximadamente entre el 
intervalo de I y 104  s-1. Esta clase incluye al Be2', Al'', V2' y algunos de los 
iones 3+ de los metales de la primera serie de transición. 
Clase IV: Las constantes de velocidad se encuentran aproximadamente en el 
intervalo entre 10-3  y 10 6  s4. Caen dentro de esta clase los iones Cr", Co3f, 
Rh3f, 1r3+  y Pe'. 

Como sucede con otras muchas propiedades termodinámicas y cinéticas 
existen numerosos factores que proceden del ion metálico y que afectan a la 
velocidad de canje del agua étilazada. A medida que los iones se hacen 
menores las velocidades de sustitución decrecen, lo que sugiere que tasa 
velocidades sean controladas por la carga efectiva existentes sobre el ion o por 
alguna otra propiedad que se encuentre relacionada con ella (por ejemplo, el 
solapamiento orbital entre el ion metálico y el ligando que sale) 
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figura 6.12.2.1 Velocidad de substitución del agua enlatada 

Evidentemente existe menos correlación entre la velocidad y el tamaño 
de los iones para aquellos iones que se encuentran Ibera de los grupo I y II, por 
ejemplo, los iones Cr'', Ni`' y Cu" tienen radios que son aproximadamente 
iguales, sin embargo, el Cr y el Cu se encuentran en la clase I mienta que el Ni 
se encuentra en la clase II. Afortunadamente existe una explicación bastante 
simple de esta observación, se trata de que los complejos de Cu2 ' (d) y Cr!' 
(d1) con frecuencia se encuentran estructuralmente detórmados, y tiene enlaces 
más largos y débiles con los grupos axiales que con los grupos ecuatoriales, por 
tanto, las estructuras correspondientes al catado fundamental para estos iones 
no se alejan inuelió de las estructuras de los estados de transición y las 
moléculas de agua axiales, que están sujetas más &Minute y por lo tanto 
pueden ser canjeadas con mayor rapidez. 

Los iones de los metales de transa:ton trivalentes reaccionan algo más 
lentamente que los iones divalentes, de mudo que los iones trivalentes integran 
las clases 111 y IV. En el caso de los iones metálicos de transición debe existir 
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también en este caso un electo de oeupación animal, puesto que la turu►ación 
de las gráficas que representan las constantes de velocidad 'l'ente a la 
configuración d es aproximadamente la misma que la correspondiente a los 
iones divalentes de la misma COIlligUradÓll. 

6.12.3 Efectos de la ocupación orbital sobre las reacciones de sustitución 
de los complejos octaédricos. 

Basolo y Pearson introdujeron la idea de que existe una conexión entre 
las energías de los orbitales d y la inercia o labilidad cinética relativa de los 
complejos de los metales de transición. Ea noción básica que existe sobre esta 
idea es que hay una contribución significativa a la energía de activación en una 
reacción de sustitución, que es el cambio de energía del orbital d al pasar del 
estado fundamental del ion complejo al estado de transición. Cualquier pérdida 
de energía se presume es proporcional a la energía de "activación. Utilizando 
este método se puede dar respuesta a algunaS incógnitas tales como: 

i) El complejo ¿será lábil o inerte cinétican►ente? Si la energía de preferencia de 
una estructura, EPE (o SPE) del octaedro, es decir; las diferencias de las 
energías de los electrones den el octaedro y un estado de transición, es interior 
a un determinado valor arbitrario, se establece la previsión de que el complejo 
será lábil, mientras que si dicha EPE supera a dicho valor el complejo será 
inerte. 
ii) ¿Cuál es la estructura más probable del estado de transición?. Para una 
determina ocupación de los orbitales d, la diferencia de energía del octaedro y 
una de las varias estructuras de los estados de transición puede ser n►enor que 
las otras; éste será el camino favorable para la reacción.(2). 	• 
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Existen estudios que tienen cuino objetivo demostrar la variación 
sistemática de la naturaleza del ligando quelante para influir en la geometria de 
coordinación y labilización cinética de las ►moléculas de agua coordinadas. l'or 
ejemplo, en la autooxidación del Fe(11) con EDTA, las uniones Fe-ElSrA. a 
una molécula de agua pueden ser hidrolizadas o no dependiendo del rango de 
p11 en que se encuentren, asumiendo en general, que las uniones Fe-EIYIA sólo 
cambian rápidamente las moléculas de agua en un rango de p1-1 de 3-11. Es 
muy probable que la unión Fe-EDTA tenga una estructura similar a la de Fe-
EDTA cuando se tiene Fc(111), lo cual es un número de coordinación siete en el 
estado cristalino, existiendo un sitio ocupado por una molécula de agua.(23). 
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7.- La química de tus fildaieti de transición en los sistemas biológicos. 

Una característica importante de los sistemas vivos es la dependencia 
que tienen de la estabilidad cinética de los iones complejos para su existencia. 
Todos son tennodinánticinnente inestables, pasarían inmediatamente a dióxido 
de carbono y agua si el sistema llegara al equilibrio termodinámico. Los 
procesos de la vida dependen de la capacidad para restringir estas tendencias 
termodinámicas mediante un control cinético que produce energía en la medida 
que se necesite; dos aspectos imponantes de la vida son de interés en este 
trabajo: 

1) la capacidad para capturar energía solar y 2) la habilidad para emplear 
catalizadores para la liberación controlada de dicha energía. Las enzimas son 
ejemplos de tales catalizadores, que controlan la síntesis y degradación de las 
moléculas biológicamente importantes; muchas enzimas dependen de un ion 
metálico para su actividad. Los compuestos que contienen metal también son 
importantes en el proceso de transferencia química y energética, las reacciones 
que comprenden el transporté de oxígeno al sitio de la oxidación y diversas 
reacciones redox resultan de su utilización. 

A continuación se describen los aspectos más impotentes de la química 
de coordinación respecto a estos mecanismos bioquímicos: 

1.- MetaloporfirMas. Quizá en los sistemas biológicos el tipo de compuesto 
más importante que contiene metal es aquel que comprende complejos entre 
iones metálicos y ligandos portirinícos, estos últimos son sistemas 
inacrocklicos tetrapi►rólicos que contiene dobles enlaces conjugados y diversos 
grupos unidos a su perímetro. 

Las porfirinas pueden aceptar dos iones hidrógeno para tbrmar el diácido 
2+ o donar dos protones y convenirse en el anión 2- , es de esta manera como 
las portirinas forman complejos con iones metálicos, generalmente dispositivos, 
para dar lugar a complejos inetaloporlitincos. Un grupo de compuesto similar, 
las lialocianinas, son isoeleetronicas con las porfirinas, estos compueStos 
resultan interesantes no sólo como modelo para la porfirinas, de gran 
importancia biológica, sino debido también a que los complejos metálicos de 
intenso colorido tienen tin uso comercial como colorantes y pigmentos. 

110 



figura 7.1 Estructuras porlinims 

la urden de estabilidad de los complejos de porkina con iones metálicos 
2+ es el siguiente: Ni2 I Cu2 > Cu2. 1:021 	Tambien se ha medido la 
cinética de formación de estas inetalopoilirinas y se ha encontrado un orden de 
Cu2+ >Co2+ >Fc2+> Ni2+. 

La importancia de los complejos portirinicos en los sistemas biológicos 
radica en dos razones: 1) las inetaloporlirinas son compuestos biológicamente 
accesibles al metabolismo celular, cuyas funciones se pueden alterar mediante 
tul cambio del metal, su estado de oxidación o la naturaleza de los sustituyentes 
orgilicos en la estructura porliríniva, 2) es un principio genei.al que la 
evolución tiende a efectuarse al modificaise las estructimis y funeiones que ya 
están presentes en el org,anisino y no al producir nuevas. (27, 45). 

a) Clorofila.. 

El sistema del anillo clorolilico es una porfirina, en la que se ha reducido 
un doble enlace en uno de los anillos puTolicos, (allnen está presente un anillo 
de cielopentanona que esta thsionado. 
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figura 7.2 Clorofila 

La clorofila absorbe luz de baja energía en la región del rojo lejano 
(aproximadamente 700 nm), la frecuencia exacta depende de la naturaleza de 
los sustituyentes en la 'clorofila; ademas se presentan otros pigmentos como los 
carutenoides que absorben luz de mayor energía, dicha absorción tiene una 
doble función; 

1) la energía puede pasar a través del sistema clorofilico y ser utilizada en la 
fotosíntesis, 2) puede proteger el sistema biológico de ser datado 
fotoquimicamente. 

Un fotón de luz que incide sobre una molécula de clorofila en alguno de 
los sistemas fotosintéticos mencionitdos anterion»ente, suministra la energía 
para una serie de reacciones redux. 11 sistema 1 produce una,  especie ieductoi a 
moderadiunente fuerte (IZEDI) y una especie oxidante moderadamente fuerte 
(OX 1). El sistema 11 proporciona un agente oxidante mas Inerte (OX 11), pero 
un agente reductor más débil (RED U). 

El oxidante II es el causante de la producción de oxígeno molecular en 
las plantas, es un complejo de manganeso que se encuentra comprendido en 
esta proceso. Se cree que el manganeso pasa a un estado de oxidación mayor y 
posteriormente oxida su propia agua de hidratación. (OX II se reduce y recicla 
para sur utilizado nuevamente por la clorolila excitada). 



El RED 1 transfiere su electrón a lo largo de una serie de portadores, 
cuino los citocromos (Fe21-/Fe3+), la ferrodoxina y la plastocianina 
(Col+/Cu2-1), eventualmente para formar FONA1-1, este último sirve cuino una 
fuente estable de capacidad reductora para convertir el dióxido de carbono a 
carbohidrato. 

Et OX(1) y RED(11) reaccionan cutre si para completar la regeneración 
de las especies originales antes de la irradiación, Una vez más intervienen una 
serie de portadores de electrones y el TFA neo en energía, es sintetizado 
empleando la energía liberada en el proceso. 

La conversión de energía radiante en energía electroquímica se puede 
explicar de la siguiente manera: 

Se ha señalado que una molécula de pigmento, como la clorofila, es mi 
mejor agente reductor que la molécula en estado fundamental, debido a que el 
electrón excitado es más fácilmente eliminado y tul mejor agente oxidante, 
debido al hueco poSitivo proveniente de la excitación del electrón, por tanto, la 
clorofila excitada puede iniciar una serie de reacciones redox. 

Con base en el conocimiento de la estructura de la clorofila es posible 
resumir algunas de las características del sistema clorofilico que aumenta su 
utilidad como pigmento en fotosíntesis. En primer lugar, existe una amplia 
conjugación en el anillo porfidnico, esto abate las energías de las transiciones 
electrónicas y desplaza la absorción máxima en la región de la luz visible. La 
conjugación también sirve para que el anillo adquiera rigidez y, por tanto, se 
desperdicie menos energía en la degradación térmica interna ( a través de 
vibraciones moleculares). 

Un segundo factor importante es el comportamiento fosforescente de la 
clorofila, a fin de que se presente fosforescencia debe existir un estado excitado 
con un tiempo de vida finita. Si se dispone de dicho estado excitado, entonces 
es posible que ocurra una reacción química, aprovechando la energía anterior a 
la fosforese,encia, si sólo sucede fluorescencia, la engda se perderá a través de 
la transición inmediata y no podrá utilizarse químicamente. La presencia de 
átomo metálico es necesario para que tenga lugar la fosforescencia, las 
porfhinas libres sólo muestran una emisión fluorescente. El acoplamiento 
espín-orbital por parte del ion metálico permite la mezcla de los estados 
excitados de singulete y triplete, además promueve la formación del estado 
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relativamente estable del u iplete, el cual es la fuente d la Msforeseencia y la 
energía de la totosintesis (27). 

Es importante destacar que se Mi desarrollado un modelo totalmente 
sintético que simula el proceso fotosintetieo de la eloiulila. La construcción de 
la boja es la siguiente: el aducto (CH.-1120)n se impregna de una membrana de 
polímero o se deposita sobre una lámina metálica; esta membrana separa los 
dos e oinpartimentos de una célula fotoelecirica, uno de los cuales contiene un 
agente oxidarte (tal como tetrametilenenodiamina) y el otro un agente reductor 
(ascorbato de sodio). Cada cumplimiento esta conectado a im circuito externo 
Mediante electrodos, la célula responde a la luz roja generando una diferencia 
de potencial de 422 my (el óptimo logrado hasta la fecha) y una intensidad de 
24 painp (45). 

Lo célula de tipo hola sintética 
genera una corriente eléctrica 

Fuente luminosa u 
Electrodo 

figura 7.3 La hoja suiteuea 

b) Citocronaus. Los compuestos llamados citoeromus contienen grupos 
prostetico análogos a los l oto y se utilizan en la membranas de las 
initocondrias de las CélltlilS ell los cloroplastos para colaborar en las 
reducciones de transiereneias de electrones. Cada caos...romo tiene asociada una 
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estructura de proteína (el apoenzlina) con lo que la moteitia esta enlazada al 
grupo prostetico como tillStallyellW sobre un carbono de la porlirina, por 
adición de fierro con la proicina corno la mioglobina, o por ambos métodos. Al 
igual que en la hemoglobina, el grupo prostético reside en una cavidad de 
proteína, en la que la quinta posición de coordinación en torno al fierro está 
ocupada por un azufre fuertemente enlazada de tina cadena lateral de metiendo 
de la proteína. Por está razón, el fierro no toma oxigeno o inonóxidg de 
carbono. El fierro es de espín bajo (17:e2-717e31) en las formas reducido/oxidado, 
respectivamente. 

Un papel químico importante de los citocromos se presenta en la 
layforilación oxidativa del ADP para formar ATP. La fosforilaciótt con 
oxidación es un mecanismo eficiente para la regeneración del A'I'P de acuerdo 
con la siguiente reacción general: 

C6111206 . 602  + 36DP3* + 36P0,12* + 36W -..-----;> 6CO2  + 36ATPI-  +42H20 

Es obvio que se trata de una reacción complicada constituida por muchos 
pasos que en efecto implican una serie de agentes de transferencia de 
electrones y de hidrógeno: Algunos de estos agentes son de naturaleza 
estrictamente orgánica, algunos implican la participación del fierro en un medio 
tetraédrico de azufre y otros los citocromos. 

La figura que aparece a continuación es un esquema de la cadena 
completa de transferencia de electrones con deshidrogenación del sustrato para 
formar una olefina por el agente de transferencia orgánica l'AD o partiendo de 
un alcohol que se deshidrogena por el NAD+ para formar una cotona. La 
transferencia de electrones culmina con la reducción de oxígeno a agua 
(extremo derecho de la figura 7.4) y dependiendo del "alto" (alcohol) o "bajo" 
(alquil) potencial redox del sustrato inicial, conduce a la formación de tres o 
dos moles, respectivamente, de ATP formado por par de electrones transferido 
(27, 27). 

En la figura 7.4 se puede observar que la primera aparición de un 
cilocromo es en la oxidación de la hidroquinona por el citocromo b; a partir de 
este punto la transferencia de electrones implica solamente agentes de 
transferencia de un electrón y en esta cadena de reacciones en la que tiene lugar 
toda o 2/3  de la fosforillación con oxidación, según sea el sustrato inicial. 
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Entre estos pas,):; se encuentran las tres rostorilaciones con oxidación; 
desafortunadamente poco es lo que se conoce en la actualidad sobre las 
mismas. En el esquema se ve que la primera fosforilacion (punto 1 de la rama 
inferior) se produce durante la reducción de la bidroquinona por un complejo 
de sulfuro de fierro no berro; la segunda tbsforilacion surge durante la 
transferencia electrónica entre un catalizador de fiero no hemo y un citocromo 
e (punto 11) y la fosibrilación final por reducción de oxígeno por una estructura 
compleja (llamada citocromo oxidasa) en que participan dos citocromos a y 
eti9Cii.:3  en una relación 1:1 de fierro:cobre (punto III), 

Es muy poco lo que se conoce actualmente a cerca del mecanismo de 
transferencia electrónica en la superficie interna de la membrana. Desde el 
punto de vista de la química de coordinación, algunas o todas las reacciones 
deben ser de la variedad de esfera externa, de acuerdo con esta interpretación, 
no se necesita la sustitución de ligados en torno al fierro. Al menos para los 
citocromos e (que no enlazan oxígeno) esto es acorde; con respecto al punto III 
se sabe que el CN*1  no forma complejos con el caramillo a, pero es claramente 
posible la coordinación del 02, por el átomo de fierro del citocromo 113  o a los 
átomos de cobre, Realmente la toxicidad del CN-k  se debe a la inhibición de la 
cadena respiratoria en el punto III probablemente por coordinación con el fierro 
o cobre (3, 26, 45, 52), 
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e) Hemoglobina y ritiogiubina: Las t'unciones de transportar y 
almacenar el oxigeno en los inamiteros superiores se lleva a cabo por la 
inioglobima y la hemoglobina; la primera transporta el oxigeno desde el lugar 
de origen (pulmones, branquias o piel) hasta el lugar en que se habrá de utilizar 
en el interior de las cdiulas musculares, allí el oxigeno se transfiere a la 
mioglobina y se emplea en la respiración. 

Las estructuras de las proteínas de la hemoglobina están constituidas por 
una cadena de peptido con varías cadenas laterales, estas cadenas laterales 
definen Ullit "superficie" del polímero forMado por una variedad de grupos 
apolares (hidrocarburos, cationes (-1\1113 `) y aniónicos (CO2.). 1..a formación de 
los puentes de hidrógeno entre - los grupos N-H y 0-C del esqueleto de 
unidades de peptido y las interacciones entre las regiones no polares de la 
superficie del polliner: determinan su.  estructura (generalmente de dos tipos, 
una hélice o una lámina plegada). La mioglobina (Mb) tiene una superficie de 
peptido que no conduce a la autoasociación, pero la hemoglobina (11b) si, en 
consecuencia Mb es monómera, mientras que l'Ib es una unidad tetramera ( de 

simetría C2) formada por dos cadenas de pérnido a y dos cadenas de peptido13. 

Los estudios por rayos X de la desoxillb y oxiHb han revelado !o que 
parece ser cambios altamente significativos en las interacciones -N1-13'...02C 
dentro delas cadenas de péptidos y entre dichas cadenas. Especificrunente 
existen ocho de estos puentes salinos en la desoxillb que se rompen por 
coordinación del oxígeno con el fierro, los puentes salinos entre las cadenas de 
péptidos y•dentro de las mismas proporcionan un medio para el control de la 
transferencia de oxigeno desde oxif lb a Mb. Es importante mencionar que el 
efecto de cooperatividad (entre el tetrantero y el grupo huno), es dependiente 
del plI, este efecto llamado eActo Bohr no implica la disociación ácida de los 
ligandos enlazados al Fe 2+ en la Hb. Más bien los puntos -NH3-r- que 

participan en los puentes a--a, 13-0 son más fuertemente ácidos cuando no 
forman puentes de hidrógeno en los grupos carboxilato; en consecuencia, 
cuando el medio es básico, se separan estos protones despla2ándose el 
equilibrio desoxilib < 	oxillb en favor de la fornta oxi. La presencia de 
ácido láctico en los tejidos MUSCIllilltS cuando se realiza un trabajo facilita, por 
tanto, la liberación de oxígeno de la 	La desoxiHb tiene una mayor 
afinidad por los aniones de esteres de fosfato y el EDTA que la oxillb; ambos 
aniones poseen varios átomos de oxígeno cargados negativiunente y son 
suficientemente grandes para ocupar los espacios catiónieos entre las cadenas 

de las 13 proteínas. El efecto de los puentes de Hidrógenos de estos aniones con 
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los puentes canónicos es mantenerla, separadas las cadena:4 11, con su 

configuración desoxi y Meditar la péidida 	aNlgeii, fambill en los tejidos 
que realizan un trabajo la concentración de LOA es l a nsutc alta y 11,i1/1'4jek.; la 

transtelencia de oxigeno a la Mb. 	mulla que se nuiesti a a conminación se 
confirma que estos electos son peculiares para las cadenas tetrameras de 
péptido de ft, puesto que ni las cadenas de Mb ni las mudados individuales de 
péptido de I fb queda ¿duenda por la absorción de oxigeno por el pit o el DPG. 

Es muy interesante para la química de coordinación la naturaleza de la 
interacción 02-Fe» y su estereoquirnica, asi como la interacción Fe-02  en la 
oxil-lb y varios modelos, pero los estudios definitivos han demosundo ser 
diliciles y en consecuencia, se ban realizado estudios de los compuestos 
análogos de (..:o2 ' . En los dos sistemas, Fe- y 	, el grupo M-0-0 es angular y 
un tratamiento mediante un modelo ()M simple describe una interacción a entre 
el AO dz2  del metal y uno de los OM al  del oxígeno, también es posible una 
hin:met:ion n entre dxz, por ejemplo, y el OM a* or:nonal del 0-‘,  (45). 

figura 7,5 Porcentaje de oxigeno en func:on del losPQ 

d) Vitamina 1312 . 

La cobalamina tiene una estructura que en cierto modo semeja la de la 
inioglobitta, si 	bien se ¡n'escalan algunas difelencias significativas. LI 
macrocielo que enlaza al Co" en este caso es corno una portirína, pero menos 
regular. Especificamente, falla uno de los carbonos inctildino de la portirina y 



únicamente hay u gutipu Ni.1 en el centro. 1..1 macrocielo básico, tetrapirrol, se 
llama cortina. 

La vitamina Bu  pude ser reducida por un electrón (1312,) o por dos ( Bih) 
para formar los complejos de Co(I1) y Co(I), respectivamente, La reducción por 
dos electrones puede efectuarse mediante DNH y dinticleótido de llavín y 
adenina (DFA), El complejo de Co(1) es fuertemente nucleofilico y quizá sea 
implante en el funcioniuniento biológico. Valiéndose de una adición oxidativa 
experimente la alquilación de una manera sencilla. 

Dos funciones de reconocida importancia de la vitamina B12 
comprenden la forma reducida de Co(lI).. La primera es la reducción de 
especies orgánicas. La segunda implica la aceptación de un grupo metilo, que 
supuestamente forma un enlace Co-CI-13  como lo muestra la siguiente reacción: 

[1312(C0)1 + CH31 	> 11.312(Co)-CH3r -t- 1- 

y su transferencia en la biosíntesis de la metionina, CH3-S-
CH2CH2CH(N1-12)COOH, la cual a su vez interviene en la mayoría delas 
reacciones de transmetilación en la biosíntesis. 

La vitamina BI2  es muy singular en diversol aspectos. Es la única 
vitamina que contiene un metal. Es esencial para todos los animales superiores, 
pero no se encuentra en las planta superiores, ni puede ser sintetizada por 
animales, parece ser sintetizada exclusivamente por bacterias. Participa en la 
formación de metano por ciertas bacterias, y quizá lo mas importante es que es 
el causante de la metilación del mercurio que produce el altamente tóxico 
inetimercurio, 

Cuando la vitamina Bu, reacciona con trilbsfato de adenosina (TFA), 
se lleva a cabo la alquilación lo cual da lugar a la formación de wi enlace 
directo Co-C entre la adenosina y el cobalto. Esta especie se denomina 
coenzima B12  y participa en la alteración de algunas reacciones de 
transposición bastante singular. 

El mecanismo de acción de la coenzima B12 resulta considerablemente 
comprensible, debido a las transposiciones del tipo que se muestran a 
continuación. 



O OH 

112  

0112 

O 	S-R 

(R = -C(0)SR) 

Si; cree que la reacción se inicia con el rompimiento homolítieo del 
enlace cobalto-carbono para producir un átomo de Co(11) y un radical 5.-
desoxiadenosil, posteriormente este radical sustrae un átomo de hidrógeno (del 
grupo metilo de la reacción (unterior), se lleva a cabo la migración del grupo k, 
seguida por el retorno del átomo de hidrógeno a partir de la 5'-desoxiadenosina 
al. sustrato, esto regenera el radical 5'-desoxiadehosil, el cual se puede 
recombinar con el átomo de Co(1I) para formar la coenziina. 

La adaptabilidad del sistema 1312  para realizar las transformaciones ya 
mencionadas, ha sido atribuida al hecho de que: 1) la situación geométrica del 
Co(111) puede ser tal, que uno de los seis ligandos esté débilmente unido o esté 
ausente; 2) el estado electrónico del cobalto es tal que las reacciones de adición 
oxidativa y de eliminación reductiva se llevan a cabo sin grandes energías de 
activación; 3) el anillo de corvina es flexible y puede asumir diversas 
conformaciones para adaptarse a las condiciones ambientales; es interesante 
destacar que aun cuando las porfninas de cobalto análogas a 1312, han sido 
sintetizadas, no pueden ser reducidas en medios acuosos, y por consiguiente 
biológicos, a cobalto(1). De ahí que en la evolución de los complejos B12 de 
cobalto, las corrinas fueron escogidas en lugar de las porárinas. (27, 45). 
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7.1 Enzimas. 

Las enzimas son catalizadores de los sistemas biológicos. Controlan no 
sólo la rapidez de las reacciones, sino que, permitiendo que se presenten varias 
geometrías en el estado de transición pueden abatir la energía de activación 
para la formación de un producto en lugar de otro, la estructura fundamental de 
las enzimas está constituida por proteinas; aquellas que son de interés para el 
químico inorgánico están compuestas de una estructura proteínica (llamada 
apoenzima) y un pequeño grupo prostético que puede ser un ion metálico 
simple o acomplejado. 

Para ilustrar la estructura de una enzima y su relación con la función que 
desempeña, considérese la carboxipeptidasa A, ésta enzima pancreática 
descompone el carboxil del aminoácido terminal de una cadena peptídica 
mediante la hidrólisis de la unión anida. La enzima consta de una cadena 
proteínica de 307 residuos de aminoácidos más un ion Zn2-' , en uno de sus 
lados presenta una abertura, la cual contiene al átomo de zinc, que es el sitio 
activo, el metal está coordinado en forma aproximadamente tetraédrica a dos 
átomos de nitrógeno y a un átomo de oxígeno proveniente de tres aminoácidos 
de la cadena proteínica, la cuarta posición de coordinación está disponible para 
aceptar un par electrónico de un átomo donador en el sustrato, que habrá de 
desdoblarse o descoinponerse. Se piensa que la enzima actúa a través de la 
coordinación del átomo de zinc al grupo carbunclo del - enlace de anula, 

Asimismo, una cavidad hidrofóbica cercana que envuelve al grupo 
orgánico del aminoácido que va a ser desdoblado y los aminoácidos con grupos 
aromáticos reaccionan más fácilmente; el ellidee de hidrógeno con d grupo 
carboxilo libre y el enlace de anida no sólo impide que el sustrato se separe de 
la enzima, sino que facilita el rompimiento del enlace N•C. El desplazamiento 
nueleofilico del grupo amida por medio de un grupo caboxilato atacante a 
partir de un grupo glutamato, podría formar un enlace de tuthidro con el resto 
de la cadena peptídica. La hidrólisis de este arthidro podtia completar entonces 
el círculo y regenerar la enzima original. Es mas probable que el glutainato 
actúe indirectamente mediante la polarización de una molécula de agua que 
ataca al enlace de anida. 

Se han obtenido pruebas de estudios espeetroscópicos de enzimas que 
contienen iones metálicos, los cuales, a diferencia del zinc, muestran 
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transiciones d-d. El espectro de la enzima que contiene dichos iones metálicos, 
proporciona información respecto a la microsimenia de la posición que ocupa 
el metal, por ejemplo, el Co" puede reemplazar al Zn' y la enzima conserva 
su actividad. 

Los principios estructurales comunes de la química de coordinación, 
como el efecto quelante, la prelerencia por los anillos de seis y cinco miembros 
y por ciertas contbrmaciones deben aplicarse al caso de sistemas biológicos, 
sin embargo, también las enzimas presentan efectos estructurales que no se 
observan en otros complejos. Un ejemplo interesante es la anhidrasa carbónica, 
la cual cataliza la interconversion de dióxido de carbono y carbonatos. A 
semejanza de la carboxipeptidasa, la anhidrasa carbónica contiene iones zinc. 
El poder relativo de enlace del ion zinc hacia los iones halogenuros es inverso 
en la enzima (1-  > 13r-  > Cf > r) en comparación con los iones libres 7111' (1:* > 
CI > lar:;› 1). Dicha interversión se podria interpretar como un cierto tipo de 
efecto de "ablandamiento" en el zinc, debido a la apoenzima, sino fuera porque 
el ligando CN blandos enlazado de la misma Mallad por el ion libre que por el 
complejado, Además, NO3*, CON' y N3., ninguno de ellos destaca por su 
singular blandura, se encuentran enlazados con fuerza excepcional. Sin 
embargo, son isolectrónicos e isoestructurales con los reactivos y productos de 
la reacción enziniática, CO2, CO3  y LIC03'. La explicación es que parece existir 
un ordenamiento de la estructura de la molécula de la enzima para formar una 
cavidad de aproximadamente 450 pm de largo, cercana al ion zinc, la cual 
posiblemente contiene otro centro positivo a fin de estabilizar iones de tamaño 
apropiado. 

Los ligandos que se pueden combinar con centros activos en una enzima 
e impedir la coordinación con el sustrato, tenderán a inhibir la acción de dicha 
enzima. En consecuencia, los iones azida inhiben en forma moderada la 
actividad de la anhidraza carbónica y una cantidad tan pequeña como 4x104'M 
de cianuro o de sulibro de hidrógeno, inhiben la actividad enzimática en un 
85%. 

La inhibición también puede ser afectada por los iones metálicos, la 
mayoría de los grupos prostéticos comprenden metales de la primera serie de 
transición. La coordinación de la apoenzima a un ion metálico pesado puede 
destruir la actividad enzimática. Con respecto a esto, los iones metálicos como 
Hg2+  son particularmente venenosos. 
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La inhibición de los sistemas enzimaticos no necesariamente causa 
efectos indeseados. Considerando la enzima aldehído oxidasa, la cual contiene 
dos átomos de molibdeno y ocho de fierro en cada molécula de enzima, tal 
enzima convierte el acetaldehído a ácido mediante un flujo de electrones: 
acetaldchido---> Mo(V1) en oxidasa----> DFA11--> hierro no heno---

oxígeno. 

Cuando se ingiere etanol, el producto metabólico inicial es acetaldehído, 
altamente tóxico, el cual se mantiene en bajas concentraciones mediante la 
conversión catalítica por la oxídasa pasando a formar el inofensivo ácido 
acético. (9, 27, 43) 

7,2 Fijación de nitrógeno, 

Un sistema enzimático de particular importancia, es el que promueve la 
fijación de nitrógeno atmosférico, dicho sistema despierta considerable interés 
por diversas razones, es un paso muy importante en el ciclo del nitrógeno y 
hace aprovechable dicho elemento para la nutrición de las plantas, resulta un 
proceso interesante dado que se lleva a cabo fácilmente en diversas bacterias y 
legumbres, presentándose en condiciones suaves, no obstante, que el nitrógeno 
resiste obstinadamente al ataque químico ordinario, aun en condiciones rígidas. 

Realmente, la acción química de las enzimas que lijan el nitrógeno en 
estos organismos tan variados es tan completamente semejante que 
recientemente se ha dado la siguiente delinición.de niirogenasa 

Las 	son complejos de proteínas de Mo y l'e, cuya síntesis es ,  

reprimida por el nitrógeno fijado y cuya actividad acopla la hidrólisis del ATP a 
la transferencia de electrones para la reducción de N2  a 2NH3, N3" a 142  NH3, 
N20 a N2  + 1120, RCCH a RCHC1-12, RCN a RCH3  4 N113, RCN a RN1-12  + 
aleanos y alquenos y/o 210' a 2H20 +112. 

Esta definición, que es bastante amplia, abarca todos los rasgos químico 
cruciales de las N2asas que han conducido a un modelo básico de las acciones 
de la N2„,,„ estos rasgos quedan resumidos en el siguiente diagrama. 
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N11, 
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Exógenos RCN ---> RCI.1 3, N113  

RNC 	RNH2, CH4, C1114, C5116, etc. 

RCCH 	RCHCII 

14lb/dotes 

112, CO 

CO 

CO 

CO 

CO 
CO 

Diagrama 7.2.1 Comportamiento quirnico de las N2... 

	

Un rasgo crucial de las 	es que requieren de forma estricta ATP' y 
un ion de metal divalente (el que acata mejor es el Mg21  ). La hidrólisis del 
Al' El  está intimarnente implicada en pronawerla transferencia electrónica al 
Fe y Mo. Tal reacción AlP/ agente redox queda invertida respecto a la figura 
de la cadena para el transporte de electrones para la oxidación de la glucosa; 
además la introgenasa es ATP-especilka, los otros difostatos de inieleótidos 
que se presentan comúnmente son ineficientes. 	fuente de electrones varia de 
organismo a organismo; algunos se basan CII la Oh.—íle. iÓ11pu del 

	
th/1m) y (M'os 

dependen de transferencias lútoeiltalizadas, 1111elltlib que las bacterias que 
viven libremente Azobacter y ltbizobium utilizan electrones de la cadena 
ordinaria de transpone de electrones. 

Existen varias hipótesis concernientes al mecanismo de la N2asa, una de 
ellas es la siguiente. Se propone que la fijación del nitre geno tiene lugar en un 
centro I'Vlo-S-Fe después de la reducción inducida por el A 	de Mon.' a Mo'"- 
2)+  o Mo-II, thur posibilidad es: 

	

Fe-S-Mo-OH + ATI)b  ---> 	+ N/1°01103H' 	 Fe-S-Mo-H 



Este esquema explica el paso de desfoslorilacion con reducción que 
requiere la presencia de. ATP. 11 be de este centro (posiblemente 	) queda 
preparado para la entrada de N, por reduixion a be' . (....uando se coordina el N, 
al 1e, se sugiere que el centro activo aparece como lo ¡nuestra la estructura (a) 
de la siguiente figura: 

b 	 e 

figura 7.2.2 Desfosibrilacion-reducciótf. 

La formación del complejo &idear Mo-N---N-Fe con puente de diazeno 
(estructura 1)) aparece a consecuencia de la adición de Mo-11 al sistema ir de 
N-E-Fe. Mediante reducciones subsiguientes por uno o dos electrones (y las 
correspondientes protonaciones) de este producto intermedio análogo a un 
diazeno, se produce un puente de hidracina (estructura e). Al proseguir la 
reducción y la Prolonación de la ladracina se rompe el enlace N-N y finalmente 
quedan en libertad dos moléculas de NH3. 

Uno de los rasgos más sorprendentes de la química de la N2fiso es que el 
112  inhibe la reducción del diunrogeno, se trata de un descubrimiento insólito, 
teniendo en cuenta el hecho de que la fijación del N1 equivale a la adición de 
H2  a N2. 

Durante muchos años se pensó que el nitrógeno era incapaz de actuar 
como ligando frente a los iones metálicos en general, a pesar del hecho de que 
el nitrógeno se un:neutra enlazado a iones tales como N- (113-), o N20) y a 
cationes orgánicos, El hecho de que el NO, CO, CN- y los isonitilos (CNR) 
posean I LOMO con pirres solitarios y LOMO n aceptores muy semejantes a los 
del N2 debía haber permitido inedecti la existencia, de coniplejos inetal-N2, ya 
que, como se sabe, los ligandos mencionados !bullan complejos con un gran 
número de metales. (45) 
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7.3 Elementos esenciales y microelementos en los sistemas biológicos. 

El fierro es el cuarto elemento mas abundante y el metal de transición 
que se presenta con mayor abundancia en la corteza terrestre, la mayor 
absorción fisiológica del fierro (ll) respecto al fierro (III) se considera como 
una consecuencia directa de las diferencias de solubilidad. 

Dentro del organismo una gran cantidad de agentes complejantes sirven 
para transportar el fierro, en animales superiores, el fierro es transportado en el 
flujo sanguíneo por las transferrinas, el fierro se encuentra presente en el estado 
de oxidación de 3' (el fierre (II) no se enlaza) y está coordinado a dos o tres 
residuos de tirosilo, a un par de residuos de histidilo, y tal vez a un residuo de 
triptofanilo en una cadena proteínica, existen dos posiciones enlazantes de 
fierro por cada molécula. 

Es de suponer que el fierro podría ser almacenado como la transferrina o 
incluso la hemoglobina y, en los organismoS inferiores, el ferricicromo 
aparentemente sirve para este propósito, sin embargo, tal forma de 
almacenamiento es poco práctica, y los animales superiores han desarrollado un 
método más simple para acumular fien•o; El fierro es almacenado en forma de 
ferritina, la cual, en cierto sentido, es simple una pequeña partícula de fierro 
(111). La estructura de este núcleo polimérico comprende grupos fosfato, así 
como hidróxido y parece enlazar una cubierta protehiacea (llamada 
apofenitina) sobre dicho núcleo que cubre al fierro, la partícula completa de 
ferritina suministra una frente disponible a partir de la cual los quelatos del 
sistema biológico pueden tomar fierro y transfetirlo hacia los sitios de 
utilización. Por consiguiente, la l'antilla proporciona un alinacenamiento d alta 
densidad de fierro inorgánico combinado con su fácil disponibilidad. (1, 15, 16, 
27, 37,41, 45). 
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Conclusiones 

Un compuesto de coordinación o complejo metálico de transición se 
puede definir como el conjunto lbrmado por un átomo o ion central unido a una 
capa de iones o moléculas que lo envuelven. El grado y forma de interacción de 
los iones o moléculas sobre el centro metálico le confiere propiedades 
especificas a cada complejo, siendo el color, por ejemplo, una de estas 

propiedades. 

Las propiedades de los compuestos de coordinación y sus 
manifestaciones han sido estudiadas por un conjunto de teorías, de las cuales 
sobresalen la teoría de enlace valencia, teoría del campo cristalino y la teoría 
del orbital molecular, siendo esta Ultima la más completa y la que explica con 
mayor detalle las interacciones ligando-metal. 

Conjuntamente las tres teorías han explicado, en cierto grado, la 
estructura y propiedades de los compuestos de coordinación para lo cual han 
considerado factores importantes tales como el tamaño y la carga del ion 
metálico central, los pares de electrones solitarios no enlazados, el enlace p, los 
requerimientos estéricos, el principio de exclusión de Pauli, las distorsiones de 
Jahn-Teller y la energía de enlace del compuesto coordinado para las diversas 

geometrías. 

A partir de este estudio se ha generado una bibliografia de apoyo respecto a los 
comptiestos de coordinación, enfocado páncipahnente al temario de Químiea 
Inorgánica 11 de la carrera de Químico y se puede percatar de ciertos temas que 
requieren de un análisis más profundo. 

Las nuevas generaciones tienen el compromiso de ampliar los 
conocimientos de los compuestos de coordinación, debido a la importancia que 
repfeSCIliall estos compuestos para los seres vivos, con la finalidad de 
esclarecer los mecanismos de reacción de los complejos, prineipalmente 
aquellos que tienen una participación importante en el desarrollo del hombre, 
tanto a nivel biológico como industrial. 
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ANEXO. ABREVIATURAS UTILIZADAS. 

Abreviatura 	 Nombre 

EDTA 	 Acido etilenodiaininatetritacético 
ADP 	 Adenositta-5'-difostáto 
ATP 	 Adenosina-5"-irifostato 
APC 	 Antiprisma cuadrado 
BPT 	 Bipirámide trigonal regular 
bpy 	 I3ipiridina 
desoxillb 	 desoxibeinoglobina 
lett 	 Dietileittritunina 
DEA 	 Dinucieótido de Ilavina y adenina 
Dd 	 Dodecaedro 
EPE 	 Energía de preferencia de una estructura 
en 	 Etlilendiatnina 
FAD 	 llavín adenia diuucleótido 
1lb 	 Ilemoglobina 
Mb 	 Minglobina 

n-METIL-4.4 "-bipiriditto catión 
NADE 	 Nientlitainitta adenina dinueleótido 
OA 	 Orbital atómico 
OM 	 Orbital molecular 
Oxil-lb 	 Oxibetnoglobilia 
PC 	 Bipirámide cuadrada distorsionada 
py 	 13ipiridina 
Ui 	 1,3 propanodiatnina 
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