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INTRODUCCION 

El renacimiento! de la química inorgánica, fenómeno que se ha ve­

nido sintiendo ya desde hace unos 30 años a la feccha~ se ha re­

flejado en varios campos, pero lIlllY signifioativamente en el cam­

po llamado química de los compuestos de coordifiáción. 

Ya a principios de este siglo Werner había desarrollado y demos­

trado claramente su teoría acerca de la uni6n en los compuestos 

llamados, aun hoY' en dia, complej os. Apesar de que en aquella 

época los recursos instrumentales y los modelos te6ricos eran 

bastante pobres en relá.ci6n con les 'que contamos actualI!1ente, 
, 

los postulados de Werner siguen siendo válidos y el desarrollo 

de los conceptos y de los m6todos ha venido a confirmar y conso­

lidar plenamente todo lo dicho por Werner. 

Por otra lado, día a d!a se incrementa- el mSmero de nuevas com­

puestos y- se afinan las t6cnicaa de medici6n., todo ello como re­

sul tado del desarrollo de los métodos de síntesi.s y- de la apli­

caci6n práctica de los avances en la 6ptica y en la electr6nica. 

Gracias a ello~ es posible tener ideas cada vea más clara acerca 

de la naturaleza de la unión por coordinaci6n, así como de la 

estructura interna de los complejos. En.tre otras t6cnicas instru­

mentales, la espectroscopia en el infrarrojo ofrece una informa­

ción amplia con_ respecto a la m.a.gn.i tud de la energia de las unio­

nes, así: como tambim de la geometria\ de los compuestos. 

Dada el interés_que presenta el estudio detallado de estos siste­

mas,se diseñ6 la investigación que ha dado lugar a este trabajo 

de manera. que se pudieran observar las efectos de substi tucum 
de un tipo de ligando por otro, dentro de la esfera de coordina­

c16n octaédrioa. del cobalto 



Ir 

Los resultados obtenidos permit~ establecer varias correlacio­

nes con los tipos de unión. Sin embargo, se considera que esto 

es 8610 una aportaci6n preliminar, que abre las puertas de ~ka 

experimentaci6n fundamental posterior. 



• 

..: 

1 

n.. PARTE TIDRICA 

2.1 Desarrollo de las -norias sobre los compuestos de coordinación 

A. !Tim~~ _ t~0l:..ias .:"<1.2,3, 20) 

Desde ~inales del siglo XVIII, se había observado. la existencia 

de compuestos que se ~ormaban de la combinación de sustancias 

dixerentes aparentemente saturadas, que eran capaces de existi-r 

independientemente. EStas combinaciones son conocidas actualmen­

te cemo compuestos de coordinación o complejos. 

Los primeros complejos conocidos fueron llamado~ "amaniatas" y 

resul taban de la combinaci6n del amoniaco con iones metálicos. 

El desarrollo de la qu.!mica depende enormemente de los conoci­

mientos que se tengan sobre la estructura de los compuestos, y 

durante el siglo XIX. las teor.!.as propuestas para 108 complejos, 

se vieron influenciadas por las teorías que habían dado muy bue­

nos resultados en la qu.!mica orgánica, _como son la de "valencias 

constantes· y la posibilidad de catenáciÓn de los átomos; esto 

trajo como consecuencia un retraso de la quimica de los complejos 

as! como también de la quimica inorgánica. 

El primero en proponer una teoría relacionada con la estructura 

de los amaniatas, fué Berzelius (1819), quien propuso, que el 

amoniaco se conjugaba en alguna forma con ciertos metales, sin 

que estos perdieran su capacidad de combinación; luego Graham 

(1840), propuso que estos compuestos pueden ser considerados como 

amonios sus ti tui dos • donde los hidrógenos pueden ser sustituidos 

por cationes metálicos; esto podría explicar la estructura del 

. [Cu{!lrI,) 2J 2+ • pero no la del [CO(1'R3)~ 3+, donde el número de amo-
niacos es :mayor que la valencia del metal. Tomando en cuenta esto, 
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entre los ailos 1840-1862,Tari9s científicos tales como Gerhardt, 

Wurtz, Riezet, HOfmann 7 Boedeckert, introdujeron modificaciones 

a lo propuesto por Grabam, diciendo que no sólo los metales po­

si ti vos podían sustituir a los hidr6genos, sino que grupos, tales 

como NH3 , Cl,etc. también 10 podían hacer; así se propuso para 

el cloruro del hexamin cobalto II! la si~ente estructura: 

. Co ~2--NH~ 
\;!I ./-; 

- pero. cuando Jorgensen preparó compuestos similares de aminas 

terciarias en 1886. hecho por tierra esta proposición. 

Para 1870-1880 Blomstrand propuso una teoría en la cual el amo­

niaco podia formar cadenas en la misma forma que los radicales 

orgánicos. 

Tomando en cuenta esto 7 procurando que las estructuras tengan 

s imetr!a , propuso para los cloruros de tetramín platino 11. hexa 

mÚl cobalto 11. hexamin ~obal to III 7 de cloro pentamín cobalto 

111 respectivamente, las estructuras a,b,c.d. 

/NH3-:t.'R3-Cl 

P\ 
NH3-NH

3
-Cl 

(a) 

NH~-!m3 --CJ. 

NH3-IDI;-Cl. 

~-NH3-CL 

~-~:-Cl 
IH3-NH3-Cl. 

NH,-:m-,-Cl 
(c) 

mr3--CJ. 

lfif;-NH3-Cl 

CO
2 

HE3--NH3--C~ 

NH,-NH3-Cl 

NH3-NH3-Cl 

lms-CZd) 
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La. ligera di1'erencia entre las estructuras c:'y dpodí'a explicar 

1& di1'erencia en la precipi taci6n de los cloruros con ni trato 

de plata. 

Jorgensen, intercambiando los cloruros. en los cloruros de hexa­

m!n cobalto IrI y cloro pentamin cobalto 111 por otros iones 

lleg6 laconclusián de que en el primero, todos los cloruros 

eran i6nicos y en el segundo sólo dos eran i6nicos, proponiendo 

1'inalmente que uno de los cloruros en el cloruro de cloro penta-

mín cobalto 111 estaba unido directamente al metal y conservando 

las ideas de cadena y simetrla de Blomstrand propuso para los 

cloruros de cloro pentamin, dicloro tetramín y hexamín de cobal­

to III~ respectivamente las ¡estructuras e, 1', g 

el. 

. (e) 

NR3Cl 

NH3Cl 

Cl 

Cl 

~~-NH3-t-.~-Cl 

~-NH3-ms-NH3-Cl 

C~ 

lCl 

(1') 

~-NH3--IDf3-NR3-Cl 

NH3~-NR3-1'R3-Cl 

NH3Cl 

~CI. 

(g:) 

Estas es'tructaras podrían explicar la transformaci6n de -g" en 
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"e" por desprendimiento de do~ moléculas de amoniaco, y de "e" 

en "f" por la misma reacción; problema que no podía ser resuel­

to satisfactoriamente por sus antecesores. Jorgensen también 

propuso que cada valencia de estos metales eran diferente, y que 

intercambiando los grupos que ocupaban cada una de ellas, se PQ 

día obtener los isómeros de cada complejo; propuso tres valen­

cias para el cobalto 111. que denominó ct, S y Y .. 

Werner (finales del siglo XIX)fué el primero en salirse de la 

teoría de valencia constante y la catenaci6n. proponiendo que 

un átomo, no tiene cierto número de enlaces valencia, sino que 

la fuerza de la valencia es ejercida integramente en lasuperfi 

cie del átomo y que puede dividirse en varias unidades variando 

la fuerza, dependiendo de la demandade los átomos a los cuales 

este estaba unido, así postuló dos tipos de valencias para los 

iones metálicos. 

DespuéS-de un estudio ~o--d;e las propiedades de los compl,!! 

jos, logr6 postular su teoria que se llamó "Teoría de Coordina­

ción" y mediante experimentos logr6 comprobar lo propuesto. 

La teoría de Werner se puede resumir en los siguientes postula­

dos: 1) Los metales tienen dos tipos de valencias; la llamada 

valencia primaria (principal) o valencia ionizable, y la llamada 

valencia secundaria o no ionizable. 

2) Cada i6n metálico posee un número fija de valencias secunda­

ria llamado índice o número de coordinaci6n. 

3) Las valencias primarias se satisfacen mediantes iones negati­

vos. mientras que las valencias secundarias pueden quedar satis­

fechas por grupos negativos o neutros, y en algunos casos los 
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grupos negativos pueden satisfacer ambas valencias a la vez, p~ 

ro siempre se debe satisfacer el índice de coordinaci6n. 

4) Las valencias secundarias estan dirigidas en el espacio al­

rededor del ión c.entral definiendo formas geométricas. De esta 

manera, para los ,cloruros de hexamin, cloro pentamin y dicloro 

tetramin cobalto 111, propuso respectivamente. las fórmulas h,i. 

j, ~Cl 
~ /NR3 

~,;C\~ 
el el.. 

(i) 

Cl 
j 

j 

~ : .. '~ 
>C~---Cl 

... I -. 

NÉ; 'NR; 
j 

el 

(j) 

donde la linea de trazo continuo representan valencias primarias, 

y la de trazo discontinuo valencias secundarias o ambas. 

El primer postulado explica satisfactoriamente la diferencia de 

los cloruros en el cloruro de cloro pentamin cobalto 111 (i), ya 

que los cloruros que satisfacen solo valencias primarias (ioniz~ 

ble), precipitarían con el ión plata, y el tercer cloro que ade­

más ocupa valencia secundaria (no ionizable). no participará en 

la reacci6n, por lo menos rapidamente. El primer y tercer postE 

lado. explicará la pérdida del caracter iónico de uno de los cl~ 

ros en el cloruro de hexamin cobalto 111, cuando pierde una molf 

cula de amoniaco para producir cloruro de cloro pentamin cobalto 

111. ya que unos de los cloruros de una valencia primaria pasa a 

ocupar una secundaria, explicando además el cambio de número de 

iones, de cuatro a tres que se encontró por estudios conductomé­

trices. Para. comprobar estos dos postulados, Werner preparó e h! 
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zo estudios conductométricos a los siguientes complejos de pla­

tino IV: [PtCNH3 )6] C14t [!t(NH3 )5 é~ C13 , [:t(NH
3

) 4 Cl~ C1
2

, 

[!t(NH3)3Cl~ Cl, I!tCNH3 )2Cl4]. K ~t(NH3)C15J y K2 ~tC16J' 
o.bteniendose respectivamente los siguientes números de iones: 5 • 

4, 3. 2, 1, O, l. 2. Respecto al cuarto postulado, basado en las 

propiedades ópticas de algunos complejos, pudo predecir que las 

valencias secundarias, para un indice de coordinaci6n seis están 

dirigidas a los vértices de un octaedro, además, propuso que pa­

ra un indice de cuatro, estas están dirigidas a los vértices de 

un cuadro plano o de un tetraedro. Así que además de explicar las 

propiedades ópticas pudo explicar otra isomería (cis-trans) con 

sólo cambiar las posiciones de los grupos que satisfacen las va­

lencias secundarias. logrando superar asi a sus antecesores. Pa 

ra comprobar este cuarto postulado sintetiz6 varios complejos, 

prediciendo sus propiedades 6pticas. 

Actualmente los grupos que ocupan valencias secundarias son lla 

mados "ligandos" o "grupos coordinados~' como los llam6 Werner. 

2.2 rECRIAS MODERNAS. 

Las ideas de Werner, resolvían muchos problemas respecto a los 

complejOS, no obstante, la postulaci6n de valencias primarias y 

secundarias, no dejaban satisfechos a muchos investigadores, so-

bre todo que no explicaba la estabilizaci6n de estados de oxida­

ción poco comunes para algunos metales. En vista de que en aquel 

tiempo, se tenía poco conocimiento de la materia a nivel intra 

a.tómico El intra molecular, Werner no logró explicar ni comprobar 

muchas cosas, sobretodo que no disponía de medios técnicos 

para hacerlo. Toda la teoría de Werner estaba basada en observa-

ciones experimentales que pueden ser consideradas de tipo ínter 
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molecular por tanto no tenia ba~es te6ricas s61idas para conven­

cer a muchos investigadores. 

El desarrollo de las teorías electrónicas de la valencia por Lewis 

Kossel, Langmiur, SidgWck, Fajans, Pauling, Hund. Mulliken. Len-

nard, dones y otros, fueron disipando todas las confusiones acer-

ca de las valencias primarias y secundarias propuestas por Werner 

Una técnica que vino a comprobar la estereoqufmica propuesta por 

la teoría de coordinación para los diferentes indices de coordi­

nación, fué la difracción de rayos X. Actualmente la mecánica 

cuántica ha resuelto algunos problemas planteados a la teoría de 

coordinación. 

Las modelos desarrollados después de Werner se agrupan así: 

1) Modelo electrostático. 2) Modelo electr6nico 3) Modelo Mixto. 

Todos ellos lo han hecho es demostrar lo propuesto por la teoría 

de coordinación; así como algunas propiedades físicas de los com­

plejos no atacado por Werner. 

2.2 MODELO ELECTROSTA'llCO (1,4.5,6,1.8.20,21,22.23,24) 

El primero en postular una fuerza electrostática para la estabil! 

dad de complejos fué Kossel, quien propuso atracciones entre iones 

cargados o entre iones y moléculas polares que se agrupan con una 

simetría determinada; así por ejemplo, el ión B3+ y cuatro iones 

F- se agrupan tetraedricamente para dar el (BF
4

); el i6n C03+ y 

seis moléculas de agua se agrupan octaedricamente para dar 

[CO{H20)6J2+. Rajendralal De(9),observ6 que los iones metálicos 

de alta carga o volumen pequeño (alta densidad de carga) son más 

hábiles en la formaci6n de complejos y estableció que debía ha­

ber una relación óptima entre la carga y el radio de los iones 

metálicos para formar complejos estables; pero esto no puede ex-
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plicar la estabilidad de compl.ejos de iones tales como Cu2+ y 

Hg2+. Tanto De como Kossel no podían explicarlo, debido a que 

consideran al i6n metálico y a los grupos coordinados como esf~ 

ras rigidos. El problema fué resuelto por Fajans(61) quien intrQ 

dujo el concepto de polarizabilidad o deformaci6n dé las nubes 

electr6nicas tanto del i6n metálico como de los ligandos, obte­

niendose mejores resultados en la explicación de los hechos exp~ 

rimen tales. De esto se puede deducir, que los factores que pue­

·den dar estabilidad a los complejos, se resumen en los siguien­

tes puntos: 1) Densidad de carga del i6n central y el campo 

electrostático producido por este. 2) Deformaci6n de la nube 

electr6nica del grupo coordinado, produCida por el campo elec­

trostático del ión metálico. 3) Campo electrostático producido 

por el ani6n o molécula dipolar coordinada. 4) Deformaci6n pro­

ducida en la nube electrónica del i6n metálico debido al campo 

dex grupo coordinado. 

Cuando aumenta cualquiera de estos factores mencionados, aumen­

ta la estabilidad del complejo. 

Tomando en cuenta que cuanto menor sea la distancia que separa 

a~ i6n central del dipolo del grupo coordinado, mayar es la fue~ 

za de atracci6n entre ellos, en la figura 2.1 se puede ver la ~ 

portancia de la polarizabilidad de las especies mencionadas don­

de se ve quera >rb> rc y la estabilidad para las fo·rmas A, B Y 

e será C>B).A; ya que en el caso A no hay deformaci6n, en B so­

lo hay deformac~6n del grupo coordinado y en e hay además d@for­

maci6n de la nube electr6nica del i6n metálico, 10 que permite 

un mayor acercamiento entre las cargas electricas. 
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Figura 2.1. Reglas de deformaciones en complejos. 

De aquí se puede ver que en la fuerza de enlace, la contribu-' 

ci6n más imporca~te seria el momento di polar total (M). tanto 

de los grupos coordinados J como df!l i6n metálico. Este momf;nto 

(H) tiene dos contribuciones importantes: El. momento dipolar 

permanente. P, y el momento dipolar inducido, p, 

11= P + P 

donde p depende de la polarizab-ilidad, a • y del campo eleetros ... 

tático, E, al cual está sometida la nube electrónica ( p = a E). 

Los momentos P y p, pueden explicar porqué en algunos casos para 

el i6n metálico, los complejos de amoniaco son más estables que ± 

los hidra~os; así, aquellos i6nes metálicos que producen un c~a ' 

po electrostático débil, formarán complejOS más estables con 

H20 que con :~:3' debido a que el primerc tiene un momento dipo­

lar perma"lente mayor; pero, en el caso de que el ión metálico 

produce un campo fuerte, ya el momento dipolar inducido es muy 

importante, y debido a la ma:ror polarizabilidad del ni tr6geno 

los complejOS de amoniaco serán más estables. 1a influencia de 

todos estos fac-¡;ores está incluida en el método cuantitativo 

usado por VaL Ar}:el y de Boer (10) en el cual, usando el modelo 
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electrostático, calculan la en¡:rg:ía potencial en iónes complejos 

gaseosos. mediante la siguiente ecuación: 

rr .. _ ~ _ e~ _ 2(P?lPa 
r r r 

,.,2 _? 
l:' ~ 

+-+--
20: 2<la 

TI .. energ:ía potencial del ión complejo gaseoso; e= carga del 

electrón; P= momento dipolar permanente de la molécula coordina­

da; p= momento dipolar inducido en la molécula coordinada; r= 

"distancia del centro del ión metálico al ceutro del dipolo de 

la molécula coordinada; 0:" polarizabilidad de la molécu.la coor­

dinada; Pa= momento dipGIar o cuadrupolar inducido en el i6n 

central; O:.a= polarizabilidad del ión metálico. 

Respectivamente, los términos de la ecuación representan: 

1) cambio de energ:ía por interacci6n del dipolo permanente con 

el ión central. 

2) Blergia implicada en la interacci6n del i6n central con el 

momento dipolar inducido en el grupo coordinado. 

3) Interacc'ión dipolo inducido en el ión metálico con el mon:¡ento 

total del grupo coordinado. 

4 y 5) :Fhergías requeridas para polarizar, tanto al i6n metáli­

co, como al grupo coordinado. 

La importancia de cada término depende del caso particular. ü 

La polarizabilidad del iOO central depende de la carga y de la 

configuración electrónica del misma; así, se ha encontrada que· 

la polarizabilidad disminuye al aumentar la carga del i6n y 

~ue los i6nes con estructura de gas inerte son menos polariza­

bIes que los de estructura de pseudo gas inerte. 
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La. importancia. del momento dipolar permanente se puede ver en 

~a tabla 2.2.1, que explica satisfactoriamente porque en los 

complejos de aminas para un mismo i6n metálico la estabilidad 

disminuye en este orden; 

NH3~P.rimaria~Secundaria;>Terciaria 

11 

y en el caso de las fosfinas, va en sentido contrario • .El. mismo 

fenómeno es observado para el azufre y el oxígeno, 

Este hecho. no se explica satisfactoriamente por la mayor polari­

zabilidad del f6sforo y del azufre. 

Tabla 2.2 1 . 
¡ ~o18uesl Px10l8ues ¡~ol~cula Habilidad Molécula Habilidad 
1 -coordinant-e coordinan te 

¡mi 1.49 R20 1.89 ¡ 3 

~I I CH3~·'H2 C1l 
1.23 +> CH;¡OH 1.68 

m mi 
!(CH3 )2NR 0.96 ! I (CH3)20 , 1 .. 24 

I ªl ¡ I ;(r.~ ) N 0.6 I ! '_V_o) 3 
! f 

! ! al , 

Se ha observado en Enchbs complejos que ciertos grupos coord~ 

dos facilitan la salida del grupo en posición trans a él; esto 

es conoci_do como "efecto trans". Grinberg(62), basado en la te!. 

ria electrostática y en la polarización, sugirió la Siguiente 

explicación: Si un i6n central. está rodeado de cuatro grupos 

identicos (Xl' X2' X3 , y X4)~ el cati6n quedará sometido a un 
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campo elect~ostático simétric9 y los dipolos inducidos serán 

compensados unos con otros. Ahora, si cambiamos uno de estos 

grupos por otro más negativo o más fácil de polarizar, "Y", se 

rompe la simetría, y la nube electrónica del ión central se des­

plaz~á en una cierta proporci6n al lado opuesto. provocando que 

el dipolo inducido en el i6n central, se repela con el dipolo 

del grupu coordinado que ocupa la posición trans, facilitando 

su salida; esto puede verse claramente en la figura 2.2.2 

- ~Jtrupo : polarizable-
~ o más negativo 

labilizado 
por efecto trans 

Campo simétrico Campo asim~trico 
Figura 2.2, 

Chatt y Willians (63) reportaron el siguiente orden de grupos 

coordinados para la fuerza del efecto trans: 

. CN->C2H4>CO) N02>SC(NH2)2) RzSN>PR3 >r-):ar-)Cl-)F-) NR
3
> 

OH->~Q . 

Para 1930, con el fin de explicar ciertas prapiedades magnéticas 

y el color de los complejos en el estado sólido, los físicos 

Bethe y Van Vleck refinaron la teoría electrostática, dandole 

el nombre de "1:eoría del campo cristalino", y fué hasta despub 

de 1950 cuando esta teoría fué reconocida y aplicada por los 
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quúú.cos. La diferencia básica entre el antiguo modelo electros­

tático y el del campo cristalino, es que el primero considera 

que todos los orbitales del i6n central están sometidos sim~tri­

camente al campo electrostático de los ligandosj en cambio la 

teoria del campo ,cristalino toma encuenta un desdoblamiento 

energético de los orbitales d o f por la acci6n del campo elec­

trostático del ligando.! y predi~e qUe aquellos que interaccio--' 

nano directamente con los 1igandos. tendrán mayor energia que 

aquellos que no tienen interacción directa. 

La figura 2.2.1, representa el diagrama energético de este des­

doblamiento. para un complejo octaedrico. 

En el diagrama se representa los cincos orbitales degenerados 

del i6n métalico libre, asi como el aumento y desdoblamiento 

energético de estos orbitales debido al campo cristalino del 

ligando; este desdoblamiento es por encima y debajo de la ener­

gia que tendrían estos orbitales si es~vieran sometidos a un 

campo simétrico por los ligandos, que se propone como complejo 

hipotético. 

Los orbitales d que interaccionan directamente son los d 2 Y 
z 

como se puede ver. en la figura 2.2.2. Por razones los d 
x2_y2 

de simetria (11) a estos orbitales se le asigna el símbolo /l eg" , 

y a los otros el s!mbolo "t2g". 

Si consideramos un sistema cartesiano, cuyo origen esté en' el 

centro de un octaedro, se puede notar que los ligando s estarán 

en dirección de los ejes. asi que~os orbitales p estarán so­

metidos a un campo sim6trico, igual que loe orbitales s que 

son esf~ricos. en cambio, con los orbitales d es di~erente.tal 
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x 

Complejo 
hipotético 

Complejo 
octaedrico 

Figura 2.2.1 Desdoblamiento de los orbitales d. 

y 

Figura 2.2.2. Interacción de los orbitales d del ión central 
con los ligando s en un complejo octaedrico. 
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ccomo se ve en la figura 2.2.2 

A. la diferencia de energía entre los orbitales eg y t 2g se le 

asigna el s:ímbolo. t:. • Se ha demostrado que en el caso de compl e­

jos octaédricos, la diferencia entre los orbitales eg y la ener­

gia del complejo. hipotético es 3/5:¿ , y la diferencia de los 

t 2g es 2/5 t:. • 

Este valor/::" es muy in:portante para laexplicaci6n del color y 

las propiedades magnéticas de los complejos; cuando/::" es grande, 

se dice que el i6n metálico está sometido a un campo fuer'te y 

en el caso contrario a un campo débil. 

En esta teor:ía se obtiene una ganancia de energia con respecto 

a la teoria electrostática simple; que explica la estabilidad 

de los complejos. Esta ganancia de energ:ía recibe el nombre 

de"energia de estabilización del campo cristalino" (EEnC) y se 

obtiene al caloear los electrones d en los orbitales t2~ de 

menor energía que los orbitales degenerados en el complejO hipo­

tetico, obtenido por el modelo electrostático antiguo. En la 

magnitud de EECC juega un papel importante el campo a que está' 

sometido el i6n metálico. 

Por ej emplo. en el caso de un complej o oc'taedrico en el cual el 

i6n metálico tiene cinco electrones d se puede presentar dos 

- pQsibilidades; 

1) campo débil 

EEX:C= 3(2/5/::") + 2(-3/5 tJ. )=0 

2) CQlIlpO fuerte 

EEX:C: 5(2/StJ.) + 0(-3/5 t:. )=2 

Se J}Uede ver que cuando el campo es fuerte, hay una ga.n::mcia 
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energética de 2ó\con respectq al modelo electrostático simple. 

que d~á mayor estabilidad al complejo en esas condiciones. Ade­

más, se puede notar la mayor estabilidad de 'complejos de campo 

fuerte. con respecto a los de campo débil. Esto se puede inter­

pretar, debido a que con el campo fuerte, los electrones se aoo­

modan lo más alejado posibla de los ligandos, lo que trae como 

consecuencia que tengan menor repulsión con las nubes elect~6~i~ 

cas de los ligamdos • 

. Basado en esta teoría se podria explicar las distorsiones que 

presentan, por ejemplo, los complejos octaedricos, en el sentido 

de que 1lll0S enlaces alrededor del i6n central sean más largos 

que otros; esto se puede explicar a través del llamado "efecto 

de Jahn Teller", que dice: cuando en los orbitales del i6n cen­

tral, que interaccionan directamente con los ligandos, existen 

electrones, habrá 1llla repulsi6n entre estos y la nube electróni­

ca-del ligando, que traerá c0!D0 consecuencia que el enlace en 

esa direcci6n se alargue; si este efecto no es simétrico, loe 

octaedros obtenidos serán octaedros distorsionados. 

Orgel (12) estudi6 propiedades fíSicas' de tales como el color 

y magnetismo de varios compuestos de coordinaci6n~ obteniendo b 

buenos resultados. 

En vista de que las propiedades magnéticas de las sustancias. 

son atribuidas al número de electrones desapareados. esta teo­

r!a establece que en los complej os" estas dependen del número 

de electrones ? del i6n ,central y de la fuerza del campo a 

que está sometido; as! por ej emplo, en un i6n met~ico que ten .. 

cinco electrones d, y que forma un complejo octaédrico bajo la 



17 

. . TMlLA 2 2 1 
lt JJl.strl.oucJ,on en campo .ul.strl.DUCl.On en campo E.E.tJ.C. en 

d~bll fuerte campo fuertE 

~g eg 
.. 

t 2g eg 
1 4 .. - ~ -- O 
2 ~ ~ - A ~ -- O 
3 4 ~ 4 - 4 ~ 4 -- O 
4 4 1 4 1- H 1 ~ - t:::. 
5 ~ ~ ~ . 1 .-4 H4V ~ - 2~ 
6 H 1 4 ~ A HHo - 2.6. 
7 HH4 ~ 4 HHH .. ~ 

.6 
8 HHH 4 4 HHH 1 1 O 
.9 -HUH. ~·.H 1 HHH ... H 1· O .. _. 

Na Námero de electrones d del i6n metálico. 

campo débil campo fuerte 

J I I 
/' ---t 

I 

I 

Ó. 

I 
-1-

¡ 

D.. 
1111111111 L~'/ 

,-- - - - - - -..... . 

I 
J 
" "-

'- . 

"......[1 ~11 ~11 L_~ 
Fi6~a 2.2.3. Distribuci6n electrónica de los electrones d de un 
i6n central que tiene cinco electrones en esos orbitales. en un 

campo octaedrico. 
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acción de un campo fuerte, el .valor deLles tan grande que no per­

mi te que los electrones se acomoden siguiendo la regla de Hund; 

si el campo es débil, entonces la energía de apareamiento será 

mayor que t:,:, lo que permi t1rá que se acomoden según esta regla 

de máxima multiplicidad. Estas distribuciones para el ejemplo 

mencionado se puede ver en la figura 2.2.3. 

En la tabla 2.2.1 se puede ver todos los casos para complejos 
.' I 

octaédricos.\ Las propiedades magnéticas de otras formas geométri-

.cas se discuten en la misma forma, basado en los diagramas de 

energia y los desdoblamientos presentados en la figura 2.2.4 

dz2 .. dX2_y2 

dxy,dxz,dyz. 
o.ctaedro 

dx;r~ dxz ' d;rz dx2_'~l 

I d:xy 

6 d:xz' d;rz 

I dz2 
dx2_y2. dz2 

tetraedro cuadro plano 

Fig. 2..2..4 

. d:xz,dyz 

dz2 
d 2 2 :x -y 

t...x;r 

dodecaedro 

La teoría del campo cristalino explica satisfactoriamente el co-

lor de los complej os, usando transiciones electr6nicas proboca.,.. 

das por absorción ~luz. dentro de los orbitales d desdoblados 

por el campo cristalino •. Así por ejemplo, en un complejo octaé­

.drico,. al pasar la luz atravéa de él, se puede absorber una can­

tidad de energía -igual a <1, para que un electr6n t sal te a un 
2g 

orbi tal e Como se puede ver, 1::' es responsable del color. Se g 
ha observado que 'para un mismo ión central, el valor de ¿J aumenta 

para los. ligandos en el siguiente orden: 
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Mn

2
+<Ni2

+ <co2+<Fe2+<v2+<Fe3+<cr3~v3+<c03~Mn4~ Rh3<: 

pd4<rr3+<Pt4+. 

La figura 2.3.5 representa las transic~ones más probables 

para complejos octaédricos de campo débil, cuyo ión central po­

see desde un electrón hasta nueve en los orbitales d. 

2.3 Modelo del par Electr6nico (1.2,13,14,15) 

Este modelo, propone una interación de tipo electr6nico entre 

los átomos unidos. Se inició CDn la teoría de unión valencia 

que propone dos tipos de interaciones electrónicas para la __ _ 

unión química. 

1) Interaciones que envuelven el compartamiento de un par elec­

tr6nico entre los átomos que forman el enlace. Este tipo de 

unión se llama "covalente" y fué inicialmente 'propuesta por 

Lewis. 

2) Interaciones que impican transferencias electrónicas desde 

un 'tomo al otro. Este tipo de unión se llama "el ec trovalente" 

o ionica~' 

Dentro de la unión eovalente hay dos posibilidades: 

a) Que cada átomo aporte UD.. electr6n para la unión denominand.Q. 

se "covalente Normal" 

b) Que uno de los átomos aporte ambos electrones para la unión, 

llamandose "covalente coordinado o dativo". 

La teoría de unión valencia reconoce que no existe un enlace 

puramente covalente o i6nico, sino que es una combinación de 

ambas, predominando alguno de los dos. Esta teoría propone para 

los complejos, en una forma general, una unión covalente donde 

el par electr6nico es -aportado por el ligando. 

Respecto a los átomos. también se propone que estos tienden a 
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-+ --
1 1 1 4--

-- 4 
4 ~ -4-, 

1 1 +-- +-- 4-¡ 
a b a b e a b e N=l N=2 N=} 

4 ---4- 1 H 1 t 4 4 --
¡j 1 H 4 4~ I 

----.L 
1 1 4 1 

~ ~ 01 -4-
1 _fl._,_, _ ~ 1 I , 

a b a b e a b N=4 N=5 N=6 

~ H ~ ~ n- -+ -tt , 
1 H 4t- 1 H +r- +t- tlr-

H1 ~ 1 H ~ ~ -4-~~ --+ 
H

1 1 nH H /¡ 1 --4+-H +-- H 4t--- 4-t- 4+-
a b e a b e a b 

N=7 N=8 N=9 

Figura 2.2.5. Distribución electrónica en les orbitales e
g 

.Y t 2g bajo la acción de un campo octaédrico débil, para iones 

metálicos que tienen desde uno a nueve electrones d. 

!la" representa estado basal, "b" y "c" representan e::;tados 

exé±±ados. y N es el número de electrones d. 
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compJetar la estructura de un gas noble mediar.'i.e la unién cova­

lente o i6nica, por esta.raz6n Sidgw~ck (lé), propuso el concep­

to de número atómico efectivo, que no es más ~ue el mimero total 

de electrones que tiene el i6n central al formar el'complejo y 

propuso ~ue el ión métálico tie.."1de a completar el nÚlllero de elec­
trones del gas inerte más próximo, y que ad'::¡uiere su :r.áxima esta-

bilidad cuando lo logra, as! por ejemplo, el Pt2+ posee 74 elec­

trones y para formar el ~t Cl
6
] 4- acepta 2 electrones por cada 

cloruro y comp~a 86 electrones, que es el número de eleetro~es 

del radón. Sidwick dice que cada ligando puede ceder 2 6 3 elec­

trones al i6n central y da una serie de reglas en ese sentido. 

El principal problema que se le plante6. rué la formaci6r. de 

complejos por los iones de los metales alcalino y alcalino té­

rreo que tienen estructura de gas inerte. 

El desarrollo de la mecánica cuántica y de la teoria ondulatoria 

moderna, permitieron el desarrollo de las teorías que envue~ven 

interacciones elevtr6nicas para la uni6n química. As! se han de­

sarrollado dos métodos matemáticos aproximados que tratan las 

estructuras moleculares de eualquier sustancia. 

1) Aproximaci6nlde orbitales atómicos 

2) Aproximaci6~ de orbitales moleculares. 

Ambos modelos se pue.den aplicar a los complejos y la 'diferencia 

fundamental está en el hecho de que el primero usa los orbitales 

at6micos de los átomos que forman la molécula y el segundo hace 

combinaciones de esos orbitales at6micos, para establecer niveles 

energéticos dentro de la molécula, donde se pueden colocar los 

electrones involucrados en la unión química. 
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2.3.1 Aproximación de orbitales atómicos. 

Pauling (13} es su principal de~ensor y con él esta teoría alcan­

zó su máximo desarrollo. Este modelo establece~ que cuando dos á 

átomos se encuentran lo su:ficientemente cerca, como para que sus 

Orbitales atámicos interaccionen (interpenetr.en) ¡ esta interac­

ción puede conducir a una unión quimica, si se involucra un par 

electrónico, bien sea aportado por uno o ambos orbitales, sólo 

que los electrones deben tener spines opuestos para alcanzar el 

apareamiento. 

Para los compuestos de coordinación; que los orbitales vacíos de 

un ión central , que púeden aceptar pares electrónicos, se pueden 

combinar, para formar varios orbitales equivalentes con la misma f 

forma y energía; pero"distribuidos .~geometricamente alrededor del 

i6n central. ESte proceso recibe el nombre de "hibridaci6n" y el 

número de orbitales hÍbridos f9rmados. debe ser igual al número d 

de orbitales que los originaron. Laf~rma geométrica obtenida 

por una hibridaci6n depende del número y tipo de orbitales que 

participan en el proceso~ y para cada indice de coordinación, 

existe un número 11mi tado de hibridaciones, las cuales estan 

indicadas en la tabla 2.3.1 

Existen trabaj os (17,18) que demuestran que las hibridaciones 

indicadas en la tabla corresponden a las formas geom~tricas men­

cionadas y quizas en este sentido esta teor!a supere a la teo­

riadel campo cr~stalino, ya que puede predecir la forma geomé­

trica a partir de la distribución electrónica del ión central. 

La hibridación para los complejos se puede ilustrar mediante el 

ejenplo de un complejo octaedrico de cobalto III. ~ cobalto 

neutro. tiene una configuraci6n electrónica externa 3d7 482, 
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N.e Hibridaci6n 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

TABLA 2.3.1. 

Configuración espacia! 

angular 

Lineal 

pirámide trigonal 

plano trigonal 

tetraedro 
plano tetragonal 
tetraedro 
plano tetragonal 

bipirámide trigonal 
pirámide tetragonal 

octaedro 
prisma trigona.l. 

octaedro con un áto­
mo al centro de tma. 

de las caras 

dodecaedre 
an:tiprisma 
prisma centrado en 
las caras 

N.e = índice de coordinaci6n 
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Ejemplos 

11E3 ,AsCI
3 

B(CE)3 

NiCCO)4 

[Ni(~)J2-
Cr0

4 
-

rCl :: 
4 

MoClS,TaP S 

Ni(P~)~r3 

pero el i6n cobalto rIr, presenta coufiguracion 3d6, la cual se 

puede representar como sigue: 

3d 43 

[] 
4.p 
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Este i6n. para dar una hibridaci6n en la que ~tervengan dos or­

bitales d, un arbital 5 y tres orbitales p (d2sp3). Este proce-

so se puede hacer en dos formas: 

1) Usando los orbitales 3d, 4s, y 4p. Para lo que sería necesa~ 

rio inicialmente. un. apareamiento de los electrones d, de tal 

forrrA que queden dos orbitales d vacíos, 

3d 4s 4p 

O 
luego. la hibridaci6n de estos seis orbitales vacíos; 

d2sp3 

C03+ I I I I I 
estos s-eis orbitales híbridos vacíos, aceptarán los pares elec­

tr6nicos de los ligandos. As:!, al formar el [CO(NH3)~ 3+ la 

distribuci6n electr6nica del cobalto será: 

3d d2sp3 

donde se puede ver el diamagnetismo del complejo. 

2) La hibridaci6n, puede ser entre 108_ orbitales 45, 4p Y 4d. 

En este caso, el i6n cobalto mantiene la di8tribuci6n electr6ni­

ca de los orbitales 3d. y dé.. un complejo con las mismas propie­

des magnhicas Clue tendría el i6n metálico libre. Un ej emplo de 

esta hibridaci6n es el [COF6J3-. 
-3d sp3d2 

[COF6r-\1 ~111111111 11 t11 ~11 vl~ v\1 di vi 
Loa complejoa 'lue tienen hibridacionea (n-l)d2 

ru;¡ nI'3. reciben 

el nombre de 0omplejos iIlternos, ejen:.plo. [coOr;:,-j3)6]3+. Aq,uellos 

con hibridaciones ns np3nd2, son llamados complejOS externos, 

ej emplo. - [CO}'6] 3~ .. 
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~ lo que se refiere a las propiedades magnéticas, eSee modelo 

logra explicar muchos casos, pero no da una explicación satis­

factoria del por que un mismo i6n metálico puede dar complejos 

con propiedades magnéticas diferentes, como son las ~el [COF
6
J3-

y las del [ca (~n3 ) J 3+. Asi por ej emplo, para el [caP 6J 3-. dic e 

que la acción electrostática de los seis i6nes floruros es tan 

grande que evita la hibridación, manteniendo as! las propiedades 

-del ión metálico libre. Como se puede ver, esto no es más que 

una ap~ximación al modelo electrostático y contradice totalmente 

alo expuesto por la teoría del campo cristalino, en el sentido, 

de (r~J Ei tuviera una acci6n electrostática fuerte seria un com­

plejo de campo alto y por lo tanto diamagnético. Otra explicaci-

6n que este modelo expone ,es que este sea un complejo externo 

y no use orbí tales 3d en la hibridáción:..-.Esto trae como consecu­

ene loa... una hibridaci6n que requiere más energia que la necesaria 

para formar el complejo interno, debido a la gran diíerencia 

energética entre los orbitales. 4p y 4d. 

Hay quienes tratan de explicar el paramagnetismo del-hexa floru­

ro de cobalto rrr, a través de una estructura reso~te interme­

dia entre una forma, donde todos los átomos de fluorestán uni-

dos covalentemente al cobalto y otra, donde solo cuatros están 

unidos en forma, covalente, sin usar los arbi tales 3d, con los 

otros dos iones floruros unidos, ionicamente. Esta proposici6n se 

contradice con la aproximaci6n del orbital atómico para las es~ 

tructuras resonantes, que establece que todas las formas resonan­

te€,. de un compuesto determinado deba tener el mismo número de 

electrones desapareados. 

Como se puede ver, la teor!a del campo cristalino explica en una 
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forma más satisfactoria las propiedades magnéticas de los com­

plejos, ya que la proposición de los llamados campo fuerte y 

campo débil explica satisfactoriamente las situaciones del 

[COF J 3- y del [Co,(NH3 ) ~ 3+, proponiendo un campo fuerte para el 

segundo. 

En lo que se refiere al color de los complejos, el modelo de 

aproximaci6n de orbitales at6micos lo explica a través de tran­

siciones electr6nicas desde un orbital d no hibrido hasta otro 

orbital de mayor 

ci6n seria desde 

!Co(NH ) 13+ 
i... 3 6J 
Esta transición 

energía.Así, para el [CO(UH3 )6]3+, la transi­

el orbital 3d hasta el 4d, 
3d d2sp3 4d 

M ¡IH! '1 ['HI" ~11 UI! Hd1j1J (111; i 1 I I 

sería factible, quizás desde un orbital 4d hasta 

uno 5d, o de un 5d a un 6d; pero desde 3d a 4d se requiere tanta 

energía, que quizás la luz visible no la posea; por otra parte 

según lo expuesto, todos los complejos para un mismo ión central 

serían del mismo color. 

También en este aspecto la teoría del campo cristalino supera al 

modelo de Pauling, ya que según este modelo el color depende t~ 

to del i6n central como del campo del ligando. 

La estabilidad de los complejos, también es atacaqa por los de­

fensores del modelo de orbitales atómicos. Asi, Sidgwick(19), e~ 

tableci6 que existe una relaci6n entre la distribución electr6n!, 

ca del i6n central, y la fuerza de unión del ligando. El logró 

clasificar a los iones metálicos en. tres grupos: 

1) Iones que fOTman uniones más fuertes con el oxígeno que con 

el nitrógeno. Este grupo está formado generalmente por iones ti­

po gas inerte, tales como! Mg2+, Ba2+, V5+, Nb5+. etc. 
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2) Iones muy pequeños, que forman enlaces de fuerzas semejantes 

tanto con el oxígeno como con el ni tr6geno. tales como B3+ y Be2+ 

3) Iones que dan enlaces más fuertes con el ni tr6geno que con el 

oxigeno, los cuales generalmente tienen estructura de pseudo gas 
1 I I .Ir inerte; tales como en. Ag • Au , N1 ,etc. 

Estas observaciones pueden justificar el modelo de aproximaci6n 

de orbitales at6micos. 

Se ha encontrado, que la fUerza de unión de ciertos i6nes metá­

licos, con algunos ligandos es más fUerte que lo esperado, pro­

poniendose por esta razón enlaces dobles entre el i6n central y 

el ligando (llamados enlaces'!!), Y en los cuales pueden partic1-

par orbitales p 6 d. tanto del ligando como del i6n metálico. 

Este tipo de uni6n se puede formar cuando el i6n central o el 

ligando tienen pares electr6nicos que pueden ser aceptados res­

pectivamente por el ligando o por el ión metálico. As! podemos 

tener cuatro casos: 

1) M(dlT) ----"..tPlT)' Donaci6n de electrones d d.el i6n central a 

un orbital vacio del átomo ligando. Este caso se puede presentar 

con ligandos tales como CO, N02-, CN-. RNC, NO, y con los iones 

de la primera serie de transici6n con estados de oxidación ba-

jos. 

2) t--:(dTl )~L(dT1). Orbitales vacios del átomo ligando aceptan 

pares electrónicos de orbitales d del ión central; tales como 

se presentan con ligandos como PF3 , PR
3

, AsR
3

, SR2 y con los 

iones del caso anterior. 

3) L(plT~E(Pl'T)' Orbitales p vacios del i6n metálico acep­

tan pares electr6nicos del átomo ligando. Este caso se yüede 

presentar con iones tales como B3+ y Be2+. y con ligando s tales 
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2- - -como 02 t F • el • 

4) L(p:T )~ M(d:T)' Orbitales d yacios, del ión central rec! 

ben electrones p del ligando. Entre los ligandos que pueden dar 

- 3- 2- -este tipo de enlace tenemos al F , N • NH , NH2 Y entre los 

iones tenemos al de los metales de transición en su estado de 

oxidación más alto. Todos estos casos están representados en la 

figura 2.3.1. 

Un ejemplo práctico, donde se consideran dobles enlaces entre 

.los ligandos y el i6n central, es el i6n[!e(CN)J 4-, para el 

cual se propone forma intermedia m, entre las formas resonantes 

j ,k,l 

m) 

1) Fe!: C : : N 

Respecto a la estabilidad de estados de oxidación poco comunes 

para algunos metales, se han establecido· los siguientes postula-

dos: 

1) La máxima estabilidad se puede lograr cuando el i6n central 

adquiere cualquiera de las siguientes configuraciones: 

a) Nivel d semi-lleno, como en el caso del Fe3+. 

b) Nivel d lleno, como en algunos complejps de Co3+. 

e) Cuando lo~ Qrbitale~ d no u~ado6 en la hibridaci6n. se encu~ 

tran semi llenos como en el caso del Cr3+ 

3d d2sp3 

G"lilil 
2) Un ligando de alta electronegatividad favorece enlaces 
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i6nicos y puede estabilisar estados·de oxidaci6n para orbitales 

d se~-llenos o de máxima multuplicidad. 

3) ün libando de baja eletronegatividad favorece enlaces cova-

leLtes y estabiliza estados de oxidación para arbí tales d ller ... os 

o ~ a~uellos casos en ~ue los orbitales dno hÍbridos peI~anecen 

Eflci-llenos, eje:nplo @OClili
3

)i!3+ y [cr(NH,)J3+ 

Figura 2.3.1. ~teracci6n meta1-1iganda 

~ cuanto al efecto tr~~s. esta teorfa trata de explicarlo en base 

se a. resonancias entre estructuras ;;,ue tiener.. enlac",s i6r.icos y 

covalentes. As! por eje¡¡:plo, para un co:op1ejo de la forrr.a \)·~S~ . 
se propone las estructuras resor~.es Ay B, C.y D. 
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X X X X- X- X- X- X-

""'M/ \ M M 

/ "- (~ /" '\ 
x y x y :x:.- y 

A- B e D 

Donde los enlaces covalentes están indicados por la linea conti­

nua y B, C. D tienen cuatro formas contribuy~tes. El modelo pro­

pone, que si Y es un. grupo con fuerte tendencia a formar er...lac es 

covalentes. predominarán aquellas formas resonantes donde la 

uni'o;;::. l·I--Y sea covalente y se argume.."lta ::¡ue esto conducirá a ma.-

yor n~~ero de formas resonantes en las cuales el grupo X de la 

posición trans sea i6nico, lo que resultará en una salida más 

fácil de este grupo. SL analizamos todas las formas donde el enla 

lace H--Y sea covalente, se encuentra que el grupo en la posici6:u 

tJre.n.s Y cada una de l-as~{}o-siciones cis tienen el mism.o número de 

estructuxas i6ni~_.s. por tanto el model~ electrostático super a e 

esté modelo para explicar el efecto trans •• 

2.3.2 Aproximación de oroitales molecul~es Cl,4.5.6.7,8,22,23, 

24-1 

Este modelo fué inicialmente desarrollado por HUlld, Hulliken y 

Lennard-Jones. Igual que la aproximaci6n de orbitales at6micos, 

establece, que para formarse un.a unión ~uimica, los átomos de­

ben edtar lo suficientemente cerca, como para é"ue sus o2'bi tales 

se interpenetren. ESta interpenetraci6n trae como consecuencia 

que se forme un. nuevo orbital (orbital molecular) diferente a 

los que interacclonamon inicialmente. Según las propiedades on­

dulatorias del electr6n, cada dos orbitales originales pueden 

dar dos posibilidades de combinaci6n. 
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1) Si en ambos crei tales. los electrones tienen la misma :fas e 

ondulatoria, se sumarán las probabilidades de encontrar al elec­

tr6n y en la zona de interpenetraci6n la densidad electrónica 

será mayor. De esta forma, se origina un"orbi tal molecular ~a­

zante", que tendrá una energ:(a menor que aquellos que le- dieron 

origen. 

2) Si las ondas de los electr6nes no están en :fase. entonces las 

probabilidades se restan y la densidad electr6nica será mucho 

menor en la zona de interpenetraci6n. El orbital molecular :forma­

do tendrá mE_yor energia que los que le dieron origen y recibe el 

nombre de "orbital anti enlazante". 

Tambien existen orbitales atómicos que no interaccionan. conser 

vandose en la molécula tal como eran originalmente, estos orbita­

les reciben el nombre de "orbi talen no enlazantes~ Siempre que -

dos orbitales at6mi~os interaccionen para :for~ un orbital mo­

lecular existe la misma posibilidad de que se forme un orbital 

enlazante que uno antienlazante. s610 que. los el ectrones_ de 

de enlace se se ,acomodarán primero en el orbital enlazante de 

menor energ:(a. 

As! para formarse una uni6n quimica es necesario que existan 

elec1J:ones que se puedan acomodar en los orbitales moleculares, 

los cuales aceptan dos por cada orbital y deben tener spines 

opuestos. 

A los di:ferentes tipos de orbitales moleculares que se puedan fo,,­

mar se le asignan los símbolos o • \t T Ó. 

Un orbitales cr, cuando tieneJl silnetr:[s cilíndrica alrededor del 

eje de enlace. El s:!mbolon es asignado a aquell~s orbitales 
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moleculares que presentan la z~ma de mayor probabilidad por en­

cima y por debajo del eje de uni6~ y se requiere que los orbita~ 

les at6micos tengan dos zonas de interpenetración (por encima y 

debajo del eje de unión ). El simbolo,o es para aquellos orbi­

tales que se forman cuando los orbitales at6micos tienen cuatro 

zonas de interpenetraci6n y el orbital molecular formado ti~e 

igual momento angular en dos direcciones, parecido a los orbi ta­

les dxy' dxz ' dyz• En la figura 2.3. 2a, están representados 

todos estos orbitales, asi como los diagramas energéticos corres­

pondiente y donde el asterisco simboliza orbitales de antienlace. 

Este modelo se aplica preferentemente. y con mejores resultados, 

a compuestos covalente. Respecto al tipo de enlace, establece 

que cuanto mayor sea la diferencia energética entre los orbita­

les at6micos que se combinan, mayor carácter ionico tiene el en­

lace~ y en el caso contrario, la uni6n tenderá a ser covalente. 

A pesar de que este método-tenia-aplicaci6n con anterioridad, 

::'J.é hasta después de 1. 950 cuando Coulson y Lennard-Jones inici­

aron su apl'icaci6n en los compuestos de coordi.Ba.ci6n. La aproxi­

maci6n de orbitales moleculares tiene varias ventajas para la 

descripci6n de los complejos, pero desafortunadamente el método 

es bastante dificil de aplicar, ya que es puramente matemático, 

pero su uso se podria justificar en varias formas: 

1) La teoria de valencia y del campo cristalino no dan explica­

ci6n satisfactoria para todos los fen6menos en los <¡ue partici­

pan los complejos. Por otl!a parte, se tienen evidencias de que b 

* los electrones del 16n metálico están parc1a1m~~te deslocaliza-

dos a través de todos los ligandos. La teor1a de Pauling, pre-
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senta los electrones de enlace_ muy localizados, en cambio, la 

teoría de orbitales moleculares, da mejor resultado en este sen-

tido. 

2) La importancia de las dobles ligaduras metal-ligando en la 

estabilizaci6n de complejos,así como la interpretación de los 

espectros, no están bien atacados por la teoría de launiÓn¡ de 

valencias, en los cuales la ap.roximaci6n de orbitales molecula­

la supera. Este modelo, no confina al par electr6nico eruazante 

.a un simple enlace del i6n central con uno de los ligandos, sino 

que quedará en un orbital molecular, en el cual contribu~'e ta.'1.to 

el i6n central como tedas los ligandos; as! por ejemplo, los or­

bi tales dz2, d 2 2,1 un orbital s y t~es orbitales p de un Loo x -y 
metálico que intracciona con seis liga.'1.dos, formarár~ seis oroi-

tales moleculares enlazan.tes :¡ seis a..'1.ti-eruazantes en los que 

participan todos los ligandos. En la fi~~a 2.3.2b. se PQede v~ 

que-los orbitales dirigidos hacia los ejes de un sistema cart~ 

siano, cuyo origen es el nucleo del i6n central son los que inte­

racionan directamente con los ligandos. donde los signos repre­

senta la fase que tendría los electrones en esos orbitales (so­

lo se representan las interacciones de tipo enlazan te. También se 

observar que los orbitales s y dz2 interaccionan con los seis 

ligandos, el dx2_y2 con cuatro y cada uno de los p con dos. al 

la figura 2.3.2c, se encuentra el diagrama de correlaci6n de los 

enlaces tipo del [CO(NR3)~ 3+ y del [COF6J 3-. La asignaci6n de 

energías para los orbitales moleculares se hace por métodos pu­

ramente mat~áticos, basados en las funciones de anca de los or-

bitales que interaccionan, aunque se puede tener una idea basada 

en la penetracion y simetría de los orbitales at6micos. 
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Si se toma en cuenta las interacciones .... los diagrarr:as obter.idos 

son mas complicados, aun~ue más cerca de la realidad. 

Respecto al color de los complejos, lo explica por trIDlsiciones 

electrónicas desde el última nivel ocupado o semi-oc~pado al prime 

mer nivel desocupado o semiocupado. ~ la figura 2.3.2c puede 
ser asociada con la de la teoría del campo cristalino. La mag-

nitud de esta diferencia de energfa definirá el color del comple­

jo. 

La::; propiedades ma.¡;néticas resultan de la dÚiiribuci6n electrónia 

ca, a.."l los diferentes orbitales J:loleculares. tomando en cuenta 

su merg1l. y siguiendo la regla de Rund en aquellos orbitales 
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degenerados. Igual que en la teoría del campo cristalino, el 

diamsgnetismo o paramagnetismo depende de ,: • como se pude apre­

ciar en la figura 2.3.2c. de esta forma la teoría de orbitales 

moleculares supera al modal» de Pauling, en cambio con respecto 

,'a la teor!a del, campo cristalino los resultados son comparables 

desde el punto de vista de interpretaci6n física. 

ESta teoría justifica el efecto trans por la formaci6n de dobles 

ligaduras. diciendo, que mientras mayor sea la tendencia de un 

ligando a formar dobles enlaces moyor será la probabilidad de 

labilizar la posici6n trans. ESto muchas veces justifica la di­

ficul tad de sus ti tuir. un. grupo que tenga esta tendencia. 

En los lÜ timos:'años" se ha combinado este modelo con el modelo 

de Pauling' y para hacer la combinaci6n de, los orbitales del li­

gando con los del i6n central. primero se híbrida los orbitalesd 

da i6n central, y luego estos orbitales híbridos lo combinan con 

los orbitales del ligando. ESte model~ recibe el nombre de "teo­

na de las valencias dirigidas" 

2.4 Modelo mixto (4.5,6,7,15.22,.3.24) 

Este .modelo se ha desarrollado en los ~timos años, y no es 

más que una combinaci6n de todas las teorías. Así por ejemplo, 

en la uni6n metal ligando,consideran tanto interacciones elec­

trostáticas como de tipo' electr6nicas .. ESte modelo recibe el nom": 

Ore de "teoría del campo ligando". y se aplica basicamente en 

la siguiente forma: 

:1) Se obtiemm. los orbi tales at~micos híbridos del i6n central, 

q1I8 definirán la ge-ometr:l:a del complejo. 

~ Se hacen las combinaciones de estos orbitales hÍbridos y los 
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no hÍbridos, con los orbitales de los ligan~os. para obtener los 

orbitales moleculares del complejo. 

3) Se asigna la energia de los orbitales moleculares tomando en 

cuenta las interacciones electr6nicas y electrostáticas. las 

cuales. según el campo cristalino de los ligandos t pueden defi­

nir los co~plejos de campo fuerte y campo d~bil. 

EStos puntos explican satisfact~riamente las propiedades de los 

amplejos. El primero, define la geometría del mismo j el segan-

do. la deslocalizaci6n :de los electrones de enlaces por todos 

Jo;¡ ligandos" as! como tam.bi~ la formaci6n de enlaces -mÚl tiples 

entm ligando y i6n central .. Los dos 111 timos puntos explicarán 

las propiedades magn6ticas y el color, Ja que la teorta del cam-

po cristalino" por si sola.. conduc.e a muy buenos resultados It . 

pero considerando interacciones electr6nicas serán más pf6ximos 

a lai reales. La consideraCi6n de interacciones electrost~tticas 

explbará el efecto transo 
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2.5 :&structura octaédrica. Simetria y frecuencias' fundamentales 

Los complejos donde el i6n central tiene número de coordinaci6n 

seis, presentan los 1igandos alrededor del i6n central, en los 

vertices d~ un octaedro. ESta figura geom~trica posee ocho caras. 

seis v;rt1ces y doce aristas. 

A esta figura se le asigna el grupo puntual Oh' y presenta los 

siguientes elementos de simetria(25. 26, 27. 28): un centro de 

simetria, veinte ejes de simetria ( 6C 2, 8e
3 

y 6C4 ). catorce 

ejes de rotaci6n seguido de una reflexi6n en un plano perpendi­

cUlar ( 6S4 y 836 ) Y nueve planos de simetría ( 3 ~h Y 6 ~ ) 

En la figura 2.5.1 estan representados la mayoria de estos el~~ 

mento s de simetria. 

En cuanto a las vibraciones fundamentales del esqueleto octaédri­

co formado por el i6n central y los séis ligandos, encontramos 

que existen séis modos vibracionales, como se puede ver en la 

:f5e,-ura 2.5.2; donde'J.!. \12 y v5 s'on activas en el Raman y\ ';15 yj 'J4 

son activas en el infrarrojo. Las frecuencias de todas estas vi-

braciones dependen tanto del i6n central como de los ligandos, 

tal como se aprecia en la tabla 2.5.l. 

TABLA 2.5.1 

MOlécula \il \12 
\1

3 \14 \1
5 \16 

HoF6 741 843 741 264 306 190 
trF6 696 643 718 276 260 265 
J:'tF6 655 601 705 273 242 211 
FtCl 2- 344 320 162 6 
PtBr6 2- 207 190 97 
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Figura 2.5.1. Algunos elementos de sim~r!a del octaedro. 
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2.6 Espectros en el infrarrojo de complejos de " -dicetonas, 

oxalatos y 1,2 diaoinas, 

Se han estudiado los espectros en el infrarrojo de complejos 

metálicos, que preseatan como ligandos dicetonas, i6nes oxala­

tos y 1~2 diaminas. ~ todos estos estudios se nota un inter~s 

por las bandas ~e corresponden a los enlaces que forman el ani­

llo quelatado y la influencia que tiene el i6n metálico en la . 

~recuencia de vibración de estos enlaces. En las siguientes es. 

~ructura se pueden ver los anillos formados por estos ligandos 

y un i6n metálico~ MJ 

1 II 

Se ha estudiado detalladamente la espectroscopia infrarrojo de 

los dicetonatosmetálicos, principalmente los ace~il acetonatos. 

Los estudios de rayos X y las observaciones espectrosc6picas de­

muestran que el anillo quelatado de .estos complejos son planos 

y que existelma resonancia que abarca los dos átomos de oxige­

no y los átomos de carbono del mismo, aunque algunos investigado­

res sugieren que. los enlaces ~-º. también entran en el sistema 

resonante (63). Inicialmente el asignamiento de bandas se hizo 

en forma empírica, pero Nakamoto y colaboradores (31, 32, 37) 

han hecho asignamientos teóricos basados en el método de pertur-
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I.i8.ci6n y los remll tados obtenidos se correlacionan llI'..l.y bien 

con los resultados experiilleJ.-¡tales. 

fr .. la tabla 2.6.1, se puede ver que algunas de las bandas son 

ser4sibleme:utes afectadas por eL. cambio del i6n central. 

Después de cálculos t e6ricos, HakaIl)oto I en la región de los cu--

bocilos, asignó la benda de li:.ayor frecuencia al \,)(C==C) , si-

endo la menor frecue;;.cia pua V(C=-O). También se puede r.otar 

,,"ue la ba..."l:J.a correspondier.te al vO-i-O) se localiza entre 400 

- -1 Y j00 cm ; esta vibración ;netal-c.:dger:o se puede acoplar a de-

formaciones del anillo y del ¡;rupo C-CH3 • para dar dos bandas 

entre 650 y 690 cm-1 

Las constantes de fuerza han sido calculadasC31.37) por métodos 

matewáticos con resultados conparables a las calculadas a par-

tir de los espectros de los acetil acetonatos metálicos, como 

se puede apreciar en la tabla 2.6.1. 

Ta.;:¡biw se han hecho intentos· de correlacionar la constante de 

estabilidad de los acetil acetonatos metálicos con la frecuencia 

y CC=O), encontrárJ.dose Ulla relaci6n lineal er.tre ellas, y una. 

variación en el mismo sentido. Nakamoto y colaboradores ~lcontra­

ron resultados parecidos al hacer la misma correlaci6n con la 

frecuencia y (J.¡--O) • 

La sustituci6n de un grupo metilo de la acetil acetona por un 

grUllO que tiene un fuerte efecto inductiYO (como CF
3

). r..ace c¡ue 

la densidad electrónica se desplace hacia los oxigenos y los 

carpono~ del anillo. fortaleciendo los enlaces C--C y C--O, 

lo ~ue trae como consecuencia que BUS vibrzciones se desplacen 

a mayor frecuencia OO).en cambio COIl la V(1-\-O) sucede todo lo 

contrario. I,a sus ti t-uci6n por fe.,r.ilos desplaza ligeramente a 
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y (H--G ) Y \) (C=C) a frecuencias mayores sin modificar apre­

ci:Lablemente la :a-ecuencia de \) (C:::,O). 

, 2.5.2 ~§!.l~t2,.S_m~t!.H.c2.s (33) 

Para la asignaci6n de b~~das n.ara estos complejos se han usados 

métodos empíricos y te6ricos (método de la coordenada normal). 

Inicialmente este método te6rico se aplic6 al i6n libre, y con 

el se han asignado las bandas correspondientes al li€ando en les 

complejos (34.35), pero el primero en asignar teoricamente la 

Y(M-O), fue fuj1.ta: (5). 

:Eh la tabla 2.6.2, están las bandas de algü.llOS oxalatos metáli-

cos, donde se puede apreciar la influencia del i6n metálico 50-

bre las vibraciones del complejo. 

De un estudio de varios espectros (34), se encontr6 ~ue existe 

una relaci6n antre la fuerza de enlace M--O y los desplazamientos 

de las bandas C~·C y C~O; así, cuando el enlace metal oxígeno 

se fortalece, las bandas correspondientes al carbonilo se despla­

zan a frecuencias mayores y la carbono-oxigeno simple a freeuen­

cías menores. En la tabla 2.6.1 se puede ver ~ue a medida ~ue se 

cambia el Ni2+ por C02~, eu2+, Fe3+. cr3+. C03+ y Al 3+ algunas 

bandas se desplazan a frecuencias mayores y otras a manores, pe­

ro en el mismo orden. 

2.6.3 Q.0l!!Ple,io.§. §.e_lL.2_di~iaa.§.. (39. 44, 45) 

A pesar de la g;-all cantidad de complejos de etilendiamina ~ue se 

conocen, todavía no se ha logrado un asignamiento teórico de las 

fnecuencias de vibración de estos complejos. sin embargo. en ~or­

ma emp!rica o semi empírica Be han aBignado muchas de las bandas 

d~ estos complejOS (40). 
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TlillLA 2.6.1 

Ca(III) Cr(III} Cu.(rr) CaeII) Modo. vibracianal 

1578 1575 1580 16m V(C- :-C) *' Y8 
1527 1524- 1554 1601 y(C=O). V, 

1534 

1430 1427 1464 1513 ...)(C=O) +&(C-li),.. V9 1481 
1390 1385 1415 1398 ór(CE~) 
].372 1370 1356 1366 o~(CE31 
1284 1281 1274 1261 ·V(C=C) .. v(C-0,E )" V 

3'" 2 
1195 1195 1190 1199 o (C-Ii)~ VIO 
1.022 1025 1020 1020 p- (CE3 ) 
.934- 934 931 931 v(e-CE:;) Yr'-'---''1 \ Y i- , v--...· i • 11 
180 788 781 :} 771 1'r(C" E) 

764 TI2 
691 671 684 612 def. anillo +- V(M.-O).V4 
671 658 654 659 o (C- CE

3
) + V(H-O J. V12 

633 609 614 580 

594 566 
466 459 455 422 V(}1-Q). V

S 
432 4]6 427 

Tambi~ se han hechos intentos para determinar, por estudios de 

los espectros en el infrarroja de estos 90mplejos, si la etilen­

diamina se encuentra en forma cis, trans ° gaucha. y en este sen­

tido se han encontrado dos tipos de espectros, A ;rB. (40). La 

diferencia entre estos dos tipos de espectros es atribuida a la 

diferencia de c~ormaci6n de la amina. as!. a los complejos ~ue 

dan el espectro tipo A. se le atribuye la forma gauche y al tipo 

B la forma cis. La forma trans solo se ha encontrado en comple-

jos tipos polim~ricos. 
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420 

38.2.310 
382,370 

1674 

1388. 

900 

:1236 

825 

515.559 

469 

405 

370 
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893 
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vibraci6n 

L701 

1670 Va? (C=O) VI 
1398 "s(C=O) + V(<r-'C),V2 

900 'Js(e-o)., ó(O-C=O), V 
• 3 

1254 \18(0-0)..., ó(O-C::O), \h 

595 wrua de crist •. 
810,7:98 822,803 5(O~C=0) + Y(M-Q), Yg 

543 

485 

415 

358 
358. 

565 

472 

446 

364 

V(M-O) +-J(C'""C) • ..)4 

def'. anillo VIO 

V(M-Q), "'11 

Respecto a la vibraci6n CE N), 'Zarios i.;;ye:::::igadoJ:es (40,41.42, 

44,45) establecen que aparece a 500 y' 5eo cm-l para el cobalto 

TI Y ID respecti vamen te_ Reci en temente JIakagawa (+3), basa.do en 

el método de coordenada normal. estableci6 que '¡)C::Q-;) es una 

banda d~bi1 a 464 cm-l. 

En el CasO de la orto f'enil~~diamina. sólo se han establecidos 

las bandas que caresponde al ligando, sin tenerse nada concreto 

respecto al er..lace lil.etal- ni tr6ger.o. 



.. 

47 

3.1 Síntesis de los cOllplejos, 

Para la síntesis de los complejos. se us6 COllO fU~te de cobal­

to CoC1 206H20. Co(N03 )2,6H20, CO(CR3COO)2,4E20 y Co(N02 )6 Na) 

con grado reactivo. Como fuente de ligandos se usó acetil aceto­

na (acacH), etilendiamma (en), orto fenilendiamina (oten), oxa­

lato (ox) de potasio y-benzoil acetona (bacE), todos grado 

reactivo, menos la benzoil acetona que preparada según la 

técnica de Claisen (46). 

Alglmos de los \complejos de cobalto 111 se prepararon a partir 

d:e una soluci6n acuosa de cobalto 11, el cual fUé oxidado en pre­

sencia de los, ligandos. con agua oxigenada, aire o dióxido de 

plomo. Algunos cOllplejosIl&mi.xtos de cobalto m se prepararon a 

partir de "UIJZ compteju 'lue cont""enia uno de los ligandos deseados 

con otros lábiles, fácil: de sustituir. 

Los_complejos de cobalto 11 se prepararon mezclando soluciones 

del ligando y de cobalto en medio acuoso u orgánico, ° bién cam-

biando el número de coordinación del ión central de cuatro a 

séis o' mediante de reacciones de sustitución. 

Se prepai:'aron veinte comple,ios de los cuatro son 

nuevos. 

Entre los complejos reportados en la literatura se preparaeon 

los siguientes: 

a) Complejos de cobalto 111 

@o acac~ (50)~ [Ca acac 2 en 1 C104 (47), [ca acac ell2112 (53) 

@o a.::ac2 ox] Na(54), [ca acac ox2] Na2i54), [co~] C13(59) 

r; '"1 L- i r ~ LCo o~J (56), ca. CO O:l(2~ (57). Leo ox en2] Cl(57), 

[eo bac3] (52), [eo Of~] e13 (55) 
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b) Complejos de cobalto II 

Na [ca acac:;l (58), [co acac2J (49). [ca acac2 en] ~8). [co bac 21 
(49) y K2 [ca ox2] 

Entre los complejos nuevos preparados est~ el '-ca ox ofen2J OH 

de cobalto lIT y ~o ox Of~ , @ooac2 en] y [ca bac2 ófen J 
de cobalto II 

Preparaci6n de los complejos nuevos. 

1) Complejos de cobalto 11 

a) [ca ox ofen2J . Cantidades estequiom~tricas de CoC12 06H20 y 

K2C20
4

_H20 se disolvieron en agua, se mezclaron con agitaci6n 

continua obteniendose un precipitado rosa, se añadió una canti­

dad estequiométrica de orto fenilendiamina y se agit6 en atm6sfe­

ra inerte durante una hora, obteniendose al final un s61ido café 

claro que fué filtrado y lavado con metanol y acetona hasta que 

el lavado fuera incoloro. El s6lido se secó al vacio y se deter­

min6 su punto de fusi6n. Rendimiento 88% 

El compuesto no funde antes de ios :;OooC, y su infrarrojo indica 

la presencia del i6n oxalato y de orto fenilendiamina. 

Se le determinó la composición de cobalto por métodos comp1ejo­

métrico con EDTA: Cobalto encontrado 16.5%. calculado 16.3%. 

b) @a bac2 afenJ • Cantidades estequiométricas de Ca [ba~;J y 

orto fen.ilendiamina se disolvieroll en e-¡;ailOl y se agitaron 

durante 30 minutos, se añadi6 agua y se fil tr6. Se obtuvo un 

s6lido café que fué lavado con agua hasta que el lavado fuera 

incoloro. 

Se sec6 al vac:!o la temperatura ambiente durante una. semana. Se 

le determin6 el espectro infrarrojo y el punto de ~usi6n. 
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ill. ¡ru::.i.-::a de fusión fué 132ooG~ -;/ el r-a.-l"l;¡,j--_~,=:~-::o fu~ 34%. 

El espectro in:frarrojo L'ldica la presencia del benzoil acetoúa-

to y de la amina en el complejo. El ~~álisis de cobalto se hizo 

por el m6todo de absorción atómica. encontrandose 13.58% de co­

b:J.lto (calculado:: 13.75,O). 

e) CeoCoac ) 2 en] • Se :prepar6 en la misma forma ~ue el ~~terior, 

solo que no hubo necesidad de aliadir a&~a p~a la precipitación. 

Se abtuvo un s61ido· :3.illarillo que iu..'ldia a 195 ce. El rendiruien-

:2n el "esp,eyctro d.e absorci6n e!1 la región de luz infrarroja se 

puede apreeiar la presencia d.e la amina. y de la benzoil acetona. 

Por análisis con absorción at6mica se encontró 12.44:; de cooal-

to, ~ue es comparable al calculado 12.05;;. 

2) Complej o de co"cal to TI. 

[eoCofen)20x] OE. Se preparó en la mis::na forDa '=ru.e el[Co(ofen)2ox] 

sólo que una vez ::ormado el precipitado oafé claro 

se le añadió lentaDellte un exceso de agua oxigenada..al 30)~ y 

se agité durante l.U1a hora. Se fil tr6 y se lavó con n:.eta.~ol y 

acetona hasta que el lavado iuéra incoloro, fL'lalmffilte, se obtu-

vo un s61ido negro 1'.le :r:e fUi'1o.e antes de los 300°C. ':?endimiento 

81;0. 

El espectro en el infrarrojo indica la presencia del oxalato y 

de la amina • 

. ~álisid elemental: 

El a..'l3lisis de cabal to se hizo por valuilletría CGn EDTA~ 

Una soluci6n caliente del complejo forma un precipit~do café 
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I.:cs espectTes. se hicierol!l en un aparate Perkir¡ Elrter ::r.odelo 
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337 las muestras fueren preparadas en pastillas de KBr. Cuando. 

se tenia ceme ligendo.s aminas, se hizo. además suspensión en h·::e':a·· 

- -1 cloro. butadi~ne para la regi6n entre 2.óOO: 4.000 cm • 

3.:5 Análisis ele""eñtal. 

a) El análisis de C,H,O,N del Ce Ox(o.~en)2 OE fué hecho por 

Pascher de BomAlemania. 

b) ::Ces anslisis de cobalto. se hicieren en dos fermas: 

:;.) abso.rción at6mica 18.ra el [co.(bac )2 en] y [ce(bac)2 ofe~J 

2) ~:éto.do.s co.mplejo:nétrice con EDTA para elC90II oxCofen)2J OE 

y 00II ' oxCOfen)2] 

:'0.8 análisü; por absorci6r. at6mica se hicieren en un aparate PeF­

kin Zlmer mo.dele 3Ó3 

Esto.s &'lálisis se Licieron diso.lviendo. les complejos en ::r.etano.l. 

Eétodo. cemplejométrio.o.- Una c&"'1tidad previF...mente pesada ~' que 

conter~ia epreximadamente .20 n;g de cbal te se trat6 cen una JTlezcla 

de ácido. sulfúrico. y ácido. perc16rico, se calentó y evaperó a se­

qued~d. El :residuo se disolvi6 en 30 ml. de agu.a déstil::cda y se 

llev6 a pE 6 co.n una so.lución diluida de I~I40E, se añadió una pe­

queña cal'ltidad de murexida y se sig'J.i6 añadiendo NH
4

0H hasta C¡li€ 

la soluci6n se volvió awarilla. Luego se inició la tiullaci6n con 

ED~~ (titule 0.5835 mgJEl) hasta que el color cambi6 a violeta 



.. 

51 
V RE3ULT..<\DOS y DI§CUS~ON 

Para hacer lID análisis más sencillo de la influencia q,ue tiene 

un ligando en las vibraciones de otro, dentro de lID complejo cnu 

ligandos illi~tos. la discusión se hará primero por ligandos sepa­

rados y lueeo se llegará a conclusiones q,ue puedan explicar sa-, 

tisfactoriamente los resultados obtenidos. 

5.1 Complejos de cobalto III 

a) S'dicetonatos. 

En la tabla 4.1 se encuentran las baridas C1.ue aparecen en el in-

frarrojo de algunos acetil acetonatos de cobalto 111, asi como 

el tris benzoil acetonato del mismo i6n metálico y el espectro 

de los ligandos libres. 

La discusi6n de estos espectros estará basada en las vibraciones 

del tris acetil acetonato de cobalto III asignadas por Kakamoto 

(0) y 'lue se pueden ver en la tabla 4.1. 

De lh~ comparaci6n de los espectros de las Sdicetonas libres con 

el complejo tris Sdicetonato, se puede ver, ~ue en forma general 

el espectro' del complejo está mejor resuelto, sobre todo en la 

zona entre 1300 y l700cm-1 • 

Los cambios más notables en la acetil acetona al formar el com-

pIejo, están relacionados con los enlaces que forman parte del 

anillo q,uelatado del mismo, asi. para el caso del [co(acac)3] 

aparece una banda a 462cm-l que corresponde a la vibraci6n lon­

gitUdinal cobalto-oxigeno, simbolizado comoV5'en la tabla 4.1. 

Otra diferencia se nota en la aparición de varias bandas entre 

600 y 700cm-l • que corresponden a vibraciones del anillo quela­

tado y a acoplamientos de "'5 con otras vibraciones de la mOlé­

cula.Respecto a las vibracionesY(C=O) y \/(C= C) de la dicetona 
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'1!AJlL& 4.~ 

1 TI III IV V VI VII . nII Vibrac. 
-

33171 349Oi. -
3263i 
3167m 31901 
3100m 31001 3100d 3100d 

3060d 
29100 2990d 2960d 2990d 2900d 2993d 2930d 2960d 

2960d ---- 2949ci 2967d --- 2923d 
2840d 2885d ---- 2850d 2880d -- -- 2840ci 
170Oi. 170811-7071 
H15i 16171 1688i 16071 

---- 16701 
1573i 1573i 1567i 15681 1563i 1576i 1587i Va 
1513i 1522i 15201 15231 15251 1540i 15531 Vi ---- ---- -- -- 1513i 

1410m 1423m 1430m 1451d 1425i ---- 1487i 14871 
---- ---- 1426d 14071.. ---- 14201' 1400m 

1350m 13801.. 13801 1380i 13801 13801 1365m 13801 
1300m ---- 1310d 136Om. --- ---- 1313m 1306m 

---- 1300d 1313d --- ---
l247m 1280m 1287d 1286m 1285m 1285m 1270i 1205d --- ---- l220d --- 1240m 1200m 
ll58d 1193d 1134m 1198d 1195d 1195d li8lm ll80d 

---- 113~ 11311 ---- --- 1l0Om 1155d 
lO15m 1015m j. l103d _-._- --- 1082m ll08d 

---- JJ.. 1056m 1029m 10301 1068m 1012d 
---- 1020 1052i --- --- 1024m 1029m 

915m 927m 992m 998m --~ -- 998m 
• 940m 940m 940m 940m 988m 998d 

---- ---- 887d 890d 952m 960m --- --- 872d 896d 820d 930m 
---- ---- 802m 8001 800i 835m 855m 

175m 760m 170m 712m 7621 164m 
688d 695d --- -- 757m 
683d 664m 690m 7181 
669m 652m 690d 690d 665m 698i 7021 
660m 627i 651d 658m 652m 682m 688m 
631m 622i 640m 632d 632m 670d 645m 

570d 578m 587d 561d 
565m 554m 557m 550d 

\)5 462m 478m 490d 466m 469i 475d 
440m 

NOTA. Las vibraciones indicadas corresponden al Co(acac)3' 
asignadas po~ Nakamoto(}O), ¡~icadae en la tabla 2.6.1. E[ pa-
réntes~s cuadrado indica banda ancha. 
:l=intensA.; m= mediana; d:: débil 1- 2 
I~ acac;. Ih [Coiacad:')l; TI!: [coCacac)2en] ;. IV .. [co(én) acac] + 

V= [c'o(acac)2ox]: VI""CCO(ox)22cac]2-; VII .. bacH~ VIII", [COrbac )31 
El espectro N0 1 correponde ~ Co(a9,ac)} 
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libre y su forma enó1ica, se nota un fuerte desplazamiento al 

formarse el complejo, denominándose V\Y V8 en la tabla. Estas 

absorciones aparecen como bandas intensas en 1700 y 1615 cm-l 

en el ligando libre, al formarse el complejo se desplazan a 1513 

y 1573 cm-l respectivamente, debido a que al formarse la uni6n 

metal-oxigeno se debilitan ambos enlaces, ya ~ue parte de la 

densidad electrónica se desplaza hacia la nueva uni6n, debido 

a la gran electronegatividad del i6n Co3+, afectando en mayor 

magnitud a VI' dada a su mayor cercania al i6n metálico. 

En el caso de la benzoi1 acetona se vé algo parecido al estudiar 

103 espectros de sus derivados, solo que V8 y V5 aparecen a ma­

yores frecuencias respecto al tris acetil a~tonato de cobalto 

111 (respectivamente 1587 y 475 cm-l ), debido, seguramente a que 

el grupo feni10 aumenta la densidad electr6nica en el ~i110 que-

la.tádo. 

Como se puede notar en la tabla 4.1,- al cambiar uno de los ace­

ti! acetonatos del 00(acac)3J por etilendiamina o por ionel:! 

oxalatos, se observan cambios de ·in~erés: en las vibraciOIil.es de 

los enlaces que forman el anillo quelatado, con cambios pequeñas 

en las bandas correspondientes al grupo -CH,; asl, la int~oüuc­

ción de una etilendiamina, provoca que VI y Y5 se desplacen a 

frecuencias mayores, mientras que Ve permanece invariable6 Estos 

desplazamientos pueden ser explicados por un fortalecimiento del 

enlace, asl, qUet los enlaces Co-O y C:=.:O se fortalecen" a expen­

sa del enlace Co--N de la &mina, cuya absorci6n se desplaza a 

frecuencias menores, cuando se compara con el [co(en)3))+' como 

se discutirá más adelante. Estos desplazamientos de densidad 

e1ectr6nica que fortalece algunas ligaduras, se pueden explicar 

• 
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basandose en electronegatividades y postulando cargas formales 

sobre a~uellos átomos que dor~ pares electrónicos al i6n central 

par-a forn:ar la uni6n. As!. en el complejo [coCacHc ) 2 en] +-. se pue­

den postular cargas formales positivas sobre los oxígenos y ni­

tr6§eno unidos ~l-cobalto.Tomando en cuenta que hay mayor número 

de oxígenos que -de ni trógenos .• y además son más elec-¡;ronegativos, 

se p~ede explicar porqué se fortalecen los enlaces Co-O y C=-=---o: 

ya que su acción en conjurlto lOGran debilitar la uni6n Co--K (co­

illO se discutirá más adelar..te) desplaza.."lc.o la densidad electr6ni­

ca hacia los oxigenas, lo qué trae como consecuencia que ~ YV5 
se desplacen a frecuencias mayores. que las corespondie~tes del 

[co(acac);J • Especificamante, estas vibracior:.es cambiandesde 

1513 y 462 hasta 1522 y 478 cm-l respectivamente, cuando se in­

troduce una etilendia;üna en susti tuci6n de acetil acetona. 

La situación cambia un poco cuando ya so~ dos las etilendiamina 

en el complejo, ya que son cuatro ni tr6ger.os, que con su electrlO­

r4egatividad ;¡ carga :formal loeran superar los efctos de los oxi-

genos. haciendo que los C~C y C~O se debiliten y que Co O se 

fortalezca, encompa:raci6n con el complejo que no tiene un g 

grupo amino. Ahora bién. comparando con las caridas correspondien­

tes al acetil acetonato de cobalto 111. [co(acac)3 J • se puede 

lleg2.r a la ¿onclusi6.n de que la eIectronegatividad del oxigeno 

es muy impo~tante. aunque las variaciones de VI y Va son peque­

ñas (Cero y siete con una amina y siete y seis COn dos). 

Cuando es pn i6n oxalato el que sustituye a una acetil acetona, 

como liga..~do ~ el complejo [co(acac)3] para formar el i6n 

[Co(acac)2o¿]-,entran en competencia por un lado, la gran elec­

t~onegatividad de los grupos carboxilatos del oxalato, y por 
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otro la electronegatividad y la carga formal de los oxigenos de 

los anillos de los acetil acetonatos. La gran electronegatividad 

de los ~~pos carboxilato, provoca el debilitamiento de la liga& 

dux~ C~C del grupo acetil acetonato p fortaleciendo las uni6nes 

C=Q y Co-O; así,> V8 ' VI y V5 absorben respectivamente a 1568~ 

1 '3-2'" A ~~ -1 , .; y ,+0') cm • 

Como se puede ver en la tabla 4.l p V; es la menos afectada. To­

~ando en cuenta este hecho y ~ue la vibraci6n V(6o--0) del oxala-

to no es modificada al compararla con la correspondiente en el 

!9o(ox)3] 3-. se puede concluir ~ue los oxígenos de la aceti¡ is,(;e-­

tona tieJl.de."1 a mantener la densidad electr6nica del anillo. F,.c;:-t-,,_ 

competencia por la densidad electr6nica se mBnifiesta aun más 

cuando son dos los oxalatos en el complejO, ya ~ue los desplaz~­

mientos mencionados son rr~yores y la vibraci6n Co·-O del oxalato 

ahora se vé desplazada a frecuencias más altas, lo ~ue indica 

~ue se fortaleci6 a expensas del anillo de acetil acetonato. cuyos 

oxígenos no pueden contrarrestar la acci6n de los cuatro carbo­

xilatos. Especificamente las vibraciones Va. ~ y V5 aparecen 

respectivamente a 1563, 1525 Y 469 cm-l. 

Si analizamos la~ona entre 400 y 500 cm-l para los complejos 

CcoCacac)2oxJ- y [co(acac)(ox)2]2- se v~.Clue en el primero apa­

r~cen dos bandas de medi~~a ,ÍJl.tensidad en 440 y 466 cm-l Clue co­

:' responden sa las vibraciones longi tudmales de la uni6n cobalto 

oxígeno del oxalato y del acetil acetonato respectivamente, en 

camb~o, en el segundo caso, la uni6n del oxígeno del i6n oxalato 

se fortalece a tal grado ~ue absorbe a la misma frecuencia del 

enlace Co-O del acetil acetonato. 8U1!landose ambas int~müdade:;¡ 

provocando que aparezca una panda intensa a 469 cm-l. 
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A pesar de ser cuatro los carboxilatos que sacan densided elec­

tr6nica del anlllo del acetil acetonato la acci6n de la carga 

formal y de la electronegatividadd del oxigeno de la dicetona 

no permiten que se fortalezcan los carbonilos del i6n oxalato, 

sino solamente la ligadura con el cobalto. 

b) complejos del ión oxalato. 

Para la discusión las comparaciones están basadas en las bandas 

asignadas por Nakamoto<:~3) para el [coCox),]'- las cuales est~ 

explici tas en la tabla 2. 6.2. Y 4. a , 
~ la tabla 4.2 se encuentran las bandas correspondientes a los 

espectros en el infrarrojo del i6n oxalato libre y de sus comple­

jos. Cuando se comparan los espectros deli6n libre con los del 

[co (ox)91~- se puede ver que las vibraciones cambian notable­

mente, debido a que al f'ormarse el complejo se establece una uni6n 

metal-oxígeno que absorbe'· a 440 cm-l ; esto trae como consecuen­

cia que los cuatros enlaces equivalentes C~Oi del i6n libre~ se 

l.l.egu.en a diferenciar en dos, ya que se convierten en carbonil.es 

bien definidos, C=O y los otros dos en ligaduras sencillas 0--0; 

los primeros absorben a 1107 cm-l y los otros alrededor de 1200 

cm-l , #esapareciendo las bandas entre 1500 y 1600 cm-l que corres­

pondían a los c~ del i6n libre. 

La introducción de un gru~o acetil acetonato para f'ormar el 

po(acac )ox;1 - no produce cambios notables en las vibraciones 10Ji­

gitudinales C=O y C--O del anillo quelatado del oxalato. ya que 

la acci6n de los oxigeno s de la acetil acetona no es lo suí'ici­

entemente :fuerte como para debilitar los enlaces de anillo quela­

tado del oxalato cuyos carboxilatos son fuertemente electronega­

tivos. 
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IX x 
~LA. 4.2 

XI XII XIII XIV XV XVI XVII 
---- ---- 3402i 3407i ----
---- ---- 3348i 3350i -----"'"- 32581 32001 3267i 3269i ----
3217i ---- ~--- ---- ----

310~ ---- 3188i 3120i 3150i 31521 ----
30l0d -- 31131 --- 3040lll 304Qm --
2993d --- ---- ---- ---- ---- ----
a9~'ld 2900d 2996d 2925d ---- ---- ----

16601 17071 ~706i ~708i 1699i ~70li ---- --------
1650i --- --- --- 16801 -- 1660i 16641 ----
1640i 16671 1680~ ---- 16531 ---- 16201 1619i 1624i 
1630i --- 16701 1670i ---- 16481 ---- .... -- ----
15921 --- 1563i 1568i --- ---- ---- ---- ----

. --- ---- l523i 1524i 1587i ----1500i 1500m ---
1402m 14201 142~ 14261 1446d 1460m ~457m 1457m 1448i 
---- ---- ---- 1407i 14101 1425i ---- ---- ----
1323i 1323m 138OaljSOi 1370d --- 1353m 1353m 130Si 

778i 
700m 
610111 

507m 

---- ---- ---- 1323d 1320d 1313i 1314m ----
---- 1284; ---~ 1307d ---- ---- ---- ----
1277m 1240m 1285m 1293d l285m 1285m 1285m ---­

---- ---- 1277m 1200d. 1232d 1230d ----
1195d 1195d 1176m ---- ---- 1167d--­
~-- ---- 1157i 1150m 1170d 1150d ----
1030i 1029m 10601 ---- 1090i 10901 ---­
---- ---- 1032d 1055m 1043m 1042m ----
---- ---- l020d 1002d 1030m 1030m ----

905m 940m 940m ---- 907d 920d 920d ----
823i 890d 896d 890d 818i 844m --- ----
805i 820d 800i 812i 803i --- ----

---
56511l 
465m 
440m 
422m. 

800i 7931 --- ----

690d 
658m 

55711l 554m 

469i 46511l 
44ÜIIL 

792m 
588m 
577m 
549m 
533m 
517m 
485m 
45611l 

592m 
54911l 
455m 
428m 

754i 7951 790i 
745i 748i ---
695m -- ---
675m 650 
663m m ---
585d 550 507m 
478m 480m -

57 

vibrac 

Vas (C=O) 

Vas (C=O) 

~(C:O-O) 

NÓTA.~svibrac1anes indicadas corresponden al i6n tris oxalato 
d.e cobalto 111, asignadas por Nakamoto(33)~ las cuales están ex­
plicitas en la tabla 2.6.2 • 
lX= C204 =-. X=[Co,(ox)313-; ll=[Co(ox)2acac]2;;XII=[co(acac)2ox]­
XIII=[CoCen)2ox]'t,.; nv:{Co(ox)2en] -; XV .. [Co(ofen)2ox]+­
XVIlII[Go(ofen)2o;r] ¡ xvrr .. [Co(ox)i\=. 
Las complejos XVI y XVII san de cobalto 11. 
El. eepectro N0· 2'coreaponde aJ. C().(gxl~ 3-
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Esta electronegatividad solo hace que parte de la densidad elec­

tr6nica de la dicetona se desplace hasta el enlace C~, forta­

leciendolo y provocando que su vibraci6n longitudinal aunmente 

de frecuencia hasta 469 cm-l. Cando son dos loa acetil acetonatos 

en el complejo, la acci6n de sus cuatros oxígenos contra resta 

la electronegatividad de los dos aarboxilatos, evitando que el 

desplazamiento de la nube electrónica llegue hasta el anillo for­

mado por el oxalato y el cobalto, pero fortaleciendo la uni6n 

Co--O de la dicetona.:Eh este caso, no se altera ninguna de las 

vibraciones del anillo del oxalato y todas las vibraciones co­

balto-oxígeno absorben en la misma frecuencia, !como se discuti6 

aIl."teriormente 

La situaci6n cambia notablemente cuando los grupos etilendiamiaas 

son los que substituyen en parte a los oxalatos. 

Esta diamina provoca el desplazamiento de la V(C=O) • frecuencias 

menores y la Y(Co-O) a frecuencias mayores cuando las comparamos 

con las vibraciones correspondientes"al [co(oX)3]3- • De esta 

forma, la primera baja d~sde 1707 a 1701 cm-l y la segunda au­

menta desde 440 a 445 cm-l , adem;1s se nota un fortalecimiento de 

la unión metal-nitr6geno, como se verá m;1s adelante. 

Otro hecho importante es el posible desacoplamiento de la vibra­

ción e-o con otras vibraciones, como están indicadas en lata-

1:;la 4.2. 

La explicación de este hecho se puede lograr, argumentando que 

la carga for~al ~~ el nitrógeno, así como su electronegativiaad, 

logran vencer la acción de los carboxilatos, debilit~dose la 

e", o y fortaleciénüoee e-o, Co-O y Co-N, comparados t;on f:,~ 

@o(ox)31 3- y[CQ(en)31 3T • Este efecto Ele hace más pronunciado 
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cuando SOL. do» los grupos et~lelldiamin.a en· el complejo ~ la. ac· 

ci6n de los cuatro nitr6genos se hace tan grande que a-o se de­

bilita aun más y tiende a seguir bajando de frecuencia de vibra~ 

ci6n, sucediendo todo lo contrario con la uni6n Co--O. Es tan 

marcada el dezplazamiento de densidad electr6nica,- que la liga­

dura C--O se convierte en C=O, lo que se confirma al aparecer 

una nueva banda entre 1650 y 1700 cm-l y desaparecen las bandas 

que tienen participaci6n en el enlace c-o y que en el tris oxa­

lato se observan a 905 cm-l. En la siguLente tabla se puede ob­

servar los desplazamientos mencionados: 

c=o. c-o Co-o Co-N 

tco(ox))]3- 1707, 1667 i 940 m 440 

[co(en)31 )+ 580 m 

[coCox)2en] 1- 1701, 1648 i 445 Di 588 ID 

[Co (en) 20x] + 1699, 1680,165) i 456 m 592 m 

E~te agrupamiento de bandas en el ~0(en)20xJ + en la zona entre 

1650 y 1700 cm-l , se parece al del i~n. libre, solo que este últi-

mo las presenta/ a menor frecuencia, lo que puede conducir a la 

postulaci6n del cambio de la naturaleza del enlace a-o, aproxi­

mandose al que presenta el ión libre. 

Cuando se introducen dos. grupos orto fenilendiam1na para fOrllar. 

el ~0(ofen)20xJ+ se observa el mismo efecto, s6lo que la situa­

ción es más complicada por que aparentemente se forma un sistema 

resonante que abarca.los carboxilatos, el anillo quelatado de la 

diamina y el anillo bencénico. Esto lo sugiere la apariCión. de 

una vibraci6n correspondiente al gru?O carboniloa frecuencias 

menores respecto al tris oxalato,a pesar de que podria anticipar­

se que la disminución seria menor que en el caso de la etilendia-
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mina. debido a que la carga formal sobre los ni tr6genos se pue­

de exter~der en buena medida a expensas del anillo aromático, 

permaneciendo quizás invariable los carboxilatoB. El. sistema 

deslocalizado se puede formar si los carboxilatos aumentan la 

densidad electrónica soore el ión métalic~ as! como sobre el 

anillo quelatado de la diamina, que de ese modo podrfa formar 

un sistemacon,jugado estable con el oxalato. Esto traerfa como­

consecuencia un cambio en la naturaleza de los enlaces de los 

anillos quelatados y dificul tarta asignar las frecuencias de 

vibraci6~ • Una prueba de este fén6meno es que el mismo com­

plejo de cobalto 11 tiene un espectro.m~(Oseme;jante.IA pesar de 

la diferencia d~ estad~ de oxidaci6n~ el sistema conjugado por 

toda la molécula fortalece en pequeña proporción todas las liga-

duras. 

Otro hecho que puede decir algo respecto al sistemá conjugado 

es que no desaparecen las bandas e ~'O del oxalato. 

En el. compl.ej o de cobal. tó-rII Co - O Y C O aparecen respectiva­

mente a 418 y 1660 cm-l. 

e) Espectro en el infrarrojo de los complejos derivados de ~ 

diaminas. 

La tabla 4.3 presenta las bandas correspondientes a los espec­

tros en el infrarrojo de varios complejos de 1,2 diaminas. En 

la discueipn los desplazamientos mencionados estarán referidos 

al i6n complejo tris etilendiamina de cobalto 111. En vista de 

que las vibraciones longitudinales de los complejos de ¡etilen-
I 

diamina no han sido asignadas de una manera precisa, esta dis-

cusión estar' dir-igida hacia el en1ace Co-N, cuya banda de ab­

sorción aparece a 580 c~-l (44). Para los siguientes complejos 
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'" TABLA 4 .. 3 
.xnn XIX XX XXI XXII XXIII XXIV XV XXVI 

33651 34601 33171 -- 34861 --- --- 3472i 3402i 
---- --- 3307i 3310i. 3348i --- ---- 3257i 3250i ---- 3267i 

3238i 3214i 3263i 3217i 3200i 32151 --- ---3190i 31671!l 3188i 3030m -- 3040m 
3100i 3100i 3100m 3113i 31201 3150i 3l50i 

29BOi 2976d 2990d 2960d 2996d 2925d -- ---
2858i 2895d 2948d ---- ----- 1699i 170li --- ----
1600i 1623i --- 16801 1648i 1637i 1679m 1660i --- 16531 1590i 163lm 1620i 

1583i 1567i 1572i 1587m 1528i 15301 15001 
1558i 1520i 1522i ---- 1500i ---- ----

146Om. 1467m 1451d 143Om1446d 1460m 1464i 1479m 1457", 
1426d ---- 1410i 1425i. 1428m ---- ----

1357m 1368m 1380i 1383m 1370d ---- 1353m 
1333d 1360m 1310m 1323d 1320d 1368m 1314m 
1307d 1313d 1300d 1307d ---- ---
1283d 1286d --- 1293d 1285m 1267i 1344m 1285m 
1257d 1220d 1287 d 1277IIL 1200d 1253i ---- 1230m 
1218d 1198d ---- 1176m --- ----
1165i 1179d 1134m 1157i 1150m 1150m 1152m 1167d 
1126m 113li 1108d 11IOm 1147m U50d 

1098m 1l03m --- ----
1054m 1060i 1056i ----- ------ ---- ---1.026m 1042m ---- 1060i lC,')5m 1058m l080m 1090i --- 1020d 1002d ~025m 1042m 

998m 992m 1005d 992d ---- 1030m 
940m 940m ---- 907d 920i 320i 

896d 887d 890d 818i. 905i 
872d 813i 803i. 898i 890d 
802m 840d 

179m 172m 770m 792m 770m 795i 
690d 664m 750m 748i 
651d 652m 588m - 125m 
640m 627i 577m 605m 

580m 578m 622i 549m 592m 535m 583m 585d 
565m 570d 530m 549m 

517m 
490d . 478m 485d 455m 430m 480m 

456111 428m 

¡.. IVIlb en; XIXs~o(en);J3+; xx:[coCen)2acac]2+; XXI;;[Po(acac)2e~+ 
XXII: ~o(en)2ox]+; XXIII. [Co(oX)2en]-; XXIV= ofen; XXV= [Co(ofen);P+ 
XXVI .. rCo(ofen)2ox1t-

.. El espectro N° 3'corresponde al Co{enJ., 
,+ 
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190(acac) en212+ [coen(acac)21+ , [co(en)20x]+ y [co(ox)2en]­

esta vioraci6n aparece-respectivaxente a 578, 570, 588 Y 592 cm-l 

Como se puede ver, eata ligadura en los dos primeros casos se 

debili ta, fortaleciéndo·se en los dos últimos. Esto podría justi­

ficarse en términos de cargas formales, ya ,!ue si hablamos s610 

de electronegatividad, en todos los casos tajaría la frecuencia 

debido a ,!ue el oxíge~lO es el más electronegatiYo. Esto a su vez 

traería como consecuencia ,!ue las uniones Co--O se fortalezcan 

a expensa de la urli6n Co--N. En los dos priserbs casos puede 

habeE cargas ror~ales positivas sobre los oxígenos y-soore los 

nitr6genos, pero la electronegatividad del oxíg~~o debilita la 

u.~i6n Co--O. En el caso de los oxalatos esa carga no existe en 

los oxígenos dando lugar a que los nitr6genos atraigan cierta 
, 

densiaalÍ electr6nica hacia el enlace Co"N, fortaleciendolo, 

a la vez que se debilita el carbonil'l) del oxalato. 

Otro hecho que viene a apoyar lo ante expuesto, es la posici6n 

de las ba.l1das C-:i y c-e (45), que en el tris etilendia:minato 

aparecen a 1060 y 896 cm-l Jr con un acetil acetonato a 1056 y 

887 cm-l , indicando esto ,!ue también se debilit&~ por la acción 

de los oxígenos, como en el caso de un oxalato en donde aparecen 

a 1060 y 890 cm-l , es decir casi no se afecta la posición de es­

tas bandas debido a que la elec~ronegatividad de los oxalatos no 

perrili te que la densidad electr6nica se desplace más allá de la 

uni6n Co N. 

Cuando comparamos el [co(en)3J3+ con [Co(ofen)313+, se encuentra 

que co~o tiende a aumentar de frecuencia (583 cm-l ), debido 

a. ~u.e se fortalece a expensas del anillo bencénico. 
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4.2 Complejos de cobalto: 11 

á.- ' ~.1!i.Q. e.i o~a!o!. 
Si comparamos los espectros obtenidos para ¡:;o(acac)~ y [coCacac):r 

de la tabla 4.4 con el [co(acac)3]de la tabla' 4.1 (cobalto III) 

se puede ver que las vibraciones VS' VI y V5 aparecen a diferer.­

tes frecuencias.'Asi, Vs y VI aparecen a frecuencias mayores en 

el complejo de cobalto 11, lo que indica que C~O y C~G se han 

fortalecido respecto al complejo de cobalto III, decido c;.uizás 

a que el cobalto 11 aUl!lenta e..'l mayor proporcj.ón la der.sidad .elec­

trónica en el anillo c¡uelatado en un electrón. gás ilIlportante ... 14"1 

es que la menor electronegatividad del cobalto 11, permite que 

la densidad electrm~ica se encuentre m~s localizada sobre los 

carbonos y oxígenos del a.'1illo¡ esto quiere decir que en el com­

plejo de co"oal to lIT la densidad electrónica se encuer.tra más 

difundida .en el anillo y quizás el sistema resonante abarc;.ue al 

e..'llace Co--O en mayor proporción que en el caso del cobalto 11. 

En cuanto a Y5 en los complejos de cobalto 11, aparece a menor 

frecuencia, debido a que la menor electronegatividad facilita 

el debilitami~to de la ligadura Co--O, cuando se compara con 

la ligadura correspondiente del @oCacac)}). 

Si se compa::-a los espectros del bis;; tris acetonato de cobaltoII 

se encuentra que en el conplejo tris todas las bandas mer.cionaaass 

aparecen a menor frecuencias. Esto es debido a que la densidad 

electrónica aportada por el cobalto 11 en este caso se reparte 

en tres anillos. además en el bis acetil acetonato el cobalto II 

presenta una hibridac'i6n dsp2. que seg6n la hibridóci6n orbital 

2 "" (60)" catos orbitales son más electroneg2tivos que los d spJ ~ue 

son usados en el caso del complejo tris, además.la mayor penetra-
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'fABLA 4.4 

.. 
XXVII XXVIII XXIX XXX XXXI XXXII vibrac 

3350m 
3213m 3280m 3215m 

3210m 3348m 
3180m 3183m 3156m 

3067d 3055d 3055m 
2981d 2980d 2950m 2948d 
2960d 2950d 2918d 2925d 
2917d 2906d 2881d 2875d 

1613i 1600i 
V . 1592i 1581i 1593i 1587i 

1517i 15081 15121 1513i 1502i 1513i Y 8 
1558i 1559i 1565i 1 

146.01. 1455i 1455i 1480i 1418i 1487i 
14101 1454i 14501 14541 

14101 1410i 14061 
1398i 1398i 1323m 1308m l300m 1305m 
1251m 1261m li9lm 1178m 120gm 1275i 

1120m 1106d 11031 1210m 
1250m 117& 

lO15m 1020m 10201 1070d 1070d 1155d 
1030m 1030m ll07m 
100& 1000m l070m 
1000m 1030m 

920m 924m 915m 955m 955m 1000i 
955m 

850m 847m 850i 
115m 772m 110m· 798d 753m 798d 

765m 7131 756i 

• 668d 7151 7121 
66Om. 651d 650m 690m -- 687m 
648m 665d . 615d 
568m 558m 54& 58Om' 510m 582m 
555m 515m 525m 

';5 410m 420d 420d 

Las vibraciones asignadas corresponden al bis ac~til acetonato 

de cobalto II (30), las cuales se encuentran indicadas en la ta-

bla 2.6.1 • 
XXVII:: ~o(acac)~ XXVIII: @o(acac);J-; XXlX::\9o{acac)2en) ; 
XXX .. @o{bac)2\; XXXI=lCo(bac)2en]; XXXI!:.{Co(bac)2of'en] 
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ci6n :r el hecho de ser más compacto fortalece la ligadúra'Co-O 

lo que trae como consecuencia que el enlace se acorte: au,"]en­

tando su frecuencia de vibraci6 respecto al tris acetil acetona-

to de cobalto rr:· ? VS' Vl y V5 aparecen respectivamente a 1592, 

1547 Y 410 ijm-l para el complejo bis y para el tris a 1581, l5G8 

-1 
Y abajo de 400 cm • 

Cu&~do se introduce un grupo etilendiamino Va y. Yl aumentan res­

pectivamente a 1613 y 1512. Esto está de acuerdo con lo esper . .ido 

si se toma en cuenta lo expuesto en el caso del cOülplejo de CG­

balto 111. Con V
5

' sucede todo lo contrario que en el caso d~l 

cobalto 111, ya que se desplaza a frecuencias menores 

Esto puede ser--debido a que los enlaces C-=C y C:-::O se fo::,tale-

cieron a expensa del enlace 00--0. 

Para el complejo [Co(bac)2]vS_ Vl yV5 aparecen a 1593.1513 y 

420 cm-l respectivamente. Al comparar con con e~ bis acetil acetona-­

to de cobalto 11 se vió¡ el mismo efecto que se encontr6 en la 

comparación del [Co(bac)3J con Cco(acac)31 en el caso del cabal te 

111, así que en este caso p-meden justificarse itos desplzamientos 

con los mismos argumentos. 

La introducci6n de un grupo etilendiamino provoca que V8 ' Vl y 

~5 bajen hasta 1587. 1502 Y debajo de 400 cm-l , debido a que 

el efecto de la carga formal de los nitr6genos, así como su elec­

tronegativi~ad atraen cierta densidad electr6nica del a.~illo 

quelatado de la b.enzoil acetona. Tambi~n el cambio de hibridaci6n 

puede influi~ en estos desplazamientos •• Este efecto es contrario 

al observado en los mismos complejos de acetil acetona, lo que 

quiz~s se Debe a que el anillo bencénico puede satisfacer más 

facilmente la electronegatividad de los ox!genos del anillo 
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quelatado al mismo tiempo ayuda a neutralizar la carga formal. 

CUando el que se introduce es un grupo orto fenilediamino. V i y 

\)5 no se modifican aprcia·olemente con respecta al [co(bac)21, pe­

ro V
Q 

sube hasta 1600 cm-l. Esto se puede explicar por un aumento 
.... 

de la densidad electr6nica en el anillo quelatado de la benzoil 

acetona a expensa del anillo bencénico de la amina. 

b) Q.oJ.[Ple1o~ g,e_o~a1.a1o~ 

~ la tabla 4.2 se encuentran indicadas las bandas de absorciÓn 

en el infr~Irojo para el [coCox)2J2- y el [6o(ofen)20x] • 

ril ~l ,tiY'iill6T- (;üillpl~jo la 'band.a del Ccr-O n.o aparece por enci:la 

de los 400 en-l. lli la zona de los cru:bonilos aparece una banda 

ancta illteD.Sa a l624cm-l • Si tomamos e.'1 cuenta que esta fl'ecue:.i-

cia es baja para un carbonilo -pur~·y que no aparecen las ::'anda3 

del e-e sencillo se puede argumentar que el cobalto 11 • no lle­

ga a diferenciar los er~aces carbono-oxigeno del oxalato, debido 

quizas a una baja electronegatividad del cobalto 11. 

~a liltroducci6n de un grupo orto fenilendiamino hace que la°vi­

braci6 Y(C=:O) ~Qillente hasta 1664. debido a un fo~talecimiento 

a expensa del a'lill0 bencénico de la amina. La aparici6n de ur.a 

ba'lJa ancha entre 460 y 490 cm-l se debe casi seguramente al.en­

lace Co-O. que se manifiesta en esa regi6n , ya~que el grupo 

orto fenilendiamino puede fortalecer esta, uni6n a expensas del 

anillo bencénico. 

c) Q0!!lP1.ejPE! g,e_l.L2_dia.gi~a.!!. 

La diCüsi6n de estos complej os estrá. C¿,i.i.c..I:ada en la ligad?Ta 

Ce-M cu;'¡°a absorc'i6n para un complejo de etilendiamina aparece 

en~re 500 y 520 cm-1 (40). 
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Para el complejo [Co(acac)2eij, esta uni6n absorbe a 548 cm~l 
indicando que se fortalece respecto a la reportada. En vista 

de que la uni6n Co--O se deoil~ta (discutido anteriormente) se 

puede decir ~ue posiblemebte sea a expensas de esta unión. 

Para el caso del [co(bac)2en], aparece a 570 cm-
1

; este des­

plazamiento se explica se explica 'con el mismo argumento anterior 

s610 que es más: pronunciado, debido a que la densidad electrónica 

del anillo quelatado de la benzoil acetona es maypr, lo que daría 

mayor probabilidad de fortalecerse. 

Cuando se estudian estas bandas en el [Coebac)20fen1 , se ~~-

C + 525 cm-l , ' d 1 d uenvra ~ue aparece a o sea se encuen~ran esp aza as 

a frecuencias menores si se compara con la del [Co(bac )2er'4. fu 

vista de que la banda del Co--o no se altera respecto al [co(bac~1 

(discuüdo anteriormente) se puede decir que se fortalece a ex­

:pensas del anillo bencénico de la amina • 
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CONCLUSIONES 

El estudio comparativo de los espectros en el infrarroja de los 

complejos octaédricos de CoII y CoIII aquí expuesto, así como 

los resultados analíticos en el caso de los compuestos aquí re­

portados por primera vez, permite llegar a las siguientes concl~ 

siones. 

1)- Se sintetizaron cuatro compuestos no reportados en la liter~ 

tura, que son [Ca (ofen)2 ox], [Ca (bac)2 en], @o (bac)2 ofen] 

y @o (ofen)2 ox] +. 
2) La mayor parte de los espectros en el infrarrojo han sido de-

terminados por primera vez. Entre los espectros reportados es~ 

tán: @0(acac)3]' [Co(acac)2] y (co(bac)31 reportados por Nak-ª, 

moto (30), [co(ox);1 3- (33), [co(ox)21 2- (34,35) , tco(en)3l3+ 

(39, 44) Y [Co(acac)2 en]+ (47). 

3) Con base en la asignación de bandas reportadas para el tris 

acetilacetonato, el tris oxalato y el tris etilendiaminato, se 

han correlacionado los cambios en las posiciones de las bandas 

como consecuencia de la substituci6n de un grupo por otro dentro, 

de la esfera de coordinaci6n octaédrica del cobalto. 

Los efectos que se presentan como más importantes son, por un 

lado, la mayor o menor deslocalización de la densidad electróni­

ca a través de la molécula del complejo y por otro lado, la for­

maci6n de cargas formales en los átomos donadores y los cambios 

en electronegatividad, ambos aspectos, a su vez, están intimame!l 

te relacionados con el estado de oxidaci6n y con la hibridación 

del átomo central. 

4) El resultado general del trabajo nos permite sugerir ~~ estu­

dio más completo de los complejos octaédricos del cobalto intro-
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duciendo a la esfera de coordinación ligan tes con átomos dona­

dores de tal naturaleza que se manifiesten los efectos de subs­

titución claramente en los corrimientos de las bandas de absor­

ción de otros grupos presentes en el complejo, o bien, un estu­

dio sistemático acerca de los efectos inductivos, mesoméricos y 

de resonancia que resultarian de diversos substituyentes en las 

moléculas orgánicas. 
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