Complejo (quimica)

Enquimicase denominaomplejo al tipo de estructura molecular que se encuentra
generalmente formada por atomo(o grupo) central que posee orbitales de valencia
no ocupados; rodeado por un cierto nUmermdkculaso ionesque poseepares de
electronesio compartidos que pueden ser inyectados enrloslesvacios del grupo
central para formar enlaces coordinados. La rama geimica que se ocupa de las
propiedades y reactividad de estos complejos @sitaica de coordinacion

El grupo central puede ser un &tomo unico, ya salito o no, y puede poseer carga
positiva, negativa o carecer por completo de cd&gaalgunos casos el grupo central
puede ser una molécula.

A los iones 0 moléculas capaces de inyectar sdgpatectrones no compartidos se les
denomina genéricamente ligandosa@lictogrupo central-ligando se le denomina
complejo y a los compuestos que contienen compégjasl constitucion se les
denominacompuestos de coordinacion

Un ligando enlazado a un atomo central se diceegtéecoordinado a ese atomo. El
namero depares de electronegie es capaz de aceptar el &tomo central se demomi
namero de coordinacién

La mayor parte de los complejos posee como grupivatein ionmetalicocargado
positivamentedation, pero también los hay con atomosmetéalicos con atomos
cargados negativament@nfone¥; y hasta comgases nobles moléculas como grupo
central.

Estos compuestos reciben el nombre particular dglggos, porque en su momento
fueron asi denominados para diferenciarlos dedogpoestos "simples” y un poco

como venganza de parte de los primeros investigadpre se dedicaron a experimentar
con ellos, porque rapidamente llegaron a la commuge que la quimica de las
reacciones estudiadas era "realmente muy compleja”.

La quimica de complejos tiene numerosas vertieiteiendo para explicar cosas tan
vistosas como el color de Ipgedras preciosapasando por aplicaciones practicas tales
como el tratamiento de algunas intoxicacionesldhaagacion industrial dpolimeros
pigmentosvidrios incoloros y coloreadog]ectrodepdsitale metales, formulacion de
ablandadores de agpalidores de metales, detergentes y limpiadoréasya la base
tedrica que sustenta la comprension de la mayeriasdreaccionesnzimaticagjue
permiten la existencia de la vida.
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Generalidades

Los &tomos de los elementos metélicos tienen w@ma t#ndencia a perder electrones
para convertirse en iones con carga positiva (oesip esto es asi porque en general
poseen umadio atdmiccelevado en relacion a la carga de sus nucleogidgosibilita
gue suslectrones de valencse desprendan con mucha facilidad. (Al ser logrelees
de valencia los que se encuentran a mayor distdetigicleq son los que menos
atracciorelectrostaticaxperimentan y por lo tanto son los que se dedpreoon
menor dificultad.)

Esto lleva a pensar que los iones metélicos cayaqawsitiva o cationes deberian ser
muy abundantes en la naturaleza. Sin embargo tmmea rara vez se pueden encontrar
en estado libre en la naturaleza, esto es asi @@lqerder uno o méas electrones su
radio disminuye y su carga eléctrica aumenta. Uneglo en la relacién carga/radio
significa una disminucion de tstabilidad termodinamica

En general los cationes poseen una relacion cadjafan elevada que rapidamente
interactian con otros iones, atomos 0 moléculas, g@dquirir una estructura que resulte
termodinAmicamentmas estable. A esta estabilizacién la consiguesega
interactuando con moléculas neutras, lo que prounaumento debdio moleculay

una consiguiente disminucion de la relacién caagid; o con iones de con carga
negativa (aniones) los que ademas de provocarmergo en el radio molecular
brindan una estabilidad adicional al “aliviar” altién con cargas negativas.

Es comdn que en estas asociaciones, las molécidas®que otorgan estabilidad al
cation central actien conbases de Lewj®s decir, que al poseer uno 0 mas pares de
electrones no compartidos sean capaces de "inyestas electrones enbitalesvacios
del catién para aumentar su estabilidad.

Los cationes metalicos casi siempre se encuentrémreaturaleza formando algun tipo
de complejo que los estabiliza; con mucha frec@ealcagente acomplejante suele ser
el solventedonde se encuentra disuelto.

Una buena parte de laalesmetalicas de los metales de los grupos principats
transicionse encuentran hidratadas. lzasias de hidratacise encuentran como
ligandos que rodean al metal, enlazandose a tdevas par electrénico no compartido
del agua. Un ejemplo notable de esto son las dalesbaltoque se utilizan para
"predecir el tiempo" en algunos juegos infantilsestas el cobalto se encuentra
coordinado por un nimero de moléculas de aguaamueéia con ldaumedad ambiental
el cambio en la coordinacion del cobalto provocaambio en el color de la sal, de
azul a rosado al aumentar la humedad y a la inversa




La gran mayoria de la quimica de complejos trateodeplejos con atomos centrales
metalicos cargados positivamente, sin embargoesxigimpuestos en los cuales estos
atomos centrales son no metalicos, o participarcaoga cero, y hasta algunos en los
cuales tienen carga negativa.

Historia

A medida que se fue desarrolland@iamica se sintetizaron una serie de nuevos
compuestosnuy llamativos, especialmente por sus coloresglades, a falta de una
descripidon mas adecuada, tomaron los nombres deeadores, pues éstos no podian
dejar ocultos tan deslumbrantes descubrimientd$yeson y aliin son conocidos3al

de Magnus2PtC}h.2NH; 0 laSal de ErdmanrKNO,.Co(N(G,),2.2NH,. Otro de estos
deslumbrantes compuestos fué\ell de PrusigBerliner Blau),

KCN.Fe(CN}.Fe(CN} producido poDiesbachen Berlin a comienzos del siglo XVIII.
Este y muchos otros compuestos fueron utilizadosgaigmentos por los pintores de
la época.

Estos compuestos presentaban dos notables propgedad los diferenciaban de los
conocidos hasta el momento: Primero los brillangesbios de color asociados a su
formacion, y segundo la reactividad alterada dedones que participaban.

No fue sino hasta mediados deilo XIX que los quimicos comenzaron a interesarse
por la verdadera naturaleza de su constituciérr gpoelacion con otros compuestos
mas sencillos.

Al principio se encontré, como se puede notar sfdlenulasarriba expresadas, que
estos compuestos parecian estar formados pordaei®m de otros compuestos mas
sencillos. Esto llevé a identificarlos como "comgies moleculares”, para
diferenciarlos de los "compuestos atomicos" maplgs y por ultimo, se les dio el
nombre de "COMPLEJOS", para diferenciarlos de toapuestos simples. A decir
verdad, éste era un nombre acertado para la égmaesiera dificil encontrarles una
estructura valedera que pudiera explicar todapsmsedades. A la par de ello el
namero de complejos conocidos aumentaba a medelprqgresaba su estudio.

El desarrollo denodelosque permitieran explicar su naturaleza, tuvo gper la
aparicion de teorias y modelos validos para contps@senos complicados. Los pasos
fundamentales en este sentido fueron en primer,liagdefinicion de lo que se
consideraba un compuesto "verdadero", mas congom@lLey de las Proporciones
Definidas propuesta pad.L. Prousen 1799, la cual establece que: "un compuesto
determinado siempre estara constituido por las asgmoporciones de sus elementos”;
lo que hoy conocemos comestequiometridefinida”. Esta primera definicion fue
trascendental para separar unos compuestos deegpecialmente en el caso de los
complejos.




Luego, en 1827].J. Berzeliusntrodujo el concepto deomeria el cual complementa
la definicion anterior pero introduce una preguiéae: ¢ COmo se unen entre si los
atomos? Para encontrar una respuesta a esta @dégemtefinitiva la teoria de los
tipos, propuesta pd&h. Gerhardthacia el afio 1853), desarrollada paranebniacqor
Ch. A. Wurtzen 1849 y ampliada y trabajada poWW. Von Hofmann(), hoy conocida
como Teoria del Amonit estateoriafue una primera aproximacion para explicar
como estaban unidos los atomos en los abundartesplgjos” que contenian
amoniaco.

Simultaneamente, se desarrolla la "Teoria de lazBude Combinacion” oreoria de la
Atomicidad' (una primera aproximacion al actual concepteaencig, propuesta por
E. Franklancen 1852 como una extension de la ley de las pcapues definidas; esta
teoria establece que "cada elemento sé6lo se puda un numero fijo de otros
elementos"; asi, se podia asegurar que la atordidelaCinc siempre era dos y la del
Nitrégeno o la del Fésforo, 3 6 5.

F.A. Keluléen 1858, propone la nocion de que muchos commies@nicos tenian

gue ser producto de la union entre si en formaderas de atomos darbono

Ademas de lo conocido con anterioridad, esta naaifunyé necesariamente en un
segundo modelo desarrollado en 1869 y sustentadéxito durante varias décadas por
los escandinavo8lomstrang profesor de Quimica en Lund (Suecia) y su alumno
Jorgenseymas tarde profesor en la Universidad de Coperghgguno de los
experimentadores mas sobresalientes de la quiraitzaabordinacion. Sin embargo el
mismo Jorgensen habria de sintetizar el compuestalefiniria la validez de su teoria,
concluyendo al final que su modelo, conocido coewia de las cadenas, era
incorrecto.

El reconocimiento de la verdadera naturaleza dé&clmsplejos”, se inicid corlfred
Werner(1866-1919) profesor de Quimica 2irich, quien demostré que las moléculas
neutras que participaban en la formacion del costpusstaban directamente enlazadas
al metal, de manera tal que las sales complejas ed@oCI3.6NH3 debian ser
formuladas correctamente como [Co@4f 'CI>. También demostré que se originaban
profundas consecuenciastereoquimicasi se hacia la suposicién de que las moléculas
o iones (ligandos) alrededor del metal ocupabaitipoes en los vértices de un
cuadradm de urnoctaedro

Alfred Werner, propuso que los &tomos podian ekBibiultdneamente mas de un tipo
devalencia La primera parte de gaoriade la coordinacion, publicada en 1893, puede
resumirse en los siguientes tres postulados:

1. La mayoria de los elementos quimicos presentatiplissde valencia, la
valencia primaria o unién ionizable, hoy conocidenonumero de oxidaciow
la valencia secundaria 0 union no ionizable, haycaa comamumero de
coordinacién

2. Los elementos tienden a satisfacer tanto su vagmonaria como su valencia
secundaria.

3. Lavalencia secundaria o nimero de coordinaciéGndistribuida en posiciones
definidas en el espacio.




Estos tres postulados daban una explicacion sztisia a las preguntas que se venian
haciendo los quimicos respecto a los "complejostndndo como ejemplo para la
aplicacion de los postulados la bien conocida ydéstla serie de lasninas
CoCk.6NH;, CoCk.5NH;, CoCk.4NHs, CoCk.3NHs, se tiene que la valencia primaria
o estado de oxidacion debbaltoen todos los casos es 3+, y la valencia secundlaria
namero de coordinacion de este ion es 6. El estadixidacion 3+ del cobalto esta
compensado, como se ve claramente en todos los, gasd ionesloruro. En el

primer ejemplo todos los cloruros son iénicos yarman parte del cation complejo
[Co(NHs)g)*"; el nimero de coordinacién 6 esta satisfecho gpupos NH3. En el
segundo ejemplo, el numero de coordinacion esisfesatio por 5 NHy 1 CI,
[COCI(NHs)s]?" y tinicamente dos cloruros son iénicos. En el tezaso, 4 NHy 2 CI-
satisfacen el nimero de coordinacion [GOHs)4]" y en el dltimo caso lo satisfacen 3
NHsy 3 CI-, [COCIg(NHg)g]

El tercer postulado llevo a Werner a afirmar querisencia desomeria opticgpara
complejos del tipo [M(AA] (Donde AA es un ligando bidentado) era evidedeaina
estructuractaédricay que esta isomeria era debida a la asimetria a@lécula;
algunosquimicos organicosebatieron shipétesisaduciendo que la actividad optica se
debia a la presencia de atomos de carbono errl&tesa y que esta propiedad era
exclusivamente debida al carbono. Esta controvéiesi@ a Werner y su grupo en 1914
a sintetizar el mas extraordinario complejo depac@ [Co(Co(NH)4)3(OH)g], el cual

no contenia carbono en su estructura; éste contppiestentd, como hoy es obvio,
isomeria opticaconsolidando la teoria de la coordinacion, y atemostrando que esta
isomeria es una funcién de l@geraciones de simetrii® las moléculas en general y no
especifica de un Unico tipo de atomo. Esta cormusbnstituye un argumento mas
para considerar la quimica como una sola, con rogeaerales, y derrumbar murallas
impuestas artificialmente entredaimica organicg lainorganica

Werner obtuvo ePremio Nobekn 1913 por el desarrollo de su teoria de la
coordinacién. En sus conceptos fundamentalestemstia continla vigente ya que
permite explicar correctamente muchos de los agpestructurales de los compuestos
de coordinacion.

Los estudios estereoquimicos de Werner fueron degunas tarde por las ideasGle

N. Lewisy N. V. Sidgwick quienes propusieron que eran los electrones alérza
orbita de un atomo los responsables de los entpdescos y que "uenlace quimico
requeria compartir un par de electrones" de maaécae quedara cumplida la
condicion que cada atomo participante en el erdatgviera al final ocho electrones en
su capa mas externadgla del octefo

Con respecto a los compuestos de coordinacion,sleedtuld que: "los grupos que
estan unidos al ibn metalico, conformanderédad de coordinacigposeen pares
libres de electrones, es decir, que no estan cditipsien un enlace" y definié el
numero de coordinaciécomo "el numero real de pares de electrones dae asidos
al atomo metalico".




En otro aspecto de su teoria, Lewis propuso urinidéh mas general pagcidosy
basesen la cual una base es aquella que tiene unbparde electrones que puede
donar a otro atomo, mientras que un acido es tarstia que puede aceptar un par libre
de electrones para formar un enlace. En este seetidhn metalico en un complejo es
un acido de Lewis y los grupos que estan unidateaién en la entidad de coordinacion
son bases de Lewis.

Lewis propuso su modelo en 1916 y Sidgwick lo aénplcia 1927, y resulté una
verdadera revolucion en la quimica porque perreiidlicar de manera sencilla la
naturaleza del enlace quimico en compuestos suntamisersos, llegando por
ejemplo a considerar bajo esta dptica, a todailaiga de complejos como simples
reacciones acido-base.

EL modelo de Lewis fue posteriormente ampliadomgletado por | eoria del

Enlace de Valenci@lTEV) y laTeoria de Orbitales Molecular€EOM) que nos

permiten actualmente interpretar la gran mayorikasleeacciones y propiedades de los
complejos.

Naturaleza de la union atomo central-ligando
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Ejemplo de un i6n complejo octaédrico

Normalmente los ligandos saniones moléculas polares o facilmente polarizables que
poseen pares agectrones de valencia no compartidases como BD, NHz, X, RCN

, etc. Esto permitiria explicar en principio de m@nsencilla las atracciones que se
establecen entre ligandos y cationes como de tetaralectrostéatica: el par de
electrones del ligando es intensamente atraidtadta carga del cation, forzando a la
molécula o anién que lo posee a acercarse.

Sin embargo esta aproximacion no permite expliberxase forman los complejos con
atomos centrales neutros o con carga negativa.



Una mejor aproximacion es considerar a la uniémétoentral-ligando como un tipo
particular deaducto de Lewien el cual participan los electrones del par gdeato no
compartido del ligando y los orbitales vacios (speeial los orbitales d o f) del catién
central. En este enlace el ligando aporta un patetgrones de valencia no compartidos
(base de Lewis), y el cation central los aceptal¢ade Lewis) para formar uno de los
enlaces covalentatel complejo.

La union entre atomo central y ligando es por taettipo covalente.

Este tipo de unién covalente en el cual uno détosos aporta los dos electrones del
enlace, recibe el nombre delace covalente coordinado

Con base en este modelo, algunos autores hacetiferencia entre el enlace covalente
propiamente dicho, en donde se supone que cada &umprometido aporta un
electron para formar el enlace por par electronia,enlace de coordinacion, en donde
se propone que solo uno de los atomos compromeditiesenlace aporta el par de
electrones. Si bien esta diferenciacion ayudaeneet el origen del enlace, una vez
formado el compuesto de coordinacion ya no tienddie puesto que los enlaces son
equivalentes. El caso mas sencillo para ilustranterior es el del # y el HisN-H* o
mejor NH;", en el que se podria pensar que este Ultimo eatadiéerente por ser
coordinado y en algunos textos hasta se llegarageptar como #N-> H'; sin

embargo, el ion Ni es un tetraedro regular, en el que cada uno ktsacanlaces es
equivalente a los otros y por lo tanto, imposil@elderenciar.

La facilidad con la cual se forma este enlace @ntales explicada de manera sencilla
por la capacidad del atomo central para deformaulee de electronatel ligando, esta
capacidad es tanto mayor cuanto mayor es la rel@aiiga/radio del mismo.

Esto permite deducir por qué los cationes, y er@apaquellos con mayor carga y
menor tamafo son los que forman complejos con nfagdidad.
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Son los orbitales f los gue participan en los nestdke transicion interna

Esta Ultima regla tiene, sin embargo, algunas de®ries: por ejemplo elomoCr**

que tiene un radio i6nico de 0.62 A forma complejms mayor facilidad que el
aluminio Al**, que posee un radio i6nico de 0.45 A. En estassoeabe considerar el
impedimento que poseen determinados aniones o uladéde gran tamafo para
acercarse lo suficiente para formar el enlace dabeb vacios del atomo central,
acercamiento que es impedido en primera instamcidapneexistencia de orbitales
vacios y en segundo lugar por la interferenciattesanoléculas de ligando similares
(impedimento estérigoEs por ello que la quimica de coordinacion dstainada por

los metales de transiciondetransicion interngya que son atomos capaces de adquirir
elevadas relaciones carga/radio, que poseen erafjenggran numero de orbitales de
valencia desocupadosrbitales den metales de transicioroybitales fen los de
transicion interna), y que aun asi poseenagio lo suficientemente elevado como para
permitir el acercamiento de un gran nimero de tigan

Ligandos

Los aniones 0 moléculas capaces de actuar commaltigadeben poseer atomos que
cuenten al menos con un par de electrones de valeocompartidos. Estos atomos se
encuentran en la esquina superior derecha deléapgahodica, y entre ellos los mas
importantes son @xigenoy el nitrdgenqg dando paso luego adrbongfésforg azufre
cloro, fldor, etc.

Las moléculas que poseen un unico a&tomo donadeledzones se denominan
“ligandos monodentados”, mientras que las que pas&s de un atomo donador
reciben el nombre de “ligandos polidentados” o &ggeguelantes, existe también un



tercer tipo de ligandos conocidos genéricamenteocambientados” que son en
realidad ligandos que actuan como monodentados deedos maneras diferentes.

Ligandos monodentados

Los ligandos de este tipo poseen un unico puntmdin al atomo central, de alli el
nombre monodentado que proviene de una combindei@alabras en griego y latin
que quiere decun unico diente Comunmente se trata de moléculas pequeiias, que
poseen un unico atomo donador de electrones tates elamoniacqNHs3), elagua
(H20), o los anionebalogenurgX’), alcoxido(RO), oalquilo (R) entre otros.

Cuando se forma un complejo metélico a partir déggamdo monodentado se alteran
notoriamente las propiedades de solubilidad démraen general esto debido a que el
acomplejamiento provoca un aumento en el tamafimdgelo que a su vez se traduce
en una disminucion en la fuerza de atraccion eitcation y sus contraiones. Esto por
lo general provoca un aumento esddubilidaddel ion, o, mejor expresado, una
disminucién de su tendencia a precipitar.

Ligandos polidentados o agentes quelantes

Los ligandos de este tipo son capaces de estaldleser mas uniones simultaneas con
el atomo central, pueden dBdentadostridentadostetradentado®tc. A este tipo de
agentes se les suele llamar tambiggehtes quelantéde la palabra griegeela que
significa "pinza" porque el tipo de estructura esglagque forma con el atomo central se
asemeja muchas veces a un cangrejo con el atortral@napado entre sus pinzas.
Muchas veces se utiliza a los agentes quelantes agentes precipitantega que al

ser capaces de establecer dos 0 mas uniones sigadtpueden funcionar como
"puentes” entre dos o mas atomos centrales, llevaa formacion de enormes
agregadosnacromoleculareque precipitan con facilidad.

Entre este tipo de compuestos encontramos por Ejarps anionefosfato(PQ,>) ,
carbonatqCOs?), oxalato(-OOC-COO-) etilendiaminaH,N-CH,-CHx-NH,)
bipiridinag; un ligando polidentado de enorme importancialpa@antidad de usos que
tiene es eEDTA, el EDTA posee seis sitios de union.

Ligandos ambidentados

Este tipo de ligandos podria considerarse un cgsecil de los ligandos polidentados,
porque poseen mas de un atomo capaz de donardeaeésctrones no compartidos, sin
embargo poseen un tamafio demasiado pequefio comsgparapaces de donar
electrones con ambos atomos a la vez, y en lugaltaee enlazan de una manera u
otra dependiendo de las circunstancias.



Dentro de este grupo encontramos por ejemplo anidses tiocianato (S=C=N-),
nitrito (O=N-O-) e isotiocianato (NC-S-)

Carga y numero de coordinacion

La carga total del ion complejo se determina p@ulaatoria de las cargas del atomo
central, mas la de los ligantes que participan;ggemplo en el ion hexacianoferrato
(111 [Fe(CN)g], la carga del catién es +3, y cada uno de losSaanuro posee carga -
1, luego:

6*(-1)+3= -3,

que es la carga total del ion.

Los ligandos se unen al atomo central en una rdgadtante proxima al mismo llamada
esfera de coordinaciaue es el lugar en el espacio donde es posibleoguectrones
del ligando interactien con los orbitales vacidsattamo central.

Cada uno de los atomos del ligando que accedesdidea de coordinacion para aportar
un par de electrones no compartidos se denominaoatonador.

El nimero de coordinacidaie un atomo central en es directamente el nUnepaks

de electrones que recibe de los atomos del o dggéowlos. Este valor depende del
tamafio del cation central y del tamafio de los tegmque participan en el complejo. Por
ejemplo el hierro F& se coordina con hasta 6 aniones fluoruro paragoehcomplejo
[Fe(F)]* (ntmero de coordinacién=6), pero sélo puede coarde con hasta 4 iones
cloruro [Fe(Cl)]” (nimero de coordinacién=4) debido al tamafio mdgagste altimo.

Formulacion y nomenclatura

Reglas de formulacion

Para expresar la férmula de los compuestos de ic@aidn es conveniente tener
presentes las reglas de formulacion recomendadddBAC, estas reglas son:

+ Los complejos se escriben entre corchetes

« Dentro de los corchetes se escriben primero losre, luego los aniones y por
altimo las especies neutras.

+ De haber dos o0 mas especies con el mismo tiporda,ce ordenan
alfabéticamente de acuerdo al atomo que se enausritfo al &tomo central.

« Por ultimo y por fuera de los corchetes, se esatlbeo superindice la carga
total del complejo.

Asi por ejemplo el hipotético complejo formado pao*", 3NH; 1H,O, 1CI 1F se
escribiria correctamente como:



[CoCIF(NH 3) 3(H20)] *
Reglas de nomenclatura
En cuanto a la nomenclatutdPAC recomienda:

« Tener presente en primer lugar si se trata de mplego anidnico(con carga
negativa)ationico(con carga positiva) o si se trata de una espetiga.

Por ejemplo:
[CrCI(NH 3)s] & es un complejo catiénico
[Co(CN) o] & es un complejo aniénico
[CuBr 2(NH3) 5] es un complejo neutro

« Al nombrarlo se citan primero los ligandos, y esto®rden alfabético.

« Los ligandos anidnicos se citan por su nombre habipor ejemplo H(hidruro)
o ClO; (tetraoxoclorato). Aunque existen un cierto nanderdigandos con
nombres especiales:

F ; : fluoro
Cl ; : cloro
Br ; : bromo

I ; : yodo
(@] 2 1 0OX0

OH ; : hidroxo
0 ,> I peroxo
HS- : mercapto

S 2 : tio

CN ) : ciano

« Para los ligandos neutros se utiliza su nombretdabcon excepcion de:

H 20 : Aqua
NH 3 . Ammina

+ Los grupos NO (nitrosilo) y CO (cabonilo) se coesah ligandos neutros.

- El orden alfabético no considera los prefijos nuoaoérque indican la presencia
de varias moléculas de un mismo ligando. Por ejeragla, diaqua y triaqua
van antes que ciano.

« Se utilizan los prefijos di-, tri-, etc., para esifiear el nimero de cada clase de
ligando sencillo (unidentado).

« Para ligandos complicados (agentes quelantes ptdides), se usan otros
prefijos:

2 = bis
3 =tris



4 = tetraquis
5 = pentaquis
6 = hexaquis

« El'nombre de los ligandos complicados se escribereado entre paréntesis.

+ Los ligandos ambidentados reciben un nombre diferé® acuerdo a cual sea el
atomo que se une al grupo central.

Por ejemplo:

NO > Si se une a través del oxigeno (-O-NO) se denomina
nitrito,

pero si lo hace a través del nitrog eno (<-:NO ,) se
denomina nitro.

SCN si se une a través del azufre ( -S-CN) se denomina
tiocianato,

pero si se une a través del nitroge no (-NCS) se

denomina isotiocianato.

« Unavez que ya se han nombrado todos los ligaséaspmbra al atomo central
de la siguiente manera:

+ Si se trata de un complejo ANIONICO se utilizad&rdel nombre del atomo
central seguida de la terminacion ATO, y al finatre paréntesis se escribe el
estado de oxidacion del atomo central con niumemsamos (Sistema de Stock)

Por ejemplo:
[Fe(CN) 5(H,0)] 2 : i6n aquapentacianoferrato (lI1)

« Si se trata de un complejo CATIONICO o NEUTRO n@Bade ningun sufijo
al nombre del &tomo central.

Por ejemplo:
Ni(CO) 4  tetracarbonilniquel (0)
[Fe(H ,0)¢] 2 : i6n hexaaquahierro (11)

« Las sales de iones complejos se denominan comquiebtra sal, teniendo en
cuenta el nombre del anion o catibn complejo.

Por ejemplo:

K 4[Fe(CN) ¢] hexacianoferrato (Il) de potasio

Mg 5[NI(NCS) 6] hexakis(isotiocianato)niquelato(ll) de
magnesio

[Co(H 20)6]CI > cloruro de hexaaquacobalto(ll)

[Cu(NH 3) 4]SO4 sulfato de tetramminacobre(ll)

[CoBr 2(en) ,]ClI  cloruro de
dibromomobis(etilendiamina)cobalto(l11)

[Pt(NH 3) 4][PtCl  ¢)]  hexacloroplatinato(1V) de

tetraamminplatino(ll)



Complejos Metalicos

Practicamente todos los compuestos metalicos &st@ados por algun tipo de
complejo (con excepcion de los metales en estadautar, plasmas y aleaciones). Por
lo que el estudio de la quimica de coordinacioprasticamente el estudio de la
guimica inorganicadesde el momento que la quimica de coordinacda guimica de
la mayor parte de la tabla periddica. Los atomimsigs metalicos solo existen en la
fase condensada rodeados por ligandos.

Las &reas de la quimica de coordinacion de mgtaleden ser clasificadas de acuerdo a
la naturaleza de sus ligandos. A grandes razgos en:

« Quimica de coordinacion clasica (O de los "compgleje Werner"): aqui los
ligandos se unen a los metales, casi exclusivameoitenedio de "pares
solitarios de electrones" que provienen del gruptcjpal de atomos del
ligando.

Ej:
(H,O NH, CI, CN, en.

[CO(EDTA)] 7, [Co(NH 3)¢ICl 3,
[Fe(C .0y 3]K3

+ Quimica organometalica: los ligandos son compueasiganicos sencillos
(alguenosalquinos alquilog como asi también ligandos de estructura similar a
los orgéanicos tales confosfinas hidruroy carbonilo

Ej:
(C  sHs)Fe(CO) CH
« Quimica bioinorganica: los ligandos son compuestganicos producidos por

seres vivos, en especial cadenas lateralesniteodcidosy muchosofactores
tales como las [[porfirina|porfirinas]

Ej:

Hemoglobina , vitamina B12 ( cianocobalamina ), clorofila

« Quimica de clusters (grupos), en esta los ligasdagodos los citados
anteriormente y ademas incluye a otros metales digaredos.

Ej:
Ru 3(CO) 12

Aunque en muchos casos es dificil clasificar aasoaentro de un grupo particular y
es mas facil interpretarlo como una combinaciomat®s de ellos.



Ej:
[Fe 4Su(Cisteinil) 4 %]
que es en realidad un cluster contenido dentrand@mteinabiologicamente activa.

La mineralogiala tecnologia de materiales, y la quimica deldgssolido (mientras se
apligue a iones metalicos); pueden ser considesadativisiones de la quimica de
coordinacioén, en el sentido de considerar a metatd=ados de ligandos. En muchos
casos estos ligandos son 6xidos o sulfuros. Esdarde el foco de la mineralogia, la
tecnologia de materiales y la quimica del estatidcsdifiere del foco usual de la
guimica de coordinacion. Las primeras se ocupartipalmente de estructuras
poliméricas, y de las propiedades que se derivdosdefectos colectivos de un enorme
namero de metales interconectados. Mientras gseganda, en contraste, se enfoca en
la reactividad y propiedades de complejos que epati atomos metalicos individuales,
0 pequefios agrupamientos de atomos; pero aursasiel@les se encuentran
coordinados, y los lineamientos y principios coasados para complejos también se les
aplica.

Estructura espacial de los complejos

Las estructuras moléculares en la quimica de coacdin se encuentran primeramente
descriptas por @lumero de coordinaciges decir por el numero de ligandos unidos al
grupo central (mas especificamente, al nUmemntices sigmantre ligandos y grupo
central). Normalmente es posible contar los liganaados, pero algunas veces la
cuenta de ligandos puede tornarse un poco amkigu@imero de coordinaciéon se
encuentra normalmente comprendido entre uno y nyeve no son extraios numeros
de coordinacién aun mayores paralfoganidosy actinidos El nimero de

coordinacién va a depender del tamafio, carga, fjgewacion electronica del grupo
central y de los ligandos.

Los iones metalicos pueden presentar mas de unralaeoordinacion.

La quimica de los complejos se encuentra dominadéap interacciones entre los
orbitales molecularesy p del ligando y los orbitales d de un i6n heté&entral. En
conjunto los orbitales s, p y d del i6n centralgrreacomodar 18 electrones (ver la
regla de 18 electrongsaunque para elementos del bloque f, esta regixtseende hasta
32 electrones. El nUumero maximo de coordinaciéa daterminado elemento se
encuentra por lo tanto relacionado con su confareelectronica, (mas
especificamente con el nimero de orbitales vaciegpqsee), y a la relacion entre el
tamano de los ligandos y del grupo central. Gryaograles grandes y ligandos
pequefios permiten nimeros de coordinacién elevadogjemplo el [Mo(CNJ*.
Grupos centrales pequefios y ligandos de gran tatieariten a desarrollar nUmeros de
coordinacién pequefios, por ejemplo Pt[P(GMdEs debido precisamente a su gran
tamano, que logntanidosactinidosy primeros elementos de transicion tienden a
desarrollar nimeros de coordinacion elevados.

De los diferentes numeros de coordinacion resulifi@nentes arreglos estructurales. La
mayoria de las estructuras siguen un patrén clésas (o, visto de otro modo, como
si el grupo central se encontrara en medio dealiedroy los grupos ligandos se



ubicaran en los vértices del mismo). Es en estowopudonde es posible que se
produzca el solapamiento entre los orbitales dédasdos y el grupo central. Las
repulsiones ligando-ligando tienden a dirigir estganizacion hacia determinadas
geometrias regulares gue minimizan las interfeasn¢iay sin embargo, numerosos
casos de desviaciones de estas organizacionesmegyypor ejemplo en los casos donde
se unen ligandos de diferentes tipos, lo que cdifes@ntes longitudes de enlace,
apartando a los ligandos de su organizacion cdésis o cuando se producen
distorsiones por efectos electrénicos, por ejerepltadistorsion de Jahn-Teller

Geometria

Para los niumeros de coordinacion entre dos y noswreglos geométricos mas
comunes que se presentan en complejos son aqgeddgenden a minimizar las
fuerzas de repulsion entre orbitales de la capatiacia

Se deben notar sin embargo algunas excepcionevigipnes.

- La descripcion idealizada para niameros de coorifinds; 7, 8 y 9, a menudo es
geométricamente indistinta de estructuras alterasitton angulos L-M-L
(ligando-metal-ligando) ligeramente distintos. [eineplo clasico de esto es la
diferencia entre las estructuras piramidal cuadydgdipiramidal trigonal.

- Debido a algunos efectos electronicos especialkes, tomo la estabilizacion de
segundo orden Jahn-Teller, ciertas geometriasrstaverecidas frente a otras
estructuras posibles. Por ejemplo, para algunoguestos con numero de
coordinacion seis, la geometria prismatica trigseale favorecida por
estabilizaciéon y es la adoptada por el complejtugar de la octaédrica.

Lineal

Ej‘emplo de la disposicidn espacial en un complegxl



La Lineal es la estructura de menor energia para un naneezoatdinacion dos. En
esta disposicién el grupo central se encuentra éogrdos grupos ligandos vy los tres
forman una linea con un angulo de enlace L-M-L&@°1

Trigonal plana

57

Ejemplo de la disposicion espacial en un complégomnal

La geometria molecular trigonal plaes la estructura que minimiza las interacciones
para un numero de coordinacion tres. En esta d@gposl grupo central se encuentra
en el centro de un triangulo equilatero y los gauligandos se ubican en los vértices
del mismo, con un angulo de enlace L-M-L de 120°

Tetraédrica




Ejemplo de la disposicién espacial en un completi@aédrico, con un catién en el
centro

La estructurdetraédricaes la de menor energia posible para un nimeroatdinacion
cuatro. En esta disposicion el grupo central se@mtca en medio de un tetraedro
regular y los grupos ligandos se ubican en losog&idel mismo con un angulo de
enlace L-M-L de 109,5°

J

Esquema de esferas en 3d de un complejo tetraédrico

Cuadrada plana



&3

Ejemplo de la disposicidn espacial en un complaepgrcado plano

La geometria molecular cuadrada pl@ssotra estructura posible para un numero de
coordinacién cuatro, en esta los cuatro ligandatisggnen en un mismo plano en los
vértices de un cuadrado. aparentemente es de @meagdr que la tetraédrica ya que
los angulos L-M-L son de 90°, pero aqui participargeneral repulsiones debidas a
orbitales con pares solitarios que se encuentrgogiciones polares.

Bipiramidal trigonal

=

Ejemplo de la disposicién espacial en un complgodmidal trigonal

La geometria molecular bipiramidal trigores la que maximiza los angulos de
separacion, y por lo tanto minimiza la energia paraumero de coordinacion de cinco.
se puede ver como dos tetraedros unidos por laybestd muy préxima en energia a su
isocoordinada. Esta disposicion es anisotropicaljgandos en posicion ecuatorial se
encuentran separados 120° entre si, pero un liganddorial se encuentra separado 90°
de uno polar.




Piramidal cuadrada

&3

Ejemplo de la disposicién espacial en un complagnudal cuadrado

La geometria molecular piramidal cuadra#gsobtiene desplazando ligeramente uno de
los vertices polares de una bipiramide trigonatahdsjarlo en el mismo plano que el
formado por dos de los vertices ecuatoriales gshnte vértice polar.

Octaédrica

J

-

Ejemplo de la disposicidén espacial en un complejaédrico

La octaédricaes la mas tipica disposicion geométrica paralaaentos de transicion, y
no resulta dificil ver porqué, si pusiéramos urfarasen el interior de un cubo (esfera
inscrita), la esfera tocaria las caras del cublognértices de un octaedro. Esta
disposicion consta de cuatro ligandos colocadasemismo plano (llamado plano
ecuatorial) y un ligando a cada uno de los ladosseéeplano en "posicion polar”, en esta
estructura el minimo angulo entre ligandos es de 90



Prismatica trigonal

Ejemplo de la disposicion espacial de los enlane=neun complejo prismatico trigonal,
el Tris(cis-1,2-difeniletilen-1,2-ditiolato)renio

La geometria molecular prismatica trigomeslla siguiente en estabilidad para un
namero de coordinacion seis, suele ser de mereikdad porque implica que los
ligandos de los vértices del prisma queden enfdeistanos a otros, esta interferencia se
minimiza en la disposicién octaédrica (que en aiatma podria ser considerada un
antiprisma trigonal, donde se ha girado la car&isoppara que los vértices no queden
enfrentados). Por lo general esta estructura seipi@ por una estabilizacion debida a
algun otro factor no exclusivamente geométrico,gp@mplo por distorsion forzada de
orbitales.

Bipiramidal pentagonal

J

-

Ej.emplo de la disposicién espacial en un complgodmidal pentagonal

La configuraciérbipiramidal pentagonas la preferida para un nimero de
coordinacioén siete, como su nombre lo indica selpwer como dos piramides de base
pentagonal unidas por la base.

Antiprismatica cuadrada
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El complejo [Xek]?* presenta geometria antiprismatica cuadrada

La geometria molecular antiprismatica cuadresda configuracion de menor energia
entre las tres posibles configuraciones para urendighe coordinaciéon ocho, se puede
pensar como un cubo en el que se ha girado lssopeaior para que los vértices no
gueden enfrentados.

vista lateral : vista vertical

&3

Esquema de la geometria antiprismatica cuadrada

Bipiramidal hexagonal

&
El complejo [UQ(Acetato O, OF] presenta una geometria bipiramidal hexagonal

La estructura molecular bipiramidal hexagoeslla siguiente en estabilidad para un
namero de coordinacion ocho.




Tetraédrica triapicada

:[) )
El complejo [Y(OH}]** presenta una geometria tetraédrica triapicada

La estructura molecular tetraédrica triapic@dauna estructura muy extrafia entre los
metales de transicion, pero para elementos dedr@nsnterna resulta ser la estructura
gue minimiza todas las interacciones entre ligaydas distorsiones orbitales por lo
gue se presenta incluso en compuestos muy seneilesscomo el ThGl Puede ser
racionalizado como un dodecaedro de caras triaregula

Dodecaedro de caras trangulares 020 o
& )
Esquema espacial de la estructura tetraédricadaidg (dodecaedro de caras
triangulares

Cubica

&J

El complejo [U(CNS)* presenta una clara geometria ctbica



Es la geométricamente menos estable de las coafigmes para el nUmero de
coordinacién ocho y practicamente no existe pa&lementos de transicion, aunque
parece ser bastante comun entre los elementoarggcion interna, principalmente
debido a que los orbitales f(xyz) apuntan haciavéatices de un cubo, lo que
disminuye la distorsion de estos orbitales al adtrar con los ligandos.

Prismatica trigonal triapicada

=
O

EI‘ complejo [Pu(HO)g]** es un claro ejemplo de una geometria prismaiigartal
triapicada

La Prismatica trigonal triapicaces la geometria mas regular y estable que exaste p
un namero de coordinacion nueve. La aproximacios seacilla para comprender esta
estructura tridimensional es imaginarse un prigigarial y a media altura insertar un
triangulo de modo que los vertices de este queplentando al centro de las caras
cuadradas del prisma.

indices de coordinacion superiores a 9

Aungue mas de las dos terceras partes de los gosplmocidos presentan indices de
coordinacion entre 6 y 9, se conocen algunos efsrge lantanidos y actinidos con
indices de coordinacion superiores: 10, 11 6 12.

El nimero de coordinacion 12 presenta un mayor nuige ejemplos que el nimero de
coordinacion 10 y son muy pocos los descritos pamaero de coordinacion 11. Sin
embargo debe mencionarse que, en todos los casospmplejos que implican
ligandos quelato macrociclg no se conocen ejemplos de complejos con indiees d
coordinacion mayores que 9 formados por ligandasaentados.

Para un numero de coordinacion 12, cabria espeeagstructura regular con forma
icosaédrica, sin embargo esta estructura practit@me existe en la quimica practica,
por el contrario la gran mayoria de las estructdessriptas corresponden a tetraedros
truncados, cubooctaedros o cubos tetraapicados.

En base a estas estructuras existen trabajos hcguiomputacional que concluyen
gue en realidad la mejor manera de plasmar losdadie coordinacién superiores a 9
es mediante esquemas de enlace mas simples (tetrbgiramide trigonal u octaedro)

y que las estructuras pseudoregulares observadansealidad una consecuencia de la
interaccion de los orbitales del ligando quelato keogran superficie de los orbitales 4f,



5f, 5d o0 6d del grupo central, y no solo es dehitiacoordinacion con los atomos
dadores.

Isomeria

Isomeriaes la propiedad que relaciona dos 0 mas compugssogoseen el mismo tipo
y numero de atomos, pero organizados estructurééngenmanera diferente.

Por razones de claridad se lo ha ubicado en ur#setiferente, aunque técnicamente
se encuentra dentro del estudio de la geometrtamplejos.

La organizacion estructural de un determinado cejo@s, en general, fija y estable, y
se encuentra determinada por la disposicion de nmetargia posible, (esto es mas o
menos equivalente a decir que adopta la disposgmarmenores tensiones internas),
sin embargo en algunos de estos casos existe mém@equitectura con energias
equivalentes o muy similares, lo que permite ggectomponentes de ese complejo
adopten mas de una disposicion estructural. Enesums se presenta la isomeria de
complejos.

Existe una gran variedad de tipos de isomeria®ndmplejos de coordinacion, soélo
comparable en complejidad por la isomeria de logpe@stos de carbono.

Estereoisomeria

Estereoisomeria es el tipo de isomeria que se peatlitando en dos cumpuestos
existen no soélo el mismo tipo y nimero de atomios; smbién el mismo tipo y
namero de enlaces, pero organizados espacialmemi@dera diferente.

El estereocisomerismo puede ser clasificado en:

Isomeria geométrica

La isomeria geométrica ocurre en complejos octegsly cuadrados planos (no asi en
los tetraédricos). Cuando dos ligandos ocupan jpos relativas diferentes uno con
respecto a otro. Asi cuando dos ligandos se ermameopuestos uno al otro se dice que
sontransy cuando son mutuamente adyacentes se dice quiss@uando tres

ligandos idénticos ocupan una de las caras deigpagicion octaédrica, se dice que se
trata de un isdmero facialfac. Si los tres ligandos se encuentran en el misiaopl

que el grupo central, se dice que el isémero egliopal omer.

Por ejemplo, en un compuesto octaédrico con fgesdios de un tipo y tres ligandos de
otro, existen dos isomeros geomeétricognet en el cual cada uno de los dos grupos de
tres ligandos se encuentra en uno de los meridigred$éac en el cual cada grupo de
tres ligandos se encuentra en una de las carastdéldro.



Cis{COCK(NHg)] NS ICOCNHIT 0o (N e [COCKNHs)d

Isomeria Optica

La isomeria 6ptica se da cuando la imagen espedellan compuesto no es
superponible con el compuesto original. Se denoisoraeria Optica debido a que los
compuestos sodpticamente activoesto es, que hacen girar el plano de vibracida de
luz polarizadaEste comportamiento desigual se produce porgueriaces, que no son
mas que grupos de electrones, resuenan de mafexentk sometidos al campo
electromagnético que es la luz. En los compuegitisainente activos la suma de todas
las resonancias da como resultados vectores diésrgporque los enlaces tienen
ciertamente orientaciones diferentes.

se utiliza el simbola (lambda) para describir la hélice con giro a tpierda formada
por tres ligandos bidentados, tal como se muel3&ananera similar se utiliza el
simboloA (delta) como prefijo para describir la hélice gio hacia la derecha.

el

A-[Fe(ox}]®*” A-[Fe(ox]> A-cis[CoCh(en)] A-cis[CoCl(en)]*

Isomeria estructural

Este tipo de isomeria se da cuando el nUmero ydigitomos son iguales, pero enlaces
son diferentes entre si. Existen dos grandes tipasomeria estructural en los
compuestos de coordinacion, la isomeria de enlageg produce cuando los ligandos
gue acceden a la esfera de coordinacion son losanjsy la isomeria de esfera de
coordinacién, en la que los ligandos en la esfereactrdinacion son diferentes.

Isomeria de enlace

La isomeria de enlace se produce cuando un ligemgoede unir de mas de una forma
al grupo central, un claro ejemplo es lo que occorelos ligandos ambidentados, por



ejemplo el NQ es un ligando ambidentado: se puede unir al gceptral por
cualquiera de sus oxigenos (que son equivalersy el nitrégeno.

Isomeria de esfera de coordinacion

Este tipo de isomeria se produce cuando un compdestoordinacion alterna los
grupos ligandos que acceden a su esfera de cooi@inaor grupos que se encuentran
fuera de la misma en el reticulo sélido (agua de cristalizacignPor ejemplo, el
CrCI3(H20)6 existe en tres formas comunes: [@AJHCl; (de color violeta),
[Cr(H,0)sCI]Cl,- H,O (de color verde), y [Cr(#D)4CI]Cl- 2H,0O (también de color

verde). En los compuestos segundo Yy tercero, & bhgwsido desplazada de la esfera de
coordinacién por iones cloruro y su lugar pasaupacposiciones en en el reticulo
sélido del cristal.

Estructura electronica de los complejos

Practicamente todas las propiedades que se obsartaa complejos son producto de
sus estructuras electronicas, esto es, son furectim& manera en que los electrones se
organizan dentro de la molécula, tratar de entead®nces como es que estos
electrones se encuentran organizados es una buemade tratar de empezar a
entender las propiedades de los complejos.

A partir de los descubrimientos de Werner, comenraraparecer diferentes modelos
tedricos que trataron de explicar los extrafios astamientos observados en los
complejos.

Hacia 1929 aparece teoria del campo cristalin@CC) propuesta por los fisicekans
Bethey Van Vleck, que permite explicar de manera con@@mente muy sencilla el
color y las propiedades magnéticas de los complajogjue no se correlaciona de
buena manera con todos los complejos, ni permpkoax la naturaleza de los enlaces.

Hacia 1933 Linus Pauling introducetéoria del enlace de valen¢iEEV), que trata de
explicar el porqué de la direccionalidad de losiee$ en los compuestos y comienza a
dar una explicacion de la naturaleza de los mismos.

La teoria de orbitales moleculares (TOM) es unaeomencia natural de la teoria del
enlace de valencia que avanza sobre los aspe@nsans del enlace quimico, permite
una comprension mucho mas profunda de los fenomepieados en la formacion de
un enlace quimico y permite explicar los comportantis de muchas clases de
complejos, sin embargo para muchas aplicacioneffaefemasiado complicada.

La teoria del campo de ligandos (TCL) es un modeinbinado que permite una
derivacién sencilla de la teoria de orbitales mdkees, utilizando para resolver las
ecuaciones formales una aplicacion deetaia de gruposs0za casi de la misma
sencillez conceptual que la teoria de campo dnstg permite explicar de manera
razonablemente precisa una gran cantidad de cotogues




En todas las disciplinas cientificas siempre da tta utilizar el modelo mas sencillo
gue sirva para explicar cada situacion en particakapor ello que, a pesar de que la
teoria de orbitales moleculares es la que brindasimulacion mas realista, en general
para situaciones sencillas se suele utilizar Idaee campo cristalino como modelo.

Teoria del campo cristalino (TCC)

Articulo principal: Teoria del campo cristalino

- Az y ' 'J'
L . J

. @
L
= )
J y
L J
’x ‘L d,:

S
r ‘\‘//

! d,,

Modelo espacial de los orbitales "d"

Esta teoria considera sélo la geometria de losabebid de un catién central y su
interaccion con unos ligantes considerados congasaregativas puntuales. Segun este
modelo los ligandos son atraidos por la cargaipagiel metal, pero al aproximarse
generan repulsiones sobre los electrahdsl cation deformando los orbitales en los
gue estos se encuentran. Un orbital deformado mies@a mayor energia que uno con
su forma "natural” por lo que los electrones tiend@cupar posiciones en los orbitales
"nativos” siempre que resulte posible, esto espmiemue la diferencia de energia entre
los orbitales de mayor y los de menor energia agrssnor que lanergia de
apareamientdebida a la repulsion de los electrones en un mstital.

Un ejemplo sencillo es lo que ocurre para un cojometaédrico, si se hace la
suposicién de que los ligandos avanzan sobre égsdg un sistema cartesiano
tridimensional, los orbitales que se van a vergypi@mente afectados son los que
tienen componentes principales sobre estos ejeserAdl grafico de orbitaled se

puede notar que estos orbitales son élylet dx-y>. Como consecuencia aumentan su



energia y se separan del resto de los orbitelEsmando dos subgrupos de orbitales: el
grupo de alta energig ¢ el grupo de baja energig. t

El grado de separacion entre orbitalgg &y va a depender de faerzade los ligantes,
es decir del grado en que estos ligantes seanesafdaaeformar los orbitales d. La
serie espectroquimiess una tabla empirica que ordena los ligandosuerdo al grado
de separacion que causan en los orbitales d, derraenayor fuerza son:

CHsCN < py < NHs < en< 2,2"-bipiridina< phen< NO,~ < PPh < CN” < CO

I” <Br- < <SCN <CI" <NOs <Ns <F <OH" < C,0,/ <H,0 <NCS <

Segun este modelo l&sinsiciones electronic&ntre estos orbitalesde diferente
energia son las responsables de las absorciometateninadas longitudes de onda que
dan color a los complejos (a menor longitud de andgor energia y por tanto mayor
fuerzadel ligando).

Cuando la separacion entre orbitales de baja engmde alta energia es mayor que la
energia de apareamiento de los electrones, tod@ddotrones tienden a ocupar
posiciones en los orbitales de baja energia dadaadprincipio de Aufbayformando

lo que se conoce como un complejo de bajo espimtRblado si la separacion entre
orbitales es menor que la energia de apareamlestelectrones tienden a ocupar todos
los orbitales (sean de baja o alta energia) aetesgbezar a aparearse de acuerdo a la
regla de Hungformando lo que se conoce como un complejo deeaipin.

De acuerdo a este modelo la cantidad de electemesndiciones de espin apareado o
desapareado, son las responsables de las propanadeéticas de los complejos.

Teoria del enlace de valencia (TEV)

Articulo principal: Teoria del enlace de valencia

La teoria del enlace de valencia es principalmentavance geométrico sobre una
estructura de Lewis. Basicamente se basa en lal@gae varios orbitales atobmicos
diferentes pueden combinarse de manera lineal ¢estm@uiendo las operaciones del
algebra lineglpara formaprbitales hibridogle iguales energias y con una disposicion
particular en el espacio.




Linus Pauling, utilizando las ideas de un trabagvip de Walter Heitler y Fritz
London , desarrolla entre 1.930 y 1.940 esta ntexwda sobre el enlace covalente
diciendo que se forma por solapamiento o supendosite dos orbitales atdmicos, de
modo que los electrones compartidos pertenecenexla los orbitales de los dos
elementos enlazados. En otras palabras, esta semdae que la formacion del enlace
covalente ocurre porque se produce el solapameeinéslapede los orbitales atbmicos
de los atomos participantes, y que este emparajéortiene lugar de modo tal que se
produzca el apareamiento de electrones con esglieeisonicos de signo contrario;
dando lugar a una region espacial de densidad@hécd aumentada comin a ambos
atomos.

En pocas palabras esta teoria establece que weeplamico se forma cuando se
combinan de manera lineal orbitales de diferentm®@s en determinadas regiones del
espacio, sin embargo se distingue de la teoriald@les moleculares en que la teoria
del enlace de valencia considera a los electrom®® pertenecientes a cada atomo en
particular.

Para su comprension es necesario tener en cuentagamente interesaran los
orbitales mas exteriores de la estructura atorgigage en la forma espacial que
adquieren se ven favorecidas aquellas estructeradgoddacion que maximizan las
interacciones para formar enlaces, esto es, quergamel solapamientot@aslape de
orbitales.

La teoria del enlace de valencia forma parte y ¢ementa a la teoria de orbitales
moleculares. La teoria de orbitales molecularesi@peedecir propiedades magnéticas

(diamagnetismo y paramagnetismo) de una forma mésta, aunque la teoria de
enlace de valencia en una forma complicada geosnaismos resultados.

Teoria de orbitales moleculares (TOM)

Articulo principal: Teoria de orbitales moleculares

La Teoria de orbitales moleculares hace uso deamainacion algebraica lineal de
funciones de ondde orbitales atdmicos para formar orbitales hdsjjén este sentido
se parece a laeoria del Enlace de Valengeon la diferencia de que la teoria de
orbitales moleculares considera que los orbitadegatencia atobmicos desaparecen al
formarse un compuesto quedando en su lugar orbitaddeculares que cubren
enteramente a la molécula. Un orbital moleculaesmmas que un orbital de
Schrédinger que incluye en su planteamiento a rmasadducleo atomico.

La teoria de orbitales moleculares indica que seda tantos orbitales moleculares
como orbitales atobmicos de valencia hay disponibéea formarlos. Asi, si se trata de
un compuesto que posee dos atomos uno con unl@ritzro con un orbital s y tres
orbitales p, la molécula formada poseera cincaalds moleculares.

Estos orbitales moleculares se dividen en enlaganteenlazantes y antienlazantes.
Los orbitales enlazantes son aquellos en los queléztrones tienden a pasar la mayor
parte del tiempo formando una zona con alta dedsidacarga entre los nucleos
atoOmicos, esta zona provoca interacciones atraatitieleo-electrones-nicleo que
mantienen unidos a los atomos entre si. Un onbda@nlazante es muy similar a un



orbital atbmico (en la combinacion lineal posee ongyoporcion de orbital atbmico
que de orbital molecular), y se encuentra ubicadestratos profundos de la molécula,
un electrén en este tipo de orbitales tiende argsaximadamente el mismo tiempo
cerca de cada nucleo sin generar una verdaderaldém® carga entre ambos, por lo
que las fuerzas atractivas nucleo-electrones-n@a@proximadamente de la misma
magnitud que las de repulsion entre nucleos. Uabdntienlazante es aquel en donde
los electrones pasan la mayor parte del tiempaddsjde los nicleos, por lo que las
repulsiones nucleo-nucleo que se producen son muelyores que las atracciones
nucleo-electrones-nucleo.

Los electrones provistos por cada atomo particgaetdistribuyen dentro de los
orbitales moleculares segun la regla de Hund,ysimh&chos electrones en orbitales
enlazantes el compuesto tiene una alta tendericranarse y resulta muy estable, y si
hay igual nimero de electrones en orbitales entagajue en no enlazantes el
compuesto no se forma.

La teoria de orbitales moleculares arriba a redgodtagimilares a los de abridacion de
orbitales atomicodescriptos por la teoria del enlace de valeneigg gescribir la
geometria de moléculgsentre ellas la geometria de complejos, ademdsitfee
predecir de manera muy acertada la reactividadiqajias propiedades magnéticas, el
color y hasta l@onductividad eléctricde diferentes substancias. Es muy util para la
confeccion de modelos computacionales de moléceitagspecial de moléculas
extremadamente grandes, y resulta muy facil dendatgara un planteamiento con un
namero pequefio de atomos. En cierta forma se puogséderar a la teoria del enlace
de valencia una especie de caso limite de la tder@abitales moleculares. Sin
embargo sus soluciones resultan demasiado compljasesolverlas sobre papel a
partir de un nimero relativamente pequefo de atof@osno ejemplo, segun esta
teoria un complejo con un atomo central del bladjuecinco ligandos del bloque p,
posee 29 orbitales moleculares, y eso considetaatados monoatémicos), por lo que
muchas veces resulta mas sencillo utilizar la TEV.

Teoria del campo de ligantes (TCL)

Articulo principal: Teoria del campo de los ligantes

La teoria del campo de ligantes que en cierta fqruegle considerarse un hibrido entre
la teoria de orbitales moleculares y la teoriacdeipo cristalino; representa en realidad
una aplicacion basada enéeria de grupode la teoria de orbitales moleculares.
Permite describir el enlace, la disposicidén geoicgttie orbitales, las caracteristicas
magnéticas y los colores de los compuestos de ic@aidn sin las limitaciones que
presenta la TCC y con menores dificultades quEM. T

El analisis por TCL es muy similar al que se hamegpbitales moleculares, pero resulta
altamente dependiente de la geometria del complejque solo hace uso de los
orbitales que "geométricamente hablando" puedanaoenlaces, para combinarlos en
orbitales moleculares. Esto simplifica notoriamdageplanteamientos y los resultados
y permite arribar a conclusiones validas sin teperrecurrir al uso de complicados
modelos computacionales.



Coloracion de los complejos

Una sustancia posee color cuando absorbe deterasit@ugitudes de onda
electromagnéticas comprendidas dentro del rangjolevis

La absorcién de determinadas longitudes de ondel#da a la transicién entre dos
estados energéticos de los electrones que forrsasrhitales de un atomo, o los enlaces
de una molécula.

Cada tipo de electrén puede absorber sélo detedasnzantidades de energia, esto
debido a la naturaleza del orbital atbmico o mdeeogue ocupa.

Como la diferencia de energia entre dos nivelegrél@cos es igual a la energia del

fotdn absorbido, es posible relacionar esta eneqgida longitud de onda del foton
segun:

AEgiectrorEfotsr= v = hchk

DondeAE= Diferencia de energia, benstante de Planck= Frecuencia de la onda,
c=velocidad de la luy A=Longitud de onda

Luego cada transicion electronica absorbe detedasbngitudes de onda de luz. Si la
transicion absorbe longitudes de onda dentro agjoaraisible (420 a 750 nm), entonces
el compuesto, al ser iluminado con luz blanca,eseoloreado; y precisamente delor
complementari@l color absorbido. Por ejemplo un compuesto dpgerde luz roja
mostrara un color compuesto por los colores axgrgle que no son absorbidos, uno
que absorba el color verde mostrara color violeti (/ azul), uno que absorba azul
mostrara color amarillo (verde y rojo), etc.

Los colores notablemente intensos y vistosos dedoguestos de coordinacion estan
determinados por la diferencia de energia (D) dogreonjuntos de orbitaleg g t,q en
sus iones complejos. Cuando el ion absorbe luz ieteevalo visible, los electrones
son excitados (saltan) del nivel de energia masthagl mas alto

Por ejemplo si consideramos al ion [Ti(H2P), el cual da lugar a disoluciones
parpuras en agua. El ion hidratadd™&s un ion d1, con el electrén d en uno de los tres
orbitales 13 de menor energia. La diferencia de energia (D¢ éos orbitales gy t,gen
este ion corresponde a la energia de los fotoreslarca el intervalo verde y amarillo.
Cuando la luz blanca incide sobre la disoluciétgsesolores de la luz se absorben, y el
electron salta a uno de los orbitalgsSe transmite luz roja, azul y violeta, asi que la
disolucioén se ve purpura.

Los espectros de absorcion muestran las longielemda absorbidas por un ion
metalico con diferentes ligandos, y por iones naaldiferentes con el mismo ligando.



A partir de datos como estos, es posible inferasiauctura de los orbitales d que
intervienen en el complejo ya que relacionamositagia de la luz absorbida con los
valores de D (diferencia de energia entre orbit@deslto y bajo espin) y surgen dos
observaciones importantes:

Para un ligando dado, el color depende del estadxidacion del ion metalico. Una
disolucién del ion [V(HO)s]** es violeta, y una disolucién del ion [V{B)s]** es
amarilla. Para un ion metalico dado, el color dejeettel ligando. Esta observacion
permite clasificar a los ligandos en la serie espgaimica arriba comentada.

Propiedades magnéticas de los complejos

En general las propiedades magnéticas dependedimielro de electrones desapareados
gue posea el complejo. Cuando haya uno o masailestdesapareados, el complejo
sera paramagnético y se vera atraido por los campgeéticos en grado proporcional
al niamero de electrones desapareados. Si no heyoeles desapareados, el compuesto
sera diamagnético y se vera ligeramente repelidéiopaampos magnéticos. Como al
estar desapareados, la energia del sistema es,meelalesdoblamiento energético es
pequefio, es mas favorable la situacion en la ogalectrones estan desapareados,
ocupando los orbitales d superiores e inferioresf{guracion de alto espin) , mientras
gue si el desdoblamiento es grande, los electrestasan apareados en los niveles d
inferiores (configuracion de bajo espin). En el caso, el complejo es fuertemente
paramagnético, mientras que en el segundo sok délglmente (5 e- desapareados
frente a 1).

Propiedades quimicas de los complejos

Complejos en los seres vivos

Vitamina B12, un complejo de cobalto
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Grupo heme, un complejo que contiene hierro

Véase también

- Equilibrio de complejos

« Quimica de coordinacion
« Par solitario

- Base de Lewis

« Ligando
- Agente quelante
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