

[image: image]




[image: image]




[image: image]





Dedicatoria



A mi esposa, Adriana, quien con su paciencia y apoyo me impulsó a dar culminación exitosa a esta obra; a mis hijos, Ekaterina y Sergio, que desde la lejana Rusia me animan a continuar adelante en mi quehacer académico, y especialmente a mi nieto, Nikita, que llenó de alegría nuestras vidas y a quien muy pronto estrecharé entre mis brazos.





Agradecimientos



Agradezco a la Universidad Distrital Francisco José de Caldas por concederme el año sabático durante el cual dediqué todo mi conocimiento y esfuerzo para la creación del presente libro de texto. A la Editorial UD, por su invaluable colaboración. A Carlos Iván Abreu Avellaneda, por sus aportes en el diseño de la caratula, y a aquellas personas que de una u otra manera hicieron posible que el presente trabajo culminara exitosamente.
















	
[image: ]


[image: ]


[image: ]



	
© Universidad Distrital Francisco José de Caldas


© Facultad de Ciencias y Educación


© Luis Eduardo Peña Prieto


Primera edición, abril de 2019


ISBN: 978-958-787-119-7


Dirección Sección de Publicaciones


Rubén Eliécer Carvajalino C.


Coordinación editorial


Edwin Pardo Salazar


Corrección de estilo


Edwin Pardo Salazar


Diagramación y montaje de carátula


Astrid Prieto Castillo


Editorial UD


Universidad Distrital Francisco José de Caldas


Carrera 24 No. 34-37


Teléfono: 3239300 ext. 6202


Correo electrónico: publicaciones@udistrital.edu.co




Peña, Luis Eduardo.


Química de los compuestos de coordinación / Luis Eduardo Peña. -- Bogotá : Universidad Distrital Francisco José de Caldas, 2019.


398 páginas ; 24 cm. -- (Colección tierra y vida)


ISBN 978-958-787-119-7


1. Compuestos de coordinación 2. Compuestos inorgánicos. 3. Elementos químicos. I. Tít. II. Serie.


541.2242 cd 22 ed.


A1629539


CEP-Banco de la República-Biblioteca Luis Ángel Arango

























	 

	
Todos los derechos reservados.


Esta obra no puede ser reproducida sin el permiso previo escrito de la Sección de Publicaciones de la Universidad Distrital.


Hecho en Colombia


 


Diseño epub:
Hipertexto – Netizen Digital Solutions











Contenido


Dedicatoria


Agradecimientos


Prefacio


Capítulo 1. Química de los compuestos de coordinación


1.1. Introducción


1.2. Número de coordinación


1.2.1. Número de coordinación 4


1.2.2. Número de coordinación 6


1.3. Ligando


1.3.1. Clasificación de los ligandos


1.4. Enlace metal-ligando


Capítulo 2. Desarrollo histórico de la química de coordinación


2.1. Teoría de coordinación de Werner


2.1.1 Biografía


2.1.2. Postulados de la teoría de coordinación de Werner


Capítulo 3. Nomenclatura de los compuestos de coordinación


3.1. Reglas para formular un compuesto de coordinación


3.1.1. Escritura del compuesto


3.1.2. Orden de nombramiento


3.1.3. Nombramiento del complejo


3.1.4. Estereoisomería y nomenclatura


Capítulo 4. Isomería en los compuestos de coordinación


4.1. Estereoisomería


4.1.1. Isomería geométrica


4.1.2. Isomería óptica


4.2. Isomería estructural


4.2.1. Isomería de ionización


4.2.2. Isomería de hidratación


4.2.3. Isomería de coordinación


4.2.4. Isomería de polimerización


4.2.5. Isomería de enlace


Capítulo 5. Enlace químico en los compuestos de coordinación


5.1. Teoría del enlace de valencia (TEV)


5.1.1. Complejos octaédricos


5.1.2. Complejos tetracoordinados


5.1.3. Complejos con otras geometrías


5.2. Teoría del campo cristalino


5.2.1. Desdoblamiento y energía de desdoblamiento (Δ) del campo cristalino


5.2.2. Color en los compuestos de coordinación


5.2.3. Entalpias de hidratación


5.3. Teoría de los orbitales moleculares (TOM)


5.4. Teoría del campo de los ligandos (TCL)


Capítulo 6. Propiedades químicas de los compuestos de coordinación


6.1. Disociación en el agua


6.2. Propiedades ácido-base


6.3. Reacciones de sustitución


6.4. Reacciones de óxido-reducción (REDOX)


Capítulo 7. Química inorgánica descriptiva de los metales de transición


7.1. Propiedades periódicas


7.1.1. Energía de ionización


7.1.2. Radio atómico


7.2. Estados de oxidación de los metales de transición


7.3. Propiedades físicas y químicas de los metales de transición


7.4. Elementos del grupo IIIB (grupo 3)


7.4.1. Propiedades periódicas y físicas


7.4.2. Propiedades químicas


7.4.3. Compuestos de los elementos del grupo IIIB (3)


7.4.4. Estado natural, obtención, aplicaciones, toxicología de los elementos del grupo IIIB (3)


7.5. Elementos del grupo IVB (grupo 4)


7.5.1. Propiedades periódicas y físicas


7.5.2. Propiedades químicas


7.5.3. Compuestos de los elementos del grupo IVB (4)


7.5.4. Compuestos binarios de los metales del grupo IVB (4) con no metales


7.5.5. Estado natural, obtención, aplicaciones, toxicología de los elementos del grupo IVB (4)


7.6. Elementos del grupo VB (grupo 5)


7.6.1. Propiedades periódicas y físicas


7.6.2. Propiedades químicas


7.6.3. Comportamiento químico en solución acuosa


7.6.4. Compuestos de los elementos del grupo VB (5)


7.6.5. Compuestos complejos de los elementos del grupo VB (5)


7.6.6. Compuestos binarios de los elementos del grupo VB (5) con no metales


7.6.7. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo VB (5)


7.7. Elementos del grupo VIB (grupo 6)


7.7.1. Propiedades periódicas y físicas


7.7.2. Propiedades químicas


7.7.3. Compuestos de los elementos del grupo VIB (6)


7.7.4. Compuestos binarios de los metales del grupo VIB (6) con no metales


7.7.5. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo VIB (6)


7.8. Elementos del grupo VIIB (grupo 7)


7.8.1. Propiedades periódicas y físicas


7.8.2. Propiedades químicas


7.8.3. Compuestos de los elementos del grupo VIIB (7)


7.8.4. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo VIIB (7)


7.9. Elementos del grupo VIIIB (8, 9, 10)


7.9.1. Caracterización general de los elementos del grupo VIIIB (8, 9, 10)


7.10. Subgrupo VIIIB (8)


7.10.1. Propiedades periódicas y físicas


7.10.2. Propiedades químicas


7.10.3. Compuestos de los elementos del grupo VIIIB (8)


7.11. Subgrupo VIII B (9)


7.11.1. Propiedades periódicas y físicas


7.11.2. Propiedades químicas


7.11.3. Compuestos de los elementos del grupo VIII B (9)


7.12. Subgrupo VIII B (10)


7.12.1. Propiedades periódicas y físicas


7.12.2. Propiedades químicas


7.12.3. Compuestos de los elementos del grupo VIII B (10)


7.12.4 Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo VIII B (8, 9, 10)


7.13. Elementos del grupo I B (Grupo 11)


7.13.1. Propiedades periódicas y físicas


7.13.2. Propiedades químicas


7.13.3. Compuestos de los elementos del grupo IB (11)


7.13.4. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo IB (11)


7.14. Elementos del grupo IIB (grupo 12)


7.14.1. Propiedades periódicas y físicas


7.14.2. Propiedades químicas


7.14.3. Compuestos de los elementos del grupo IIB (12)


7.14.4. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los elementos del grupo IIB (12)


Capítulo 8. Química inorgánica descriptiva de los metales de transición interna (elementos f)


8.1. Familia de los lantánidos (Ln)


8.1.1. Propiedades periódicas y físicas


8.1.2. Propiedades químicas


8.1.3. Compuestos de los lantánidos (Ln)


8.1.4. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los lantánidos (Ln)


8.2. Familia de los actínidos


8.2.1. Propiedades periódicas y físicas


8.2.2. Propiedades químicas


8.2.3. Compuestos de los actínidos


8.2.4. Estado natural, obtención, aplicaciones y toxicología de los actínidos


Referencias bibliográficas


Bibliografía adicional


Nota al pie


Autor





Prefacio



Comúnmente, en los cursos y libros de texto de química inorgánica se incluye un capítulo que aborda los compuestos de coordinación. Los conocimientos acumulados, principalmente desde los estudios de Alfred Werner, han llevado a comprender la importancia de este tipo de compuestos y su aplicación en diferentes áreas de la química. Su estudio permitió el desarrollo teórico de esta ciencia en conceptos fundamentales, como el enlace químico, la geometría molecular, la estereoquímica, la reactividad y estabilidad de los compuestos, etc.


La formación de compuestos de coordinación, particularmente de quelatos, tiene una gran aplicación en la determinación cualitativa y cuantitativa de metales, sobre todo los de transición. Los compuestos de coordinación presentan importantes aplicaciones como colorantes o catalizadores —por sus propiedades magnéticas—, entre otras. La comprensión de las propiedades físicas y químicas de los compuestos de coordinación permite entender el comportamiento de los compuestos organometálicos, los polímeros de coordinación o los compuestos supramoleculares.


Por lo anterior, considero de vital relevancia poner a disposición de la comunidad académica el presente libro de texto, que centra su atención en el estudio de los compuestos de coordinación y la química de los metales de transición que les dan origen.


Inicialmente se hace una introducción a la química de coordinación, algunos conceptos fundamentales y su desarrollo histórico. Posteriormente, y teniendo en cuenta la gran cantidad y variedad de compuestos de coordinación, se incluye su nomenclatura e isomería.


Para la comprensión de las fuerzas que dan origen a los compuestos de coordinación y garantizan su estabilidad, se muestran las diferentes teorías del enlace químico aplicadas a estos compuestos.


En cuanto a las propiedades de los compuestos de coordinación, que son diferentes a las de los compuestos simples que los originan, se incluye el capítulo Propiedades químicas de los compuestos de coordinación.


El capítulo Química inorgánica descriptiva de los metales de transición es central en la presente obra. Primero, se realiza una introducción general a las propiedades periódicas, físicas y químicas de los metales de transición, posteriormente se estudian, grupo por grupo de la tabla periódica, las propiedades periódicas, físicas y químicas de los elementos. Para facilitar el proceso, los compuestos que forman los metales de transición se caracterizan teniendo en cuenta el estado de oxidación del metal central. Así, por ejemplo, los compuestos del manganeso se clasifican como Mn (II), Mn (III), Mn (IV), Mn (VI), Mn (VII).


Al final de cada grupo se incluye un apartado del estado natural, obtención, aplicaciones, toxicología, que tiene como propósito mostrar las fuentes naturales de los metales de transición, los métodos industriales de obtención, sus aplicaciones e impactos sobre la salud.


A su vez, se dedica un capítulo a la química de los elementos f (lantánidos y actínidos), que aunque han sido relegados a la parte inferior de la tabla periódica, actualmente no son elementos raros, por el contrario, tienen una abundancia importante en la corteza terrestre (lantánidos) y grandes aplicaciones en la industria, la medicina, la investigación científica, etc.


Al final del libro se relacionan todas las fuentes bibliográficas referenciadas al interior de la obra y un compilado adicional consultado por el autor. Esto se hace con el propósito de dar los creditos respectivos y permitir al lector interesado ampliar su consulta, teniendo en cuenta que ningún libro de química inorgánica está en capacidad de abordar la vasta información disponible.


Finalmente, considero que el material seleccionado para el diseño y la construcción del presente documento puede ser utilizado para enriquecer los cursos de química inorgánica ofrecidos en el Proyecto Curricular de Licenciatura en Química de la Universidad Distrital Francisco José de Caldas. Tambien es útil para estudiantes, docentes e investigadores de instituciones de educación superior que incluyan programas de esta área.


Consciente de que no es un tratado y tampoco pretende ser completo, agradezco aquellos comentarios que conduzcan al mejoramiento del material que pongo a disposición de la comunidad académica.


Luis Eduardo Peña Prieto, Ph. D.


Autor





Capítulo 1. Química de los compuestos de coordinación




1.1. Introducción



En primera instancia se muestran los conceptos fundamentales para la comprensión del comportamiento de los elementos de transición y los compuestos que los forman. Estos se denominan compuestos complejos o compuestos de coordinación.


Debido a la complejidad de su comportamiento químico, gran número y diversidad, no es fácil dar una única definición de los compuestos complejos (de coordinación). Algunas aproximaciones pueden concebirlos como:




	Compuestos formados por un átomo central (comúnmente un ion o metal de transición) rodeado por cierto número de iones o moléculas neutras distribuidas conforme a una geometría particular.


	Compuestos cristalinos de estructura compleja, por lo general solubles en agua. Una vez solubilizados se comportan químicamente de manera particular y diferente a los componentes que lo forman.


	Compuesto de estructura compleja, que mantiene unidos sus átomos por medio de enlaces principalmente de tipo covalente y en solución se disuelve para formar iones complejos que tienen propiedades diferentes al compuesto original.


	Un compuesto complejo es aquel que existe tanto en forma cristalina como en solución acuosa. Se caracteriza por estar formado por un átomo central (comúnmente un átomo o ion de un elemento de transición) que se comporta como un ácido de Lewis por su capacidad para aceptar pares electrónicos (aceptar electrones). Se encuentra rodeado de ligandos (donadores de electrones), que son bases de Lewis por poseer pares electrónicos libres que pueden aportar para la formación de enlaces químicos de coordinación con el átomo (ion) central.





Asimismo, el compuesto complejo o de coordinación en estado sólido está formado de dos componentes, la esfera interna y la esfera externa. Como resultado de su solubilización en agua, estos dos se separan, dando lugar al complejo (esfera interna) en solución. Este complejo puede ser neutro o iónico (catiónico o aniónico).


Así las cosas, las diferentes definiciones de compuesto de coordinación o compuesto complejo hacen énfasis en alguna característica de estos compuestos. Lo relevante es tener en cuenta que al abordar su estudio se debe considerar características importantes como:




	Composición y clasificación


	Nomenclatura


	Enlace químico


	Geometría


	Estabilidad


	Reactividad química


	Aplicaciones





Figura 1. Composición de un compuesto complejo


[image: ]


La figura 1 muestra la composición del compuesto K3[Fe(CN)6], donde:


Fe3+: ion central (elemento de transición).


CN-: ligando (rodea al ion central formando conjuntamente un octaedro).


K+: cationes que rodean al ion complejo [Fe(CN)6]3-, esfera externa.


El ion complejo, formado por el átomo (ion) central y los ligandos, hace parte de la esfera interna del compuesto complejo. La esfera externa está constituida por tres cationes K+, necesarios para neutralizar la carga eléctrica (-3) del ion complejo.


Observe que, al escribir la fórmula del compuesto complejo, la esfera interna (ion complejo) se representa en corchetes cuadrados. El ion complejo existe de manera independiente en solución, tiene propiedades propias y diferentes de sus componentes individuales y da al compuesto complejo, como un todo, las propiedades físicas y químicas que este presenta.



1.2. Número de coordinación



Llámese número de coordinación del átomo central al número de enlaces químicos que forman los ligandos con el átomo central. Si cada ligando unido directamente al átomo central forma un único enlace químico, entonces el número de coordinación es igual al número de ligandos. Si el ligando forma dos o más enlaces con el átomo central entonces el número de coordinación es igual al número de ligandos multiplicado por el número de enlaces que forma cada ligando con el átomo central.


Por ejemplo, los ligandos F-, Cl-, Br-, I-, SCN- CN-, CO, H2O, NH3, y otros, solo forman un enlace con el átomo central, por ello ocupan un único lugar en la esfera de coordinación. En este caso, el número de coordinación es igual al número de ligandos.


[Co(NH3)4]2+ Número de coordinación 4.


[Co(CN)6]3- Número de coordinación 6.


Los ligados oxalato (-OOC-COO-), etilendiamina, (H2N-CH2-CH2-NH2), el anión EDTA (etilendiamintetraacetato),
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son polidentados y se unen al átomo central de un ion complejo utilizando más de un átomo. Así, el anión (EDTA)4- tiene seis pares electrónicos libres para compartir, por ello forma seis enlaces químicos con el átomo central (figura 2). En este caso, el número de coordinación es igual a seis y el número de ligandos es uno:


Figura 2. Estructura EDTA


[image: ]


No siempre es fácil calcular el número de coordinación. Hay que tener en cuenta que en muchos hidrocomplejos y aminocomplejos, parte de las moléculas del disolvente no están unidas directamente al átomo central. Por ejemplo, en el sulfato de cobre (II) pentahidratado, CuSO4·5H2O, el ion central Cu2+ está rodeado octaédricamente por cuatro moléculas de agua y dos aniones SO42-, cada uno, a su vez, está unido a otro catión Cu2+. Además, la quinta molécula de agua hace parte de la esfera externa y está unida a la esfera interna (ion complejo) por enlaces de hidrógeno.


Dificulta la determinación del número de coordinación el hecho de que con frecuencia unos ligandos similares se ubican en la esfera interna y otros en la externa del compuesto de coordinación. Adicionalmente, un mismo ligando puede estar coordinado por más de un átomo central. Por ejemplo, en compuestos como Cs2CrCl5·4H2O y Cs3VCl6·4H2O no es fácil determinar el número de coordinación de Cr en el primer caso y V en el segundo, ya que en ambos compuestos tanto el ion Cl- como las moléculas de H2O pueden intercambiarse y ocupar posiciones alternas en las esferas interna y externa del compuesto.


Los números de coordinación más frecuentes son 4 y 6, aunque se conocen muchos complejos en los cuales el átomo central presenta un número de coordinación igual a 2, 3, 5, 7, 8 y otros. Para la mayoría de los casos, el número de coordinación es variable y depende de factores como:




	La relación de tamaños del átomo central y los ligandos que lo rodean.


	La naturaleza del ligando.


	El estado de oxidación y carácter blando-duro del átomo central.





Dependiendo del número de coordinación (tabla 1), pueden presentarse diferentes geometrías de los iones complejos (Housecroft y Sharpe, 2006, p. 541; Kiselev y Dobrinina, 2007, p. 23).


Tabla 1. Geometría molecular de diferentes iones complejos


















	Número de coordinación


	Disposición de los átomos dadores alrededor del centro metálico


	Centro metálico







	2


	Lineal


	Cu (I), Ag (I), Au (I)







	3


	Trigonal plana


	Cu (I), Ag (I), Au (I)







	

4



	Tetraédrica


	Cu (I), Au (I), Be (II), Zn (II), Cd (II), Hg (II), Co (II), Ni (II)







	Plano-cuadrada


	Ni (II), Pt (II), Rh (I), Ir (I), Au (III)







	5


	
Bipirámide trigonal,


Piramidal de base cuadrada



	
Fe (en el compuesto Fe(CO)5)


Ni (en el compuesto [Ni(DMG)2Br]


DMG- Dimetilglioxima








	7-15


	
Bipiramidal pentagonal (7)


Dodecaédrica (8)


Antiprisma cuadrado (8)


Bipiramidal hexagonal (8)



	
Lantanidos, actínidos, Zr (IV)


Hf (IV), Th (IV), Th (V), Nb (V), V (VI), Mo (VI), W (VI)












1.2.1. Número de coordinación 4



Geometría tetraédrica


Su fórmula se puede representar como [ML4]n-, donde M: metal y L: ligando monodentado. El enlace químico M-L es marcadamente de carácter iónico. Por ejemplo, [MnCl4]2-, [FeCl4]-, [CoCl4]2-, [NiCl4]2-, [HgBr4]2-. Son tetraédricos los oxoaniones [CrO4]2-, [Cr2O7]2-, entre otros. También son tetraédricos los complejos en los cuales el átomo central tiene una configuración electrónica de valencia d10: [Ni(CO)4], [Pt(PF3)4]


Geometría plano-cuadrada


Generalmente proviene de la geometría octaédrica; se obtiene cuando dos ligandos monodentados son eliminados por encima y debajo del plano que une al átomo central y los cuatro ligandos ubicados en el mismo plano. Esta geometría es característica para los iones complejos de metales con configuración electrónica de nivel de valencia d8.



1.2.2. Número de coordinación 6



Todos los metales de transición (d-elementos) presentan por lo menos un complejo octaédrico. Cabe resaltar que la geometría octaédrica no distorsionada la presentan los complejos de metales de configuración electrónica de valencia d1, d3, d6 de spin bajo. Así, los complejos de Cr0, Mn+1, Co+3, Ni+4, Pt+4, Pd+4, son octaedros perfectos.


La tabla 2 muestra la relación existente entre el número de coordinación y la carga eléctrica (número de oxidación) del átomo central del compuesto de coordinación (Beliaiev, 2015, p. 7).


Tabla 2. Dependencia del número de coordinación del estado de oxidación del átomo central del complejo


















	Carga


	Número de coordinación


	Ejemplos







	1


	2 (hasta 4)


	[Ag(NH3)2] Cl, K2 [Cu (CN)3], K3 [TlCl4]







	2


	4 y 6


	[Cu (NH3)4] SO4, K4 [Fe (CN)6]







	3


	6 (4)


	Na3 [Co(NO2)6, ], K3 [Fe (CN)6], NH4 [FeBr4]







	4


	6 (8)


	K2[PtCl6], H2[SiF6], Cu2[ZrF8]










* Entre paréntesis se muestran los números de coordinación menos frecuentes.


Fuente: elaboración propia.


El tamaño del átomo central incide en el número de coordinación. A mayor tamaño, mayor es el número de ligandos iguales que pueden ser coordinados: Na [BF4]/Na3[AlF6]; [TiF6]2-/[ZrF8]4-.


El tamaño del ligando también afecta al número de coordinación. A mayor tamaño del ligando, menor es el número de coordinación. Por ejemplo, existe el ion complejo [SiF6]2- pero no existe [SiCl6]2- debido a las dificultades estéricas (espaciales) para ubicar 6 ligandos grandes de Cl- alrededor del pequeño átomo de Si. Por el contrario, para el Sn (del grupo IVA, al igual que el silicio, pero de mayor tamaño), existen los siguientes iones complejos: [SnF6]2-, [SnCl6]2-, [SnBr6]2- y [SnI6]2-. El último ion complejo es inestable debido a dificultades estéricas.


Algunos metales manifiestan un número de coordinación constante. Así, por ejemplo, en la inmensa mayoría de los casos el Pt (II) y el Pd (II) tienen un número de coordinación 4 (geometría plano-cuadrada), pero el Pt (IV) y el Pd (IV), el Cr (III) y el Co (III) presentan un número de coordinación 6 (geometría octaédrica).


Los factores que determinan el número o índice de coordinación del átomo central son:




	La coordinación baja:







	Metales no muy voluminosos (primera serie de elementos de transición, elementos 3d).


	Ligandos voluminosos.


	Metales en bajo estado de oxidación.


	Ligandos blandos (aquellos que son grandes, tienen carga eléctrica pequeña y están fuertemente polarizables).


	Contraiones o iones de la esfera externa grandes y con poca capacidad coordinante debido a los obstáculos estéricos (PF6-, ClO4-, BF4-, etc).





b. La coordinación alta.




	Metales grandes (segunda y tercera serie de transición, elementos 4f y 5f).


	Ligandos pequeños.


	Metales en alto estado de oxidación.


	Ligandos duros (aquellos que son pequeños y cuentan con alta carga eléctrica y poco polarizables).





El estado de oxidación de los átomos de los elementos que forman un compuesto complejo se determina de la misma manera que para un compuesto simple (NaCl). Como un todo, el compuesto complejo tiene carga eléctrica igual a 0.


La carga eléctrica del ion complejo es igual a la suma de las cargas del átomo central y de los ligandos que lo rodean:


[image: ]


Ya se mencionó que la esfera interna, también llamada esfera de coordinación, puede ser aniónica, catiónica o neutra. En el primer caso, estamos frente a un anión complejo, por ello, en calidad de sus contraiones pueden participar iones complejos tipo [NR4]+ o iones simples tipo Mn+ (Mn+: catión de metal: Na+, K+, Mg2+):


[image: ]


En el caso de los cationes complejos, en calidad de contraiones participan aniones como NO3-, Cl-, SO42-, etc:


[image: ]


Si la partícula compleja es neutra, tenemos:


[Pt(NH3)4Cl2]


En este caso, el compuesto complejo no tiene esfera externa.


Hasta ahora, los términos “compuesto de coordinación” y “compuesto complejo” se han utilizado como sinónimos absolutos. Cabe señalar algunas diferencias entre ellos. El término compuesto de coordinación se refiere a una categoría más amplia de los compuestos. Aquí se incluyen todos aquellos que presentan un átomo (ion) central que alrededor de sí coordinan cierto número de átomos, iones o moléculas. Además, la estructura así formada tiene existencia propia en solución. En el caso de un compuesto complejo, que tiene una estructura similar a un compuesto de coordinación, el átomo central corresponde principalmente a un elemento de transición. Por ejemplo, la sal Na2SO4 contiene el ion sulfato (SO42-), de geometría tetraédrica con el átomo de azufre (S) en el centro. El ion sulfato (SO42-) existe de manera independiente en solución acuosa, sin embargo, esta sal no es considerada un compuesto complejo sino un compuesto de coordinación, ya que el átomo central (S) es un no metal y no un metal de transición.


De esta manera, se consideran como compuestos complejos:




	Todos los compuestos de coordinación que incluyen como átomo central un metal de transición.


	Ciertos compuestos organometálicos, en los cuales el átomo central es un metal.


	Ciertos compuestos de coordinación, que incluyen como átomo central un metal diferente a uno de transición. En algunos casos se tiene no uno, sino varios átomos de metal alrededor de los cuales se ubican los ligandos.





También es necesario diferenciar el término “número de coordinación” de los términos “valencia” y “estado de oxidación”.


El estado de oxidación (electrovalencia) del átomo (ion) central (Kostromina, Kumok y Skopik, 1990, p. 12) es la diferencia de la carga eléctrica de la partícula compleja y la suma de las cargas de los ligandos. Por ejemplo, en K3 [Fe (CN)6] el estado de oxidación del hierro es: -6 + 3 = +3.


La valencia del átomo central muestra el número de enlaces químicos que este forma con los ligandos. La valencia y el número de coordinación son iguales si todos los enlaces metal-ligando son sencillos (enlances σ) y la valencia es mayor si los enlaces metal-ligando son múltiples (dobles o triples). Si el enlace es doble (un enlace σ y un enlace π), la valencia es el doble del número de coordinación; y si el enlace es triple (un enlace σ y dos enlaces π o δ), la valencia será el triple del número de coordinación. De esta manera, el número de coordinación se refiere a cada enlace químico entre el átomo central y cada átomo del ligando que pueda unirse a este. La valencia muestra el número de enlaces químicos entre el átomo central y cada átomo del ligando.



1.3. Ligando



Un ligando es un átomo, molécula o grupo de átomos que hacen parte del compuesto de coordinación y están unidos al átomo central de manera directa. Los ligandos pueden ser iones (Cl-, F-) o moléculas (NH3, H2O, C2H2) o grupos atómicos (ion diamminotetraacetato) que se unen al átomo central por medio de varios átomos (oxígeno, nitrógeno, etc.) (Kiselev y Dobrinina, 2007, p. 7).


Un caso particular son los compuestos oxigenados. Así, si el ion superóxido O2- o el peróxido O22-, son unidos a un átomo central, el compuesto resultante se denomina de coordinación. Sin embargo, los compuestos oxigenados, con presencia del anión O2-, no son considerados de coordinación. Se pueden establecer como excepción los permanganatos y los cromatos (dicromatos), que en algunos casos sí se conciben como compuestos de coordinación.


Todo ligando se caracteriza por ser una base de Lewis, capaz de donar uno o más pares electrónicos al átomo central (ácido de Lewis) del compuesto de coordinación. Así, el enlace metal-ligando, es un enlace covalente coordinado (dativo).


El átomo de la base de Lewis (ligando), que cede los pares electrónicos libres, se denomina átomo donador. Por otra parte, el ácido de Lewis (núcleo o átomo central) es llamado átomo aceptor de electrones.



1.3.1. Clasificación de los ligandos



Dependiendo de su capacidad para donar pares electrónicos (capacidad de coordinación), los ligandos se clasifican como:




	Ligandos monodentados. Ocupan una única posición en la esfera de coordinación del metal. Se unen al ion metálico por un solo átomo. Pueden ser aniónicos (CN-, SCN-, F-, Cl-, Br-, I-, etc.) o neutros (NH3, H2O, CO, N2, PH3, etc.)


	Ligandos ambidentados. Aquellos que en su estructura tienen dos átomos con pares electrónicos libres. Dependiendo de las condiciones de reacción y del metal central con el que reaccionan, ceden al átomo central un par electrónico de alguno de sus dos átomos donadores. Se representan como :AB: y forman uno de los siguientes enlaces covalentes coordinados con el metal central:

M - :AB:


:AB: - M


Donde M representa al metal y :AB: al ligando ambidentado.


Un ejemplo de ligando ambidentado es el ion tiocianato (NCS-), que puede unirse a un átomo metálico por el átomo de N y dar como resultado un complejo de isotiocianato, o por el átomo de S, arrojando un complejo de tiocianato (Shriver y Atkins, 2008, p. 243).




	Ligandos polidentados. Al formar un compuesto de coordinación, utilizan dos o más átomos donadores por molécula para que se unan por enlace covalente coordinado con el metal central. Se dividen en bidentados (dos puntos de unión por molécula), tridentados, cuatridentados, pentadentados, hexadentados.

Así, la etilendiamina en (H2N-CH2-CH2-NH2) o el bipiridilo (bipγ), son ligandos bidentados (ocupan dos posiciones en la esfera de coordinación del metal), mientras que el EDTA y las porfirinas, son ligandos polidentados porque se unen al centro metálico a través de seis o cuatro átomos donadores.


Un ligando polidentado simultáneamente es un “agente quelante”, porque se une al centro metálico formando un anillo —comúnmente de cinco o seis miembros— denominado quelato. Este nombre proviene del vocablo griego “chela”, que significa pinza, ya que el anillo que se forma entre el agente quelante y el metal es similar en apariencia a los brazos de un cangrejo con el metal en sus pinzas.







Los quelatos son compuestos de coordinación muy estables y con frecuencia presentan diferente coloración.


El ligando bidentado etilendiamina, es un ejemplo de agente quelante que se une a un ion metálico formando un anillo de cinco miembros.


Figura 3. Etilendiamina como agente quelante


[image: ]


El ligando hexadieno etilendiammino tetraacetato (EDTA)4- se usa para atrapar iones metálicos y formar complejos octaédricos (figura 4):


Figura 4. Complejo octaédrico del EDTA


[image: ]



1.4. Enlace metal-ligando



De manera general, y sin tener en cuenta el mecanismo de reacción, se analiza el proceso de acercamiento del centro metálico y el ligando que lleva a la formación del complejo. A distancias considerables del ion metálico, el ligando se acerca bajo la influencia de las fuerzas electrostáticas, aproximando al catión sus fragmentos más negativos.


A distancias más cercanas, la aproximación del catión y el ligando tiene lugar en varias etapas (Kostromina, Kumok y Skopik, 1990, p. 20):




	El ligando debe orientarse hacia el catión, más aún si el enlace entre ellos no ocurre por la parte más negativa del ligando.


	Si el ligando es polidentado, debe reorientar sus átomos donadores hacia el catión. La presencia de otros ligandos o dificultades estéricas también obliga a la reorientación del ligando.


	En algunos casos, el fenómeno de tautomerización del ligando facilita la formación del enlace con el catión (centro metálico)1.

Por ejemplo, en el agua, el ligando NH3+CH2COO- es coordinado por el Pt2+ en forma de NH2CH2COOH.




	De ser necesario, ocurre el apareamiento de d-electrones del centro metálico y su hibridación, que garantice la estabilidad del enlace químico.


	Luego de la coordinación, sucede el desplazamiento parcial de la nube electrónica tipo σ del ligando hacia el metal. Así, las cargas efectivas de ambas partículas disminuye. 

El desplazamiento de la nube electrónica del ligando, además de impedimentos estéricos, puede provocar su distorsión.







Los cambios geométricos observados afectan el comportamiento químico de los complejos distorsionados que se obtienen. Cambian sus propiedades ácido-base y el potencial normal de reducción del ligando.


Como el proceso de coordinación del ligando es energéticamente favorable, este es un proceso de estabilización de ligandos.


El proceso mostrado de coordinación metal-ligando es aproximado. Sin embargo, permite entender el mecanismo de acercamiento de estas dos partículas.





Capítulo 2. Desarrollo histórico de la química de coordinación



La química de coordinación es una rama de la química relativamente nueva. Desde la antigüedad, el ser humano ha empleado compuestos de coordinación sin conocer su naturaleza: los pigmentos minerales naturales, como los óxidos de hierro que producen una amplia variedad de colores, se les encuentra en muchas pinturas rupestres del paleolítico y el neolítico. La alizarina y sus derivados ha sido utilizada como pigmento vegetal natural desde la prehistoria.


Los primeros compuestos de coordinación fueron de carácter inorgánico, vale la pena mencionar el complejo de cobre y amoniaco en agua de color azul intenso (Andreas Liugrius, 1597) o el “azul de Prusia” (Heinrich Diesbach, 1704), que fue obtenido accidentalmente al experimentar con un colorante de óxido de hierro rojo. Este pigmento fue utilizado ampliamente por los artistas de la época.


Hacia finales del siglo XVIII (~1760) el hexacloroplatinato de potasio empezó a ser utilizado para la refinación del platino. Se considera que el primer compuesto de coordinación aislado y caracterizado científicamente fue el hexaamminocobalto (III), CoCl3·(NH3)6, descubierto por Tassaert (1798). Al dejar en reposo soluciones amoniacales de cloruro de cobalto, el investigador observó que, transcurrido cierto tiempo, se precipitaban cristales de color naranja, con propiedades diferentes a las de sus componentes. Las observaciones de Tassaert generaron una serie importante de estudios en este campo, ya que el autor no pudo explicar satisfactoriamente la existencia de este tipo de compuestos desde las teorías aceptadas para la época. No se podía comprender cómo, a partir de dos compuestos totalmente estables, (CoCl3 y NH3), cuyas valencias están saturadas, surge uno nuevo, también estable y de comportamiento químico propio y diferente.


Las investigaciones posteriores a Tassaert llevaron a la síntesis de muchos compuestos similares: NaF·HF, F3B·NH3, KI·I2, K4[Fe(CN)6], prusiato rojo de potasio.


Así, muchos de estos compuestos tomaron el nombre de su descubridor (tabla 3):


Tabla 3. Nombres comunes de sales
















	Compuesto


	Nombre







	{C5H5NH·[Pt(C5H5N)Cl5]}


	Sal de Anderson







	{[Pt(NH3)5Cl] Cl3}


	Sal de Chugaev







	cis-[Pt(NH3) 2Cl4]


	Sal de Cleve







	K[Pt(NH3) Cl3]


	Primera sal de Cossa







	K[Pt(NH3) Cl5]


	Segunda sal de Cossa







	K3[Co(NO2)6]


	Sal de Fisher







	[Co(NH3)3(NO2)3]


	Sal de Gibbs







	[Pt(NH3)4][PtCl4]


	Sal verde de Magnus (1830)







	{K[Pt(C2H4) Cl3]·H2O}


	Sal de Zeise (1827) (cristales amarillos)







	[cis-Pt(NH3)2Cl2]


	Sal de Peyrone (1844)










Además, se sintetizó un elevado número de compuestos de coordinación a partir de sales de cobalto y amoniaco que ahora son llamados conforme a su color (tabla 4):


Tabla 4. Clasificación según Fremy Edmond (1852)


















	Compuesto


	Color


	Nombre







	CoCl3·6NH3


	Amarillo


	Cloruro luteocobáltico







	CoCl3·5NH3


	Púrpura


	Cloruro purpureocobáltico







	CoCl3·5NH3·H2O


	Rojo


	Cloruro roseocobáltico







	CoCl3·4NH3


	Verde


	Cloruro praseocobáltico







	Co(NO2)3·5NH3


	Marrón


	Cloruro xantocobáltico










La coloración y el comportamiento físico, químico y la geometría de estos compuestos no se ajustaba a las teorías de finales del siglo XIX, se plantearon varios postulados para explicar sus propiedades.


Particularme, Thomas Graham trabajó con sales de amonio y propuso en 1841 que las aminas de cobalto deberían formarse como resultado de reemplazar un átomo de hidrógeno en el ion amonio (NH4+) por un átomo de cobalto:


[image: ]


Sin embargo, no pudo mostrar claramente cuál es la estructura de las aminas de cobalto.


Con lo anterior, se expone un análisis, desde el punto de vista de Graham, sobre la formación de la sal de Peyrone, que resulta de la reacción de PtCl2 y NH3. Esta es similar a la reacción de formación del cloruro de amonio a partir de NH3 y HCl:


[image: ]


La reacción muestra el enlace directo entre Pt y el N del NH3 y la equivalencia de los aniones cloruro.


Sin embargo, la fórmula de Graham no permitió suponer la existencia del segundo isómero, que para este momento ya era conocido (la segunda base de Zeise, [PtCl2(NH3)2] -trans-isómero).


Las ideas de Graham fueron desarrolladas por August Wilhelm Hofmann (1851), quien consideró los aminocomplejos como sales de amonio, en las cuales los átomos de hidrógeno presentes en la molécula de amoniaco son reemplazados por átomos de metal o el grupo amonio. Así, por ejemplo, la estructura del compuesto de coordinación [Co(NH3)6]Cl3 se representa como en la figura 5 (Kiselev y Dobrinina, 2007, p. 35).


Figura 5. Estructura del [Co(NH3)6]Cl3


[image: ]


Aunque esta fórmula muestra correctamente la composición del compuesto y la equivalencia de los tres átomos de cloro, no explica la existencia de dos isómeros del compuesto [Co(NH3)4Cl2]Cl.


Para finales del siglo XIX, debido al gran desarrollo de la química orgánica, se intentó explicar el comportamiento de los compuestos complejos del cobalto de igual forma que se trató a los compuestos orgánicos. Esto llevó a ver el paralelismo existente entre las aminas de cobalto y las cadenas carbonadas:


CH3(CH2)n Cl


Co(NH3)n Cl3


Entretanto, en 1869, Christian Wilhelm Blomstrand expresó que las aminas de cobalto y platino (CoCl2·6NH3 y PtCl2·4NH3) pueden ser representadas por las estructuras en forma de cadena (figura 6):


Figura 6. Representación de las aminas de cobalto y platino


[image: ]


De manera similar a Friedrich August Kekulé, Von Stradonitz desarrolló sus estructuras para compuestos orgánicos.


Mads Sophous Jorgensen aceptó la teoría de las cadenas de Blomstrand y la defendió hasta el día de su muerte, sin aceptar teorías alternas. Sus trabajos permitieron, por muchos años, explicar de manera satisfactoria las propiedades de ciertos compuestos de coordinación, adicionalmente predijo su reactividad química y desarrolló métodos de síntesis de estos compuestos.


La idea principal de Jorgensen consistió en considerar que un compuesto de coordinación se forma como resultado de la introducción de una sal simple.


Las partículas que están directamente unidas al ion del metal, en solución acuosa, no ionizan, es decir, permanecen unidas como un todo, mientras que aquellos iones que están unidos con el metal a través de otras partículas, en solución acuosa, sufren ionización. La valencia del metal es la misma, tanto en sal simple, como en el compuesto de coordinación que de ella se origina.


Conforme a Jorgensen, la amina de cobalto [Co(NH3)4Cl2]Cl se forma de la siguiente manera: inicialmente, se rompe el enlace Co-Cl de CoCl3 y luego la molécula de NH3 se ubica entre los iones Co3+ y Cl-. Los otros dos enlaces Co-Cl no sufren cambios. Al igual que en los compuestos orgánicos, la reacción de adición de las otras tres moléculas de NH3 continúa por donde ya empezó la reacción. Así, la estructura de tetraamminocobalto resulta ser (figura 7):


Figura 7. Estructura del tetraamminocobalto


[image: ]


Jorgensen asumió que la mayor estabilidad la tienen aquellos compuestos donde la cadena contiene máximo cuatro moléculas NH3. Si se adiciona la quinta y sexta molécula NH3, ocurre una ruptura del enlace Co-Cl. Así, el autor explicó la isomería de los compuestos de coordinación y mostró los dos isómeros geométricos de [Co(NH3)4Cl2]Cl (figura 8):


Figura 8. Isómeros geométricos de [Co(NH3)4Cl2]Cl


[image: ]


Concluyó que a mayor complejidad del compuesto de coordinación, mayor es el número de isómeros. Sin embargo, la realidad experimental demostró que estaba equivocado. Para el compuesto [Pt (NH3)4 Cl2] Cl2 se conocen dos isómeros, mientras que para el compuesto más complejo, el cloruro de pentaamminoplatino (IV) [Pt (NH3)5] Cl4, solo se conoce uno.


La teoría de las cadenas de Jorgensen resultó tener deficiencias sustanciales (Kiselev y Dobrinina, 2007, p. 39):




	Al igual que sus antecesores, no vio que la formación de compuestos de coordinación estables está dada por la capacidad del metal central de coordinar a su alrededor iones o moléculas.


	Un compuesto de coordinación se forma como resultado de la introducción de iones o moléculas entre el anión y el catión de una sal simple. La disociación del compuesto así formado lleva a iones en solución acuosa. Así, el compuesto de coordinación es iónico, es decir, excluyó la posibilidad de formación de compuestos complejos que no ionizan en agua. Más adelante, fueron sintetizados muchos compuestos de coordinación que resultaron ser no electrolitos, por ejemplo [Co(NH3)3(NO2)3], lo que se demostró al medir y observar que estos no presentan conductividad eléctrica.


	El número de isómeros de un compuesto siempre es mayor al observado en la realidad.


	No es correcto considerar constante la valencia del metal central en los compuestos de coordinación.





En conclusión, la teoría de las cadenas de Blomstrand-Jorgensen debió ser rechazada, ya que muchos de sus preceptos no pudieron ser comprobados experimentalmente.


Al contrario de Jorgensen, que basó toda su teoría en el estudio y explicación del comportamiento de los compuestos de coordinación en el análisis de compuestos de cierto tipo, Alfred Werner (1893) siempre buscó las generalidades en el comportamiento de un gran número de compuestos: la presencia de un metal central, la formación de la esfera interna y externa del compuesto, la estabilidad del enlace entre el átomo central y los ligandos que lo rodean, la movilidad de las esferas interna y externa, etc.


Sus trabajos constituyen hoy, los cimientos de la teoría moderna de la química de coordinación. Por sus aportes, el autor recibió el Premio Nobel de Química en 1913.


Entretanto, otros científicos que aportaron al desarrollo de la química de los compuestos de coordinación fueron:




	Giuseppe Bruni y Heinrich Ley en 1904, quienes sintetizaron el primer complejo interno bis (glicinato) de cobre (II).


	Pail Pfeiffer, que determinó por cristalografía de rayos X que la estructura de sales de tipo (NaCl)n contiene unidades [NaCl6] y [ClNa6] en su red cristalina.


	Eugen Posnjak, que en 1921 realizó el primer estudio cristalográfico de un compuesto de coordinación (NH4)2PtCl6 por medio del cual confirmó la teoría de Alfred Werner acerca de la recurrencia de la geometría octaédrica de muchos compuestos de coordinación, entre ellos, K2[PtCl6]. Además, mostró que todos los enlaces Pt-Cl son equidistantes y equivalentes.


	El químico ruso, Chernyaev, que mostró en 1926 la existencia del efecto “trans” en los compuestos de coordinación (esta información se amplía más adelante, en Otros compuestos de Pd(II) y Pt(II)).






2.1. Teoría de coordinación de Werner




2.1.1 Biografía



Figura 9. Alfred Werner


[image: ]


Fuente: Wikipedia.


Alfred Werner nació el 12 de diciembre de 1866 en Mülhausen (Alemania), allí creció y terminó sus estudios escolares, mostrando desde muy temprano su interés por la química. En 1889 obtuvo su diploma en Tecnología Química de la Escuela Superior Técnica de Zürich. Entre 1890 y 1891 realizó su tesis doctoral sobre el ordenamiento espacial de moléculas nitrogenadas, y entre 1892 y 1902 se desempeñó como profesor asociado en el área de química orgánica de la prestigiosa Universidad de Zürich. En 1895 adquirió la ciudadanía suiza y en 1894 se casó con Emma Giesker, con quien tuvo dos hijos: Alfred y Charlotte.


El nombre de Alfred Werner siempre ha estado asociado a la teoría de coordinación, cuyos fundamentos cimentó apenas a los 24 años en su trabajo de tesis doctoral. Ahí, formuló la hipótesis de que muchos compuestos de nitrógeno tienen geometría tetraédrica con el átomo de N en el centro. Además, propuso la idea de afinidad como una fuerza atractiva proveniente del centro del átomo, que actúa uniformemente en toda su superficie. En un trabajo suyo, publicado en 1893, planteó el concepto de “valencia secundaria” para describir la geometría de algunos compuestos inorgánicos.
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