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Química Inorgánica (Ingeniero Químico, Grupo B)
 
 Tema 12 Compuestos de coordinación. Tipos de ligandos. Nomenclatura. Geometría, estructuras e isomería.
 
 Química de la coordinación. Introducción Siempre ha tenido un interés especial los compuestos de los metales de transición para los químicos inorgánicos. Mientras que los compuestos de los grupos principales son de color blanco en general, estos compuestos muestran una gran gama de colores. Incluso hay compuestos con la misma fórmula y diferentes colores. Así el CrCl3·6H 2O puede prepararse en los colores púrpura, verde pálido y verde obscuro. Fue Alfred Werner quien en 1893 estableció el concepto de compuestos de coordinación para los compuestos de los metales de transición. El metal estaba rodeado por otras moléculas o iones denominados ligandos. Recibió por su teoría el Premio Nobel de Química en 1913.
 
 Metales de transición Se consideran de transición aquellos metales que tengan alguno de sus iones con el nivel d incompleto. Esta definición excluye al grupo 12 (Zn, Cd y Hg), ya que tienen d 10 en sus configuraciones. El grupo 3, el Y Sc y La, también se excluyen debido a que estado de oxidación es de 3+ para estos elementos, con una configuración d 0. Estos metales se parecen más a los metales del bloque f y con ellos se estudian normalmente.
 
 Complejos de los metales de transición Es difícil encontrar a un ion de transición libre, lo más usual es encontrarlo unido covalentemente a otros iones o moléculas, dando agrupamientos conocidos como complejos o compuestos de coordinación. Werner propuso que un metal de transición no tenía limitada su capacidad de combinación únicamente por su carga, sino que tenía un poder de combinación característico. Es decir existe un número característico de moléculas o iones que pueden combinarse con cada metal llamado número de coordinación. Un número de coordinación muy frecuente es el seis con una disposición octaédrica. Las moléculas o iones que se unen covalentemente al metal se denominan ligandos. Una buena ilustración de todo esto la ofrece la serie de compuestos con el Pt(II), Cl -, amoniaco y K+ . Composición PtCl 2·4NH 3 PtCl 2·3NH 3 PtCl 2·2NH 3 KCl·PtCl 2·NH 3 K 2PtCl 4 PtCl 4(NH 3) 5 PtCl 4(NH 3) 6 PtCl4·2NH 3
 
 Formulación Conductividad y nº de iones [Pt(NH3) 4]2+ 2Cl 260, 3 [PtCl(NH3) 3]2+ Cl 116, 2 [PtCl2(NH 3) 2] ~0, 0 (dos formas) K+ [PtCl 3(NH 3)] 107, 2 2K+ [PtCl 4]2267, 3 [Pt(NH3) 5Cl] 3+ + 3Cl404, 4 [Pt(NH3) 6]4+ + 4Cl523, 5 [ Λ = 3,5 (cis); Λ = 7,0 (trans)], 0 iones
 
 Aplicación. Rangos de valores de la conductividad en función del número de iones en disolución acuosa (25°C, 1mM) ΛM (S·cm·mol-1) / nº de iones 118-131 / 2 408-435 / 4 235-273 / 3 ~560 / 5
 
 La conductividad (Λ), medida a 25°C y concentración 10-3 M se mide en S·cm2·mol -1. Esta conductividad muestra valores proporcionales al número de iones que se forman cuando el compuesto se disuelve en agua y se explican por la diferente unión al Pt de iones cloruro o moléculas de amoniaco. En todos los casos se puede observar la preferencia de este metal por el número de coordinación cuatro.
 
 Estereoquímica Emilio Rodríguez Fernández
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 Los complejos muestran una gran variedad de formas geométricas. Con cuatro ligandos son posibles dos formas: tetraédrica y cuadrada-plana. La primera es frecuente para el periodo 4 (primera serie de transición), mientras que la geometría plano-cuadrada es frecuente en los periodos 5 y 6. Así el tetraclorocobaltato(II), [CoCl4]2-, es tetraédrico y el [PtCl4]2- es plano-cuadrado. El número de coordinación cinco es poco frecuente. Estos compuestos pueden adoptar la forma de bipirámide trigonal como en los compuestos de los grupos principales y pirámide cuadrada. La diferencia de energía entre ambas estructuras es muy pequeña y así para el [CuCl5]3- se presentan ambas estructuras dependiendo del catión acompañante. El número de coordinación más frecuente es seis en una disposición octaédrica.
 
 Ligandos Muchos ligandos ocupan un solo lugar de coordinación, se les llama ‘monodentados’ (agua, cloruro, amoniaco). Algunas moléculas como la etilendiamina o el oxalato se unen a dos sitios de coordinación, se les llama bidentados. NH 2CH 2CH 2NH 2, etilendiamina; - OOCCOO -, oxalato Existen ligandos con más posiciones de coordinación y en general son polidentados o quelatos (chelos, pinzas).
 
 Isomería en los complejos El complejo [Pt(NH3) 2Cl 2] existe en dos formas o isómeros. Los isómeros pueden ser estereoisómeros e isómeros estructurales. En los estereoisómeros los enlaces al metal son iguales, mientras que los enlaces son diferentes en los isómeros estructurales. A su vez estos se pueden subdividir en otras categorías Isómeros estructurales (diferentes enlaces) Isomería de enlace
 
 COMPUESTOS DE COORDINACIÓN
 
 Isomería de ionización
 
 Estereoisómeros (enlaces iguales)
 
 Isómeros geométricos
 
 Isómeros ópticos
 
 Isomería de hidratación
 
 Estereoisomería. Es semejante a la encontrada en los compuestos orgánicos, pero la isomería óptica en los compuestos de coordinación es más frecuente en los complejos octaédricos mientras que en química orgánica es más frecuente en un entorno tetraédrico del átomo de carbono. La isomería geométrica exige la presencia de dos ligandos A y B unidos al metal. Para los complejos plano-cuadrados esta isomería se da en los compuestos de fórmula MA2B 2. El prefijo cisse usa para el isómero con los ligandos de la misma clase en posición vecina y trans- para la disposición de estos ligandos de forma opuesta. En el complejo anterior de platino al poseer dos isómeros se descarta la disposición tetraédrica; se trata de dos compuestos con isomería cis/trans.
 
 Para la geometría octaédrica hay dos posibilidades de isómeros geométricos. En los compuestos de fórmula MA 4B 2, los ligandos B pueden estar opuestos (en la diagonal del octaedro), o ser vecinos (en una arista), Compuestos octaédricos de fórmula MA 3B 3, también tienen dos isómeros: mer - (de meridional), si los tres ligandos de una clase ocupan tres sitios de un plano vertical, y fac - (de facial), si cada conjunto ocupa los vértices de caras opuestas. Emilio Rodríguez Fernández
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 Isomería óptica. Es análoga a la isomería óptica de los compuestos orgánicos. Los isómeros ópticos son pares de isómeros en los cuales uno de ellos no es superponible sobre la imagen especular del otro. Tienen la propiedad provocar la rotación del plano de la luz polarizada uno a la derecha y el otro hacia la izquierda. Los compuestos que existen como isómeros ópticos se llaman quirales. El ejemplo más corriente es el grupo constituido por los trisquelatos con etilendiamina, NH 2CH 2CH 2NH 2, abreviadamente ‘en’; el complejo se formula como [M(en)3]n+. Los complejos con etilendiamina intercambian continuamente ligandos con la etilendiamina de la disolución (complejos lábiles), lo que hace difícil separar estos isómeros. Excepcionalmente los complejos de Co3+ y Cr3+ intercambian lentamente, es decir son cinéticamente inertes, y pueden ser separados en sus isómeros ópticos. Isomería estructural Isomería de unión. Algunos ligandos pueden unirse al metal por más de un átomo. El ejemplo clásico es el ion nitrito NO 2-, que puede unirse por el nitrógeno o por el oxígeno. Es posible separar dos compuestos con una misma fórmula: Co(NH3) 5Cl 2(NO 2). El compuesto de color rojo contiene el ion [Co(ONO)(NH 3) 5]2+ , en el cual el nitrito se une al cobalto a través del oxígeno. En el otro isómero de color amarillo, se une por el nitrógeno y se formula así: [Co(NO 2)(NH 3) 5]2+ . Isomería de ionización. Producen diferentes iones cuando se disuelven. El ejemplo clásico es Co(NH3) 5Br(SO 4). Si se añade una sal de bario a la forma violeta-rojiza se forma un precipitado blanco de sulfato de bario. La adición de ion plata no tiene ningún efecto. Por este motivo el complejo debe formularse como [CoBr(NH3) 5]2+ acompañado de un ion sulfato iónico. Sin embargo una disolución de la forma roja no produce precipitación de sulfato de bario y sí precipita el bromuro de plata. De ahí que este isómero deba formularse como [CoSO4(NH 3) 5]+ Isomería de hidratación. Es similar a la isomería de ionización. Ambos isómeros tienen distinta proporción de moléculas de agua de hidratación. Los tres isómeros de CrCl3·6H 2O son ejemplo de esta isomería [Cr(H 2O) 6]3+ , 3Cl -; color violeta, precipitan todos los cloruros con Ag+ [CrCl(H2O) 5]2+ , 2Cl-; verde claro, precipitan dos cloruros con Ag+ [CrCl 2(H 2O) 4]+ , Cl -; verde obscuro, precipita un solo cloruro.
 
 Nomenclatura de los metales de transición Hay reglas específicas para estos compuestos debido a su especial complejidad: 1 Las especies no iónicas se escriben con una sola palabra. Las iónicas con dos; primero el catión y luego el anión. 2 El átomo metálico central se nombra seguido de su estado de oxidación en numeración romana. Si el complejo es aniónico se terminará en -ato el metal: cobaltato. A veces se emplea el nombre latino del metal, ferrato, cuprato y aurato. 3 Los ligandos se nombran como prefijos del metal. Los ligandos neutros y muchos negativos se nombran como sus moléculas respectivas. Algunos especiales son ciano (cianuro), hidroxo (hidróxido), acuo (agua), amin (amoniaco), monóxido de carbono (carbonilo). 4 Los ligandos se colocan en orden alfabético. 5 Para multiples ligandos de cada clase se emplean los prefijos di-, tri-, tetra-, penta- y hexa-. Para ligandos que tienen prefijos numéricos como 1,2-diaminoetano, los prefijos usados son bis-, tris-, tetrakis-. Esta última regla no es rígida, empleándose estos últimos prefijos en todos los casos. Ejemplos: 1 [Pt(NH3) 4]Cl 2, cloruro de tetraminplatino(II) 2 [PtCl 2(NH 3) 2], cis-diamindicloroplatino(II). 3 K2[PtCl4], tetracloroplatinato(II) de potasio. 4 [Co(en)3]Cl 3, cloruro de tris(1,2-diaminoetano)cobalto(III).
 
 Teorías de enlace en los complejos. La regla de los 18 electrones Para los elementos de los grupos principales la regla del octeto explicaba las fórmulas de muchos compuestos covalentes. Esta regla vale únicamente para los no metales del periodo 2.
 
 Emilio Rodríguez Fernández
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 La regla de los 18 electrones es similar; el metal de transición acomoda electrones en los subniveles d, s y p en una cantidad máxima de 18. Así se pueden añadir electrones al metal en forma de pares hasta un total de 18 electrones. Esta regla tiene muchas excepciones y se cumple principalmente en bajos estados de oxidación del metal central. Los ejemplos clásicos son los carbonilos metálicos, como el Ni(CO)4 utilizado para la purificación del níquel. El Ni tiene una configuración externa [Ar]3d84s2 con 10 electrones. El CO es una base de Lewis que dona un par de electrones cada uno, por lo que se necesitan cuatro de estos ligandos neutros para conseguir los 18 electrones.
 
 Teoría del enlace de valencia El enlace según esta teoría consiste en supones una interacción entre los ligandos considerados como bases de Lewis y el catión central que sería un ácido de Lewis. Consiste en una reacción ácido base; los pares de electrones de los ligandos simplemente ocupan los orbitales vacíos del metal de transición. Veamos para el tetracloroniquelato(II), [NiCl4]2-. El ion libre Ni 2+ tiene una configuración [Ar]3d 8 con dos electrones desapareados. Los orbitales 4s y 4p se combinan para formar cuatro orbitales híbridos sp 3 que son ocupados por los pares libres de los cuatro iones cloruro. sp3
 
 Energía
 
 4p 4s 3d
 
 Ni
 
 2+
 
 [NiCl4]2-
 
 Hibridación para [NiCl4]2-
 
 3d
 
 El número de electrones desapareados en este caso sigue siendo dos y coincide con las medidas magnéticas. En muchos casos esta teoría no puede predecir el comportamiento magnético de los complejos, hay complejos de Fe(III) con cinco electrones desapareados y otros con sólo uno. Tampoco explica la teoría el color de estos compuestos, que es una de sus características más notables.
 
 Teoría del campo cristalino
 
 1 Orbitales d del ion libre 2 Repulsión electrostática entre los electrones d y los electrones de los ligandos 3 Reagrupamiento de los ligandos según las direcciones de los enlaces
 
 Energía
 
 La teoría de valencia no explica satisfactoriamente el número de electrones desapareados presentes en un determinado complejo. Así el [Fe(H2O) 6]2+ tiene cuatro electrones desapareados mientras que [Fe(CN)6]4- no tiene ninguno.
 
 2 3
 
 1
 
 4
 
 4 Atracción electrostática
 
 entre los pares de electrones de los ligandos y el ion positivo
 
 Esta teoría supone al ion metálico en estado gaseoso; a él se acercan los ligandos mediante atracción electrostática. Los ligandos se supone que son cargas electrostáticas y que no hay interacción entre los orbitales del metal con los orbitales del ligando. Según esto, la formación de un complejo de coordinación transcurre según los siguientes pasos: 1 Los electrones de los ligandos forman una esfera alrededor del catión central. Tiene lugar una repulsión entre estos electrones y los electrones del catión. Esto origina un aumento de la energía de los orbitales d del metal de transición.
 
 Emilio Rodríguez Fernández
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 2 En esta etapa los electrones de los ligandos se agrupan en pares siguiendo las direcciones en las que se van a formar los enlaces. Por ejemplo en las direcciones marcadas por los vértices del tetraedro o octaedro. La energía media de los orbitales d permanece en el mismo valor, si bien los orbitales coincidentes con las direcciones de enlace aumentan su energía y los situados entre las direcciones de enlace disminuyen la energía. Esta rotura de la degeneneración de energía (misma energía), de los orbitales d es la base de la teoría del campo cristal o campo cristalino. Los orbitales degenerados son los que tienen la misma energía. 3 Hasta aquí el proceso no es energéticamente favorable puesto que ha habido un incremento de energía debido a la repulsión de electrones del metal y ligandos. Además en la formación del complejo hay una disminución de partículas por lo que la variación de entropía será negativa. Sin embargo, existirá una atracción entre los electrones de los ligandos y la carga positiva del catión metálico. Es esta última etapa la que proporciona la energía impulsora para la formación del complejo. Complejos octaédricos Es el desdoblamiento de los orbitales lo que va a permitir explicar el comportamiento magnético y los colores de los complejos. Veamos este desdoblamiento de los orbitales d en un complejo octaédrico. Los seis ligandos los colocamos en las direcciones de los ejes cartesianos. Por lo tanto en estas direcciones de colocará la carga negativa de los ligandos y se incrementará la energía de los orbitales d cuyos lóbulos se sitúen en estas direcciones, es decir dx2-y2 y dz2. los otros tres orbitales dxy, dxz y dyz disminuirán en energía. Este desdoblamiento de orbitales tiene una energía denominada ∆ o (desdoblamiento del campo octaédrico). La suma de las energías de los orbitales es igual a la energía de los orbitales degenerados, es decir sin desdoblar y a veces denominada energía del baricentro. Así, la energía de los dos orbitales de más alta energía (x2-y 2, z 2), tiene un valor de (3/5)∆ o; la energía de los tres más bajos es -(2/5)∆ o por debajo de la media. Aplicando el esquema a las configuraciones d1, d2 y d3, los electrones se situarán en los orbitales de menor energía desapareados. este decrecimiento de energía se denomina ‘Energía de Estabilización del Campo Cristal’ (EECC). Para la configuración d 4 hay dos posibilidades: el cuarto electrón puede aparearse con uno de los niveles inferiores o bien ocupar un orbital superior. Si el desdoblamiento ∆ o, del campo cristal es menor que la energía requerida para este apareamiento, el cuarto electrón ocupará un orbital superior, resultando una situación con cuatro electrones desapareados, campo débil o alto espín. Si la energía de apareamiento es menor que la de desdoblamiento el cuarto electrón se aparea y el complejo se denomina de bajo espín o campo alto. Dos posibilidades de espín existen para las configuraciones d 4, d 5, d 6 y d7 en un entorno octaédrico. La energía de desdoblamiento ∆ o depende del estado de oxidación del ion del metal de transición y de la naturaleza de los ligandos. A más alto estado de oxidación mayor valor de ∆ o. La mayoría de los complejos de Co(II) son de alto espín mientras que prácticamente la totalidad de los complejos octaédricos de Co(III) son de espín bajo o diamagnéticos. los ligandos más comunes se ordenan en el sentido en que va aumentando el desdoblamiento del campo; esta ordenación se denomina ‘serie espectroquímica’. El máximo desdoblamiento se encuentra para el carbonilo o el cianuro y el mínimo para el yoduro. Este orden para la mayoría de los metales es: I - < Br - < S 2- < SCN - < Cl - < NO 3- < F - < OH - < ox2- < ONO - < H 2O < NCS - < NH3 < en K 2 > K 3 > ... >Kn Esto se debe, entre otros factores a disponibilidad de menos posiciones de coordinación vacantes, (o moléculas de agua unidas), a las cuales puede acceder el nuevo ligando. Para la formación de [Ni(NH 3) 6]2+ , los seis valores de los sucesivos pK (-logK), son: -2,72; -2,17; -1,66; -1,12; -0,67; -0,03. Si se encuentra una variación contraria en los valores de estas sucesivas constantes, es señal de que ha ocurrido un cambio estructural importante. Un ejemplo es el complejo trisbipiridilo de hierro(II) [Fe(bipy) 3]2+ , que es sorprendentemente estable respecto del complejo con dos ligandos. Esto está relacionado con el cambio de alto espín t2g4eg2 a bajo espín o campo fuerte t2g6. [Fe(bipy)2(H 2O) 2]2+ + bipy = [Fe(bipy) 3]2+ + 2H2O, K2 < K 3 , ∆ 2 < ∆ 3
 
 Efecto quelato Este efecto se describe como la estabilidad especial conseguida cuando se forma un complejo con ligandos quelatos, comparada con la estabilidad de un complejo análogo formado por ligandos monodentados. esta estabilidad viene dada por la constante de formación o por las funciones termodinámicas. Cu(H2O) 6]2+ + en ↔ [Cu(H2O) 4en]2+ + 2H2O, logK 1 = 10,6; ∆H° = -54kJ/mol, ∆S° = +23 J/(K·mol) Cu(H2O) 6]2+ + 2NH 3 ↔ [Cu(H2O) 4(NH 3) 2]2+ + 2H2O, logβ2 = 7,7; ∆H° = -46kJ/mol, ∆S° = -8,4 J/(K·mol) En cada caso se han formado dos enlaces Cu-N similares, pero la formación del quelato es claramente favorable. Este efecto muestra la estabilidad de los complejos quelatos en comparación con sus análogos no quelatos. Se puede atribuir el efecto quelato a la contribución de la entropía en la reacción. Esta entropía aumenta, es positivo su incremento, debido al aumento de partículas o moléculas en la reacción. La reacción del no quelato no produce un cambio neto de partículas. Un segundo modo de explicar el efecto quelato es observar lo que ocurre cuando un ligando bidentado como la etilendiamina se une por un extremo a una posición de coordinación. La segunda posición de unión queda de esta manera cercana a la esfera de coordinación y por lo tanto con una probabilidad de unión mucho mayor que si se tratase de un segundo ligando monodentado. H 2N Ni2+
 
 NH2
 
 Emilio Rodríguez Fernández
 
 H 2N Ni2+ H 2N
 
 NH3 Ni2+
 
 NH3
 
 NH3 Ni2+
 
 NH3
 
 Ilustración del efecto quelato por probabilidad de unión de un ligando monodentado (en) o dos monodentados (NH3)
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 H 3N Zn H 3N
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 H N
 
 NH3 2+
 
 Zn NH3
 
 N H
 
 logK = 9,5
 
 N
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 2+
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 Zn N H
 
 N H
 
 N H
 
 logK = 10,6
 
 logK =12,0
 
 Efecto quelato para algunos complejos de Zn2+ 2+
 
 2+
 
 N
 
 N
 
 N
 
 N
 
 Zn Zn N
 
 NH
 
 N
 
 HN
 
 logK = 11,25 ∆H° = -44 kJ/mol ∆S° = +66,5 J/(K·mol)
 
 logK = 15,34 ∆H° = -61,9 kJ/mol ∆S° = +85,8 J/(K·mol)
 
 Este efecto es de gran importancia práctica. La mayoría de los reactivos utilizados en las valoraciones complexométricas de la química analítica son quelatos polidentados como el ‘edta’. En bioquímica la mayoría de las posiciones de coordinación de los metales son ocupadas por ligandos polidentados. Si el valor experimental de una constante de formación es del orden 1012 a 1025, es señal de que puede estar presente este efecto.
 
 Serie de Irving-Williams Cuando se representa la K f para los iones metálicos divalentes M2+ , de la primera serie de transición se obtienen unas gráficas en las que la constante aumenta de valor hasta el Cu2+ , para disminuir en el Zn2+ . Esta variación se resume en la serie de Irving-Williams, que es cualitativamente insensible a los ligandos elegidos: Ba 2+ < Sr 2+ < Ca 2+ < Mg2+ < Mn2+ < Fe 2+ < Co2+ < Ni 2+ Zn2+ Esta serie es un reflejo del aumento de los efectos electrostáticos. Más allá del Mn2+ el aumento es brusco de Kf par Fe 2+ (d 6), Co 2+ (d 7), Ni 2+ (d 8) y Cu 2+ (d 9). estos iones tienen estabilizaciones adicionales provenientes de la EECC. El valor superior del cobre respecto del Ni2+ se debe a la estabilización originada por distorsión del octaedro al alejarse dos ligandos en la dirección z (efecto de Jahn-Teller). Esta distorsión provoca una fuerte atracción de los restantes cuatro ligandos situados en el plano xy.
 
 Labilidad e inercia Los términos lábil e inerte son términos cinéticos que se refieren a la velocidad de reacción. Los términos estable o inestable se reservan principalmente para los aspectos termodinámicos y están relacionados con los cambios de energía libre, entalpía y entropía. Un elevado valor negativo de la energía libre conduce a la formación de un complejo estable, con una constante de formación grande. ∆G° = ∆H° -T∆S°. ∆G° = -RTlnK.
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 El complejo de amoniaco con Co3+ reacciona espontáneamente con un ácido dando el hexaacuocomplejo, con una constante cercana a 1030. [Co(NH3) 6]3+ + 6H3O+ → [Co(H2O) 6]3+ + 6NH4+ El catión es inestable por lo tanto en medio ácido. Pero tarda varios días en transcurrir la reacción de un modo apreciable, por lo que el complejo es inerte. Al contrario el tetracianoniquelato es estable pero lábil Ni 2+ + 4CN- → [Ni(CN) 4]2- , β ≈ 1030 pero este complejo es lábil, es decir los iones cianuro se intercambian rápidamente en la esfera de coordinación. Esto se manifiesta al medir esta velocidad de intercambio utilizando cianuro marcado con carbono 14: [Ni(CN) 4]2- + 4(14CN -) → [Ni( 14CN) 4]2- + 4CNEn unos pocos segundos la mitad de los cianuros se sustituyen por los cianuros marcados, por lo que el complejo es lábil. Los complejos que subsisten cierto tiempo se les denomina inertes. Aquellos complejos en los que se consigue rápidamente el equilibrio se denominan lábiles. Los complejos de la primera serie con configuraciones d3 y d6 de campo fuerte (Cr3+ y Co3+ ), son generalmente inertes. Los demás suelen ser lábiles. Se ilustra la labilidad mediante las vidas medias o tiempo medio de residencia de un ligando en la esfera de coordinación. Para los acuoiones estas vidas varían entre 1 ns hasta años o incluso mucho más. Las medidas se basan en medir el intercambio de O-17. La ecuación es: [M(H2O) 6]n+ + H2O17 → [M(H2O17)(H 2O) 5]n+ + H2O Las reacciones son de primer orden respecto a la concentracion de complejo con agua sin marcar: -∆{ [M(H 2O) 6]n+ }/∆t = k1{ [M(H 2O) 6]n+ } A la vista de los datos hay algunas generalizaciones que se pueden hacer: Todos los complejos de los iones s, excepto los más pequeños (Be2+ y Mg 2+ ), son muy lábiles o vidas medias muy pequeñas. Los complejos de la primera serie de M(II) son moderadamente lábiles, pero el Cu2+ es muy lábil (dos enlaces son más largos que los otros cuatro). Los complejos d10 son lábiles (Cd 2+ , Zn2+ y Hg 2+ ). Los complejos de los metales de transición M(III) son menos lábiles o más inertes. Se pueden obtener conclusiones similares utilizando otros ligandos distintos del acuo. Problemas 1 Escribir las reacciones de formación e identificación de isómeros cis/trans en complejos planocuadrado de platino(II). El ion tetracloroplatinato(II) (a), se hace reaccionar con amoniaco obteniéndose el cisdiamindicloroplatino(II) (b), el cual con amoniaco conduce a la formación de tetraminplatino(II) (c). El complejo b con Ag2O sustituye ambos cloruros por OH- dando (d); la reacción revierte con HCl. d reacciona con una mol de ácido oxálico para dar un complejo quelato (e). Por otra parte c en presencia de HCl conduce a trans-diamindicloroplatino(II) (f) que con Ag2O conduce a transdiamindihidroxoplatino(II) (g), que revierte a f con HCl. Una mol de oxálico no puede reemplazar a ambos OH- de g. 2 Nombrar: a) trans-[PtCl2(NH 3) 4]2+ . b) [Ni(CO)3(py)]. c) [Cr(edta)]-. 3 Escribir las fórmulas: a) cis-diacuodicloroplatino(II). b) diamina tetra(isotiocianato)cromato(III). c) tris(etilendiamina)rodio(III). 4 El complejo tetracoordinado plano-cuadrado [IrCl(P(CH 3) 3) 3] (P(CH 3) 3, trimetilfosfano) reacciona con Cl2 formando por adición oxidativa dos productos hexacoordinados de fórmula [IrCl3(P(CH 3) 3) 3]. Dibujar los isómeros posibles. 5 ¿Qué complejos son quirales?: [Cr(edta)]-, [Ru(bipy)]2+ , [PtCl(dien)] + , cis- y trans-[CrCl 2(ox) 2]3-. bipy = 2,2’-bipiridina; edta = etilendiaminatetraacetato; SCN - = tiocianato (M-SCN); SCN - = isotiocianato (M-NCS); dien = dietilentriamina,NH(CH 2CH 2NH 2) 2; ox = oxalato, -OOCCOO -. 6 Además de los dos isómeros geométricos el compuesto [Pt(NH3) 2Cl 2], presenta un tercer isómero cuya disolución acuosa es conductora. Escribir todos los isómeros. 7 El momento magnético de un complejo octaédrico de cobalto(II) es 4,0µB . ¿cuál es su configuración electrónica? 8 El momento magnético del complejo [Mn(NCS)6]4- es 6,06 µB ¿Cuál es su configuración electrónica? Emilio Rodríguez Fernández
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 9 Los óxidos de fórmula MO, todos con coordinación octaédrica para sus metales tienen las siguientes entalpías reticulares. Explicar en términos de EECC teniendo en cuenta que el O2- ocupa valores bajos en la serie espectroquímica. CaO = 3460, TiO = 3868, VO = 3913, MnO = 3810 kJ/mol Lo mismo para los fluoruros (entorno octaédrico de F-): MnF2 = 2780, FeF2 = 2926, CoF2 = 2976, NiF2 = 3060, ZnF2 = 2985 kJ/mol. 10 Dar una explicación de los desdoblamientos del campo cristal ∆, para los siguientes complejos: a) [Co(NH 3) 6]3+ = 22900 cm-1 b) [Cr(F)6]3- = 15000 cm-1 2+ -1 3+ [Co(NH3) 6] = 10200 cm [Cr(H2O) 6] = 17400 cm-1 2+ -1 [Co(NH3) 4] = 5900 cm [Cr(F)6]2- = 22000 cm-1 3+ -1 3[Coen3] = 23200 cm [Cr(CN)6] = 26600 cm-1 11 ¿Cuáles de los siguientes carbonilos cumplen la regla de los 18 electrones?: [V(CO)6], [V(CO)6]-, [Fe(CO)4]2-, Mn2(CO) 10 o (CO)5Mn-Mn(CO)5. 12 El ligando tridentado NH 2CH 2CH 2NHCH 2CH 2NH 2, reacciona con el hexaacuoníquel(II) para dar un complejo estable. Sugerir el motivo de la fortaleza de este complejo y escribir la reacción de formación. 13 Teniendo en cuenta datos termodinámicos: a) Calcular la constante de equilibrio para l a formación del tetracarboniloniquel(0) en condiciones estándar. b) Calcular la temperatura por debajo de la cual es estable el complejo, es decir cuando K = 1 o mayor. Ni (s) CO (g) Ni(CO) 4 (g) ∆H° (kJ/mol) 0 -110,5 -602,9 ∆S°(J/(K·mol) 29,9 197,7 410,6 14 El cromo forma dos carbonilos aniónicos, [Cr(CO)4]n- y [Cr(CO)5]m- . Deducir las cargas m y n. 15 La espinela NiFe2O4, ¿adoptará una estructura normal o inversa? ¿Y, NiCr2O4? 16 ¿Cuál de los siguientes iones tendrá mayor estabilidad: AuF2- o AuI2-?
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