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Capitulo 1- Introducéo e Desenvolvimento Histérico

1.1-Introducéo

0s compostos chamados compostos de coordenacdo, complexos metélicos ou
simplesmente complexos muitas vezes sdo introduzidos muito cedo no curso de quimica. Se
trata de compostos que contém um atomo ou ion central que geralmente é um metal, rodeado
por um grupo de ions ou moléculas. O complexo tende a manter sua identidade mesmo em
solucdo, mas neste caso pode haver dissociacdo parcial. A carga elétrica do complexo depende
das cargas do atomo central e dos ions e moléculas que o rodeiam e podem resultar num cétion,
um anion ou ndo-idnico. Neste livro sdo descritas as propriedades quimicas desta classe de
COmpostos.

Os compostos de coordenacao desempenham um papel essencial na industria quimica e
mesmo na vida. O prémio Nobel de guimica do ano de 1963 foi ganho pelo Dr. Ziegler, do
Instituto Max Planck, da Alemanha, e o professor G.Natta da Universidade de Mildo, na Italia.
Suas investigagdes possibilitaram o desenvolvimento do processo da polimerizacdo do etileno a
baixas pressdes. Como conseqliéncia direta, existem agora milhares de artigos de polietileno
que séo de uso comum. O catalisador Ziegler-Natta para esta polimerizacdo € um complexo dos
metais aluminio e titAnio. Também adverte sobre a importancia dos complexos metalicos
guando se pensa que a clorofila, que é vital para a fotossintese das plantas, € um complexo de
magnésio, e que a hemoglobina, que leva oxigénio para as células dos animais, € um complexo
de ferro.

E muito provavel que os alunos ja tenham conhecido compostos de coordenagio nos
laboratdrios. Eles sdo usados extensivamente em quimica analitica qualitativa para a separagéo
de certos fons metélicos e também para a identificacio segura de certos jons. E possivel que os
alunos tenham tido a oportunidade de realizar no laboratério a identificagdo de ions prata em
solucdo. Recordemos que a adigdo de ion cloreto a uma solugdo que contém ions prata, se obtém
imediamente um precipitado branco de cloreto de prata. Este precipitado se dissolve em um
excesso de solugdo aquosa de amdnia, mas se a esta solugédo clara é adicionada um excesso de
acido nitrico, o precipitado branco volta a formar-se. Este comportamento se deve aos
equilibrios (1), (2):

Agt + Cl- = AgCl | (D
blanco
AgCl 4 2NH; = [Ag{NH;),]* + ClI- ()

solucién clara

O precipitado branco se forma de acordo com (1) porque o AgCl néo é soltvel em agua.
Contudo, se dissolve em excesso de NHs, devido a formacdo do ion complexo estavel
[Ag(NHs).]* da equagdo (2). Ao adicionar excesso de HNOs na solugdo clara, desloca-se o
equilibrio (2) para a esquerda e reaparece o precipitado branco de AgCI. Esta reaparicdo é
devido a diminuig&o da concentracdo de NHs por sua reagdo com H* para formar NH4*.



Frequentemente, a formacdo de complexos metalicos estd acompanhada por mudancas
marcantes na cor. Um exemplo que pode ser familiar para os estudantes é o emprego de
solugdes de CoCl, como tinta invisivel. Quando se escreve com esta solucéo, a letra ndo serd
visivel se ndo se esquentar o papel. Neste caso, aparece uma cor azul muito visivel gue volta a
desaparecer lentamente. O fen6meno responsavel pela aparicdo da cor é dado pelo equilibrio
(3). O complexo aquoso rosado [Co(H20)s]?* em solugéo diluida é quase incolor, de modo que o
gue se tem escrito com ele é invisivel. Ao esquentar, se elimina 4gua formando um complexo
[CoCl4]* azul.

2[Co(H,0)]Cl, =  Co[CoCL] + 12H,0
rosado azul
(“incoloro™ en solucién diluida)

Sua cor é suficientemente intensa para que a letra seja facilmente legivel. Com o tempo,
0 composto absorve lentamente dgua da atmosfera regenerando o complexo original, com o qual
a escrita volta a ser invisivel.

Estes exemplos demonstram que os complexos de coordenacgdo sdo substancias comuns
gue se encontram com freqiiéncia. A natureza destas substancias ndo pbéde ser explicada até o
inicio deste século; os compostos foram denominados ‘“compostos complexos”. Esta
denominacdo é usada ainda, mas felizmente tem desaparecido as razGes que a justificam.
Devido a extensas investigagdes, nosso conhecimento destes sistemas tem aumentado de tal
forma que ja ndo os consideram complicados. Para o estudo da quimica dos metais, 0
conhecimento das propriedades dos complexos é imprescindivel.

1.2- Desenvolvimento Histérico

O desenvolvimento cientifico se produz geralmente de forma regular. Comeca pela
acumulacdo fatos alcangados mediante numerosos experimentos cuidadosamente planejados.
Logo se elabora uma teoria que é o intento de explicacdo e correlacdo de todos os fatos
conhecidos. A medida que se vai disponibilizando mais informagdes, é possivel o surgimento da
necessidade de modificar a teoria, 0 que frequentemente acontece, pois as teorias,
contrariamente ao que sucede com os fatos experimentais, sao suscetiveis de modificacdo. As
discussbes que figuram neste capitulo e o seguinte constituem bons exemplos para mostrar
como algumas teorias sdo modificadas e as vezes descartadas completamente.

Descobrimento

E dificil estabelecer exatamente quando foi descoberto o primeiro complexo metalico. O
primeiro de que se tem noticia é talvez o azul da Prassia, KCN.Fe(CN)..Fe(CN)s, obtido em
Berlim no inicio do século XVIII por Diesbach, fabricante de cores para artistas. Habitualmente
se cita, contudo, como primeira data do descobrimento por Tassaert (1798) do cloreto de
hexamincobalto(l11), CoCls.6NHs. este descobrimento sinaliza o verdadeiro comego da quimica
dos compostos de coordenacdo porque a existéncia de um composto com notéveis propriedades
do CoCl;.6NH; despertou muitos interesses e provocou 0s estudos deste e outros sistemas. O
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descobrimento de Tassaert foi acidental, mas o fato de perceber que era algo novo e diferente
certamente ndo foi um acidente, mas a conseqliéncia de sua grande capacidade para a
investigacéo.

Por meio das teorias quimicas da época ndo foi possivel explicar as observagdes
experimentais de Tassaert. Era necessario explicar como dois compostos estaveis, tais como o
CoCl; e 0 NHjs, cujas valéncias se supunham saturadas, podem combinarem entre si para formar
outro composto que também é muito estavel. O fato de se combinarem resultou em um mistério
para 0s quimicos e um estimulo para continuar as investigacfes, mas a explicagdo ndo foi
encontrada até cerca de cem anos depois. Durante este periodo de tempo se prepararam
numerosos compostos desta classe e estudaram cuidadosamente suas propriedades. As diversas
teorias que propuseram foram descartadas novamente por ndo serem capazes de explicar os
fatos experimentais que se foram descobrindo posteriormente.

Preparacao e Propriedades

Os complexos metalicos se preparam geralmente pela reacdo entre um sal do metal com
alguma outra molécula ou ion (Capitulo 1V).

Tabela 1-1

Compostos cujo nome deriva de seu descobridor

Complexo Nome Férmula Atual
Cr(SCN)3.NH4SCN.2NHj; Sal de Reinecke NH2[Cr(NH3)2(NCS)4]
PtCl2.2NH; Sal verde de Magnus [Pt(NH3)4][PtCl4]
Co(NO2)3.KNO,.2NH3 Sal de Erdmann K[Co(NH3)2(NO2)4]
PtCI,KCIC2Ha Sal de Zeise K[Pt(C2H4)Cl3]

Grande parte dos primeiros trabalhos se realizou com aménia, os complexos resultantes
ficaram conhecidos como aminas metéalicas. Logo descobriram que outras aminas e anions, tais
como CN;, NOz, NCS e CI também formam complexos metalicos. Com estes anions se
preparam numerosos complexos que se denominaram de acordo com o0 nome do quimico que 0s
prepararam pela primeira vez (Tabela 1-1). Mesmo utilizando alguns destes nomes, logo se
tornou evidente que este sistema de nomenclatura ndo tem resultado satisfatorio.

Muitos destes compostos sdo coloridos, por isso 0 seguinte esquema consistiu em
denomina-los de acordo com sua cor (Tabela 1-2). A razdo que justifica este procedimento € a
seguinte: encontraram que as cores das cloroaminas complexas de cobalto(l1l) e de cromo(lIl),
que contém o mesmo numero de moléculas de amonia, sdo muito semelhantes. Mais tarde este
esquema foi implantado para indicar o nimero de moléculas de aménia sem ter em conta a cor.
O IrCls.6NHs, por exemplo, € branco e ndo amarelo como indica o prefixo luteo.
Evidentemente, este sistema também nao teve resultado pratico e teve que ser abandonado.



Tabela 1-2

Compostos designados de acordo com sua cor

Complexo Cor Nome Formula
Atual

CoCls.6NHs amarelo cloreto luteocobéltico [Co(NH3)6]Cl3

CoCl3.5NH; purpura cloreto purpureocobaéltico [Co(NH3)sCI]ClI,

CoCl3.4NHs verde cloreto praseocobaltico trans-
[Co(NHs3)4Cl2]Cl

CoCl3.4NHs violeta cloreto violeocobaltico cis-
[Co(NH3)4ClI2]Cl

CoCl3.5NH;H20  verde cloreto roseocobaltico [Co(NH3)sH20]Cl3

IrCl;.6NH3* branco cloreto luteoiridico [Ir(NH3)6]Cl3

*Este composto foi chamado luteo porque contém seis moléculas de amo6nia e ndo por
sua cor (ver no texto)

As cloroaminas de cobalto(l11) e as de cromo(l1l) ndo sé possuem cores muito variadas,
mas também diferem na reatividade de seus cloretos. Assim, por exemplo, ao adicionar uma
solucdo de nitrato de prata a uma solucdo recém-preparada de CoCls.6NH;s precipitam
imediatamente os trés ions cloreto.

O mesmo experimento foi realizado com CoCls.5NHs, 0 que causou a precipitagdo
instantanea de apenas dois ions cloreto; o terceiro ion cloreto precipita lentamente com o tempo.
Os resultados destas pesquisas estdo reunidas na Tabela 1-3. As observagdes experimentais
sugerem que no CoCls.6NH;3 e no IrCls.6NH3 todos os ions cloreto sdo idénticos, mas no
CoCl3.5NH; e no CoCls.4NH; tem duas classes de cloretos que se comportam de forma
diferente. Uma delas provavelmente se parece com a que existe no cloreto de sodio e é
facilmente precipitado com cloreto de prata, entretanto os cloreto da outra classe estdo mais
fortemente e portanto n&o precipitam.

Tabela 1-3: Numero de ions cloreto precipitados como AgCl



Niimero de iones

Complejo Cl- precipitados Formulacion actual
CoCl;-6NH, 3 [Co(NH:)s}*, 3CL-
CoCls-5NH, 2 [Co(NH,)Cl]2t, 2C1—
CoCls-4NH, 1 [Co(NH;)Cl:]t, CI—-
IrCl;-3NH, 0

[Ir(NH;):Cls]

Podem ser feitos outros experimentos nas solugbes de diversos complexos. Quanto
maior € o nimero de ions em uma solu¢do, tanto maior € a condutividade elétrica da mesma. A
comparagdo das condutividades elétricas de solugdes que contém a mesma concentragdo de
compostos de coordenagdo, permitem, portanto, estimar o numero de ions em cada complexo.
Alguns dos resultados obtidos a partir deste tipo de experimento se encontram na Tabela 1-4.
Observa-se que, ao diminuir o nimero de moléculas de amonia nos complexos, diminui também
0 numero de ions até tornar-se zero, para voltar a aumentar novamente.

Tabela 1-4: Condutividade Molar de Complexos de Platina(lV)

Conductividad molar Nimero de

Complejo ohm™ iones Formulacién actual
PtCL-6NH, 523 5  [Pt(NHasl**, 4CL-
PtCl,-SNH; 404 4 [Pt(NH;%Cl1]*, 3Cl-
PtCl,-4NH;, 229 3 [Pt(NH,),Cl;J*+, 2C1-
PtCl,-:3NH, 97 2 [Pt(NH,):Cl,]*, Cl-
PtCli-NH,;-KCl 109 2 K+, [Pt(NH;)Cl]~
PtCl,2KC1 256 3 2K+, [PeClar-

Outra observacdo importante realizada ha muito tempo é que certos complexos existem
em duas formas diferentes que tem a mesma composi¢do quimica. As formas verde e violeta do

CoCl3z.4NHjs, séo exemplos.

Nem sempre as cores das duas formas diferem de forma tdo acentuada; outras
propriedades fisicas e quimicas também diferem. Por exemplo, as formas a ¢ p do PtCl,.2NH;
que sdo ambas da cor creme, diferem em sua solubilidade e em sua reatividade quimica.



Para explicar todos estes resultados experimentais se requer uma teoria. Das vérias
hipbteses e teorias propostas, discutiremos uma que foi extensamente usada antes de comprovar
que nado podia ser valida. Também discutiremos a teoria da coordenacdo de Werner, que resistiu
a prova do tempo e que oferece uma explicacdo adequada da existéncia e comportamento dos
complexos metélicos.

Teoria das Cadeias de Blomstrand-Jorgensen

A teoria estrutural dos compostos organicos se desenvolveu antes que a dos compostos
de coordenagdo. Quando comecou a considerar a estrutura dos complexos ja eram bem
conhecidos 0s conceitos da tetravaléncia do carbono e da formagao de cadeias carbono-carbono.
Estes conceitos tiveram uma grande influéncia sobre o pensamento dos quimicos da época. Sem
duvida que influenciaram a Blomstrand, professor de quimica da Universidade de Lund, na
Suécia, que propbs em 1869 a teoria das cadeias para explicar a existéncia dos complexos
metalicos.

Como se acreditava que os elementos s6 podiam exibir um tipo de valéncia, Blomstrand
e seu aluno Jorgensen, que mais tarde foi professor da Universidade de Copenhague, sugeriram
que sé podiam admitir trés ligacdes de cobalto(l11) e seus complexos. Portanto, propuseram uma
estrutura na forma de cadeia para explicar como estdo ligados no CoCls.6NHs (I) as seis
moléculas de amodnia adicionais. De acordo com esta teoria, 0s trés cloretos principais
precipitariam facilmente ao agregar ions Ag*" porque estdo separados do cobalto por certa
distancia. O CoCls.5NH; foi representado de acordo com Il. Nesta estrutura

NH;—Cl Cl

/

60 ~—NH;—NH;—NH;—NH;—Cl Co—=—NH;—NH,—NH;—NH,;—Cl

NH,—ClI NH—CI

| 1|

ha um cloreto diretamente ligado ao cobalto e se supOs que este € 0 que ndo se ioniza e nao
precipita instantaneamente como cloreto de prata. A estrutura do CoCls.4NH; (111) concorda
igualmente com os experimentos porque dois cloretos estdo mais firmamente ligados que o
terceiro.

0 membro seguinte desta série, CoCls.3NHjs, foi representado por IV. Se esta estrutura
fosse correta, deveria esperar que os cloretos se comportassem com 0s do CoCls.4NH3. Apesar
de o professor Jorgensen ter sido um experimentador muito habil, ndo se conseguiu a
preparacdo do composto de cobalto, mas foi bem sucedido ao tentar a preparagdo do composto
de iridio IrCls.3NHs. A solucdo aquosa deste composto ndo conduziu corrente elétrica nem
produziu precipitado algum ao adicionar uma solucdo de nitrato de prata. Portanto, Jorgensen
comprovou que sua teoria das cadeias ndo podia ser aceita.
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Teoria da Coordenacao de Werner

Nosso conhecimento da natureza dos complexos metalicos se deve a inteligente
compreensdo de Alfredo Werner, professor de quimica de Zurich e ganhador do prémio Nobel
de 1913. Em 1893, quando tinha apenas 26 anos de idade, propds a teoria que se conhece
geralmente como teoria da coordenacdo de Werner, que proporcionou 0s principios que
orientaram a guimica inorganica e permitiram esclarecer o conceito de valéncia. Trés de seus
postulados mais importantes sdo:

1. A maior parte dos elementos possuem dois tipos de valéncia: (a) valéncia primaria e
(b) valéncia secundaria. Em termos modernos, corresponde ao estado de oxidagéo
e ao numero do indice de coordenacéo, respectivamente.

2. Todo elemento tende a satisfazer tanto suas valéncias primarias como suas valéncias
secundarias.

3. As valéncias secundérias estéo dirigidas para posicOes fixas no espaco. Observe que
esta € a base da estereoquimica dos complexos metalicos (Capitulo I11).

Voltemos agora aos fatos experimentais descritos mais acima e veremos como Sao
explicados pelos postulados da teoria de coordenacdo de Werner. E conveniente explicar
novamente como exemplos os complexos cloroaminocobalticos (111). De acordo com a teoria, 0
primeiro membro da série, CoCls.6NHs, se representa por V e sua férmula [Co(NH3)s]Cls. A
valéncia primaria ou estado de oxidacdo do cobalto(ll1) € 3. Os trés ions cloreto saturam as trés
valéncias primarias do cobalto, os ions que neutralizam a carga do fon metélico utilizam a
valéncia primaria. A valéncia secundéria ou indice de coordenagdo é o nimero de atomos ou
moléculas diretamente ligados ao atomo metélico. As moléculas de amdnia usam as valéncias
secundarias e se chamam grupos ligantes. Os grupos ligantes (neste caso a aménia) estdo
diretamente ligados ao atomo central e se diz que estdo situados na esfera de coordenacgédo do
metal. Neste caso o Co(lll) esta rodeado por seis amonias, de maneira que os ions cloreto nédo
podem ser acomodados como grupos ligantes, portanto ficam mais afastados do ion metéalico e
menos firmamente unidos a ele.



HiN E NH,;
i
Cl-——==---- Cg
\\
\
\
HaN Y. "NH;
\
\
- NH; \Cl
v VI

Em conseqliéncia, deve-se esperar que uma solucdo do complexo conduzira a corrente
elétrica numa forma equivalente a da existéncia de quatro ions. Ademais, os ions cloreto devem
precipitar mais facilmente como cloreto de prata ao adicionar Ag"*.

Voltando agora a teoria de Werner, encontramos que este representou 0 CoCls.5NH; de
acordo com a estrutura VI. Chegou a este resultando explicando o postulado 2, que exige a
saturacdo das valéncias primarias e secundarias. No CoCls.5NHs; s6 ha cinco moléculas de
amOnia para satisfazer as valéncias secundarias. Em consequéncia, o ion cloreto devera
desempenhar uma func¢do dupla e satisfazer ao mesmo tempo uma valéncia primaria e uma
secundaria. Werner representou a unido entre um ligante desta natureza e o atomo central
mediante a combinacdo de uma linha pontilhada e outra continua.

Um ion cloreto desta classe ndo serd facilmente precipitado pela solugdo de Ag+. O
céation complexo [Co(NH3)sCl]?* possui uma carga igual a 2+ porque o Co** + Cl= +3-1=+2. O
composto CoClz.5NHs se formula atualmente por [Co(NH3)sCI]Cl..

A extensdo desta teoria a0 membro seguinte desta série, CoCls.4NHs, exige a férmula
VII. Dois ions cloreto satisfazem as valéncias primarias e secundarias e estardo, portanto,
firmamente ligados na esfera de coordenacdo. Em consequiéncia, 0 composto devera dissociar-se
em uma solucdo dos ions, Cl- e [Co(NH3)4Cl,]*.
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Com o membro seguinte da série, CoCls.3NHs, se apresenta uma questdo que é
decisiva. A Teoria de Werner exige que se represente como mostra VIII e se forme
Co(NHs)sCls. Este complexo ndo deve produzir ions Cl- em solugdo aquosa, de acordo com a
teoria. A teoria das cadeias, em compensacdo, previa que 0 composto se dissociaria
proporcionando um ion cloreto. Os resultados experimentais (Tabelas 1-3; 1-4) permitiram
comprovar que os compostos do tipo (M"(NH3)sCls] ndo se ionizam em solugdo. Este fato
demonstrou que a teoria das cadeias devia ser deixada de Aldo e apoiou a teoria da
coordenacao.

O terceiro postulado da teoria de Werner trata especificamente da estereoquimica dos
complexos metélicos. A teoria da coordenagdo explica corretamente muitas das caracteristicas
estruturais dos compostos de coordenacdo. A determinacdo da estrutura de complexos
hexacoordenados foi uma de suas contribuicfes mais importantes. Se define com isémeros
compostos que possuem a mesma formula, mas diferem da sua configuracdo espacial das
moléculas se realizava por comparacdo do numero de isdmeros existentes com o numero
teoricamente possivel para as diversas estruturas e proporcionou evidéncias para apoiar (porém
ndo demonstrar) uma determinada configuracéo.

Este procedimento foi usado com éxito por Werner para demonstrar que seus compostos
hexacoordenados possuem uma estrutura na qual os seis grupos ligantes possuem uma estrutura
octaédrica. Comeca por admitir que um sistema hexacoordenado possui uma estrutura na qual
0s seis grupos ligantes estdo localizados em posigdes simetricamente eqiidistantes do atomo
central. Se supdes, além disso, que as trés estruturas mais provaveis sdo: (1)plana; (2)prisma
trigonal; (3) octaédrica (Tabela 1-5), sendo possivel comparar 0 nimero de isbmeros conhecidos
com o0 namero de isdbmeros possiveis para cada uma destas estruturas. O resultado desta
comparagdo demonstra que pra o segundo e terceiro composto da tabela 1-5 a estrutura plana e a
do prima trigonal predizem a existéncia de trés isbmeros.

Contrariamente a esta conclusdo, os complexos deste tipo s6 se encontram em duas
formas, de acordo com o numero de isémeros que se deduz da estrutura octaédrica.

Tabela 1-5: Fenémenos conhecidos em comparacdo com o nimero de isdmeros
teoricamente possiveis para 3 estruturas diferentes

1
6 2 12 5 2
sk A . 5 | 4& s

4 Nimero de 6 6
isomeros
Complejos conocidos Plano Drisma trigonal Octaédrico

MA;B uno uno .uno . uno

MAB;_ dos tres (1,2; tres (1,2; 1,4; dos (1,2;
1.3; 14)* 1,6) 1.6)

MA,B, dos tres (1,2,3; tres (1,2,3; dos (1,2,3;
1.2.4; 1,35) 1.2.4; 1,2,6) 1.2,6)

*0s numeros indicam a posi¢édo dos grupos B.



Os resultados contribuem para uma evidéncia negativa, mas ndo demonstram
positivamente que a estrutura plana e a de prisma trigonal sdo incorretas. O fracasso da obtencéo
do terceiro isbmero ndo nos garante que estes complexos ndo possuam tais estruturas, porque o
terceiro isbmero poderia ser muito menos estavel ou muito mais dificil de isolar. Como a
evidéncia negativa ndo pode ir mais além, o cientista se viu obrigado a buscar um experimento
que proporcione uma prova positiva ou demonstracdo. Werner foi capaz de demonstrar de forma
irrefutavel que as estruturas plana e trigonal ndo podem ser corretas. A prova consistia em
demonstrar que os complexos do tipo [M(AA)3] sdo opticamente ativos, como veremos no
capitulo 11I.

CAPITULO 2- A LIGAGAO DE COORDENAGAO

O conceito das valéncias secundarias da teoria de coordenacdo de Werner explica
satisfatoriamente a existéncia de complexos como o [CoNH3(NH3)]Cls. Também encontra a
explicacdo nesta teoria as propriedades gerais e a estereoguimica destes complexos. A teoria de
Werner continua sendo a verdadeira base da quimica dos compostos de coordenagdo, porém
seus trabalhos precederam em uns vinte anos o0 nosso conceito eletronico atual do atomo. A
teoria ndo pbde descrever a natureza das valéncias secundarias em termos modernos. A valéncia
secundaria se denomina atualmente unido coordenada ou ligacdo de coordenacdo. Para
descrever a natureza da ligacdo dos complexos metélicos se empregam correntemente trés
teorias: (1) A teoria das ligagdes de valéncia (TEV), (2) A teoria eletrostatica do campo
cristalino (TCC), e (3) a teoria dos orbitais moleculares (TOM). Comegaremos por descrever as
contribuicdes de G.N Lewis e N.V. Sidgwick a teoria da unido quimica.

2.1 A LIGACAO POR UM PAR DE ELETRONS

G.N. Lewis, professor de quimica da Universidade da Califérnia em Berkeley, postulou
em 196 que uma ligagdo quimica entre dois &tomos A e B pode ser feita se compartilharem um
par de elétrons. Geralmente, cada atomo contribui para a ligagdo com um elétron. Este tipo de
ligagdo por um par de elétrons se chama ligacéo covalente. Sobre esta base, as moléculas CHs e
NH; sdo representados da seguinte maneira, respectivamente. Estas representacdes se
denominam diagramas de Lewis das moléculas.

H H
H:C:H y :N:H
H H

Ao examinar os diagramas de Lewis se comprova que o CHs e 0 NH3 se parecem no
seguinte: em ambos 0s casos existem dois elétrons adjacentes a cada hidrogénio e tanto o
carbono quanto o nitrogénio estdo rodeados por oito elétrons. No entanto, existe uma diferenca
importante e significativa: um dos pares de elétrons do nitrogénio ndo é compartilhado com
nenhum hidrogénio. Isto permite que a molécula de aménia reaja de maneira que compartilhe
este par “livre” de elétrons com algum outro 4tomo. A ligacdo que resulta ¢ igualmente uma
ligagdo por um par de elétrons ou ligacdo covalente, porém como ambos elétrons sdo
proporcionados pelo nitrogénio, se denomina as vezes liga¢ao covalente coordenada.
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A reacdo da amdnia com &cidos para dar sais de amdnio (1) resulta na formacao de uma
ligacdo covalente coordenada como o que foi descrito. No entanto, as quatro ligacdes N-H do
NH4* sdo equivalentes. Isto significa que a distingdo entre a ligacdo covalente coordenada e a
ligacdo covalente normal tem pouca importancia. A amonia pode compartilhar também seu par
livre de elétrons com outras substancias, além dos ions hidrogénio. Se um ion metalico substitui
0 ion hidrogénio se forma uma amina metélica complexa, (2),(3) e (4). Como estas reacdes
geralmente ocorrem em solugcdes aquossas, € mais correto indicar que os ions inicialmente
presentes sdo aquocomplexos e que a reacdo consiste na substituicdo da dgua coordenada por

amonia (5-8).
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[H:OH,)* + :NH; = [H:NH,]* + H,0
[Ag(:OHa)s]+ + 2:NH; = [Ag(:NHy),]* + 2H,0

[Ci(:OHo)J** + 4:NH; = [Cu(:NHy),]**+ + 4H,0 |

[Ni(:OH,)s)**+ + 6:NH; = [Ni(:NHy)]2+ + 6H,0
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Estas reaces sdo denominadas reac6es de acido-base de Lewis. A teoria de Lewis de
acidos e bases define um &cido como uma substancia capaz de aceitar um par de elétrons e uma
base como substdncia que pode doar um par de elétrons. As vezes se empregam 0S termos
aceitador e doador para indicar o acido e a base. Como consequiéncia da reacdo do acido com a
base se forma uma ligacdo coordenada e um composto de coordenacdo (9). A teoria de Lewis é
muito mais geral que a teoria de Arrhenius de &cidos e bases que define um &cido com a
substancia capaz de produzir ions hidrogénio e uma base como uma substancia capaz de dar ion
hidroxila. Os &cidos e bases de Arrhenius sdo também &cidos e bases de Lewis, como se pode
comprovar examinando a reacdo de neutralizacdo (10).

A +4 :B - A:B
acido base compuesto de
(aceptor) (donor} coordinacién

H+ 4+ :OH-—- H:OH

Na teoria de &cidos e bases de Lewis, 0s ions metalicos sdo acidos. Também, compostos
tais como BF; AICI;, SO; e SiF4, que podem aceitar pares de elétrons, sdo igualmente acidos.
Os compostos do tipo FsBNH; e CsHsNSOs que geralmente se denominam compostos de
adicdo, sdo também exemplos de compostos de coordenagéo.

F H F H

F:ﬁ 4 :ﬁ:H N F:B:N:H
F H FH

AICL + :Cl- - [AICL]-

SO; 4+ GHgN: — C;HgN :SO;
SiF, + 2:F— — [SiFg]*
Os grupos ligantes compartilham pares de elétrons com 0s metais, portanto 0s grupos

ligantes sdo bases de Lewis. Sdo exemplos as moléculas H2O:NHs, (CoHs)sP:, :CO e
:NH>CH,CH>NH, e também ions como

©)

(10

1)

a2y
(3)
(14)
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E evidente porque o en e no EDTA (Tabela 1-6) sdo capazes de funcionar como grupos
ligantes bidentados e hexadentados, respectivamente. De forma similar, pode-se ver que um
atomo ligante que contenha mais de um par de elétrons livre pode servir de ponte (I).

(C.Hs),P ok Cl
N/ TN S
Pt Pt

/ Na/ N\
Cl P(CH; ),

I

2.2 O CONCEITO DE NUMERO ATOMICO EFETIVO

Os gases raros (He, Ne, Ar, Kr, Xe e Rn) sdo muito pouco reativos, s6 muito
recentemente tem sido possivel preparar compostos destes elementos. Se sabe desde muito
tempo que tendem a ser muito estaveis 0s compostos nos quais cada atomo, compartilhando
elétrons com outros 4&tomos, sao rodeados por um nimero de elétrons igual aos que se encontra
nos gases raros. Estas observacfes foram aplicadas aos complexos metalicos pelo professor N.
V. Sidgwick da Universidade de Oxford. Sidgwick postulou que o metal que constitui 0 a&tomo
central é rodeado de um numero de grupos ligantes em quantidade suficiente como para que o
namero total de elétrons que rodeia 0 metal seja 0 mesmo que em um géas raro. O nimero de
elétrons que rodeiam o metal coordenado é chamado de seu numero atdmico efetivo e é
representado por NAE. O NAE do Co(lll) no [Co(NHs3)e]*" se calcula facilmente como se
segue:

Co ndmero atdmico 27, tem 27 elétrons.



Co(lll) 27-3= 24 elétrons
6(:NHs) 2 x 6 =12 elétrons

NAE do Co(lIl) no [Co(NHs)s]** =24+12=36 elétrons.

Os valores do NAE determinados de forma similar para outros complexos metalcos sdo
em muitos casos iguais aos nimeros atdbmicos dos gases raros. Existem, no entanto, muitas
excecOes a esta regra; sdo exemplos [Ag(NH;)2]* e [Ni(en)s]?*, com valores iguais a 50 e 38,
respectivamente. E uma pena que existam estas excecdes, porque se fosse certo que o NAE do
atomo central é sempre igual ao nimero atbmico de um gas raro, seria possivel estimar o
namero de coordenagdo dos ions metalicos.

No entanto, tem uma classe de compostos que frequentemente cumpre a regra do NAE.
Séo os carbonilos metélicos e seus derivados. Usando a regra é possivel predizer o I. C. de
carbonilos mais simples e também pode-se predizer se serdo mondmeros. Por exemplo, 0 NAE
dos metais nos compostos Ni(CO)s, Fe(CO)s, Fe(CO)4sCl, , Mn(CO)sBr, CoNO(CO)s, e
Fe(NO)2(CO), é igual a 36. Para estimar o NAE nestes sistemas é conveniente levar em conta
que CO, CI" e Br contribuem com dois elétrons e NO com trés elétrons. O carbonilo de
manganés possui a formula (CO)sMn-Mn(CO)s. Esta é a formula mais simples se cada Mn deve
ter um NAE igual a 36.

Electrones provenientes de cada Mn = 25
Electrones provenientes de 5(:CO) 10
Electrones de la ligadura Mn-Mn 1

36

I

Um atomo de manganés pode ganhar um elétron formando uma ligagdo com outro
atomo de Mn. Cada atomo metalico contribui com um elétron para a ligacdo e cada um
compartilha os dois elétrons.

2.3 ESTRUTURA ELETRONICA DO ATOMO

Antes de continuar com a teoria das ligagbes é necessario resumir brevemente a
estrutura eletrdnica do atomo. Recordemos que se supde que os elétrons ocupam nos atomos
niveis de energia sucessivos. O primeiro nivel pode ser ocupado por um numero de dois
elétrons, 8 o segundo, 18 o terceiro e 32 o quarto. Os niveis de energia principais, do 1 ao 7, se
dividem em subniveis s,p, d e f. Os sucessivos elétrons se situam no subnivel incompleto de
menor energia. No que se segue ird envolver a suposi¢do de que os elétrons estejam situados nos
niveis de menor energia.

Um estudo do diagrama de niveis de energia (Figura 2-1) mostra que em cada nivel, o
subnivel s é de menor energia que o0 p, 0 p € de menor energia que o d e o d € mais baixo que o



f. O diagrama indica igualmente que o subnivel 3d tem mais energia que o 4s, e que o 4f tem
mais energia que 0 6s; ou seja, 0s subniveis de um nivel principal podem ser de maior energia
que os subniveis de pouca energia de niveis posteriores.

As energias dos subniveis de um nivel dado sempre estdo na ordem s<p<d<f; em vez
disso, as energias relativas dos subniveis pertencentes a diferentes niveis principais estdo
submetidas a influéncia dos arredores do 4&tomo e dependem fortemente do nimero atdmico do
atomo considerado. Em consequéncia, no 4tomo de potéssio o subnivel 3d é de maior energia
gue o 4s, no escandio os subniveis 3d e 4s possuem energias comparaveis e no zinco o subnivel
4s é de maior energia que o 3d. Com o diagrama da Figura 2-1 a configuracdo eletrdnica dos
atomos sé pode ser obtida de forma aproximada. As configuracdes eletrdnicas observadas se
encontram na tabela periddica que ilustra 0 comeco deste texto.
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Figura 2-1. Diagrama de niveis de energia dos orbitais de um atomo leve. Os valores
relativos das energias dos orbitais estdo corretos, porém os valores absolutos estao
distorcidos neste diagrama.

Os pequenos circulos da Figura 2-1 representam orbitais. O nimero de orbitais em cada
um dos subniveis € s,1; p,3; d,5 e f,7. Cada orbital pode conter no maximo dois elétrons e assim
resulta que o nimero maximo de elétrons em cada subnivel € s,2; p,6; d,10 e f, 14. Os elétrons
preenchem cada subnivel observando a regra de Hund: esta estabelece que os elétrons dos
orbitais correspondentes a um mesmo subnivel tendem a possuir igual spin. Em outras palavras,
os elétrons se situam com preferéncia em orbitais vazios. Isto parece razoavel porque os elétrons
exercem forcas de repulséo entre si e preferem situar-se em orbitais separados (0s mais
afastados possiveis). As estruturas eletrénicas do N, Ti e Mn podem ser representadas como
mostra a Figura 2-2. Os elétrons do subnivel p do N e do subnivel d do Ti ndo estdo



emparelhados, geralmente ndo se representam todos os subniveis como foi feito na figura, mas
apenas 0s que seguem a estrutura que corresponderia aos gas raro anterior (os elétrons de
valéncia). Outro ponto a considerar é que para futuras aplicagdes convém representar o subnivel
3d antes do 4s, e os niveis 4d e 4d antes do subnivel 5s, etc.
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Figura 2-2. Estruturas eletrénicas correspondentes a N, Ti e Mn.

Tendo discutido brevemente a estrutura eletrénica dos atomos é necessario
considerar agora a estrutura eletronica dos ions. Em geral, a formacéo de ions positivos
implica na perda de elétrons provenientes dos orbitais de maior energia do &tomo. No
caso dos metais de transi¢do, os elétrons de maior energia sdo elétrons s exteriores e
portanto sdo estes 0s primeiros que se perdem. Assim, pode-se deduzir as estruturas
eletrénicas do Ti%* e do Mn?* que podem ser representados de acordo com a Figura 2-3.

O ponto seguinte a levar em contar é a necessidade de considerar e familiarizar-
se com a forma destes orbitais. Por “forma de um orbital” entende-se a regido do espaco
onde é mais provavel encontrar um elétron pertencente a um orbital. Nos limitaremos
aos orbitais s, p e d que sdo os mais comumente empregados na formacdo de ligagdes.
Os orbitais f podem ser usados por elementos de transi¢do interna (terras raras e
actinideos) . O orbital s possui simetria esférica (Figura 2-4). Os trés orbitais p tem a
forma indicada na Figura 2-5. Cada um deles esta orientado na dire¢do de um dos trés
eixos cartesianos. O orbital py esta orientado na direcéo do eixo x, o orbital py na diregdo
do eixo y e o orbital p, na direcdo z (Figura 2-5).
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Figura 2-3. Estruturas eletronicas de Ti** e Mn?*.
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Figura 2-4. Configuracéo espacial de um orbital s.
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Figura 2-5. Configuraces espaciais dos orbitais p.

A forma dos orbitais d podem ser vistos na Figura 2-6. Quatro deles tém a
mesma forma, que lembra uma folha de trevo. O quinto tem forma parecida a dos
orbitais p com uma espécie de anel em volta do centro. Trés dos primeiros, dyy, dx; € dy,
estdo orientados pelos planos Xy, xz e yz, respectivamente, com seus lobulos situados
entre os eixos. O quarto orbital em forma de folha de trevo, dy.y», esti orientado no
plano xy e seus l6bulos sdo paralelos aos eixos x e y. O orbital d cuja forma €
completamente diferente, esta orientado seguindo o eixo z. para compreender as teorias
de ligagdo dos complexos metalicos é absolutamente necessario ter uma clara imagem
mental das formas tridimensionais destes orbitais.
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Figura 2-6. Configuraces espaciais dos orbitais d.

2.4. TEORIA DAS LIGACOES DE VALENCIA

A teoria das ligacGes de valéncia foi desenvolvida pelo professor Linus Pauling,
do Instituto Tecnologico da Califérnia, e difundida em sua excelente obra “The Nature
of the Chemical Bond” (A natureza da ligagdo quimica), publicada em 1940, 1948 e
1960. O professor Pauling e Maria Curie sdo as Unicas pessoas que ganharam dois
prémios Nobel de Quimica, correspondente a 1954 e o prémio Nobel da Paz em 1962.
Suas idéias tem consideravel importancia em todos os campos da quimica, em particular
sua teoria das ligacOes de valéncia tem sido de grande utilidade para todos aqueles que
trabalham no campo dos compostos de coordenagdo e tem sido aplicada muito
amplamente. A teoria explica razoavelmente bem a estrutura e as propriedades
magnéticas dos complexos metélicos. Se a ampliasse, também explicaria outras
propriedades dos compostos de coordenacdo como por exemplo seus espectros de
absorcdo, porém existem outras teorias que o fazem de forma mais simples. Em
consequéncia, durante estes ultimos anos se tem dado preferéncia as teorias do campo
cristalino, do campo dos ligantes e dos orbitais moleculares. Por razdes de espago, nos
limitaremos a estudar somente estas ultimas.

No entanto, pode ser Util estudar a estrutura dos complexos [CoFe]* e
[CoC(NHs)e]** utilizando a teoria das ligacdes de valéncia para compara-las com sua
estrutura dada pela teoria do campo cristalino e a dos orbitais moleculares que
estudaremos depois. Antes de tudo, observemos que o [CoFs]* contém quatro elétrons
ndo emparelhados mesmo que no [Co(NHs)s]®* todos os elétrons estejam emparelhados.
Cada um dos grupos ligantes, funcionando com base de Lewis, contribuem com um par
de elétrons para formar uma ligacdo coordenada. A Figura 2-7 representa as estruturas
eletronicas destes ions tais como ficam ao aplicar a teoria das ligaces de valéncia. As
ligacGes sdo covalentes. Se emprega uma combinacdo apropriada de orbitais atbmicos
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Figura 2-7. Representacdo de [CoFs]* e [Co(NH3)s]** na teoria das ligacoes
de valéncia.




para obter um novo conjunto de orbitais chamados hibridos, que formam as ligacGes covalentes
mais estaveis entre o metal e os ligantes.

Nos sistemas hexacoordenados os orbitais hibridos compreendem os orbitais atdmicos s,
Px, Py, Oxay2, € dz2. Os seis orbitais hibridos spd que resultam, estdo direcionadas para os vértices
de um octaedro. Observemos que para o [CoFs]* os orbitais d que sdo empregados pertencem
ao mesmo nivel principal de energia que os orbitais s e p. Um complexo do tipo nsnp*nd? se
chama complexo de orbital externo porque usa orbitais d exteriores. Por outro lado, o
[Co(NHs)s]** emprega orbitais d de um nivel principal de energia menor que o0 dos s e p. Um
complexo desta classe, que é (n-1)d’nsnp?, se chama complexo de orbital interno porque usa
orbitais d “interiores”. A nomenclatura empregada para estes sistemas sobre a base da teoria do
campo cristalino (16) é dada na Sec¢do 2.5.

2.5 TEORIA ELETROSTATICA DO CAMPO CRISTALINO

A teoria das ligagdes de valéncia e a teoria eletrostatica sdo completamente diferentes.
A primeira supde que a ligagdo coordenada é covalente. A teoria eletrostatica descarta
completamente a unido covalente e supde que a Unica entre 0 metal e o grupo ligante é
totalmente ibnica. As energias das ligagdes coordenadas podem ser calculadas empregando as
equacdes classicas que expressam a energia potencial entre particulas carregadas (15). Em (15),
01 € g2 sa0 as cargas dos ions que interagem e r é a distancia que separa seus centros.

q192

Energia de Liga¢do =

Uma equacao similar se aplica para descrever a interagdo entre uma molécula polar sem
carga e um fon. Os resultados destes calculos concordam razoavelmente bem com as energias de
ligacdo obtidas experimentalmente para complexos de metais que ndo sdo de transi¢do. Para o0s
metais de transicdo, os valores obtidos sdo frequentemente muito baixos. A maior parte da
discrepancia é corrigida se levar em conta os elétrons dos orbitais d e se considerar o efeito dos
grupos ligantes sobre as energias relativas dos mesmos.

Este refinamento da teoria eletrostética foi introduzido em 1930 pelos fisicos Bethe e
Van Vleck para explicar as cores e as propriedades magnéticas dos sélidos cristalinos. Sua
teoria é conhecida pelo nome de teoria do campo cristalino (TCC). Apesar desta teoria ter sido
proposta simultaneamente e inclusive com um pouco de anterioridade a teoria das ligagdes de
valéncia, TEV, passaram quase 20 anos até que a TCC fosse reconhecida e aplicada pelos
quimicos. E possivel que as coisas ocorreram assim porque a TCC foi escrita para fisicos e a
TEV oferece uma imagem muito satisfatdria da unido entre os &tomos.

Em 1951, varios quimicos tedricos comegaram a utilizar independentemente a TCC
para interpretar os espectros dos complexos dos metais de transicdo. Como os resultados foram
muito bons, foi produzida imediatamente uma grande quantidade de pesquisas neste campo.
Logo se comprovou que a TCC é capaz de explicar de forma semi-quantitativa muitas das
propriedades conhecidas dos compostos de coordenacéo.

Para compreender a TCC é preciso ter uma imagem clara da orientacdo espacial dos
orbitais d (Figura 2-6), porque é a interacdo dos orbitais d de um metal de transicdo com os
grupos ligantes que o cercam o que produz os efeitos do campo cristalino. llustraremos a TCC



considerando o complexo octaédrico [TiFe]>. O Ti* livre, longe de toda espécie quimica, a
configuracdo eletronica é 1s22s*2p®3s23p° e ndo ha elétrons d. Os cinco orbitais 3d deste jon
possuem energias idénticas. Isto significa que um elétron pode situar-se em qualquer destes
orbitais com a mesma facilidade. Os orbitais que possuem a mesma energia se denominam
orbitais degenerados.
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Figura 2-8. Energia dos orbitais d em um ion metdlico livre, em um complexo
hipotético no qual ndo ha desdobramento de niveis pelo campo cristalino e em um
complexo octaédrico.

No [TiFs]?, o fon Ti** esta rodeado por seis elétrons F. Como conseqiéncia da presenca
destes fons F~ é muito mais dificil colocar elétrons nos niveis d do Ti* porque os elétrons
sofrem a repulsao das cargas negativas dos ions F~. Em outros termos, ao aproximar ions F~ (ou
outros grupos ligantes) dos orbitais d, a energia destes aumenta (Figura 2-8). Se o0s seis ions
fluoreto que rodeiam o Ti* no [TiFe]* estivessem situados igualmente préximos aos cinco
orbitais d do Ti**, estes seriam de igual energia , ou seja, degenerados, porém esta energia seria
consideravelmente maior que as que correspondem ao fon Ti** livre. No entanto, um complexo
octaédrico no qual todos os orbitais d sdo degenerados representa uma situacdo muito
hipotética.

O complexo [TiFs]* possui estrutura octaédrica, vamos representa-lo supondo que os
seis fons F estdo situados sobre os eixos X, y, z de um sistema de coordenadas cartesianas (I1).
Admitindo esta orientacdo, os ions F~ estdo situados muito préximos dos orbitais dy-2, que se
denominam orbitais ey (Figura 2-6). De fato, os orbitais ey estdo diretamente orientados para 0s
grupos ligantes F mesmo que os orbitais dy, , dx. , € dy; , chamados orbitais t»; estdo voltados
para uma zona situada entre dois grupos ligantes. Em consequéncia, é mais dificil introduzir
elétrons nos orbitais eq que nos orbitais tyg. Esta transformacdo dos cinco orbitais degenerados
do ion metalico livre em dois grupos de orbitais d que tém diferentes energias é uma das mais
importantes caracteristicas da TCC. E denominado desdobramento produzido pelo campo
cristalino. Como temos visto, esta separacdo se deve ao fato de que os orbitais d possuem certa



orientacdo no espago e porque atomos, ions ou moléculas proximos podem modificar a energia
dos orbitais que estdo direcionados para eles no espaco.
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Muitos estudantes consideram que é dificil visualizar a TCC e seu conceito da
separacdo ou desdobramento de niveis. A discussdo anterior trata de descrever os conceitos
essenciais de forma simples, sobre a base da geometria espacial dos orbitais d. Esta é a forma
correta de encarar a TCC. Pode ser (til, no entanto, desenvolver uma imagem fisica simples do
processo de desdobramento dos niveis. Consideremos a Figura 2-9 e imaginemos que o0 ion
metalico com sua nuvem de elétrons pode ser representado por uma esponja esférica.
Consideremos agora o que aconteceria se forgasse a esponja esférica a entrar em uma estrutura
rigida de didmetro menor porém de igual forma (correspondente aos ligantes) que atue desde o
exterior. O volume da esponja seria menor e sua energia maior, como é evidente do fato que
expandiria espontaneamente ao retirar a camada que a oprimia. Esta variagdo de energia
corresponde ao aumento de energia resultante da repulsédo entre os elétrons de um ion metalico e
os elétrons dos grupos ligantes no complexo hipotético (Figura 2-8).

Se a camada externa rigida concentra a forca total que exerce em seis pontos
particulares da esfera de borracha (por exemplo, nos vértices de um octaedro), a esponja estara
submetida a pressGes que deformam nestes pontos, porém ao mesmo tempo também deforma
fora, nas regide intermediarias. Em comparagdo com o sistema submetido a pressdes de simetria
esférica, nos seis pontos onde se exerce a pressdo neste caso a energia € maior € nos pontos
intermediarios € menor. Esta situacdo corresponde a separa¢do que se produz no campo
cristalino. As partes sobressalentes da esponja correspondem aos orbitais t,g € 0S pontos de
depressao aos orbitais eg.
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Figura 2-9. Os efeitos do campo cristalino visualizados mediante uma esponja
submetida a pressdes de simetria esférica e a pressoes localizadas. Comparar com a Figura
2-8.

Na discussdo que antecede é necessario notar que a energia dos orbitais d de um ion
metalico aumenta ao aproximar-se 0s grupos ligantes ao ion. Isto parece levar a conclusdo de
gue um complexo serd menos estavel que o ion metélico livre. No entanto, s6 o fato de que
complexo se forma, demonstra que possui uma configuracdo mais estavel que a do ion metélico
mais os ligantes separados. O aumento de energia dos orbitais d é mais que compensado pela
unido entre o ion metalico e os grupos ligantes.

Em uma distribuicdo octaédrica de grupos ligantes os conjuntos de orbitais tyy € eg
possuem energias diferentes. A diferenca de energia que existe entre eles é representada com o
simbolo Ao. Pode-se demonstrar que em um sistema octaédrico a energia dos orbitais tog € 0,4A0
unidades menor que a dos hipotéticos cinco orbitais degenerados resultantes ao ndo levar em
conta a separacdo produzida pelo campo cristalino (Figura 2-8). Portanto, os orbitais eq estdo
0,6A0 unidades de energia a cima da energia dos hipotéticos orbitais degenerados.

Em um complexo octaédrico que contém um elétron d, como por exemplo o
[Ti(H20)s]** 0 elétron ocupara o orbital d de menor energia. A teoria eletrostatica simples néo
considera que os orbitais d de um complexo possuem energias diferentes. Em conseqiiéncia, a
teoria prediz que o elétron d terd a mesma energia que os hipotéticos elétrons d degenerados.
Porém, o elétron se situa em um orbital tog cuja energia é 0,4A0 menor que a dos hipotéticos
orbitais degenerados. Em conseqiiéncia, o complexo é 0,4Ao mais estavel do que o prediz o
modelo eletrostatico simples. Podemos dizer que o elétron d, e portanto o complexo, possuem
uma energia menor devido a introducdo do elétron em um orbital dt,y que se encontra 0 mais
longe possivel dos grupos ligantes. O valor 0,4A0 € denominado energia de estabilizacdo do
campo cristalino (EECC) do complexo.



Tabela 2-1
Energias de Estabilizacio do campo cristalino para ions metilicos em

complexos octaédricos

t1g e, A, tr e, A,
1 000 OO 0.4
2 OO0 OO 0.8
3 OO0 OO 1.2
4 QOO ®O 0.6 wWO® OO 1,6
5 OO0 O® 0.0 @w® OO 20
6 OO O® 0.4 wwd® OO 24
7 OO OO 0.8 ®wamw ©O 18
8 WW® OO 1.2
9 ®OWOH® OO 0.6
10 ®WH® O 0.0

A Tabela 2-1 reproduz as energias de estabilizacdo do campo cristalino para ions
metalicos em complexos octaédricos. Observe que os valores da estabilizagdo do campo
cristalino da Tabela 2-1sdo calculados facilmente atribuindo o valor de 0,4A0 a cada elétron
situado em um nivel tg € um valor de -0,6A0 a cada elétron situado em um orbital ey . Assim a
EECC para um sistema d° pode ser igual a 3(0,4Aq)+2(-0,6A0)=0,0A0 ou 5(0,4A,) +
0(—0,64,) = 2,04, segundo o qual é a distribuicdo dos cinco eletrons nos orbitais tzg € €q.

A teoria eletrostatica simples trata os ions metalicos com se fossem nuvens esféricas de
elétrons que rodeiam um ndcleo atdbmico. A teoria do campo cristalino oferece um modelo
melhor porque admite que os elétrons d constituem uma nuvem eletrnica de simetria néo
esférica, porque eles tentam evitar as posi¢cdes ocupadas pelos grupos ligantes. Assim a TCC
explica porque os célculos eletrostaticos simples subestimam em uma quantidade apreciavel a
estabilidade dos complexos e dos compostos dos metais de transi¢do; a teoria simples despreza
a distribuicdo ndo-esférica dos elétrons e a EECC que dela resulta.

Uma das primeiras objecdes a teoria eletrostatica simples foi sua incapacidade para
explicar a formacdo de complexos planos quadrados. Argumentaram que se quatro cargas
negativas estdo ligadas a um ion positivo central por forgas puramente eletrostaticas, as cargas
negativas devem situar-se nos vértices de um tetraedro. S6 uma estrutura deste tipo oferece a
possibilidade de que 0s grupos negativos estejam separados a0 maximo e experimentem como
consequéncia um minimo de repulsdo eletrostatica. Esta conclusdo é correta sempre que o
atomo central possui simetria esférica. No entanto, deve-se levar em conta que este tipo de



simetria ndo € a tipica para os ions dos metais de transicao, porque os elétrons ocupam orbitais
de baixa energia que se projetam entre 0s grupos ligantes e ndo possuem simetria esférica.
Veremos na Secdo 3-1 que a TCC pode explicar a existéncia de complexos planos quadrados e
gue também prediz que certos complexos octaédricos estardo distorcidos.
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Figura 2-10. Separacdo dos orbitais d de um ion central, produzida pelo campo
cristalino em complexos de diversas geometrias. Os sub-indices de A indicam a geometria.

Temos considerado a separacdo que o campo cristalino produz em complexos
octaédricos, vamos considerar agora complexos com outras geometrias. E conveniente comegar
pela separacdo que o campo cristalino produz em um complexo octaédrico e considerar com
varia a separa¢do com uma troca na geometria (Figura 2-10). Para passar de um octaedro regular
para um estrutura plana quadrangular, bastara eliminar do octaedro dois grupos ligantes trans
quaisquer. Geralmente se escolhe o plano xy como plano do quadrado, o qual significa que os
grupos trans eliminados sdo 0s do eixo z.

Imagine que os grupos ligantes trans do eixo z se distanciam de tal maneira que a
distancia metal-ligante seja somente ligeiramente superior a dos quatros grupos ligantes do
plano xy, e terd uma estrutura tetragonal (Figura 2-10). Isto permite que os grupos ligantes do
plano xy se aproximem mais do ion central. Em conseqliéncia, os orbitais d do plano xy
experimentam uma maior repulsdo por parte dos grupos ligantes que a que sofriam na estrutura
octaédrica. Encontra-se entdo um aumento da energia nos orbitais di-y2 € dyy (Figura 2-10). Ao
mesmo tempo, 0s orbitais d que sdo paralelos ao eixo z ou o0s que estdo nos planos xy e zy
experimentam uma repulsdo menor por parte dos grupos ligantes porque estes se encontram
agora um pouco mais distantes na direcdo do eixo z. O resultado é uma apreciavel diminuicdo
da energia do orbital d,» e uma leve diminuicdo da energia da energia dos orbitais dy, e dy,, com
relacdo a distribuicdo octaédrica.
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Figura 2-11. Um complexo tetraédrico com centro no centro de um cubo.

O mesmo esquema de separacdo de niveis ou desdobramento é encontrado quando se
estuda uma estrutura piramidal de base quadrangular, na qual existe um grupo ligante sobre o
eiX0 z e 0s outros quatro, conjuntamente com o 4tomo central, estdo localizados no plano xy. O
afastamento completo dos dois grupos ligantes do eixo z para dar uma configuracdo
guadrangular plana est4d acompanhado, neste caso, por um aumento da energia dos orbitais dx-
y2 € dyy, assim como por uma diminuicao da energia dos orbitais dz, dyy e dy..

E mais dificil visualizar a separacio causada pelo campo cristalino nos orbitais d de
uma estrutura tetraédrica. Comecemos por imaginar um tetraedro colocado no interior de um
cubo (Figura 2-11). Observemos que os quatro vértices do tetraedro coincidem com quatro dos
vértices do cubo. Se agora orientamos 0s eixos X, y e z de tal forma que passem pelo centro do
cubo e se projetem através dos centros de suas quatro faces, podemos comegar a ver a posicao
dos quatro grupos ligantes com relacéo aos orbitais d do atomo central. Os orbitais d que sdo
paralelos aos eixos cartesianos (dx-y2 € dz2) estdo mais distantes dos quatro grupos ligantes que
0s orbitais situados entre os €ixos (dxy, dx;, dy;). Portanto, os orbitais eq(dx2-y2 € d;2) S&0 0s orbitais
d de baixa energia em complexos tetraédricos; os orbitais tyg (dyy, dx;, dy;) possuem energias
relativamente maiores. Tem-se observado que a separacao energética entre os orbitais eg e tyg, A



pelo campo cristalino é s6 uma medida de Ao neste caso. Em conseqiéncia, os efeitos do campo
cristalino favorecem a formacédo de complexos octaédricos frente a complexos tetraédricos.

Em funcdo da teoria do campo cristalino pode-se explicar facilmente as propriedades
magnéticas dos complexos dos metais de transicdo. De fato, os metais de transi¢cdo possuem um
nivel de elétrons d que esta incompleto. Para se cumprir a regra de Hund, deve haver elétrons
ndo emparelhados. Um ion metalico que contém, por exemplo, trés elétrons d (sistema d°) deve

possuir trés elétrons ndo-emparelhados (Q@®CO ): um fon metalico d® deve ter dois elétrons

ndo emparelhados e trés pares de elétrons (®®®®®). As substancias que possuem
elétrons ndo-emparelhados sdo atraidas por um ima e sdo denominadas paramagnéticas. (Esta
atracdo € muito mais fraca que a que sofrem os materiais ferromagnéticos como o ferro). A
magnitude da atracdo de um material por um imd é uma medida do nimero de elétrons ndo
emparelhados que contém.

O paramagnetismo pode ser medido mediante um aparelho relativamente simples
chamado balanga de Guov. A amostra é colocada em um tubo suspendido de um dos bracos da
balanca e se determina a forga na presenca de um campo magnético e na auséncia do mesmo. Se
0 material € paramagnético, a forca serd maior na presenca de campo magnético que o atrai. A
diferenca entre a for¢ca medida na presenca do campo e o peso do corpo, € uma medida do
numero de elétrons ndo emparelhados no composto.

Tem-se observado que em certos complexos dos metais de transi¢do ndo se cumpre a
regra de Hund. Alguns complexos d® do Co(lll) como por exemplo [Co(NH3)s]** ndo séo
atraidos por um iméd. Diz-se que sdo diamagnéticos. Ha, pois, complexos nos quais alguns dos
elétrons ndao emparelhados do ion metalico gasoso sdo forcados a emparelhar-se. Chama-se
estes complexos de complexos de spin baixo. Ao contrario, o complexo de cobalto(l11) [CoFs]*
é paramagnético e contém quatro elétrons ndo emparelhados. E um exemplo de complexo de
spin alto. Nos complexos desta classe, a distribuicdo eletronica no ion metélico do complexo é
similar a que se encontra no ion gasoso. A distribuicdo eletronica destes dois complexos podem

ser representadas por @OB®OO e ®OOOO respectivamente. Tem-se empregado

diversas denominagdes para caracterizar o comportamento que aqui temos chamado de “spin
alto” e de “spin baixo”, que se resumem em (16).

[Co(NHz)e**  @@@O() spin bajo = spin apareado = complejo

orbital interno

[CoFs]*- WMO@@(@E) spin alto = sin spin = complejo orbital

externo

Trataremos de explicar agora porque nestes sistemas os elétrons dos orbitais d se
distribuem de forma diferente. Devemos considerar que a distribuicdo eletrénica esta
determinada por dois efeitos pelo menos. Em primeiro lugar, existe a tendéncia dos elétrons a
cumprir com a regra de Hund e permanecer sem se emparelhar. Para que os elétrons se
emparelhem, requer-se uma quantidade de energia que venca a interacdo de repulsdo que existe
entre dois elétrons que ocupam um mesmo orbital. Em segundo lugar, consideremos que em
presenca de um campo cristalino dois elétrons pertencentes a orbitais d vo tender a ocupar 0s
orbitais d de menor energia, evitando toda a repulsdo possivel dos grupos ligantes. Se
estabilidade assim ganhada (A) ¢é suficientemente grande como para superar a perda de

(16)



estabilidade devida ao emparelhamento, os elétrons se emparelham e o complexo resultante é de
spin baixo. sempre que a separagdo produzida pelo campo cristalino (A), ndo € suficiente, os
elétrons continuardo sem emparelhar-se e o complexo resultante sera de spin alto. Observemos
na Figura 2-12 que o valor de Ao para 0 [CoFg]*> é menor que para [Co(NH3)s]3*. Os complexos
de spin baixo sdo em geral aqueles para os quais o valor de A é grande. Na Figura 2-13 foi
reunido alguns outros exemplos de separacdo de niveis pelo campo cristalino e as distribuigdes
eletrbnicas que resultam em diversos complexos metalicos.

[CoFJ*- [Co(NH,),}+

spin alto spin bajo

Figura 2-12. Separacgoes relativas (Ao) dos orbitais d pelo campo cristalino, em
complexos de Co(l11) de spin alto e de spin baixo.

A magnitude da separagdo pela acdo do campo cristalino determina, como temos visto,
se os elétrons de um fon metalico serdo emparelhados ou se ao contrario, obedecerdo a regra de
Hund. Esta separacdo determina também varias outras propriedades dos metais de transicdo. A
magnitude da separacao produzida pela acdo do campo cristalino depende de varios fatores. Um
dos que apresentam maior interesse é o que depende da natureza dos ligantes. Desde o ponto de
vista eletrostatico é evidente que os grupos ligantes que possuem grande carga negativa e
aqueles que podem aproximar-se muito do metal, por serem ions pequenos, serdo 0S que
produzirdo uma separa¢do maior. Quaisquer orbital d do qual se aproximem ions pequenos com
uma carga grande, resultard em um lugar energeticamente desfavoravel para situar um elétron.
Este raciocinio esta de acordo com o fato de que o pequeno ion F~ fagca uma maior separacgao
pelo campo cristalino que os halogenetos maiores, Cl-, Bre I'.
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Figura 2-13. Separacdes pelo campo cristalino e distribuicdes eletrénicas em alguns
complexos metalicos. As estruturas dos dois primeiros complexos sdo octaédricas e as

seguintes, da esquerda para a direita, tetragonal, quadrangular plana e tetraédrica (ver
Figura 2-10).

A separacdo pelo campo cristalino é causada pela forte interacdo dos grupos ligantes
com os orbitais que se projetam diretamente por eles e uma fraca interacdo com orbitais que se
projetam entre os grupos ligantes, de modo que para conseguir uma grande separagdo um grupo
ligante deve “enfocar” sua carga negativa sobre um orbital. Isto pode ocorrer muito mais
facilmente se o grupo ligante possuir apenas um par livre de elétrons (por exemplo NHs) que
possui dois ou mais pares livres, Ill, IV. Este argumento pode ser empregado para explicar
porque as moléculas de amdnia, apesar de serem neutras, provocam uma separa¢gdo maior dos
niveis por agdo do campo cristalino que as moléculas de 4gua ou os ions halogenetos negativos.
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Em geral, no entanto, a diferente capacidade de diversos grupos ligantes para causar a
separacao por campo cristalino é dificil de explicar mediante um modelo eletrostatico simples.
A capacidade dos grupos ligantes para produzir esta separacao por campo cristalino decresce na
ordem @an.



ligantes de campo intenso | ligantes de campo intermedio
CO,CN~ > fen > NOy; > en > NH; > NCS- > H,O> F- >

ligantes de campo débil
RCO;= > OH~- > ClI= > Br—> I~ an

para explicar esta ordem, é necessario abandonar 0 modelo eletrostatico completamente idnico e
considerar que também existem interag@es covalentes.

A teoria do campo cristalino modificada para incluir interacdes covalentes ¢é
denominada teoria do campo ligante. Esta teoria permite explicar, ao menos qualitativamente, a
separacdo por campo cristalino causada por diversos ligantes. Os moléculas como CO, CN-,
fen* e NO, que produzem 0s campos mais intensos, sdo todas capazes de formar ligacGes n
com o atomo central metélico (Segdo 2-6). Estas ligagdes m podem aumentar muito a magnitude
da separacéo pela acdo do campo cristalino.

Esta magnitude da separacdo por campo cristalino depende também fortemente do
estado de oxidacdo do ion metélico e do tipo de elétrons d presentes. Quanto maior é o estado de
oxidacdo do ion metélico tanto maior sera a separagdo pelo campo cristalino. Assim, o
complexo [Co(NH3)s]** € um complexo diamagnético de spin baixo, mesmo que o [Co(NH3)s]*
¢ um complexo paramagnético de spin alto. A separacdo dos niveis pelo campo cristalino no
complexo de Co(lll) é aproximadamente o dobro da que se observa no complexo de Co(ll) e
constitui a razdo pela qual os elétrons d do primeiro se emparelham. Este resultado pode ser
atribuido ao fato de que os grupos ligantes podem se aproximar mais do ion cobalto(l11) por se
menor e portanto interage mais intensamente com os orbitais d. A separacdo por campo
cristalino no [Rh(NH3)s]®* e no [Ir(NH3)s]** é maior que no [Co(NH3)s]**. Em geral, a separagdo
pelo campo cristalino alcanca seus maiores valores nos complexos que contém elétrons 5d e 0s
valores minimos nos complexos que contém elétrons 3d. Pode-se atribuir este efeito ao fato de
que 0s orbitais 5d se estendem sobre uma zona mais ampla do espago e por se relacionar mais
intensamente com os grupos ligantes.

O maior éxito da TCC foi a interpretacdo das cores dos compostos dos metais de
transicdo. Como consequéncia das diferengas relativametne pequenas de energia A que existem
entre os orbitais d ndo equivalentes em complexos de metais de transigdo, a excitagdo de um
elétron de um nivel mais baixo a um nivel mais alto pode ser feita pela absorcéo de luz visivel.
Por esta razdo, o complexo aparece colorido. Citemos um exemplo. A solucdo aquosa de Ti(lll)
é violeta. Esta cor se deve ao espectro de absorcdo do complexo [Ti(H20)e]*" (Figura 2-14).

Este complexo absorve luz na regido visivel, o que é explicado pela transicédo eletronica
de um elétron tyy a um orbital ey (Figura 2-15). Os espectros de absor¢do de complexos que
contém mais de um elétron d sdo mais complicados porque o nimero de transicGes eletrdnicas
possiveis é maior.

he¢ |
E=3 (18)



A equacdo de Planck (18) relaciona a energia E de uma transicdo eletrénica com o
comprimento de onda A da luz absorvida. h é a constante de Planck (6,62x10% erg/s) e ¢ é a
velocidade da luz (3,00x10'°%m/s). As unidades de E sdo ergs por molécula e as de A,
centimetros. A partir da equacéo (18) é possivel calcular a diferenga de energia, A, que existe
entre os orbitais d que intervém na transicdo eletrbnica. Substituindo as constantes h e ¢ e
fazendo uso de fatores de conversdo apropriados (nimero de Avogadro, 6,02x10% moléculas
por mol, constante de Joule 4,18x107 erg/cal) se obtém (19). E esta dada em quilocalorias por
mol e A em Angstroms. O maximo do espectro visivel do [Ti(H20)s]*" é encontrada em um
comprimento de onda de 5000A, o qual nos d& um valor de 57kcal/mol para

2.84 X 10°
= 2 X (19)

a diferenca de energias entre os orbitais tog e 5. Esta separagdo A pelo campo cristalino, de
57kcal por mol é da mesma ordem de magnitude que muitas energias de ligagcdo. Apesar deste
valor ser pequeno frente ao calor de hidratacdo do Ti®** (20) que é igual a 1027kcal/mol, a
separacao pelo campo cristalino ¢ muito importante e imprescindivel para a compreensdo
completa da quimica dos metais de transicdo.

E

Ti*t (gaseoso) + H;O — [Ti(H:O)** (acuoso) + 1027 kcal/mol
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Figura 2-14. Espectro de absorcdo do [Ti(H20)e]*". Suas solugdes sdo da cor
vermelho-violeta, porque absorvem a luz amarela e transmitem a luz vermelha e a azul.

(20)
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Figura 2-15. As transi¢cBes eletrénicas d-d responsaveis pela cor violeta do
[Ti(H20)6]**.

Deve observa-se que o modelo idnico simples, que constitui a base da teoria do campo
cristalino, ndo pode descrever com exatidao as ligagdes nos compostos dos metais de transigao.
Existe ampla evidéncia experimental que demonstra que tantos as ligacGes ibnicas como as
covalentes desempenham um papel importante. No entanto, a teoria iénica do campo cristalino
oferece um modelo simples que explica uma boa parte do comportamento dos metais de
transicdo e tem levada a realizacdo de muitos experimentos muito instrutivos. O papel que
desempenha a teoria do campo cristalino na explicacdo da estrutura, estabilidade e reatividade
dos complexos seré discutido em capitulos posteriores.

2-6. TEORIA DOS ORBITAIS MOLECULARES

A teoria dos orbitais moleculares (TOM) estd adquirindo grande importancia entre 0s
quimicos. Esta teoria inclui o carater idnico e covalente das ligagcGes quimicas, apesar de ndo
menciona-los especificamente. A TOM discute a distribuicéo eletrénica nas moléculas de forma
muito similar a como se discutiu a distribuicdo eletronica nos atomos quando se emprega a
teoria atbmica moderna. Para comecar, se determina a posi¢do dos nucleos atomicos. Logo se
definem os orbitais ao redor destes nucleos; estes orbitais moleculares (OM) determinam a
regido do espaco onde sera mais provavel ter um elétron de um orbital dado. Em vez de estarem
localizados em volta de um atomo, os orbitais moleculares se estendem a uma parte ou a toda
molécula. S6 no caso das moléculas mais simples foi calculado a forma destes orbitais
moleculares.

Como resultado é muito dificil calcular os OM a partir dos principios basicos, a
aproximacdo habitual consiste no emprego do método da combinacdo linear de orbitais
atdbmicos (CLOA). Parece razoavel admitir que os OM de uma molécula devem ser parecidos
com os orbitais atbmicos (OA) dos atomos que compdem a molécula. A forma dos OM pode ser
deduzida aproximadamente a partir da forma conhecida dos orbitais atdmicos. Na Figura 2-16
sdo representadas as combinacdes lineares (soma e subtracdo) de dois orbitais atomicos s para
dar dois orbitais moleculares. Um OM resulta da soma das partes e os OA se sobrepdem, o
outro de sua diferencga.

O OM que resulta da soma dos dois orbitais inclui a regido do espaco situada entre
ambos nucleos; se chama OM ligante e é de menor energia que qualquer um dos dois OA que
Ihe deram origem. O OM que resulta da subtracdo da diferenca entre as partes dos OA que se
sobrepdem, ndo inclui a regido do espacgo entre 0s nucleos. Possui maior energia que os OA



originais e se chamam OM antiligante. Considera-se que 0s elétrons que se encontram entre
dois nucleos recebem uma influéncia atrativa de ambos e que os elétrons em OM antiligantes

estdo submetidos a influéncia de um sé ndcleo, pode-se compreender a diferenca de energia que
existe entre os elétrons ligantes e antiligantes.
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Figura 2-16 Formacao de orbitais moleculares pelo método da CLOA (combinacéo
linear de orbitais atomicos).

A combinacdo de orbitais atdmicos s produz um OM o(sigma). Uma combinacgdo de
orbitais atomicos p como é mostrada na Figura 2-16 pode originar OM ¢ ou = (pi). Em um

orbital molecular ® ha um plano que passa através de ambos os niicleos, no qual é nula a
probabilidade de encontrar um elétron.



Os elétrons pertencentes a OM = podem estar localizados exclusivamente por cima ou
por baixo do eixo de ligacéo.

Para ilustrar o emprego da TOM observemos o diagrama de OM de algumas moléculas
simples. O diagrama correspondente a molécula de H; ¢ ilustrada na Figura 2-17. Se os 4&tomos
de hidrogénio estdo separados, ha um elétron em um OA vinculado a cada &tomo de H. Em uma
molécula de H,, ambos elétrons se encontram no OM ligante o, de baixa energia. A molécula de
H, é mais estavel que os dois &tomos separados; na molécula os dois elétrons estdo em um
mesmo orbital o de energia menor. A diferenca de energia entre os OA e os OM ligantes
depende do grau de superposi¢cdo dos OA em uma molécula. Um grande recobrimento significa
uma diferenca grande e portanto ligacGes fortes; um recobrimento pequeno produz s6 uma
pequena diferenca de energia e neste caso a molécula terd uma energia apenas ligeiramente
inferior a dos dois atomos separados.
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Figura 2-17 Diagrama de OM da molécula de hidrogénio.

O ion dihélio, He,*, constitui um sistema de trés elétrons; seu diagrama de niveis de
energia na teoria dos orbitais moleculares é dado na Figura 2-18. Como cada orbital sé pode
abrigar dois elétrons, o terceiro elétron deve ir a um orbital 6* que é antiligante. Este orbital é
de maior energia que os OA dos atomos de hélio separados; em consequéncia, a promogéo de
um elétron a este OM c* representa uma perda de energia, que resulta em um sistema menos
estavel. Esta conclusdo concorda com a experiéncia, porque a energia de ligacdo do He," é
apenas 57kcal/mol, em comparagdo com 103kcal/mol que é a do H.. A molécula He,, de quatro
elétrons, ndo seria mais estavel que dos dois atomos de He separados.
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Figura 2-18 Diagrama de OM do ion dihélio.

A Figura 2-19 representa um diagrama de niveis de energia de orbitais moleculares para
a molécula geral AB. Para esta molécula existe um nimero infinito de OM de maior energia da
mesma forma que para os atomos A e B, existe um nimero infinito de OA de energia superior,
porém os orbitais moleculares que interessam sdo 0s de baixa energia, porque neles se

encontram os elétrons.
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Figura 2-19 Diagrama de OM para uma molécula AB.



Tratando-se de dois a&tomos diferentes, é de se esperar que as energias de seus OA sejam
diferentes também (os orbitais 1s de A e B possuem diferentes energias, por exemplo). Os OA
de menor energia serdo os do elemento mais eletronegativo. A diferencga de energia entre os AO
dos dois elementos (Figura 2-19 b e d) é uma medida de carater ibnico da ligacdo. No Hz, 0s
orbitais 1s dos dois &tomos de H possuem a mesma energia, portanto a ligacdo nao tem carater
idnico.

Quanto maior é a diferenca entre as energias dos dois OA que se combinam para dar um
OM, tanto maior ¢ o carater ionico da ligacdo que resulta. Na molécula AB, o0 OM o1 possui
uma energia préxima a do OA 1s de B, isto significa que se parece mais com OA 1s de B que ao
OA 1s de A. Se A e B contribuem com um elétron cada um ao OM o1, € produzida uma
transferéncia de carga de A a B porque o1 Se parece mais com B que com A. Os valoresde a ec
constituem outra caracteristica interessante, porque dependem da magnitude do recobrimento
entre os orbitais atbmicos de A e de B e constituem uma medida de carater covalente da ligacgéo.
Na Figura 2-19, a<c, o que significa que os orbitais 1s de A e de B ndo conseguem penetrar
suficientemente no espaco para se sobreporem apreciavelmente, mesmo que os orbitais 2s
possam interagir mais favoravelmente porque se distanciam mias dos nicleos. A quantidade de
energia liberada na formacdo da ligacdo A-B depende do nimero e das energias dos elétrons
gue A e B contribuem a molécula. A Tabela 2-2 ilustra este ponto.

Tabela 2-2

Quantidade de Energia liberada na Formacio da molécula AB*

Energia liberada na

CONS formaciio de AB
Eletrons de Eletrons de ormaeao ce

A B
14! 0 W a4 b
0 ].J'l a
14 15! 2

a+ b
12 0 2a + 2b
152 152 0
1572241 152 ¢+ d
1s2 152241 ¢
142 152242 2
15225 152242 ¢
152252 152252 __ 0

* ¢ leitor devera completar os dados para os casos nao inclusos na Tabela;
ver Figura 2-19.



Os diagramas dos niveis de energia dos OM dos complexos metalicos sdo muito mais
complicados do que os que correspondem a moléculas diatbmicas simples. Nos diagramas de
OM correspondentes ao [Co(NHs)s]** e ao [CoFs]* da Figura 2-20 se podem reconhecer, no
entanto, algumas caracteristicas familiares. A esquerda, se observam que 0s orbitais atomicos
3d,4s e 4p do Co**. Os OA de maior energia ou mais baixas oferecem menos interesse. Como ha
seis grupos ligantes, a parte direita do diagrama tem um aspecto que difere dos diagrama que ja
estudamos. Tem-se desenhando apenas um nivel de energia, que corresponde ao dos orbitais dos
grupos ligantes usados em ligagdes o. (As vezes se empregam diagramas mais complicados).
Como os seis grupos ligantes sdo iguais, este nivel de energia representa a energia de um orbital
de cada um dos seis grupos ligantes.
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Os orbitais dos grupos ligantes sdo em geral de menor energia que os orbitais metalicos
e em consequéncia as ligacbes possuem algum carater i6nico. Isto significa que os OM ligantes
se parecem mais aos orbitais dos gurpos ligantes que ao dos orbitais metalicos e ao colocar
elétrons nestes OM se transferem carga eletrdnica do metal aos grupos ligantes. Dois orbitais d
(os orbitais eg, que S80 dy-y2, € d2), 0S 4s e 0s trés orbitais 4p estdo orientados na diregdo dos
eixos X,y,z onde também se encontram o0s grupos ligantes. Portanto, os orbitais se sobrepdem
com os OA dos grupos ligantes e formam-se seis orbitais moleculares ligantes e seis OM, a
saber o5 (1), op (3), 64 (2), 65*(2), op* (1) e o¢* (3). Os orbitais tag (dxy, dw. € dyz), N0 apontam
para os orbitais de grupos ligantes e portanto ndo interferem na ligacdo. A energia destes
orbitais ndo varia e sdo denominados orbitais ndo ligantes.

Quando os elétrons do Co(lll) e os dos grupos ligantes se colocam nos OM do
complexo, sdo chamados os seis OM ligantes. Os elétrons que sobraram se distribuem entre o0s
OM ndo ligantes (que sdo os orbitais tag) ¢ os OM og* (antiligantes). Os OM o¢* resultam da
interacdo dos orbitais dy.y2 € dz2 do metal e com os orbitais dos grupos ligantes, porém como a
energia dos OM og* é semelhante a energia dos orbitais dy.,» € dz do metal, ndo diferem
marcadamente deles. Por isso, ao colocar o excesso de elétrons nos OM tyg e oq* resulta em uma
ordenacdo analoga a que prevé o modelo do campo cristalino, que distribuem 0 mesmo ndmero
de elétrons entre os orbitais txg € eg.

Se a diferenga A de energia entre os orbitais tyg ndo ligantes ¢ os OM og* € pequena, a
regra de Hund se cumpre. Este € o caso do [CoFs]*> no qual os elétrons d se distribuem em tg* e
o4™ 0U gq Se explica de forma completamente diferente em ambas teorias. De acordo com a TCC
a separacdo pelo campo cristalino provém da repulséo eletrostatica entre os elétrons d os grupos
ligantes. A teoria dos orbitais moleculares, em troca, atribui a separagdo essencialmente as
ligacBes covalentes. Quanto maior é o recobrimento dos orbitais metéalicos e; com os orbitais
dos grupos ligantes, tanto maior sera a energia do orbital c4*.
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Figura 2-21 Ligacdes o e m no [Fe(CN)s]*. A ligaciio m usa um orbital d do Fe® e
um orbital antiligante vazio n* do CN" (ver n* na Figura 2-16).

A teoria dos orbitais moleculares € capaz de explicar a influéncia das ligacdes n sobre a
estabilidade dos complexos metalicos e sobre a magnitude da separacéo pelo campo cristalino
devido aos grupos ligantes. Como o tratamento quantitativo deste tema € muito complicado nos
limitaremos a oferecer uma explicacdo qualitativa. Na discussdo que antecedeu, dizemos que a



forca de uma interacdo covalente depende da magnitude da superposicdo dos OA dos atomos
combinados. Nos exemplos anteriores s6 se considerou a superposi¢io c. No [Fe(CNg)]* e em
muitos outros complexos metalicos existem ligagdes do tipo o e m (Figura 2-21). Nas ligagoes o
0 grupo ligante atua como base de Lewis e compartilha um par de elétrons com um orbital eq
vazio (na Figura 2-21 um orbital dx.y2). Na ligag¢do wr, o CN™ atua como acido de Lewis e aceita
elétrons do orbital ty; do metal, totalmente ocupado (na Figura 2-21, € um orbital dy). A
presenca de ligagdes m também das ligacdes o reforca a unido entre o metal e o grupo ligante e
contribui para a excepcional estabilidade do ion [Fe(CN)s]*. As ligagdes do tipo 6 ou m também
sdo importantes nos oxianions tais como 0 MnQO4. Neste caso 0 grupo ligante (oxigénio) prove
os elétrons para a ligagdo .

E possivel explicar o intenso campo cristalino causado pleo CN-, CO e outros grupos
ligantes que podem produzir ligagdes m da seguinte maneira. Os orbitais t,g de um metal
pertencente a um complexo octaédrico se encontra corretamente orientados para produzir uma
ligagdo n (Figura 2-21).

Como indicado anteriormente, o0s orbitais toq Se projetam entre os grupos ligantes e
portanto ndo podem formar ligagdes 6. Em uma ligagdo m com um grupo ligante tal como o CN",
os elétrons t,g sdo parcialmente transferidos ao grupo ligante. Este processo, que constitui uma
interacdo ligante, causa uma diminuicdo da energia dos orbitais tog. Na Figura 2-8 observe que
um processo que diminui a energia dos orbitais tog deve causar um aumento de Ao.

A discussdao anterior constitui uma versdo simplificada do método dos OM, porém
ilustra alguma de suas idéias basicas e da uma idéia das aplicacdes da teoria. A teoria dos OM
serve muito bem para considerar tanto as contribuigdes idnicas como as covalentes para a
ligacdo metal-grupo ligante.

Finalmente, devemos deixar claramente estabelecido que as trés teorias constituem no
melhor dos casos uma boa aproximacgdo. As trés podem explicar qualitativamente muitas
caracteristicas dos complexos metalicos, as trés empregadas com freqliéncia, e se escolhe para
uma aplicacdo dada a que é mais conveniente. A mais flexivel e talvez a mais aproximadamente
correta € a TOM. Infelizmente, é também a mais complicada e ndo conduz a uma imagem
visivel dos atomos ligados quimicamente.

Capitulo 3- Estereoguimica

A Estereoquimica é o ramo da quimica que se ocupa do estudo da estrutura dos
compostos. Recomenda-se o0 emprego de modelos simples, construidos com palitos (de qualquer
tipo de fabricacéo caseira) para ajudar na visualizagdo das estruturas tridimensionais e facilitar
seu estudo. As vezes, considera-se que a estereoquimica forma parte exclusiva da quimica
orgénica, porém se trata de um erro grave. Devido a capacidade de o carbono unir consigo
mesmo, formando cadeias carbono-carbono, 0s compostos organicos possuem uma grande
variedade de formas e estruturas. Contudo, se concentrar a aten¢do sobre um atomo de carbono
individual, vera que os quatro grupos que o rodeiam estdo localizados nos vértices de um
tetraedro. Também, pelo fato de pertencer ao segundo periodo da tabela periddica, o carbono s
dispde dos orbitais s e p para formar ligages.



A estereoquimica inorgénica se ocupa de atomos centrais que possuem indices de
coordenacdo entre dois e nove. Nos compostos inorgénicos deve recorrer ndo somente aos
orbitais s e p, mas também a orbitais d ou mesmo f. A isomeria € um fendbmeno comum nos
complexos metalicos. As vezes se apresentam com caracteristicas semelhantes a dos compostos
organicos e as vezes néo.

3.1- Geometria dos Compostos de Coordenacao

Os complexos metélicos podem apresentar uma variedade de estruturas.
Freqlientemente, os complexos de prata sdo lineares, os complexos de berilio sdo geralmente
tetraédricos, o ferro forma carbonilos que possuem estrutura de bipirdmide trigonal, o0s
complexos de Co (I11) séo invariavelmente octaédricos e o tantalio forma um fluoreto complexo
octa-coordenado. Apesar de se observar uma grande variedade de indices de coordenagdo nos
complexos metalicos, os Unicos numeros de coordenagdo comuns sdo quatro e seis; as
estruturas comuns que correspondem a estes nimeros de coordenacdo sdo a tetraédrica e a
guadrada planar, e a octaédrica, respectivamente. Ao estudar os complexos metalicos, se torna
evidente que a estrutura octaedrica € a mais comum das configuracoes.

Quando se conhece o indice de coordenacdo do &tomo central, pode-se utilizar como
aproximacdo para a predicdo da estrutura dos compostos, a teoria de Gillespie e Nyholm,
chamada teoria das repulsdes entre os pares de elétrons da camada de valéncia.

Uma das conclusdes desta teoria € que em geral os complexos tetra e hexacoordenados
serdo tetraédricos e octaédricos, respectivamente. Os complexos dos metais de transicdo
frequentemente ndo seguem esta regra e este desvio pode ser atribuido a presenca de elétrons d.
A teoria do campo cristalino oferece talvez a explicagdo mais simples do efeito dos elétrons d
sobre a estrutura dos complexos.

A TCC admite que os orbitais d possuem uma geometria especifica e certa orientagdo
espacial e também que os elétrons d estdo nos orbitais mais distantes possiveis dos atomos e
moléculas vizinhos. A presenca de elétrons d nos complexos hexa ou tetracoordenados tendem a
distorcer a configuragdo octaédrica ou tetraédrica. A distor¢do se produz porque 0S grupos
ligantes evitam aquelas zonas de proximidade do ion metélico onde existam elétrons d. No
[Ti(H20)6]** por exemplo, tem seis moléculas de agua ao redor do ion Ti (l11) e, portanto deve
se esperar uma distribui¢éo octaédrica dos grupos ligantes.

Consideremos agora a influéncia dos elétrons d do metal sobre a estrutura resultante. Se
0 numero de elétrons d no subnivel d exterior, fosse zero, cinco (ndo emparelhados) ou dez
elétrons, estes ndo ocasionariam distor¢do alguma. Um subnivel d completo com dez elétrons
possui simetria esférica; uma particula carregada (por exemplo, um grupo ligante) que se
encontra sobre uma esfera cujo centro estd 0 metal sofrerd a acdo da mesma forca eletrostatica
qualquer que seja a sua posi¢do sobre a esfera. Quando tem um elétron em cada um dos cinco
orbitais d do ion metélico tem igualmente simetria esférica. Portanto, nestes casos a posicado do
grupo ligante ndo sofrerd a influéncia dos elétrons d.

O complexo [Ti(H20)e]*" contém um elétron d; este elétron vai repelir os grupos
ligantes que se encontram proximos. A TCC estabelece que este Gnico elétron estard em um



orbital 1oy de baixa energia, que esta direcionado de tal forma que aponta entre os grupos ligantes
agua. Se o elétron é atribuido a um orbital dx, a estrutura octaédrica deve deformar-se. De fato,
o orbital dxy é cercado por quatro grupos ligantes no plano xy, portanto deve-se esperar que 0s
grupos ligantes tratem de afastarem-se do ion metalico e a estrutura resultara num tetragonal
com dois grupos ligantes mais pertos do ion metalico que os outros quatro. Chega-se a mesma
conclusdo se colocar o elétron em dy; e dy,.

Como os orbitais g Se projetam entre 0s grupos ligantes pode-se esperar que 0 efeito de
um elétron colocado em um destes orbitais serd de pequena magnitude. De fato, ndo existe
evidéncia experimental que demonstre distor¢do tetragonal no [Ti(H20)s]*" ou em outros
sistemas d% Em complexos octaédricos que contém dois dos trés elétrons d, estes estdo situados
em orbitais g que se direcionam entre os grupos ligantes. Apesar de se esperar uma pequena
distorgio para sistemas octaédricos d* como [Cr(H20)s]**, cada orbital 14 contém um elétron.
Pode-se deduzir da Figura 2-6 que cada um dos seis ligantes estara proximo de dois destes
elétrons d se a estrutura é octaédrica. Em consequiéncia, todos experimentam a mesma repulsao
e ndo deve esperar-se distor¢do. Experimentalmente se comprova este resultado.

O [Cr(H20)6]** contém um sistema d* de spin alto. Os primeiros trés elétrons vao aos
orbitais t2g e ndo causam distor¢do da estrutura octaédrica.O quarto elétron vai a um orbital eg
que repele os grupos ligantes. Se tratar de um orbital dz2 repelira os grupos ligantes do eixo z;
se 0 elétron se encontrar no orbital dx2-y2 repelird os quatro grupos ligantes do plano xy. Em
todos os casos gue se estudou, se comprovou que os complexos hexacoordenados d4 possuem
estruturas distorcidas. No MnF3, por exemplo, cada Mn (lll) estd rodeado por seis ions F-
dispostos de tal forma que quatro estdo mais proximos do Mn3+ que os outros dois (Figura 3-2)

= /s%z/

&

Figura 3-2 Um exemplo de distorcdo de Jahn-Teller

Temos considerado a distor¢do de estruturas octaédricas, ocasionada pela presenca de
0,1,2,3,4,5 elétrons (ndo-emparelhados) e por 10 elétrons d. observemos que 0s sistemas de spin
alto, d®,d’,d®,d® sdo similares aos sistemas d*,d?d® e d* respectivamente. (Os primeiros cinco
elétrons produzem uma nuvem eletrénica de simetria esférica, os restantes produzem a
distorcéo). Os complexos hexacoordenados de fons metalicos d° possuem distorcOes tetragonais
muito marcantes, similares a que se observam em complexos d*. os exemplos mais comuns se
encontram nos complexos do Cu(ll). A distorcéo tetragonal no [Cu(NH;)4]** é tdo marcada que
resulta em um complexo quadrado plano tetraamincobalto (I1). Observemos, sem embargos
(impedimentos, problemas), em solucbes de complexos deste tipo as posi¢cdes por cima e por
baixo do plano estdo ocupadas por moléculas do solvente que se encontram mais distantes do



metal que os grupos ligantes do plano. A distor¢do de estruturas simétricas que resulta como
conseqliéncia da existéncia de niveis eletrénicos parcialmente ocupados (neste caso o subnivel
d) se denominam distor¢des de Jahn-Teller.

Também deve-se considerar as distorcdes observadas em estruturas octaédricas
correspondentes em importantes configuracdes de spin baixo. Os sistemas d® de spin baixo sdo
similares aos complexos d®. Os seis elétrons preenchem completamente os orbitais t2g. Como
cada um dos seis grupos ligantes esta perto de dois destes orbitais, ndo ha tendéncia de produzir
distorcdes, e a estrutura resultante é octaédrica. Os complexos d® de spin baixo sdo similares a
dos sistemas d*. Os Gltimos dois elétrons vdo a um orbital eg e interagem energeticamente com
0s grupos ligantes. Como resultado, se produz distor¢des muito marcantes. Dois grupos ligantes
se encontram muito mais distantes do metal central que os outros quatro. Em conseqliéncia, 0s
complexos d® de spin baixo sdo quase invariavelmente quadrados planares. As distorcdes que
resultam da presenca de elétrons d em complexos octaédricos estdo resumidos na Tabela 3-1.

Tabela 3-1

Distorcao de estruturas octaedricas causada pela presenca de elétrons d

Sistema Estrutura prevista Observacoes

Spin alto:

d?,dé distorcéo tetragonal n&o se observa.

d?,d’ distorcéo tetragonal n&o se observa.

d?,d8 sem distorcdo verificada experimen
-talmente

d4,d® grande distorg&o tetragonal verificada experimen
-talmente

d®,d* sem distorgao verificada experimen
-talmente

Spin baixo:

d° sem distorgao verificada experimen
-talmente

d® grande distorcédo compostos quadrados

Planares.




Temos considerado as distor¢Bes causadas pela presenca de elétrons d em estruturas
octaédricas. Também se observa estruturas tetraédricas em complexos metalicos, porém sao
menos freqlientes que as configuracdes octaédricas deformadas. Se um atomo metalico esta
rodeado por quatro grupos ligantes, é de se esperar que a estrutura resultante seja tetraédrica. A
presenca de elétrons d pode causar distor¢6es no tetraedro.

Vejamos duas excecdes. Como vimos, os complexos d® tetracoordenados de spin baixo
sdo quadrados planares, como o sdo os complexos d® sdo tetracoordenados e os complexos d* de
spin alto. Os complexos metalicos que contém 0 ou 5elétrons d ndo emparelhados ou 10
elétrons d ndo se distorcem, como observado anteriormente. Como ocorre nos casos de
complexos octaédricos, os elétrons colocados em orbitais orientados entre os grupos ligantes
ndo produzem distorcdo observavel e em consequiéncia os complexos tetraédricos d*,d?,d® e d’
aparentemente ndo se distorcem. Os sistemas tetraédricos restantes, d®d*d® e d° devem exibir
distorcBes de Jahn Teller apreciaveis. Sem duvida, existem muitos poucos exemplos de
compostos deste tipo. Ndo é necessario discutir os complexos tetraédricos de spin baixo, porgque
ndo existem exemplos de complexos desta classe. Aparentemente, a separagdo pelo campo
cristalino em sistemas tetraédricos (A:) € muito pequena e ndo chega a causar o emparelhamento
dos spins.

Apesar de ser possivel predizer com bastante seguranca a estereoquimica dos ions
complexos quando se conhece o indice de coordenacdo do atomo central, é muito mais dificil
predizer o indice de coordenacdo do atomo central. A atracdo eletrosttica de grupos ligantes
negativos (ou moléculas polares) a um ion metélico positivo, favorece os indices de
coordenacdo grandes. As teorias da ligacdo covalente predizem em geral que quanto maior € o
numero de ligagdes formadas por um elemento, tanto maior serd a estabilidade do composto
resultante.

A tendéncia de grandes indices de coordenagdo se ople aos efeitos estéricos e a
repulsdo eletrostatica (ou de Pauli) entre os grupos ligantes. Ndo se tem proposto nenhum
esquema simples que permita formular previsdes baseadas nestes critérios. Observamos, sem
duvida, que os elementos de transi¢do do periodo quatro frequentemente sdo hexacoordenados.
O numero de coordenacdo quatro se observa sobre todo 0s complexos que contém varios ions de
grande tamanho, como CI-, Br, I e O%, ou moléculas neutras volumosas. Os elementos de
transicdo dos periodos cinco e seis podem chegar a ter um nimero de coordenacao tao elevado
guanto oito.

3.2- Isomeria nos Complexos metalicos

Denominam-se isémeros as moléculas ou ions que possuem a mesma COmpOsi¢ao
quimica, porem diferem em sua estrutura. Geralmente, esta diferenca de estrutura se mantem
mesmo em dissolucdo. Os isdmeros ndo sdo meramente diferentes formas cristalinas da mesma
substancia; as formas rombica (quadrilatero equilétero, ou seja, € um poligono formado por
quatro lados de igual comprimento. Um guadrado é um caso particular de losango e todo
losango é também um paralelogramo.) e monociclica do enxofre, por exemplo, ndo devem ser
consideradas isdmeros. Os complexos metalicos apresentam diversos tipos de isomeria, sendo
as mais importantes a geométrica e a Otica. Também descreveremos 0s demais tipos e
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estudaremos exemplos especificos de cada classe. Observemos que um fato geral é que apenas
se encontram isdmeros entre 0s complexos que reagem lentamente. Isto ocorre porque 0s
complexos que s@o capazes de reagir rapidamente se reagrupam para dar somente o isémero
mais estavel (Capitulo VI).

3-3.I1someria Geométrica

Nos complexos metalicos, os grupos ligantes podem ocupar posicdes de diversos tipos
ao redor do atomo central. Como os grupos ligantes geralmente ou sdo vizinhos (cis) ou estdo
em posicOes opostas (trans) este tipo de isomeria se denomina frequentemente isomeria cis-
trans. A isomeria cis-trans ndo é possivel em complexos de NC 2 ou 3 nem nos complexos
tetraédricos porque nestes sistemas todas as posi¢fes sdo adjacentes entre si. Sem duvida, a
isomeria cis-trans é muito comum nos complexos quadrados planares e nos complexos
octaédricos, que sdo o0s Unicos tipos que discutiremos aqui. Os métodos de preparacéo e as
reacOes destes compostos sdo descritos no capitulo V.

Os complexos de platina (1) sdo muito estaveis e reagem lentamente; entre eles se
encontram numerosos exemplos de isomeria geometrica em quadrados planares. O mais
conhecido é, sem davida, o cis e trans [Pt(NH3)2Cl;] I e Il. A quimica dos complexos de platina
(I  tem sido  muito  estudada, particularmente  por  quimicos  russos.

Clg-------- NH; H:Ng—---—-—--= Cl
:\ /"l ; \ /‘l
l' Pt ! ]' Pt :
'l/ \ : ,/ \ !
i ! ! :
ClI*=--=----NH; Cle----mm-- NH
cis trans
I II

Conhece-se numerosos compostos do tipo cis e tran [PtA:XX], [PtABX:] e [PtA2XY].
(A e B séo grupos ligantes neutros como NHs, py, P(CHs); X e Y séo grupos ligantes aniénicos
como CI, Br, I, NO% e SCN-. Os isomeros se distinguem facilmente mediante o emprego das
técnicas de difracdo de raios X. Outros métodos para a determinacdo das estruturas dos
isbmeros geométricos serdo discutidos na secédo 4-9.

Conhece-se alguns compostos de platina (II) que contém quatro grupos ligantes
diferentes [PtABCD]. Se levarmos em conta que qualquer destes grupos B, C ou D podem estar
em posigdo trans com A, é evidente que este composto existe em trés formas isémeras. O
primeiro complexo deste tipo que pOde ser obtido em trés formas diferentes foi o cétion
[PT(NH3)(NH20OH)piNO2]* que possui as estruturas 111, IV e V.

Para caracterizar a estrutura de um certo isbmero € conveniente juntar dois grupos
ligantes trans entre paranteses especiais (<>); por exemplo [M<AB><CD>] significaque Ae B
estdo em posicoes trans e portanto C e D devem estar também em posicdes trans.
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Os isdbmeros individuais podem nomear-se pelo sistema numérico (Se¢do 1-3) ou
fazendo uso do prefixo trans, que significa que os dois primeiros grupos ligantes que figuram no
nome, estdo em posicdo trans. Se deduz daqui que os dois Gltimos grupos ligantes também estéo
em posigdes trans entre si.

Os sistemas quadrados planares que contém grupos ligantes bidentados assimétricos,
[M(AB);], também apresentam isomeria geométrica. O ion glicitanato NH,CH,COO™ que é um
grupo ligante desta classe, se coordena com platina (I1) para formar cis- e trans- [PT(gli)2] de
estruturas V1 e VII.

cis-diglicinatoplatino{II ) teans-diglicinatoplatino(II)
VI VII

Né&o é necessario que os atomos do grupo ligante unidos a Pt sejam diferentes, basta
com que sejam diferentes as duas metades do anel que forma o quelato.

A isomeria geométrica nos compostos octaédricos estd muito intimamente vinculada a
isomeria em complexos quadrados planares. Entre os exemplos mais conhecidos de isémeros
geométricos octaédricos se encontram nas formas violeta(cis) e verde (trans) dos cations de
diclorotetraamincobalto (I11) e cromo (lI1), cujas estruturas sdo VIII e IX. Preparou-se e
caracterizou centenas de compostos isdmeros dos tipos [MAsXz2], [M(AA)2X2], [MA:XY] e
[M(AA)2XY] onde M=Co(lll), Cr (111), Rh(I), Ir(11), PT(IV), Ru(ll) e Os(ll). Se conhecem
uns poucos isdbmeros do tipo [MAzX3],
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estes podem formar apenas dois isdbmeros geométricos. Os isdmeros do [Rh(pi)sCls] tem por
exemplo as estruturas X e XI. Se 0s grupos iguais ocupam os vértices de uma das faces
octaédricas, resulta em um isémero cis; caso contrario, resulta num isémero trans. Um numero

maior de isbmeros geométricos poderia ser esperado de um complexo do
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tipo [MABCDEF] no qual todos os grupos ligantes fossem diferentes. Esta espécie quimica
pode existir em 15 formas geométricas diferentes (cada forma tenderia também a um isdbmero
otico,ver secdo 3-4). E conveniente que o leitor desenhe todas as estruturas possiveis. O Ginico
composto deste tipo que tem sido preparado é o [Pt(pi)(NH3)(NO2)(CDH(BR)(I)]. Se obteve em
trés formas diferentes, porém nao se fez qualquer tentativa para isolar os quinze isbmeros.

Os ligantes bidentados assimétricos originam isdmeros geométricos de forma similar a
descrita para complexos quadrados planares. Os isdbmeros cis e trans de triglicinato de cromo
(1), por exemplo, possuem as estruturas XII e XI11*. Ambos complexos sdo oticamente ativos,

com discutiremos na se¢ao seguinte.

3-4 Isomeria Otica

J& nos referimos ao fendmeno da isomeria ética, por necessidade da exposi¢ao, porém
neste capitulo daremos uma breve discussdo e uns poucos exemplos de complexos metalicos
oticamente ativos. A isomeria Otica é conhecida a muito tempo. Desde 0s experimentos
classicos realizados em 1848 por Luis Pasteur, um dos homens da ciéncia mais ilustres e
humanos de todos os tempos, sabemos que o tartarato de s6dio e amdnio existem em duas
formas diferentes. Os cristais das duas formas diferem e Pasteur foi capaz de separa-las pelo
método laborioso de selecionar os cristais a mao.

As solucdes aquosas dos dois isdmeros possuem propriedades de fazer girar o plano da
luz polarizada (que é um feixe de luz que vibra em um plano) para a direita ou para a esquerda.
Devido a esta propriedade os isdmeros de denominam oticamente ativos ou isdmeros 6tico; um
é o dextro (d) e o outro levo (I). A magnitude da rotagdo do plano de vibragdo da luz polarizada
¢ a mesma em ambos casos, porém o isomero dextro gira o plano para a direita e o levo para a
esquerda. Em conseqiiéncia, ambas rotagdes se anulam mutuamente em solucbes que contém
concentragdes iguais de ambos os isdbmeros. Uma mistura d, | desta classe se denomina mistura

! Nos diagramas, é conveniente o emprego de abreviaturas para indicar os grupos ligantes quelatos. A
presenca de um grupo ligante quelato é indicado neste texto por meio de uma curva sobre a qual é escrita
a abreviatura que corresponde ao mesmo. Também se indica que atomo esta diretamente ligado ao metal.



racémica. Como a solucdo ndo produz rotacdo do plano de polarizacdo da luz, é oticamente
inativo.

A propriedade que determina que uma molécula possui atividade ética é a simetria ou
falta de simetria. As relagdes de simetria dos isdbmeros 6ticos sdo similares as da méo direita e
esquerda, os pés, luvas ou sapatos. A diferenca entre as estruturas é bastante sutil, a posicdo
relativa do polegar em relacdo aos dedos é a mesma em cada mdo, sem ddvida, mas em relacdo
as duas mdos ¢é diferente. Uma delas é a imagem da outra em um espelho. Em uma molécula
oticamente ativa a situacao é analoga. Uma molécula ou ion que néo possui plano de simetria,
ou seja, ndo é capaz de se dividir em duas metades idénticas, é oticamente ativa. Outro ensaio
que pode ser aplicado quando se tenta decidir se uma molécula é oticamente ativa é comparar a
molécula com sua imagem em um espelho. Se a estrutura e sua imagem especular séo
diferentes, a estrutura possuira atividade otica.

Os isdbmeros d e | de um composto dado se chamam enantiomorfos ou enantiémeros,
que significa “formas opostas”. Em geral, possuem propriedades fisicas e quimica idénticas.
Diferem somente no sentido em que fazem girar o plano da luz polarizada. Esta é a propriedade
que permite detecta-los facilmente, e por meio da qual séo diferenciados. Para isso, emprega-se
um instrumento bastante simples, o polarimetro.

E interessante observar que as vezes os efeitos fisiologicos dos enantidmeros sdo
profundamente diferentes. Assim, por exemplo, a nicotina-1, que se encontra no tabaco é muito
mais toxica que a nicotina-d que se prepara em laboratério. Estes efeitos especificos se atribuem
a presenca de zonas de reacdo assimeétrica nos sistemas bioldgicos. Devido ao fato dos
enantidmeros serem muito parecidos e durante as reagcdes quimicas sdo produzidos sempre em
quantidades iguais, se requer técnicas especiais para a separac¢ao das duas formas. O processo de
separacdao se denomina resolucédo. Alguns métodos de resolucdo sdo descritos na secdo 4-10.
Frequentemente um isdbmero 6tico que se isolou se transforma para dar uma mistura racémica;
este processo se denomina racemizagao.

O exemplo mais simples de molécula assimétrica € uma estrutura tetraédrica na qual o
atomo central esta rodeado por quatro atomos ou grupos diferentes. Entre os compostos
organicos se encontram muitos exemplos de moléculas desta classe. A estru-
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tura dos isdmeros éticos pode ser ilustrada mediante os aminoacidos XIV e XV. Os complexos
metalicos tetraédricos sdo geralmente muito reativos, de modo que é extremamente dificil isolar
as formas isdbmeras. Em 1963 anunciou-se a preparagdo do primeiro exemplo de um complexo
metalico tetraédrico com quatro grupos ligantes diferentes. N&o alcangou seu objetivo. No
entanto, é possivel resolver em duas formas oticamente ativas 0os complexos que contém dois
grupos ligantes bidentados. Se conhecem complexos oticamente ativos deste tipo, derivados do
Be(Il), B(111) e Zn(111). Os enantibmeros do bis (benzoilacetato) berilio (1) possui as estruturas
XVle XVIL.

HC
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HAC O—=C \. 00N
AN H—-C Be <l C—H
/C=O ~ / \ \ / \O_C/
HC > Be C—H \
\C—O/ \ / C—0 CeHs
/
H:Cs O“C\ HiCe
CeHs
XVI XVII

Observemos que para que exista atividade 6tica ndo € preciso que existam quatro grupos
diferentes ao redor do a&tomo central; o Unico requisito é que a molécula e sua imagem em um
espelho sejam diferentes.

Os complexos quadrados planares muito raramente sdo oticamente ativos. Na maior
parte dos casos (por exemplo, em complexos do tipo [MABCD]) o plano da molécula é um
plano de simetria.

De forma contraria ao que ocorre com 0s sistemas tetracoordenados, o0s sistemas
hexacoordenados oferecem numerosos exemplos de isomeria Gtica que é muito
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freqliente entre os compostos ou ions do tipo [M(AA)s]. Os isdbmeros Oticos do
trioxalatocromato(lll) sdo XVIII e XIX. Os grupos ligantes bidentados contém geralmente



carbono, porém conhece-se pelo menos teres complexos puramente inorganicos que sao
oticamente ativos. Um deles foi preparado por Werner para demonstrar que a atividade ética
destes sistemas ndo deve a presenca do carbono. Werner preparou o composto com pontes XX,
na qual se encontra o dihidroxocomplexo XXI que € um grupo ligante bidentado. O fato de que
0s compostos do tipo M(AA); podem ser isdmeros 6ticos constituem uma boa evidéncia para
demonstrar que possuem configuragdo octaédrica porque nem um prisma trigonal nem uma

estrutura plana teriam atividade Otica.

Outro tipo muito comum de complexos oticamente ativos é o que possui a forma geral
[M(AA)2X2]. E importante observar que o isbmero trans deste sistema possui um plano de
simetria e ndo pode ser dividida em dois isOmeros oticamente ativos. Portanto, a estrutura cis
deste composto € provado conclusivamente, se demonstrado que é oticamente ativo. Esta
técnica para comprovar uma estrutura tem sido utilizada com freqtiéncia, por exemplo, no caso

dos isdbmeros cis e trans dos novos complexos
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trans dextro-cis levo-cis
XXII XXHI XXIV

Diclorobis(etilendiamina)rodio(lll), XXII, XXII e XXIV. Um dos isémeros do
[Co(en)(NHs3)2Cl;]* pode existir em duas formas cujas imagens no espelho ndo séo iguais. Os
compostos, cuja estrutura € dada por XXV e XXVI foram obtidos e empregados para

demonstrar a estrutura cis-cis deste complexo.
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Conhecem-se muitos exemplos de complexos deste tipo derivados da platina (1V).



A presenca de grupos ligantes multidentados nos complexos metalicos também podem
resultar em isomeria 6tica. Um dos muitos casos desta classe € o d e | [Co(EDTA)]", XXVII e

XXVIII.
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Em nenhum dos exemplos anteriores se deve a atividade 6tica a presenca de seis grupos
ligantes diferentes proximos do atomo central. Se um complexo contém seis grupos ligantes
diferentes, o 4tomo central estd coordenado em forma assimétrica; cada um de seus quinze
isbmeros geométricos deve ser um isdbmero Otico. Assim, para uma das formas do

[Pt(pi)(NH3)(NO2)(CH(Br)(D], se tem os isdmeros Gticos XXIX e XXX.

No entanto, ndo foi alcangado a obtencdo de um complexo desta classe.

Finalmente, devemos observar que a designacdo de um isémero 6tico como dextro ou
levo tem sentido somente se se conhecer o comprimento de onda da luz empregada.
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O fato de que um isémero pode desviar o plano da luz polarizada para a direita (dextro)
para certo valor de seu comprimento de onda, porém para a esquerda outro valor é observado
claramente na Figura 3-3. O isbmero cuja estrutura é a imagem no espelho de uma curva que é

também imagem no espelho. Estas curvas, que representam a rotacdo Otica em fungdo do
comprimento de onda da luz, se denominam curvas de dispersdo rotatéria. A configuracdo

absoluta do (+)Na__(Co(en)s]** foi determinada mediante estudos de difracdo de raios Xx.



Usando os valores obtidos como valores padrdes tem sido possivel designar estruturas absolutas
a outros complexos, por comparacdo de suas curvas de dispersao rotatorias.
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Figura 3-3 Curvas de dispersién rotatoria y estructuras de los isémeros
épticos del [Co(en),]*.

3.5-Outros tipos de Isomeria

Além da isomeria Otica e geométrica, se conhecem varios outros tipos de isomeria nos
compostos de coordenacdo. Frequentemente, representam um caso Unico relacionado a este tipo
de composto. Indicaremos exemplos especificos para cada caso. Em geral, ndo se requer discutir
cada caso, porque a natureza da isomeria é suficientemente ébvia a partir do exemplo.

Isomeria de Coordenagéo

Os compostos que contém complexos catiénicos e anidnicos sdo capazes de formar
isbmeros de coordenacdo, sempre que seja possivel duas combinagfes diferentes entre
[MAR[M’Xm] e [M’An][MXmn], incluindo os extremos. Abaixo alguns exemplos:



[Co(NH5)s][Cr(C200)s] v [Cr(NHy)s)[Co(COs)s]
[Rh(en)s](1rCls], [Rh(en):Cle){Ir(en)CLs], 'y [Ir(en);][RhCls]
[Pr(ID(NHA][Pt(IV)Cls] v [PrVI(NHy)(Cly][Pe(IDCL]
[Cr(NHp)e)[Ct(NCS)s] y [Cr(NHy){(NCS).][Cr(NH3)(NCS),]

Um tipo especial de isomeria de coordenacgdo é o que se deve a diversas situacdes dos
grupos ligantes em um complexo com pontes. As vezes se denomina isomeria de posicdo de
coordenacdo. Um exemplo especifico esta constituido pelos isbmeros

om
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Isomeria de lonizagdo

Esta denominacdo é empregada para descrever isdmeros que produzem ions diferentes
quando em solucdo. O [Co(NHz3)sBr]SO4 de cor purpura e 0 [Co(NH3)sSO4]Br roxo, constituem
um exemplo classico. O primeiro da ions sulfato e o segundo ions brometos. Dois conjuntos dos
muitos exemplos de isdmeros deste tipo s&o:

[Co(en)(NCS),]Cl y [Co(en):(NCS)CIINCS
[Pt(NHa)aBl']NO2 Yy [Pt(NHa)aNOz]BI’

Os isémeros que resultam da substituicdo de um grupo coordenado por &gua de
hidratagdo sdo muitos similares a estes. Este tipo de isomeria se denomina, as vezes, de
isomeria de hidratacdo. O melhor exemplo conhecido é constituido por um trio de compostos
[Cr(H20)6]Cls, [Cr(H20)sCI]Cl2.H20 e [Cr(H20)4CI2]CI.2H,0 que contém seis, cinco e quatro
grupos de &agua coordenados, respectivamente. Estes isémeros diferem muito em suas
propriedades fisicas e quimicas. Outros isdmeros do mesmo tipo séo



[Co(en)y,(H:O)CI]Cl: y [Co(en).Cl,]C1-H;O
[Cr(pi)(HO)CL]Cl y [Cr(pi)(H0)Cl;]-H:O

Isomeria de Ligacéo

Sempre que um grupo ligante monodentado pode coordenar-se através de dois 4&tomos
diferentes resulta em isbmeros deste tipo. A unido entre o metal e o grupo ligante ¢ feita através
de certo &tomo em um isémero e através de outro 4tomo em outro isbmero. Sabe-se hd muitos
anos, que o ion nitrito nos complexos de cobalto (111) pode estar ligado pelo nitrogénio, Co-NO;
(nitro) ou através do oxigénio, Co-ONO (nitrito). Os complexos de cobalto com nitrito sdo
instaveis e se reordenam para dar os nitrocomplexos, mais estaveis. Estudos recentes tém
demonstrado que é possivel obter isdbmeros de ligacdo, similares a estes, nos complexos de
Rh(111), Ir(11) e Pt(1V). Alguns exemplos deste tipo de isomeria s&o:

[(NH3)x(pi)2Co(—NO:]NO; 'y [(NH)(pi)Co(——ONO),INO;
[(NHs)sII"—NOe]Clz Yy [(NHs)slf—-ONO]Clz

Todos os grupos ligantes, com excec¢do do NO-', se escrevem a esquerda do metal para
gue destaque como esté ligado o ion nitrito ao metal.

Potencialmente, hd muitos outros grupos ligantes capazes de produzir este tipo de
isomeria de ligacdo. Do ponto de vista tedrico, tudo que se requer € que o grupo ligante tenha
dois atomos diferentes que tenham cada um, um par de elétrons ndo emparelhados. Assim, o ion

tiocianato N ©*% pode se unir ao metal através do nitrogénio, M___NCS ou através do

enxofre, M___SCN. Se conhece o0s dois tipos de ligacdo, porém em cada sistema particular s6
pode se encontrar um ou outro. Os elementos de transi¢cdo do 4° periodo se unem geralmente
através do nitrogénio, enquanto os elementos de transicao dos periodos seis e sete (em particular
0s metais do grupo da platina) se unem através do enxofre. Muito recentemente tem sido
possivel preparar os seguintes isomeros de ligagéo deste tipo:

[{(CeHs)sP}:Pd(—SCND2j y  [{(CeHs)sP}PAd(—NCS),]
[(OC):Mn—SCN] y [(OC):Mn—NCS]

Outros grupos ligantes que devem ser capazes de formar isdmeros de ligacao sao:
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Nos carbonilos metalicos e nos complexos com ciano a ligagdo do metal é sempre do
metal com o carbono.

Capitulo 4- Preparacao e reagdes dos

Compostos de coordenacéo

A preparacdo de compostos tem sido sempre um dos aspectos mais importantes da
quimica. A investigacdo da industria quimica esta orientada em grande parte para a sintese de
materiais novos e Uteis. Os quimicos estdo muito interessados em preparar COMpostos NOVos
porque constituem uma forma excelente de aumentar os conhecimentos de quimica. No capitulo
1 explicou-se como a sintese dos primeiros compostos de coordenagdo levou ao
desenvolvimento de conceitos e teorias que atualmente tem um valor consideravel. A recente
preparacdo do XeF4 constitui outro exemplo que demonstra como uma sintese pode levar a um
grande esfor¢o na investigacdo quimica, tanto sintética como teorica.

Neste capitulo € conveniente dividir os compostos de coordenacdo dos metais em dois
grupos (1) complexos de Werner e (2) carbonilos metalicos e compostos organometéalicos. Esta
classificacdo coloca todos os complexos que ndo contém uma unido metal-carbono e a todos o0s
complexos com cianetos no grupo 1. Estes complexos de Werner sdo 0s que se encontram
frequentemente durante a analise qualitativa dos ions metalicos. O grupo 2 inclui os complexos
que contém pelo menos uma ligagdo metal-carbono. Os compostos do grupo 1 possuem
normalmente propriedades salinas, ao contrario dos membros do grupo 2 sdo geralmente
materiais moleculares covalentes. Geralmente séo solGveis em solventes ndo-polares e possuem
pontos de fusdo e de ebuligdo relativamente baixos. Nesta classe sdo incluidos os carbonilos
metalicos e outros sistemas que contém ligacdes metal-carbono, por exemplo, Hg(C:Hs).,
K[PT(C2H4)C|3] e Fe(CsHs)z.

Para a preparacdo dos complexos metéalicos pode-se empregar varios métodos
experimentais diferentes, mas relacionados entre si. Alguns destes métodos sdo descritos mais
adiante e sdo ilustrados mediante exemplos especificos. O método a ser escolhido em um caso
particular, depende do sistema em questdo; por outro lado, nem todos os métodos séo aplicaveis



para a sintese de um composto determinado. Encontrar uma reagdo que produza o composto
desejado com bom rendimento representa apenas o comego. O passo seguinte consiste em
encontrar a maneira de isolar o composto da mistura formada. Para os compostos do grupo 1
geralmente se trata de algum tipo de cristalizacdo. Existem diversas técnicas, porém, entre as
mais comumente usadas se encontram as seguintes:

1. Evaporar o solvente e esfriar a mistura de reacdo mais concentrada em
um banho de gelo e sal. Frequentemente pode ajudar a induzir a cristalizagéo
adicionando um cristal do composto desejado, opera¢do que € denominada semear, e
raspando o interior do vaso debaixo da superficie do liquido.

2. Adiciona lentamente um segundo solvente, miscivel com o que se
emprega para a mistura de reacdo, porém incapaz de dissolver o composto que €
preparado. Para alcancar a precipitacdo do produto desta mistura de solventes na qual é
insollvel, é possivel que seja preciso utilizar as técnicas de esfriar, semear, e raspar
mencionadas anteriormente.

3. Se 0 complexo desejado é um céation, pode ser isolado adicionando um
anion apropriado para formar um sal insoltvel. Para precipitar um complexo aniénico
pode ser adicionado um cétion apropriado.

Os compostos do grupo 2 podem ser isolados as vezes empregando estas mesmas
técnicas, porém também podem ser separados e purificados por destilacdo, sublimacdo e
mediante processos cromatograficos.

4.1- Reacgdes de Substituicdo em Solucdo Aquosa

O método mais freqiente empregado para sinteses de complexos metalicos é o das
reacdes de substituicdo em solucdo aquosa. Este método consiste na reacdo entre um sal de um
metal em solugdo aquosa e um agente de coordenacdo. O complexo [Cu(NH3)4]SOs, por
exemplo, é preparado facilmente pela reagdo entre uma solugdo aquosa de CuSO, e excesso de
NHs(1). A troca de cor de azul claro a azul escuro indica que a temperatura ambiente da agua de
coordenacéo é substituida instantaneamente por aménia. O sal de cor azul escuro cristaliza na
mistura de reacdo ao agregar etanol.

[Cu(H0)4]*+ + 4NH; — [Ca(NH,)(]*+ + 4H,O (11
azul azul oscuro

Em certos casos, as reacdes de substituicdo de complexos metélicos podem ser muito
lentas; para esta classe de sistemas se requer condi¢Ges experimentais mais energéticas. Para
preparar Ks[Rh(C204)3], por exemplo, deve-se ferver uma solugdo aquosa concentrada de
K3[RhClg] e K2C,04 durante 2 horas e logo que evaporar o produto comeca a cristalizar na
solucdo (2).



H.O

Z horas
rojo vino 100° amarillo

Também é possivel substituir mais de um grupo ligante durante uma reagdo. Assim, 0
[Co(en)s]Cls pode ser preparado mediante a reacdo (3). Esta reacdo é bastante lenta a
temperatura ambiente, pelo qual é feito em banho de vapor de agua.

[Co(NH;);C1]Cl; 4 3en — [Co(en);]Cl; 4+ SNH; 3)

cpurpura anaranjado

As reacdes mencionadas constituem exemplos de preparacdo de complexos que contém
somente um grupo ligante que é incorporado mediante a reagdo. Estes complexos sdo de longe
0s mais faceis de preparar, porgue é possivel empregar um excesso do agente coordenante para
deslocar o equilibrio de um complexo completamente substituido. Teoricamente deve ser
possivel obter complexos mistos intermediarios, porque se sabe que as reagdes de substituicao
procedem de forma escalonada (Secdo 5-1). Na prética, contudo, é muito mais dificil conseguir
a separacao direta do complexo desejado da mistura de reacdo. A limitacdo da concentracéo de
um grupo ligante potencial é permitida em certos casos da sintese de complexos mistos. O
complexo [Ni(fen)2(H20).]Br», por exemplo, pode ser isolado de uma mistura de reacdo que
contém dois equivalentes de fen por cada equivalente de NiBr,. de forma similar, o cloreto de
diaminetilendiaminplatina(ll) pode ser preparado mediante as reacoes (4) e (5).

Ks[PtCL] 4+ en — [Pt(en)Cl,] + 2KCl (4
rojo amarillo
[Pt(ﬂﬂ)(:lz] 4+ 2NH; — [Pt(CﬂXNHs)z]Clg (5)
amarillo incoloro

A reacdo (4) ocorre porque o produto formado é ndo-ibnico e se separa da mistura
aquosa de reacdo a medida que se forma.

4.2- Reacdes de Substituicdo em solventes ndo-aquosos

Até muito recentemente, nao haviam sido empregadas extensamente as reacdes em
solventes ndo-aquosos para a preparacdo de complexos metélicos. Duas das razdes mais
importantes que justificam a necessidade de empregar as vezes solventes ndo aquosos séo: (1)
que o ion metalico possua grande afinidade pela agua e (2) que o grupo ligante seja insoltvel
em agua. Os ions AI(III), Fe(lIl) e Cr(lll) constituem exemplos de ions comuns que possuem
uma grande afinidade pela dgua e formam, portanto ligacGes metal-oxigénio extremamente
fortes. Se a solucBes aquosas destes ions metalicos adicionam grupos ligantes alcalinos



geralmente forma-se um hidréxido gelatinoso no lugar de complexo com os grupos ligantes que
se adicionam. As ligacdes metal-oxigénio permanecem inalteradas, porém sdo quebradas as
ligacOes oxigénio-hidrogénio; os ions metalicos hidratados se comportam como A&cidos
protonicos.

A reacdo entre um sal de cromo (I11) e etilendiamina em solugdo aquosa € representada
pela equacdo (6). Se empregar um sal de cromo anidro e um solvente ndo-aquoso, a reacao
procederia sem dificuldades para dar o complexo [Cr(en)s]** (7).

H,O
[Cr(H;0)62t + 3en — [Cr(HO)s(OH),) | + 3enH* (6)

violeta verde

Apesar de se conhecer numerosos complexos amincromo(lll), praticamente nenhum deles se
prepara por reacdo direta em solucéo aquosa. Um solvente que nestes Gltimos

éter
CtCl; 4+ 3en—— [Cr(en);]Cls D

purpura amarillo

tempos tem sido empregado muito frequentemente é a dimetilformamida (DMF), (CH3).NCHO.
Usando este solvente foi possivel preparar com bom rendimento o cis-[Cr(en).Cl;] por reacéo
direta (8).

DMF
[Ct(DMF),Cl;] + 2en —— ¢is-[Ceen).Cl2]Cl (8)

azul-gris violeta

Em certos casos € preciso empregar um solvente ndo aquoso porque o grupo ligante é
insoltvel em agua. Frequentemente é suficiente para dissolver o grupo ligante em um solvente
que seja miscivel com agua e adicione esta solucéo a uma solucéo concentrada do ion metélico.
Os complexos metalicos com bipi e fen sdo preparados desta forma. assim, o complexo
[Fe(bipi)s]Cl, (9) é formado facilmente adicionando uma solugdo alcodlica de bipi a uma
solucéo de FeCls.

H,O0—C;H;OH
[Fe(H:0)6)** + 3bipi —————— [Fe(bipi );]** + 6H,0 9)

incoloro rojo intenso



4.3- Reacdes de Substituicdo em auséncia de solventes

Pode-se preparar complexos metélicos por reacdo direta entre um sal anidro e um grupo
ligante liquido. Em muitos casos a presenca de um grande excesso de grupo ligante liquido
serve de solvente para a mistura de reacdo. Um método aplicdvel para a sintese de aminas
metélicas consiste em adicionar ao sal do metal aménia liquida e evaporar logo em sequéncia. A
evaporacdo é realizada facilmente a temperatura ambiente, porque a aménia entra em ebulicdo a
-33°C. O residuo seco obtido é formado essencialmente por amina metalica no estado puro. O
complexo [Ni(NHs)s]Cl. pode ser preparado, por exemplo, mediante a reacdo (10). Muito
frequentemente este ndo é o método

N1C12 + 6NH3 (liquido} — [Nl(NHg)eJClQ (10)

amarillo violeta

escolhido porque uma solugdo aquosa de amonia é de uso mais conveniente e em geral conduz
ao mesmo resultado. No entanto, em alguns casos, como por exemplo, na preparacdo do
[Cr(NHs3)6]Cls é necesséario empregar amonia liquida para evitar a formacdo de Cr(OH)s [ver

(6)].

Um dos métodos empregados para a preparagdo de [PT(en)2]Cl. ou [PT(en)s]Cls
consiste na reacdo direta entre etilendiamina e PtCl, ou PtCls respectivamente. A técnica
consiste em adicionar lentamente os sais solidos de platina a etilendiamina liquida. Durante esta
reacdo é produzido um vigoroso desprendimento de calor, como é observado sempre que um
acido forte é misturado com base forte. Lembremos (Secéo 2-1) que, de acordo com a definigdo
de 4cido e base de Lewis, a formagdo de compostos de coordenagdo representa uma reagdo
acido-base. Neste caso particular os ions platina representam o acido e a etilendiamina é a base.
Recentemente foram preparados e caracterizados numerosos complexos dimetilsulfoxido
metalicos. Um dos métodos de preparacdo empregados foi a reacdo direta, sem adi¢do de
nenhum solvente (11).

Co(ClOy): + 6(CH3):80 — [Co{(CH;)801}6](CIO,).

rosado rosado

4.4- Dissociacao Térmica de Complexos Solidos

A dissociacdo térmica equivale a uma reacdo de substituicdo no estado sélido. A certa
temperatura elevada perde-se os grupos ligante volateis, que sdo substituidos na esfera de
coordenacdo pelos &nions do complexo. Um exemplo familiar, que talvez seja raramente
considerado deste ponto de vista, é a perda de 4gua que 0 CuSO4.5H,0 sofre ao ser aquecido. E

ey



produzida a reagdo (12) que produz sulfato anidro branco a partir do hidratado azul. A troca de
cor é produzida ao serem substituidos os grupos ligantes agua

[Cu(H20)4]SO4 H-zo - {:CUSOJ + 5H20 T

azul incoloro

Por ions sulfato. O ion cobre (1) hidratado absorve luz correspondente as proximidades
do extremo infravermelho do espectro visivel e a isto se deve a sua cor azul. Como a separacao
por campo cristalino devido aos ions sulfato € menor que a produzida por agua, os ions cobre
(1) rodeados por ions sulfato absorvem luz de comprimento de onda maior. A absorcdo de
sulfato de cobre anidro é no infravermelho e o sal resultante € incolor. A reacdo para explicar o
mecanismo das tintas invisiveis constitui outro exemplo de reacéo no estado solido.

Os complexos aquaaminmetalicos podem perder frequentemente a 4gua coordenada em
temperaturas elevadas. Este método resulta a vezes conveniente para preparar compostos
halogenoaminmetalicos (13).

100°

(12)

[Rh(NH;3)sH:0]l; — [Rh(NH;)I]1; + H;O 1 o Q3)

incoloro amarillo

Do mesmo modo que os aquacomplexos sélidos podem perder &gua, as aminas
metalicas podem perder as vezes amonias e aminas. Este procedimento é empregado para
preparar complexos acidoaminmetélicos?. E este um método geral para a sintese de compostos
do tipo trans-[PtA.X,]. Como é descrito na Secdo 4-8, esta reacdo produz o isdbmero trans. O
exemplo mais comum ¢é constituido pela preparacdo do trans-[Pt(NH3).Cl.] por decomposicdo
térmica com desprendimento de ambnia (14). A

250°
[Pt(NH:}).i]ClQ — trans- [Pt(NH3)2C12] + ZNH;; T

blanco amarillo

reacdo correspondente ao sistema andlogo que contém piridina se produz em temperatura de
aproximadamente cem graus a menos. O melhor método para a sintese do trans-
[Cr(en)2(NCS)2]NCS é a liberacao de etilendiamina do [Cr(en)s](NCS)s sélido (15). Esta reacdo
da melhores resultados se os produtos de partida contiverem

130°
[Cf(Cﬂ)3](NCS)3 —— trans- [Cr(@ﬂ)z(NCS)QJNCS + en T
amarillo NH,SCN anaranjado

2 Ao nomear grupos ligantes ani6nicos se emprega a terminagéo geral acido. De forma similar, o emprego
da terminacdo amina faz referéncia a uma classe geral de compostos e ndo indica especificamente
amdnia, mas inclui igualmente outras aminas.

(14)

(15)



uma pequena quantidade de tiocianato de amonio. Estas reagOes térmicas ndo conduzem
necessariamente a um isdbmero trans. Assim, por exemplo, ao se aquecer [Cr(en)s]Cls a 210° C,
0 produto que se obtém é cis-[Cr(en).Cl2]CI. Até agora ndo pode ser esclarecido porque certos
sais no sistema derivado do cromo produzem por dissociacdo térmica um dos isémeros
geométricos preferencialmente.

4.5- Reagbes de Oxidacao-Reducédo

A preparagdo de muitos complexos metalicos implica frequentemente em uma reacao de
oxi-reducdo. Assim por exemplo, o produto de partida empregado na preparacdo de centenas de
complexos de cobalto (111) tem sido sempre a partir de algum sal de cobalto (II). Isto ocorre
porque o estado de oxida¢do comum do cobalto em seus sais simples é 2. o estado de oxidacao 3
resulta da forma estavel somente quando o cobalto estd coordenado a certos grupos ligantes
(secdo 5-2). Também é conveniente partir de sais de cobalto (II) porque nos complexos de
cobalto (Il) as reacBes de substituicdo sdo produzidas com grande rapidez, enquanto que as
reacOes de substituicdo do cobalto (I1I) s&o muito lentas (secdo 6-4). A preparacdo de
complexos do cobalto (111) supde-se uma reacdo rapida entre cobalto (I1) e o grupo ligante para
formar um complexo de cobalto (Il). Supde-se, por exemplo, que a reacdo (16) produz
primeiramente [Co(NHs)s]?* (17) e posteriormente se oxida (18).

4[C0(H20>5]C12 + 4NH4C1 + ZONH;; + 02 e 4[C0(NH3)6]C13 + 26H20

rosado anaranjado

[CO(HQO)G]CIQ + 6NH3 4 [CO(NH;})G]CIQ + GHQO

rosado rojo claro

4[Co(NH,)]Cl; + 4NH,Cl + O; — 4[Co(NH3)]Cl; + 4NH; + 2H.0

rojo claro anaranjado

Na sintese de complexos de cobalto (I1l) geralmente se emprega o0 ar como oxidante,
porém podem ser usados outros agentes oxidantes. Apesar de que existem muitos oxidantes
capazes de oxidar o Co (I1) a Co(lll) na presenca de ligantes adequados, existem apenas alguns
poucos cujo emprego resultante é conveniente. Empregam-se oxidantes tais como permanganato
de potassio ou dicromato de potassio, estes introduzem ions na mistura de reacdo que logo nao
podem ser separados facilmente do produto desejado. Os agentes oxidantes tais como o
oxigénio e a &gua oxigenada ndo introduzem ions metalicos estranhos na mistura de reag&o.
Outro tipo de agente oxidante que é apropriado é o PbO, porque seu produto de reducdo é
insoltvel e pode ser eliminado por filtragdo. O PbO, é reduzido a Pb?" e pode ser eliminado
como PbClI; insoltvel. De forma similar, o SeO, produz Se insoltvel.

e

an

(18)



E interessante observar que as vezes o produto da reagio depende da natureza do agente
oxidante empregado. O [Co(EDTA)] é preparado, por exemplo, pela oxidacdo de [Co(EDTA)]*
com [Fe(CN)e]>. Se empregar Br2 como agente oxidante, o produto da reacdo é
[Co(EDTA)Br]*. A diferenca se deve a primeira reducédo proceder de transferéncia de um
elétron do agente redutor ao agente oxidante (19). Supde-se que a

[Co(EDTA)]*~ + [Fe(CNDsJ~ — [Co(EDTA)]- + [Fe(CNYe]é- (19)

rosado violeta

segunda reacdo é produzida por ataque direto do bromo ao cobalto e uma transferéncia de
atomos de bromo (20). Uma discussdo mais completa das reacdes de oxi-reducdo de complexos
metalicos é encontrada na secao 6-8.

[Co(EDTA)]*~ + Bry — [(EDTA)Co---Br, >~ —
rosado
[(EDTA)Co—Br]*~ + Br (20)

rojo claro

A preparacdo de complexos de ions metélicos por redugdo a um estado de oxidagao
menor é menos frequiente que a preparacdo de complexos por oxidacdo do ion metélico central.
Uma razdo é que frequentemente, os complexos resultantes sdo tdo sensiveis a oxidagdo que
devem ser manejados em uma atmosfera inerte, livre de oxigénio e de umidade. Por esta razdo o
método ndo tem sido intensamente aplicado. No entanto, mediante precaugdes especiais €
possivel preparar muitos complexos interessantes nos quais o ion metalico principal se encontra
em um estado de oxidagdo excepcionalmente baixo. Para estes fins tem sido muito Uteis as
reducgdes efetuadas em amonia liquida, como ilustra a reacdo (21). Neste composto, o estado de
oxidacdo do niquel é zero. O

amoniaco

Ko[Ni(CN),] + 2K

amarillo

K [Ni(CN){] (21)

liquido amarillo

composto se oxida facilmente ao ar e reduz a agua com a liberagdo de hidrogénio. Em uns
poucos casos tem sido realmente possivel reduzir o ion metélico central a um estado de
oxidacdo negativo. No K;[Fe(CO).] que € preparado mediante a rea¢cdo(22), o estado

Fe(CO)s + 4KOH — K,[Fe(CO):] + K:CO; + 2H,O 22)

amarillo incoloro



de oxidacdo do ferro é 2-. O sal é estavel em solucdo aquosa alcalina, porém é muito sensivel a
oxidacdo pelo ar. Outro exemplo de um complexo que contém um ion metalico em um estado
de oxidagdo negativo estd constituido pelo [V(bipi)s], que se prepara por reducdo do
[V(bipi)s]**. E interessante notar que em todos estes casos de estados de oxidagdo citados
excepcionalmente baixos, 0 numero atdmico efetivo (Secao 2-2) do ion metalico é o0 mesmo que
no gas raro seguinte.

4.6- Catalises

Nos sistemas que reagem lentamente, é requerido com freqliéncia o uso de temperaturas
elevadas e muito tempo de reagéo para preparar os compostos de coordenacao desejados. Como
alternativa, podem ser empregados um catalisador para aumentar a velocidade de reagdo. Os
métodos cataliticos tém sido empregados com éxito na preparacdo de complexos metéalicos em
alguns casos. Recordemos que existem dois tipos de catalises: a catalise heterogénea é feita
com o catalisador em uma fase diferente que os reagentes; a catalise homogénea é produzida
qguando o catalisador e reagentes estdo na mesma fase. Adiante sdo oferecidos exemplos do
emprego de catalises heterogéneas e homogéneas na sintese de complexos metéalicos.

A preparagdo do [Co(NHa)s]Cls constitui 0 exemplo mais conhecido de catélise
heterogénea em sistemas desta classe. Atualmente se sabe que as rea¢fes dos complexos do
cobalto (I11) sdo catalisadas por certas superficies solidas, com o carvao ativado. Por exemplo,
uma solucdo aquosa de [Co(NHz3)s]Cls pode ser fervida durante horas sem nenhuma troca
apreciavel em sua cor amarelo-alaranjado; isto significa que a reacdo ndo é produzida de forma
aprecidvel. O mesmo tratamento em presenca de carvdo ativado produz prontamente uma
solucdo roxa devido a presenca de [Co(NH3)sOH]*". O aquecimento prolongado resulta na
destruicdo total do complexo e a precipitacdo do hidréxido de cobalto (I1).

A rapida decomposicédo do [Co(NHs)s]** em &gua que contém carvéo ativado faz pensar
que o composto sera formado rapidamente em um sistema que contenha carvao e um excesso de
amonia. Na realidade, a oxidac&o por ar de uma solucéo de cloreto de cobalto (l1), excesso de
amobnia e cloreto de aménio, seguida por acidificacdo com acido cloridrico, produz
principalmente [Co(NH3)sCI]Cl, (23). Nas mesmas condigoes,

NH;-H;0-O: HCI
[CO(HQO)G] C12 B — [CO(NHa)sCl]Clg

rosado NH(Cl purpura

porém na presenca de carvao o produto é quase exclusivamente [Co(NH3)s]Cls (24).

(23)



NH;-H:0-O; HCl
[Co(H:0)]Cl, —  — [Co(NH3%]Cl; Q4

rosado NH.Cl-carbén| anaranjado

Os sais de cobalto (Il) em equilibrio com excesso de amoénio(25) ddo primeiro o
complexo de hexamincobalto(ll).

[Co(H0)s )2+ = [Co(NH;3)(HyO)5)2+ = [Co(NH3)(H0)4 2+ =
[CO(NH3)3CH20>3]2+ e [CO(NH3)4(H20)2]2+ =
[CO(NHa)a(HzO)]:H_ — [CO(NH3)5]2+‘ (25)

Como o catalisador ndo pode modificar a posicdo do equilibrio Co(ll)-aménia, trata-se
de saber porque o produto da oxidacdo (23), em auséncia de carvao, ndo é a hexaamina. Pode-
se tentar uma explicagdo baseada nos pontos de vista atuais sobre 0 mecanismo destas reacdes.
Aparentemente, um dos processos que € produzido durante a oxidacdo de um complexo
metalico requer a formacao de um produto intermediario ativado que contém pontos, através dos
quais sdo conduzidos os elétrons (secdo 6-8). A oxidacdo do [Co(NHs)s]?*, formando uma
espécie quimica derivada do Co(lll) com uma ponte peroxo (26) no qual o oxigénio funciona
como ponte.

2[Co(NHp]** + O; — [(NH)Co—O—O—Co(NH )] + 2NH;  (26)

anaranjado rosado

Sdo conhecidos complexos com pontes deste tipo. Uma vez formado o peroxo-
complexo, é necessario que reaja com amdnia para formar [Co(NH3)e]®". Também se pode
admitir como alternativa que o produto pode ser resultado da reacdo da aménia com
[Co(NH3)sOH]2+ geralmente por quebra da ligagdo O-O do peroxo-complexo (26). Em
qualquer destes casos a reacdo com amonia deve ser extremamente lenta, porém é mais rapida
na presenca de carvao ativado (27). Na auséncia do catalisador a reacdo € t&o lenta que de fato
ndo se produz. Neste caso, 0 produto observado,

muy lerJE>
[Co(NHOH]* YT rapida  [Co(NHy)eJ* Q7
rosado : = anaranjado

[Co(NH3)sCI]Cl, é formado possivelmente por reacdo entre o HCI com [(NHs)sCo-O-O-
Co(NH3)s]**(28).

HCI HCI
[(NH3)sCo—O—O—Co(NHy)sJ+ —— [(NH)Co—OH, '+ — [Co(NHy)sCiJ**

rosado rosado plrpura

Recentemente se tem observado e investigado o fendmeno da catéalise homogénea nas
reacbes de varios complexos de platina (IV). Estes complexos reagem em geral muito



lentamente, porém na presenca de quantidades cataliticas de platina (II) as reacdes sdo
produzidas facilmente sem necessidade de empregar condi¢cdes experimentais energéticas. A
catélise por platina (I1) tem sido empregada com éxito para a obtengdo de novos compostos de
platino (IV) e também para obter complexos que antigamente se preparavam por outros
métodos. Os complexos do tipo trans-[PtAsX:] sdo preparados geralmente pela oxidacdo de
[PtA4]?* com X2.

Outro método atualmente disponivel é a reagdo do trans-[PtA,Y2]** com excesso de X
em presenca de quantidades cataliticas de [PtA4]**. A reacgdo entre o trans-[Pt(NHs)4Cl2]** e Br
na presenca de [Pt(NHs)4]?>" (29) constituem um exemplo. Este método de sintese do trans-
[Pt(NH5)4Br2]?* ndo apresenta vantagens sobre a preparacédo por oxidagdo do [PT(NH3)4]?*" com
Br,.

[Pt(NH;), ]2t
ﬂdﬂ!-[P_t(NH3)4C12]2+ + 2Br—
amarillo
trans-[Pc(NH)Br,)?+ 4 2Cl1- 29
anaranjado

No entanto, o complexo analogo de tiocianato, trans-[Pt(NH3)s(SCN)2]** nédo foi
preparado até que aplicaram este método usando a catélise por platina (1) (30).

[Pt(NHs)tjﬁ
ffdﬂI-[Pt(NHa>4C12P+ + 25CN~-
z ill _ /
rmarte srans-[PeCNH(SCN ]2+ + 2C1 (30)
anaranjado

Supde-se que nestes sistemas a catalise por platina(ll) ocorre por um mecanismo que
consiste na formagdo de um complexo ativado com pontes e uma reacdo redox com dois
elétrons. Um processo desta natureza é representado pelo esquema de reacédo (31) a (34)

LB + b= [Pl || (3D

[CIEJPP?ECI " + [(NPE?)—‘BrT = [ClﬁqPﬁiCIE_NIiiBr]H (32)
CISIPHtﬂCIE\IPT)—‘Br:IH I s [a—afp}gim]% (33)
ClE\IIEI:SLJJr = [(NP[?)‘ ! + Cl- 34

Na reacdo (31) o catalisador [Pt(NHs)4]** se associa debilmente com o Br-, que se
encontra presente em grande excesso. Recordemos na sec¢éo 3-1 foi mencionada a existéncia de



provas a favor da possibilidade da coordenacdo de um quinto e outro sexto grupo por cima e por
baixo do plano quadrangular, em um complexo plano tetracoordenado.

A equacdo (32) representa a formacdo de um complexo com ponte entre platina (I1) e
platina (1V). A transferéncia de dois elétrons da platina (II) a platina (IV) através da ponte
formada por atomos de cloro resulta na transformacéo da platina (I1) original em platina (V).
Como a nova espécie quimica derivada da platina (V) contém o ion brometo, a reacdo da trans-
[Pt(NH3)4BrCI]?*. O leitor pode repetir este processo e convencer-se que um procedimento
similar pode levar a formagdo do trans-[Pt(NHs)sBr2]**. Também se deve observar que o
catalisador [Pt(NH3)4]?* é regenerado nas reacoes (33) e (34). Este mecanismo exige a troca da
platina entre as espécies com Pt(ll) e Pt(IV), cuja possibilidade tem sido demonstrada mediante
0 emprego de platina radioativa como elemento tracador.

4.7- Reagdes de Substituicdo sem quebra da ligagdo Metal-Grupo ligante

Tem-se encontrado que alguns complexos metélicos sdo formados sem a ruptura da
ligacdo do metal com o grupo ligante. Na preparacéo dos sais de [Co(NH3)sOH,]** a partir do
[Co(NH3)sCOs]* se desprende CO, que € produzido pela ruptura de uma ligacdo carbono-
oxigénio, deixando intacta a ligagdo metal-oxigénio (35). Isto foi possivel de se demonstrar
produzindo a reacdo em agua com oxigénio marcado com #0. Ambos os produtos continham
oxigénio com uma distribuicdo isotopica normal. Este resultado indica claramente que a agua,
que constitui o solvente, ndo entrega o oxigénio

[(NHsCo—O--COI* + 2H* — [(NHCo—OH,J+ + CO,

rosado rosado

aos produtos, cujo oxigénio, portanto, deve provir dos reagentes. Uma evidéncia simples, porém
conclusiva, da conservacao das ligacdes Co-O é dada pelo fato de que a reagdo é completada
rapidamente depois de acidificar o composto com grupos carbonatos. Como se sabe que as
reacdes que incluem a ruptura da ligagdo Co-O sdo lentas em muitos compostos, a reacdo rapida
gue é produzida neste caso indica que interveio um mecanismo diferente.

Acredita-se que as rea¢des semelhantes a (35) sdo bastantes gerais e, portanto tem sido
empregadas para preparar aquacomplexos a partir de carbonatocomplexos correspondentes.
Outros sistemas tais como [(NH3)sC0-OSO2]* e [(NH3)s-Co-ONO]J* podem reagir de forma
similar para produzir [(NHs)sCo-OH:]*" com liberacdo de SO, e NO, respectivamente.

Também se deve esperar que ocorra a reacdo (36), que € a inversa deste proces-

[(NH;):Co—"*0OH]J** + N:0; — [(NH;3);Co—*ONOJ** 4+ HNO;

rosado rosado

(35)

(36)



so. Esta reacdo (36) tem sido estudada com detalhe e se sabe que ocorre sem a ruptura da
ligacdo Co-O. A melhor prova para demonstrar é a observacdo de que se prepara
[Co(NH3)sOH]?* marcado com 0, o produto [Co(NH;)s**ONO]?>* contém 99,4% do 8O
originalmente presente no material de partida. E razoavel esperar um comportamento similar em
reacdes de hidroxocomplexos com outros acidos anidros, por exemplo, CO; e SO,. certamente,
0 [Co(NH3)sCOs]* pode ser preparado pela reacdo do [Co(NHs)sOH]* com CO..

Existe toda uma variedade de reacfes que tém lugar sem a quebra da ligacdo do metal
com o grupo ligante. Tem sido utilizadas reacdes deste tipo para converter grupos ligantes que
contém nitrogénio em amonia. Os exemplos que se seguem, incluem a oxidacdo do tiocianato
(37) ligado através do N e a reducéo do nitrito ligado através do

H:0,
[(NH3)sCo—NCS]*+ —— [(NH;)sCo—NH,13+ 3D
anaranjado H:0 anaranjado
Zo
[(NH;);Pt—NO, ]+ ——— [(NH;);Pt—NH; ** (38)
. blanco HCI-H;0 blanco

N (38). Os grupos ligantes coordenados mostram frequentemente suas proprias reacdes
caracteristicas. A hidrdlise (39) e fluoragédo (40) do PCls, por exemplo, pode ser feita embora o
PCl; funcione mesmo como grupo ligante.

[CLPt(PCly).] 4+ 6HO — [CL.Pt(P(OH);),] + 6HCI (39
amarillo amarillo
amarillo incoloro

Um tipo de reacdo que atualmente tem um interesse consideravel é o que consiste na
adicdo ou substituicdo sobre moléculas organicas coordenadas a ions metalicos. A acetilacetona
(acac) (41) forma compostos quelatos muito estaveis com certo nimero de ions metalicos. Os
complexos [Cr(acac)s] e [Co(acac)s] sdo ambos muito

Il
O O o o
| Hp | | H
H,C—C—C—C—CH; = HaC—C—C=C8CHa 2
| H | |
H,C—C—C—=C—CH; + H* (41).

estaveis (0 equilibrio [M(H,0)s]**+3acac « [M(acac)s] é muito deslocado para a direita).
Também séo cineticamente inertes (a troca de acac: [M(acac)s]* acac * = [M(acac)z(acac)*] é
lento). O complexo [Cr(acac)s; reage rapidamente com o bromo em acido acético glacial para



dar um derivado quelato do cromo no qual é substituido um hidrogénio em cada anel da

acetilacetona por um atomo de bromo (42).

/CH,-; /CH3
O—==(C
Cr //CH +3Br;— Cr /C Br (42)
oO——-C o———C
AN AN
CH: 3 CH: 3
+3H Br

violeta pardo

Tem-se preparado iodo e nitro compostos similares e também derivados semelhantes de

outros metais.

4 8- Efeito Trans

A preparagdo de compostos quadrangulares planos de platina (I1) tem sido sistematizada
por pesquisadores russos, que observaram que certos grupos ligantes possuem a propriedade de
facilitar a substituicdo dos grupos situados opostos a eles (na posicdo trans) no plano
quadrangular. E dito que os grupos ligantes que orientam o grupo na posicdo trans em relacéo
aos mesmos que exercem uma forte influéncia orientadora trans (efeito trans). A preparacéo dos

complexos isémeros diclorodiaminplatina (I1) (43), (44) sdo observados sempre que seja

possivel substituir um grupo oposto a Cl-

a
--------- Cl g~-=------NH H:N:-----—---NH
C‘l ! (:fl I:I : 3’ /l 3
f ] NH; ¢ ! NH, [} P :
'r Pt Jr -_— :' Pt l' ——— .‘ Pt ! (43)
' / \ I ONH* / \ r NH&* 1 / \ /
! [ ! ! ! '
emm e - 1 Clem e Ci Clfmmmmmmmes ol
anaranjado + amarillo

--------- NH; HN<=-------"NH;
amarillo

incoloro amarillo

Antes que um grupo situado em posicdo trans em relacdo a NHs. Sobre esta base se diz

gue o CI tem maior efeito trans que o NHa.



Uma vez que os grupos ligantes tém sido classificados em relacdo a sua capacidade para
orientar trans é possivel empregar esta informacédo para sintese de alguns compostos especificos.
Os trés isomeros do [Pt(CH3NH2)NH3(NO;)CI] podem ser preparados mediante as reagdes
indicadas na figura 4-1. O éxito do procedimento depende da seguinte ordem de efeito trans:

NO; > CI- > &H3 ~ CH,NH,.

No entanto, esta informacdo sobre o efeito trans ndo é suficiente para permitir a
formulacéo de uma sequéncia de reagdes, porque € preciso considerar também a estabilidade das
diversas ligagdes da platina com os grupos ligantes. O efeito trans podera explicar 0s passos (a),
(c) e (f) da sintese, porém a relativa facilidade com que pode substituir um cloreto coordenado
na platina (I1) explica os passos (b), (d) e (e).

2 — -

2 H,
Cl- - --ND, Cl-- — NO CHN — - —~.NO
N NH s . :
S R S S i, S
l-__/:'-"-\ . a r_/' .r_/__ _\’
cl cl HN=Z - 2r HN “
2- -
I- —- =NO, - —
¢ Ny, . -7 °© CH,NH, o ,/;qo’ Nk H.N /NO'
L o -/ RNl D ! /\P' !
EA AN . PNy S R
Cl—=- =X CH,N - -2 @ CHN- — —=CI
N H,
+
HNZ - - =NO cynm HNI--Z=NO, - HNT ~ - >NO,
/ : ‘ ’ ™,
cHN=< - X cHN=Z"- DNcH, d="_ --NcH,
H, H, H, H,

Pigura 4-1 Preparacién de los tres isémeros del [Pt(CH,NH,) (NH;)(NO.)Cl].

Numerosas investigacdes tém demonstrado que o efeito trans dos grupos ligantes
decrescem na ordem:

CN~ ~ CO ~ CHy > PHy ~ §H; > NO;= > 1= > By~ > ClI-
> NH; ~ pi OH- > H,O

Esta informacdo é empregada atualmente para projetar a preparacdo de compostos de
platina (lI) e para predizer seu comportamento cinético. Também é demonstrado que o
fendmeno do efeito trans tem uma importancia muito menor nos complexos de outros metais.

4.9- Sintese de isdmeros cis-trans

Existem dois métodos de preparacdo de isdbmeros cis-trans: um deles consiste na
preparacdo de uma mistura de isémeros (que logo devem ser separados) e 0 outro consiste em
uma sintese estereoespecifica que produz somente um composto final. Este segundo processo
tem sido empregado com muito éxito para a sintese dos isdmeros dos complexos de platina (11)



aproveitando o efeito trans (secdo 4-8). As rea¢Bes dos complexos do cobalto (111) produzem
frequentemente uma mistura de isbmeros cis-trans que logo devem ser separados.

Os isdmeros trans dos complexos de platina (IVV) podem ser preparados facilmente,
enquanto que as formas cis sdo muito mais dificeis de serem obtidas. A oxida¢do dos complexos
quadrados planares da platina (1) conduz geralmente ao correspondente octaédrico da platina
(IV). A preparacdo do trans-[Pt(NHs)4Cl;]2+ é alcancada desta maneira (45). Os agentes
oxidantes como o Brz e 0 H202 conduzem respectivamente

gt Cl at
HN:-------- NH; H;N-——+4+-——=NH;
I ! ' \ '
]
! \P . ',‘ l HgOz |
| t ) + 2 J P!V I Q45)
[ | HCl ! | ,
i 1 1 | [}
HN7- - —-—--— NH HN=---- i— -—-"NH,
Cl
incoloro amarillo
ao trans dibromo e ao trans dihidroxocomplexo. A sintese do cis-[Pt(NH3)4Cl2]Cl. requer um
procedimento mais tedioso representado por (46). As vezes se substitui um
+ Cl + Cl -
HN----~~---= 1 HN----F----; Cl H;N--~-F-—--CI
] | | I i
: \ /' { oo \ / Do | / |
"' P!l ;) — ,‘ Pctv |\ — ,' PtV [
b 1 HCl I ! h i /
! ! ! | |' ! : I
H3N --------- NH3 H3 '—"'"l"-— NH3 H3N ----- "—-_NH3
Cl NH;
amarillo amarillo amarillo (46)

ou mais grupos ligantes de um isdmero particular por outros grupos para preparar compostos
novos com a estereoquimica desejada. No entanto, este método ndo é confiavel porque se sabe
que em muitos casos a estereoquimica dos produtos de partida ndo é mantida durante a reagao.

Discutimos anteriormente a preparagdo de certos isémeros cis e trans: cis-
[Cr(en).CI,]CI; cis e trans-[Pt(NH3).Cl]; e trans-[Cr(en)2(NCS);JNCS. Em todos estes casos 0
produto resultante é fundamentalmente o isdbmero indicado, porém as reagdes produzem
frequentemente misturas de isdmeros. Estes podem ser separados por cristalizagdo fracionada,
cromatografica de troca ibnica ou outras técnicas fisicas. Se destilada em refluxo uma solucdo
de cor roxo vinho de RhCIL.3H,0 e H:NCH,CH,NH,.2HCI(en.2HCI) e é adicionado lentamente
KOH, é obtida uma solucéo de cor amarelo clara. Se deixar esfriar a mistura da reacéo ao se
adicionar HNO3; obtem-se um produto cristalino de cor amarelo ouro, que é o trans-
[Rh(en).Cl;JNOs. Evaporando a solucéo resultante precipita-se o cis-[Rh(en).Cl2]NOs;, mais
soltvel, de cor amarelo brilhante, equacdo (47). Este exemplo ilustra uma reacdo que produz
uma mistura de isdmeros que podem ser facilmente separados devido a diferenca existente entre
suas solubilidades.



KOH
RhCl;-3H.0 + 2en:2HCl —— disolucién amarilla

rujo H:0O .
j 100° enfriar | HNO,

evaporar disol
cis-[Rh(en)sCls]t —— ;ﬁ;ﬁ;& & tran;-[Rh(en)zClg]+

amarillo 25° amarillo

E requerido métodos para a determinagio da estrutura dos isbmeros porque em muitas,
sendo a maioria das tentativas para produzir produtos isdbmeros se obtém uma mistura de
isdbmeros ou apenas um isdmero de estereoquimica desconhecida. DispBe-se de varios métodos
quimicos para a determinacdo de estruturas geométricas. Um método quimico absoluto e
elegante consiste na resolucdo dos compostos do tipo cis-[M(AA)2X2]™ em isdmeros Gticos
(secdo 3-4). Outro método quimico esta baseado no fato de que os grupos ligantes bidentados
tipicos podem unir posic¢Ges cis, porém ndo trans em um complexo determinado. A reagdo do
fon oxalato (C204*) como os isomeros cis e trans do [Pt(NHs).Cl;] ilustra esse método. Na
figura 4-2 pode-se ver que o isdbmero trans forma um complexo que contém dois ions oxalatos,
cada um dos quais atua como se fosse monodentado.

2+
H.N___ Cl Agt H.Nn——-l -()H’ H'c’o I'I,N—-— O0—C=0
IO S e ST
I
BTN O NG UNTIN
HClI
HCI
1 .
2 T
_____ o —— == == == C¢ k
H’F\ /.lr] Ag* H"N / )H, H,G,0, H‘N\ /'@_ ~COOH
/ Pt ' -—- ———’-O / Pt 4
L N\ \N v 1 /
CiT= - =NH, HOS=-NH, H0OC-C-0Z - - NH,
Figura 4-2 Reaccién del acido oxilico com cis y trans
[Pt (NH;) 1Cl:] .

O isdbmero cis, em troca, forma um complexo que contém um oxalato bidentado. Este
método tem sido aplicado com muito éxito nos complexos de platina(ll).

Atualmente se obtém conclusGes sobre as estruturas com base em técnicas fisico-
quimicas tais como a difracdo de raios X e espectroscopia. Tem sido empregada também uma
técnica relativamente simples baseada na medicdo dos momentos dipolares. Os momentos
dipolares de isdbmeros cis e trans diferem frequentemente de forma notavel. Este parece ser
especialmente o caso de alguns complexos quadrangulares planos (48).



| Pt | " Pt ! (48)
TN N
(CH )P~ = = — —~—— CeH; CeHg- -~~~ ——-- P(C.Hs)s
k=12 p~ 0,0

{en unidades Debye)

4.10- Preparacdo de Compostos Oticamente Ativos

Nas plantas e nos animais se encontram muitas moléculas orgénicas oticamente ativas
gue frequentemente podem ser isoladas dos mesmos e obtidas em estado puro. Quando se
preparam no laboratério compostos que podem ter atividade 6ética, obtém-se praticamente
sempre misturas em quantidades iguais (racémicas) dos dois isbmeros 6ticos e estas misturas
sdo oticamente inativas (Secdo 3-4). Em consequéncia, a etapa fundamental na preparagédo de
um composto oticamente ativo consiste em sua separacgao de seu isémero 6tico. O racemato de
[Co(en)3]** é preparado facilmente oxidando com o ar um sal de cobalto(Il) em um meio que
contenha excesso de etilendiamina e quantidades cataliticas de carvdo ativado. Como 0s
isbmeros Gticos se parecem muito, sdo requeridas técnicas de separacao especiais.

As técnicas mais comuns se baseiam no principio de que cada um dos isémeros 6ticos
reagem de forma diferente com um terceiro isomero 6tico. A sutil diferenca estrutural existente
entre os isdbmeros 6ticos tem como conseqiiéncia que um dos isbmeros é mais fortemente
atraido por uma terceira molécula assimétrica. O sal d-[Co(en)s](d-tartrato)Cl.5H.0O, por
exemplo, é menos solvel que o I-[Co(en)s](d-tartrato)Cl.5H,0. Isto indica que o d-[Co(en)s]**
forma uma rede cristalina mais estavel com o d-tartrato que a que resulta com o I-[Co(en)s]*".
Portanto, se uma solugéo concentrada que contenha [Co(en)s]** racémico é adicionada a uma
solucdo que contenha &nions d-tartrato, precipitard o d-[Co(en)s](d-tartrato)ClI.5H,O. O I-
[Co(en)s](d-tartrato)Cl.5H,O permanecera em solugdo e pode ser separado adicionando I- que
forma I-[Co(en)sls]. Este produto estard contaminado com o d-[Co(en)s]*" que néo terad sido
separado durante a precipitacdo com o d-tartrato.

A precipitacdo preferencial de um dos membros de um par de isémeros 6ticos por outro
composto oticamente ativo constitui 0 método mais importante para a separacdo de isdbmeros
oticos. O inconveniente consiste que s6 pode ser aplicado aos isdbmeros que podem obter-se
como ions carregados, pois se devem precipitar como sais.

A separagdo de compostos nao-idnicos é dificil, porém sdo conhecidos alguns métodos
que permitem enriquecer a mistura em um dos isdmeros 6ticos com relacdo a um dos seus
enantidmeros. Em todos estes métodos é colocado um material como um aglcar oticamente
ativo ou quartzo oticamente ativo em uma coluna (por exemplo, em uma bureta) pela qual se



passa a solucdo do composto que tem de ser separado (ou um composto gasoso diretamente).
Tem-se encontrado que um dos isdmeros se adere mais fortemente ao enchimento oticamente
ativo da coluna que o outro. O isdomero menos fortemente ligado passa mais rapidamente e
aparece primeiro. O complexo [Cr(acac)s] tem sido separado parcialmente passando sua solucéo
em benzeno-heptano(CsHs__C7H16) por uma coluna cheia de d-lactosa, que é um agucar que se
encontra na natureza.

4.11- Preparacdo de Carbonilos Metalicos e de Compostos Organometéalicos

Desde muitos anos se conhecem compostos que contém ligagdes entre um metal de
transicdo e carbono. O corante azul de Pruassia (Fe[Fe2(CN)s]s) que contém ligacBes Fe_ CN,
talvez foi o primeiro exemplo de composto de coordenacdo desta classe. Em aproximadamente
1890, o quimico francés Mond preparou os carbonilos metalicos Ni(CO)4 e Fe(CO)s. Apesar de
que os estudos comegaram em uma época um tanto remota, a maior parte do progresso nesse
campo foi alcancado depois de 1950. Desde entdo se tem sintetizado uma grande variedade de
compostos que contém ligacOes entre um metal de transi¢éo e carbono. Entre estes se encontram
alquiderivados  (por exemplo, (CO)sMnCHs)) e arilderivados (por exemplo
[{P(C2Hs)3}2Pt(CeHs)2]) nos quais existem ligacBes metal-carbono (ligagdes o), também tem
sido preparados derivados de olefinas(l) nos quais as ligaces podem ser descritas supondo que
compartilham elétrons I1 da olefina(que ¢ uma molécula orgdnica que contém duplas ligagdes)
com o metal, e os compostos (1) cuja forma lembra a estrutura de um emparedado (compostos
sanduiches) nos quais um atomo metalico esta situado entre dois compostos orgénicos ciclicos
planos (ou aproximadamente planos). Nestes com postos podem ser considera-



dos que a ligagdo ¢é feita ao compartilhar elétrons IT da molécula organica com orbitais d ou
hibridos pertencentes ao metal.

Nos compostos que contém ligacbes carbono-metal os atomos metalicos possuem
frequentemente estados de oxidacdo formais que sdo anormalmente baixos; nos carbonilos, por
exemplo, os metais sdo formalmente nulivalentes. Este fato, unido a sua natureza molecular,
sugere que os carbonilos podem ser preparados normalmente em um meio redutor e
frequentemente em solventes ndo aquosos. Muitas destas sinteses sdo feitas em digrima (éter
metox dimetilico), [(CHsOCH.).0], tetrahidrofurano, (CH, CH, CH, CH;0) ou éter
dietilico, solventes nos quais sdo solUveis tanto os reagentes como os produtos de reacdo e que
sdo muito mais resistentes a reducdo que a agua.
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Preparacéo de carbonilos metélicos

Mond preparou os carbonilos metalicos por reacdo direta de monoxido de carbono
gasoso com metais finamente divididos. Os carbonilos de ferro, cobalto e niquel podem ser
preparados nesta forma (49). A formagéo de Ni(CO), ocorre rapidamente em

1 atm.
Ni + 4CO — Ni(CO), (p£43°)

25°C incoloro

temperatura ambiente e 1 atmosfera de CO. para a preparacdo de Co,(CQO)s se requer
pressdes e temperaturas mais elevadas. O processo Mond para a metalurgia do niquel e do
cobalto separa estes metais mediante a formacdo de Ni(CO)s a temperaturas e pressdes
moderadas e com subsequiente decomposi¢do por aquecimento mais energético, para dar o
metal e CO. Como nas mesmas condi¢cbes 0 Co02(CO)s se forma muito lentamente e é
relativamente menos volatil, o cobalto é separado ao eliminar Ni(CO). gasoso.

Conhece-se uma grande variedade de carbonilos metélicos. A regra de Sigwick sobre o
nimero atémico efetivo (Secdo 2-2) pode ser aplicada com éxito para explicar sua
estequiometria. Os metais de transi¢do com nameros atbmicos pares devem formar carbonilos
mondmeros simples: Cr(CO)s, Fe(CO)s, Ni(CO)s. Os membros mais pesados da familia do ferro
e do cromo formam também carbonilos mondémeros, cuja estequiometria coincide com a
prevista.

(49)



Os metais de transi¢do de numero atémico impar ndo podem alcangar o nimero atémico
efetivo de um gas raro em compostos mondmeros. Os carbonilos destes elementos que tém sido
preparados contém mais de um atomo metalico e ligacdes metal-metal que contribuem de forma
efetiva um elétron extra de cada metal: Co(CO)19, CO2(CO)s. Também se conhecem outros
carbonilos metalicos polinucleares. Na figura 4-3 sdo representadas as estruturas de alguns
carbonilos metélicos. O V(CO)s, preparado em 1959, é um composto negro, paramagnético, que
se decompde a 70°. E o unico carbonilo metalico monémero que ndo cumpre a regra do nimero
atémico efetivo. O composto é reduzido facilmente a [V(CO)e]” que possui 36 elétrons ao redor
do metal (50).

V(CO) + Na ——— [V(CO)]~ + Na* (50)

negro diglina  amarillo

Atualmente, os carbonilos metélicos sdo preparados por reducdo dos sais metalicos em
presenca de CO a pressoes elevadas. Tem-se usado com éxito uma grande variedade de agentes
redutores. Na reacéo (51), a redugdo com sodio produz um sal sédico solvatado de V(CO)s que
logo é oxidado pelo H* a V(CO)s (52).
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Figura 4-3 Estructuras de (a) Fe(CO);, (b) Mny(CO}), y (¢} Co:z(CO);.

100°
VCl; + 6Na + 6CO —— [( diglima ):Na]+ [V(COs]~ (5D
rosado diglima amarillo
200 atm




25°
[(diglima ):Na]* [V(CO)s] - —— > V(CO)s + H, 5D
amarillo H;PO,(100%) negro

Frequentemente emprega-se outros metais ativos como o aluminio e também sais
organicos de metais ativos (por exemplo, C;HsMgBr e CgHsLi). Em uns poucos casos pode-se

preparar carbonilos metalicos por reducdo como Fe(CO)s que se sintetiza facilmente (53). O
monoxido de carbono mesmo é um excelente redutor e cumpre em

900
WCls + 3 Fe(CO)s — W(CO)s + 3FeCl, 4+ 9CO G»
azul éter incoloro

Alguns casos esta funcdo ao mesmo tempo que a de grupo ligante (54).

('l' — CyHg)sFe Fc, (CO)s

CSHO
300°
Juz
calor

Fe(CO);,  amm—————— Fc + CO

/ \VAOH

Fe(COVL NaHFe(CO), + Na,Fe(CO),

Figura 4-4 Reacciones del Fe(CO); que ilustran las reacciones de los
carbonilos metalicos.

- » -

calor
R.ezo'/ + 17CO v E— Rez(CO)m + 7CO: (54)

amarillo-pardo presion. CO incoloro

As reacBes dos carbonilos metalicos permitem obter uma grande variedade de

compostos. A figura 4-4 ilustra algumas reacdes caracteristicas destes compostos mediante as de
Fe(CO)s.

Preparacéo de compostos olefinicos de metais de transicéo



Um farmacéutico dinamarqués, W.C Zeise, descobriu em 1827 que o etileno, CzHa,
reage com o [Pt(Cl)4]* em solucéo diluida de HCI para dar compostos que contém platina e
etileno. SO recentemente tem sido possivel determinar com precisdo a estrutura destes produtos,
Il e IV. Os compostos podem ser descritos como quadrangulares planos, as ligacdes platina-
etileno estdo direcionadas para a dupla ligacéo, entre os dois carbonos.

O tratamento dos complexos etileno-(e outras olefinas) metalicos na teoria dos orbitais
moleculares descreve a ligagdo como a superposi¢do de um orbital metélico vazio com um
orbital molecular IT ocupado que estd deslocalizado sobre toda a molécula do etileno. A
possibilidade de formagdo de ligagdes IT entre os orbitais moleculares ocupados do metal,
apropriadamente orientados, e orbitais antiligantes olefinicos vazios, proporciona estabilidade
adicional (figura 4-5).

Nos Ultimos anos tem-se preparado uma grande variedade de compostos olefinicos e
outros relacionados com eles. Os mais estaveis parece estar formados por moléculas que contém
duas ligacbes duplas situados de tal forma que podem formar ligacGes com o0 mesmo metal. O
ciclooctadieno (55) constitui-se de uma molécula deste tipo. Os compostos olefinicos sdo
preparados normalmente pela reacdo direta de uma olefina com um sal metalico ou com um
complexo.

Preparacao de compostos com estrutura de Emparedado (tipo Sanduiche)

Desde 1950 tem-se preparado um grande nimero de compostos de metais de transi¢do
gue tem sido comparado a um emparedado. O atomo metélico esta entre duas moléculas
organicas planas. Tem-se empregado com éxito uma série de metais e moléculas organicas; 0s
compostos mais estaveis contém o anion ciclopentadieno, CsHs, V.
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Figura 4-5 Representacién de la unién en complejos metal-olefina. (a)
unién en la cual el OM= sobre la olefina se superpone con un orbital
metalico; (b) la unién 7 en la cual el orbital 7* antiligante de la olefina
se superpone con un orbital metalico d.
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O primeiro composto que foi reconhecido como pertencente a este tipo foi o ferroceno
[bis(II-ciclopentadienil)ferro(Il)], Il. Este é um composto cristalino de cor alaranjada que ferve
a 249°C sem decomposicdo e ndo é afetado pelas solugbes aquosas de NaOH nem por HCI
concentrado. O composto é diamagnético e apolar. Sobre a base destas propriedades fisicas e
quimicas se propds a estrutura tipo emparedado 1, que foi confirmada por difragéo de raios X.

A regra de Sidgwick sobre os NAES tem sido de grande utilidade para esta preparagdo
de compostos deste tipo, e também dos derivados olefinicos. Considera-se que o ion CsHs™ pode
ceder seis elétrons, como os das moléculas de benzeno; o etileno pode dar dois elétrons. Produz-
se frequentemente compostos estaveis, como por exemplo, Fe(CsHs)2, Mn(CsHs)(CsHe),
Cr(CsHs)2, quando se combinam com o metal o nimero de ligantes necessarios para tornar o
namero de elétrons requerido para chegar ao NAE de um gas raro.

Na molécula de ferroceno o anion ciclopentadieno reage como uma molécula organica
aromatica. Como o ferroceno € muito estavel, tem sido possivel realizar sobre o anel as rea¢Ges
que caracterizam a um sistema aromatico sem destruir as ligacdes como metal (56). Assim se
tem desenvolvido amplamente a quimica orgénica do ferroceno, com a produgao correspondente
de novos derivados.

i AICI,

Fe +CH;COCl ——  Fe

o

anaranjado anaranjado

O

[
C"" CHa

©

G

Os derivados do ciclopentadieno com estrutura de emparedado se preparam facilmente
pela reacdo entre os halogenetos metalicos e ciclopentadianeto sédico (57). O melhor método
para preparar o dibenzenocromo Cr(C¢Hg). € representado pelo esquema de reacdes (58). Se
comega por produzir um composto intermediério de Cr(l) que logo é submetido a acdo de um
agente redutor energético como o fon ditionito (S,04%). O

éter
FeCl; + CsHgNa — (CgHs):Fe + 2NaCl

verde anaranjado

(56)

5D



3CrCl; - 2A1 + AICls + 6CeHe — 3[(CeHe)oCr]*[AICL]~

violeta amarillo
s;oa  COC |
(CH)Lr + SO~ «—— [(CH)Lr] IO (58)
pardo OH~ amarillo

dibenzenocromo e outros derivados benzénicos da mesma estrutura séo considerados menos
estaveis que a maior parte dos derivados do ciclopentadieno. Oxidam e decompdem muito mais
facilmente em geral.

Preparagdo de Compostos com Ligacgdes o entre o metal de transigdo e o carbono

Até muito recentemente eram muito escassos 0s compostos de metais de transi¢do que
tivessem grupos alquil ou aril unidos por ligagdes 6. A presenca de grupos ligantes como CO,
CsHs™ ou fosfinas nos compostos dos metais de transicdo aumentam muito a capacidade destes
metais para formar compostos organometalicos com ligagdes c. As ligagdes ¢ entre metais de
transicdo e o carbono sdo formados frequentemente mediante uma reacdo de metatese na qual
um dos produtos € o composto organometalico e o outro um sal simples (59), (60).

(CO»3MnNa + CH;l — (CO)MnCH; + Nal (59)
incoloro incoloro
éter
CiJ-[ { P(CgHs):g}gPtBl’g] + ZCHsMgBr —_— (60)
incoloro
Ct'.f-[ { P<C2H5)3 } 2Pt(CH3)2] + ZMgBrg
incoloro

Também se tem preparado recentemente compostos de metais de transicdo com
derivados fluorados de carbono. Estes compostos sdo geralmente mais estaveis que 0s
compostos formados com os correspondentes hidrocarbonetos (61), (62).

pentano
HMn(CO); + C.,F, —— HCFE,CF,Mn(CO) (61)
incoloro 25° incoloro
benceno
Fe(CO)s + F;CCF] —— F,CCF,Fe(CO)dl (62)
amarillo 45° purpura

Mesmo quando neste texto s6 € possivel mencionar muito brevemente a quimica dos
compostos organometalicos com metais de transi¢do, devemos mencionar que a investigagdo



destes sistemas toma um grande interesse. Sua importancia pratica se deve que se supBe que as
reacBes destes compostos desempenham um papel decisivo na atividade catalitica dos metais de
transicdo em um grande ndmero de sistemas organicos.

Capitulo 5- Estabilidade dos fons Complexos

Para entender a quimica das solugdes que contém compostos metélicos, devemos
entender a natureza e estabilidade dos complexos que os ions metalicos podem formar com o
solvente e com os grupos potencialmente ligantes que podem haver na solugdo. Intensas
pesquisas permitiram obter uma imagem mais clara dos fatores que contribuem para a
estabilidade dos complexos metélicos e proporcionaram informagdo de grande utilidade. O
leitor lembrar4 que em quimica analitica qualitativa é freqlente dissolver um precipitado
mediante um agente formador de complexos bem escolhido. Também € empregado na inddstria
fotogréafica. O tiossulfato de sédio, Na;S,0s;, € empregado como fixador porque dissolve o
halogeneto de prata da emulsdo que cobre a pelicula formando um complexo estavel e soltvel
em tiossulfato de prata, [Ag(S20s)2]*. Outra aplicacéo interessante é a seguinte: para impedir
que se formem sabdo em aguas duras deve-se evitar a formacéo de sais metalicos insollveis dos
sabBes comuns. Para isto, basta adicionar a 4gua dura um agente complexante que forme com os
ions metalicos nocivos, como o Ca, um complexo estavel e solGvel que impeca a precipitacdo
dos sais metalicos insoltveis dos sabdes.

Ao adicionar aménia a solugdo de um sal de cobre (II) é produzida uma reagcdo muito
répida na qual a 4gua coordenada ao metal é substituida por aménia. O produto desta reacéo é
representado geralmente pela formula [Cu(NHs)4]?*, porém na realidade se formam varios
compostos cujas quantidades relativas dependem da concentracdo dos ions cobre (Il) e da
amonia (1) a (4). A figura 5-1 representa o tanto por cento de cada uma das espécies quimicas
cobre (1) amoniacais em fungéo da concentracdo de amonia livre.

[Cu(H:O)J*+ + NH; = [CuNH(H,O)sJ*+
[CuNH3(H;O):]** + NH; = [Cu(NHy)o(HOp.]**
[Cu(NH3):(H:0))2* + NH; = [Cu(NH;):(H,0)*+
[Cu(NH3):H0)*+ + NH; = [Cu(NH;),J**
Do grafico entende-se que o [Cu(NHs)4]?>* é uma espécie quimica muito importante

porque predomina nas solu¢des que contém desde 0,01 a 5M de aménia livre. Fora destes
limites sdo mais abundantes os outros amincomplexos.

1)
@
(3]
(4)
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Figura 5-1 Representacién del porcentaje de Cu’* que se halla distribui-
do en diversos amminocomplejos en funcién de la conceatracién de amo-
niaco libre. (Por ej., si la concentracion del NH; libre es de 1,0 - 10~ M,
el Cu*’ esta distribuido asi: 65% como [Cu(NH,),(H,0).]?*, 30% como
[Cu(NH;);(H/0);)%*, 5% como [Cu(NH;)g(HgO)‘]“'),

De um ponto de vista estritamente estatistico deveria-se esperar que o nimero relativo
de moléculas de 4gua e de amonia que rodeiam o Cu?* fosse 0 mesmo que o niimero relativo em
solucdo. Se a solucdo contiver, por exemplo, igual nimero de moléculas de aménia e de agua, a
espécie predominante devera ser [Cu(NHs)2(H20):]**. No entanto, ndo se observa esta
distribuigdo estatistica dos grupos ligantes. Os ions metélicos tém preferéncia por certos grupos
ligantes. O ion cuprico, por exemplo, prefere coordenar NH; antes que H.O. No entanto, as
consideracOes estatisticas tém importancia no sentido de que um aumento de concentracdo do
NH; favorece a formacdo de compostos que contém um nimero maior de moléculas de NHs
coordenadas.

Em alguns casos, a preferéncia dos metais por certos grupos ligantes é facilmente
compreendida. Parece razodvel que os ions metalicos positivos prefiram grupos ligantes
anibnicos a grupos neutros ou carregados positivamente. No entanto, os fatores que determinam
qual é o grupo ligante que melhor coordena com um ion metalico dado sdo numerosos e
complicados e ndo estdo, todavia de todo esclarecidos.

Alguns destes fatores serdo discutidos mais adequadamente, neste mesmo capitulo. As
propriedades dos ions metalicos em solugdo dependem da natureza dos grupos ligantes que 0s
rodeiam. E impossivel predizer, com base em dados estatisticos, 0 nimero e a natureza destes
grupos. O problema de estabelecer a composicéo da esfera de coordenagdo dos ions metélicos
em presenca de grande variedade de possiveis grupos ligantes tem sido estudado intensamente.
Os resultados destes estudos sdo expressos mediante as constantes de estabilidade, que estéo
estreitamente vinculadas as conhecidas expressdes (5),(6) que descrevem a ionizacdo de acidos
e bases. Em geral, um complexo pode ser definido como uma espécie quimica forma-



HF = H* + F-

o [HY][F
K tonizacion = [HF]

da pela associagdo de outras duas, mais simples, cada uma das quais é capaz de existir
independentemente. E em tal sentido que um &cido resulta em um complexo do “metal” H* e
outra espécie quimica, frequentemente um anion. A constante de ionizacdo é uma espécie de
constante de estabilidade (em realidade de instabilidade). A formulacdo e as aplicacOes das
constantes de estabilidade serdo estudadas na Secéo 5-1.

No estudo do comportamento dos compostos de coordenacdo em solugdo se supde
geralmente que o solvente é agua, porém deve-se lembrar que certos compostos de coordenagdo
se dissolvem em solventes ndo-aquosos, que sdo cada vez mais utilizados. Em solventes nédo-
aquosos, as espécies quimicas dissolvidas se encontram rodeadas por moléculas do solvente; a
reacdo de formacdo do complexo consiste neste caso da substituicdo da molécula do solvente
por outros grupos ligantes. Em principio, o equilibrio em solventes ndo-aquosos pode ser
estudado de forma anéloga das solugdes aquosas. A escassa solubilidade das espécies quimicas
ibnicas na maior parte dos solventes ndo-aquosos, assim como os problemas que surgem da nao-
dissociacdo de sais (formacao de pares de ions) nestes solventes, tem determinado que a maior
parte dos estudos do equilibrio foi realizada em solugBes aquosas. Neste texto considera-se
especificamente as solucbes aquosas, porém com certas modificagdes, 0 mesmo tratamento é
aplicado a outros solventes.

5.1- Constantes de Solubilidade

Se um sistema se encontra em equilibrio a certa temperatura, sabe-se que o produto das
atividades dos produtos da reacdo dividido pelo produto das atividades dos reagentes é

GA+ 6B+ - =cC+dD+ -

igual a uma constante, dada pela equagdo (7), denominada vy, a constante de equilibrio
para a reacao dada:

actap®

K = —/—— = constante
dAade"'

A atividade da espécie quimica A é igual ao produto de suas concentra¢des multiplicada
por um coeficiente de atividade yA.

)
(6)

¢



ax = [Alva

Nas solu¢bes muito diluidas o coeficiente de atividade possui o valor um, de modo que
nestas condicdes as concentracfes e as atividades sdo numericamente iguais. Para as solugdes
mais frequentemente empregadas, cujas concentracdes variam entre 0,01 a 5 M, os coeficientes
de atividade sdo menores que a unidade e, portanto as atividades sdo menores que as
concentragdes.

Este fato é geralmente interpretado admitindo que em presenca de outras particulas da
espécie dissolvida, uma substancia ndo pode atuar independentemente e sua concentragdo
efetiva ou eficaz é menor que a real. Em outras discussfes que se seguem substitui-se
frequentemente a atividade pela concentragdo, porém é preciso entender que isto significa
admitir que os coeficientes de atividade sdo iguais a um e isto s6 se cumpre quantitativamente
se a solugdo é muito diluida.

A utilidade das constantes de equilibrio é porque resumem uma grande quantidade de
informacdo. A constante de equilibrio correspondente a reacéo (8), por exemplo, foi medida em
uma solugdo 0,128 M de HCIO4 e é igual a 234. A partir deste valor € possivel calcular a

[Fe(H:0)]** + NCS~ = [Fe(H:0)NCSJ** + H,O @

concentracdo de Fe*, NCS  ou Fe(NCS)?" na solucéo, se conhecer a concentracdo das
outras espécies quimicas®. Um problema de maior utilidade consiste em calcular a concentragéo
das trés espécies quimicas em uma solucdo preparada em quantidade suficiente para levar a
concentracéo de tiocianato livre e complexo a um valor total de 0,0100M*,

Se emprega Fe* e FeNCS?* no lugar de [Fe(H,0)s)** e [Fe(NCS)(H,0)5]%*. Deve-se ter
em conta que em solugdo aquosa todos os ions estdo hidratados.

Se adiciona acido perclérico para impedir a dissociacdo acida do ion Fe3+ hidratado

(9).



[Fe+] + [FeNCS*t] = 0,0100 M
[NCS—1 + [FeNCS*t] = 0,0100 M
[Fe3+] 4 [FeNCS**] = [NCS~] + [FeNCS?**] = 0,0100 M
-~ [Fett} = [NCS-]
_ [Fe(NCS»*] _ [0,0100 — [Fe?]]
~ [Fe*+)[NCS] [Fe?+]?
234[Fe?t]? + [Fe’t] — 0,0100 = 0
—1,00 + V/(1,00)2 — 4(234)(—0,0100)
2(234)

234

[Feit] =
= 0,0047 M

[NCS-] = 0,0047 M
[FeNCS?+] = 0,0100 — 0,0047 = 0,0053 M.

O resultado destes calculos sdo apenas aproximados, porque desprezou-se a
possibilidade da formagdo de espécies quimicas como por exemplo [Fe(NCS).]*. Se conhecer as
constantes de equilibrio para reacdes entre solucdes de ions metélicos e possiveis grupos
ligantes é possivel calcular a concentracdo de todas as espécies quimicas da solucéo.

As reacdes que formam os complexos metélicos em solu¢do procedem em etapas
sucessivas, de tal maneira que pode-se escrever uma constante de equilibrio para cada passo
(10),(11).

Ag* + NH, = Ag(NHp)* K, (10)
Ag(NH:)* + NH; = [Ag(NHa),]* K. (11)

Muito frequentemente se desconhece o nimero de moléculas de 4gua que integram a
esfera de coordenacdo do metal em solucdo aquosa, pelo qual geralmente sdo omitidas. também,
nunca se inclui na constante de equilibrio as moléculas de 4gua que interferem na reacdo. Como
por convencdo a atividade da &gua pura se define como igual a um (apesar de que sua
concentracdo é 55,6 M) é que em solucdes diluidas a atividade da agua é aproximadamente
igual a um.

As constantes de equilibrio sucessivas Ki(12) e K3(13) séo:



_ [Ag(NHg)*]
K= (AgTINK] {2
K, = [Ag(NH;).*] (13)

- [Ag(NH:;)ﬂ [NH?,]

Estas constantes sdo denominadas constantes de estabilidade, porque gquanto maior seu
valor, tanto maior sera a concentracdo do complexo a que se refere ao alcancar o estado de
equilibrio. A constante de dissociacdo de um &cido é uma constante de instabilidade (14)
porgue descreve a dissociacdo do acido (complexo). No caso das constantes de estabilidade
ocorre exatamente o contrério, j& que medem a magnitude da associa¢do. Para a descri¢do do
comportamento dos complexos metélicos em estado de equilibrio se emprega geralmente as
constantes de estabilidade.

_ [HH[X7]

HX S HY + X~ Ke= gy (14)

Também ¢ empregada uma segunda classe de constante de equilibrio chamada B, a
constante de estabilidade total (15). Como as K e as p descrevem o mesmo sistema, deve existir
uma relacdo entre elas, que esta dada por (16).

— [Ag(NHy)*]

_ [Ag(NH;),1]
5= TAgTmE] P {49

 [Ag*]INHG]?

_ [Ag(NHa)*] _  [Ag(NHa).*] [Ag(NHy)*]
[Ag*][NH:]*  [Ag™][NH;][NH;] [Ag(NH:)*] (16)
[As(NH)*][NH:] [Ag*](NH]

B

Deduz-se de (15) que B1=K1e de (16) que B=K1K,. Em geral tem-se que Brn=KiKo...K.

O valor numérico de uma constante de estabilidade permite conhecer a concentragéo
relativa das espécies quimicas em estado de equilibrio. Se a constante de equilibrio é grande, a
concentracdo do complexo é muito maior que as concentracfes de suas componentes. Se a
constante de equilibrio da reacdo que descreve sua formagdo é grande, dizemos que um
complexo é estavel. No capitulo VI veremos que isto ndo implica que o complexo reage
lentamente ou que os grupos ligantes serdo dificilmente substituidos por outros grupos ligantes
distintos da agua.



5.2- Fatores que Determinam a Estabilidade dos Complexos

O termo “complexo estavel” é definido a partir da constante de estabilidade da reacdo
que descreve sua formacdo. Na linguagem da termodindmica a constante de equilibrio de uma
reacdo mede a quantidade de calor que é liberada e a variacdo de entropia durante a reacéo.
Quanto maior é a quantidade de calor que se libera, tanto mais estaveis sdo os produtos da
reacdo. Quanto maior é a desordem dos produtos em relacdo aos reagentes, tanto maior sera o
aumento de entropia que acompanha a reacdo e tanto maior serd também a estabilidade dos
produtos. A tabela 5-1 representa de forma resumida os efeitos do calor de reacdo e das
variacbes de entropia sobre a estabilidade dos produtos de reacdo. Consideremos agora
separadamente a influéncia dos calores de reagdo e das entropias das rea¢des de formacdo de
complexos sobre a estabilidade dos complexos formados.

Tabela 5-1

Fatores que aumentam a estabilidade de um complexo [MLx]™ e fatores que
aumentam o valor de 8

M+ 4+ x L= [ML,]*+ + A
ﬁ — [MLI"+]
T ML

(2) Um aumento no valor de A, o calor desprendido durante a reacio.

(b) Um aumento da quantidade de desordem produzido durante a reacédo que significa
um aumento de entropia durante a mesma.

A estabilidade relativa de muitos complexos pode ser explicada com base em um
simples modelo eletrostatico. Este modelo permite predizer o calor de rea¢do produzido durante
a formacdo de um complexo. Sabemos que as particulas eletrizadas com cargas de diferentes
sinais se atraem, porém repelem quando o sinal das cargas for o mesmo. Sabemos também que
estas atracOes e repulsdes dependem da distancia a qual se encontram as particulas carregadas,
sendo tanto mais intensas quanto menor for a distancia.

Tendo em conta estes antecedentes cabe esperar que 0s complexos mais estaveis serdo
0s que sao formados por ions de sinais opostos. Quanto maior a sua carga € menor 0 Seu raio,
tanto maior devera ser a estabilidade do complexo resultante. Os ions pequenos estdo
favorecidos porque podem aproximar mais. Deste ponto de vista, a estabilidade dos complexos
devera aumentar com a carga do ion metalico. O aumento de estabilidade dos hidréxidos
complexos com a carga do fon metalico consiste um bom exemplo®. A estabilidade dos

As constantes de estabilidade cujos valores sdo indicados representam constantes de
atividade a 259C, salvo quando indicado outro. Em geral d4 apenas um numero significativo
pela falta de coincidéncia entre os valores propostos por diversos autores.



complexos de ions metélicos de igual carga deverd aumentar a medida que o raio idnico
diminui.

Kyion = 2 Kymgon™ = 10? Kyon?t = 107 Krpou®t = 101
As constantes de estabilidade de MOH* para 0s metais alcalinos terrosos ilustram este
comportamento. Segue destes valores que as constantes de estabilidade do YOH?* e BeOH* séo
aproximadamente iguais. Ou seja, um cétion muito pequeno, dotado de duas cargas, pode
formar complexos de estabilidade comparavel a dos complexos de cation maiores de maior
carga.
Kpeon™ = 10 Kmgount = 120 Kecaon™ = 30 Kp.ont = 4

Um critério muito conveniente para estimar a capacidade para formar complexos de um
ion metélico é o dado pela relacdo entre a carga e o raio. A tabela 5-2 mostra os resultados que
se obtém ao comparar a estabilidade de complexos hidroxidos em fungdo da relagdo da
carga/raio. Desta tabela pode-se deduzir que a carga € mais importante que o raio idnico, ndo
obstante é frequiente obter bons resultados aplicando este critério.

Tabela 5-2

Efeito da carga e do raio do cation sobre a estabilidade dos hidroxidos (MOH™)

Complexos de diversos cations

M+ 4+ OH- = MOH®"-b+

Radio _C_arﬁ

Mr+ iénico radio Kmog Pt
Li+ 0,60 1,7 v
Ca2* 0,99 2,0 3 X 10*
Niz+ 0,69 2,9 3 X 10°
yi+ 0.93 3,2 1 X 107

" Th#+ 1,02 4,0 1 X 10%
Als+ 0,50 6.0 1 X 10°
Be2* 0,31 6,5 1 X 107

A estabilidade dos complexos de spin alto dos fons M?* desde 0 Mn?* ao Zn?* com um
grupo ligante dado varia frequentemente de acordo com a seguinte ordem:

2+ i ;
Mn* < Fet* < Co™* < Nit* < Cu™* > Zn®* (ver figura 5-2). Nesta ordem, que as vezes se

chama ordem natural de estabilidade, esta aproximadamente de acordo com o critério da




relacio da carga ao raio. Em efeito, os raios se encontram na seguinte ordem

Mn®* > Fe** > Co** > Ni** < Cu < Zn* A variacio do tamanho do cation e a ordem
de estabilidade podem ser explicadas mediante o conceito de energia de estabiliza¢do por campo
cristalino correspondente a estes complexos (Se¢do 2-5). Os complexos de spin alto destes seis
metais sdo octaédricos com excecdo dos de Cu?* que sdo, como temos visto, octaedros com
distorcdo tetragonal. Em um campo cristalino octaédrico os elétrons dos trés orbitais dtyg
possuem menor energia que os elétrons dos dois orbitais deg (figura 2-8).

M+ + 6L == [ML, P+

ML62+]
K = ¥
[M*+][LF
0
o o) o
e 0 0 o N -Q
bo -
= o _ -0 - 7
o- —_
1 i 1 1 [ | 1 1 'Y 1 L

Ca’* Sc** T+t V¥ Cr** Mn?* Fe?* Co?* Ni** Cu?* Zn**

Figura 5-2 Variacdo do logaritmo das constantes de estabilidade para uma série de
complexos [MLg]?*, de acordo com a teoria do campo cristalino. Se néo levar em conta esta
teoria, os valores deverdo variar de forma regular de acordo com a curva tracejada. Os
valores experimentais possuem em efeito os dois maximos representados pelos circulos. Os
sistemas d® e d®sdo mais estaveis em relacdo aos seus vizinhos por possuir uma maior
energia de estabilizacdo de campo cristalino.

A energia dos orbitais tg esta 0,4A, abaixo dos hipotéticos cinco orbitais d degenerados
que postularam antes da separagdo produzida pelo campo cristalino. A energia dos orbitais eg
estd 0,6 Ag acima. Coloca-se um elétron em um dos orbitais t2g em vez de colocar em um dos
cinco orbitais degenerados, a magnitude da estabilizagdo que se obtém ¢é de 0,4Ao . Pode dizer
gue o sistema poupa uma energia de 0,4Ao . A tabela 2-1 apresenta as energias de estabilizacdo
por efeito do campo cristalino para os complexos octaédricos que contém um maior nimero de
elétrons d.

A figura 5-2 representa a estabilidade relativa de complexos octaédricos de spin alto do
tipo [M(Il)Le] para os elementos de transi¢do do quarto periodo, de acordo com a teoria do
campo cristalino. Os sistemas d° e d® sdo mais estaveis em relagdo aos seus vizinhos por possuir
maior energia de estabilizagdo. Ao passar dos complexos de Ca?* a Zn?* observa-se um aumento



geral da estabilidade que é devido a diminuicdo progressiva dos raios dos ions M?* a medida
que se avanga ao Zn?*. A ordem em que se deve encontrar as estabilidades de acordo com a
teoria, que é representado na figura 5-2, coincide com a ordem natural da estabilidade dos
complexos destes metais, com excecdo do caso do Cu?". Em consequéncia, se pode atribuir a
ordem natural de estabilidade a estabilizagdo causada pelo campo cristalino. A diferenca
observada no caso do Cu?" ndo foi explicada de forma satisfatoria, porém seguramente esta
relacionada com a estrutura de octaedro distorcido que estes complexos adotam para chegar a
um méaximo de energia de estabilizagdo por campo cristalino.

Na determinacédo da estabilidade de um complexo também é importante a influéncia da
carga e do tamanho dos grupos ligantes. O pequeno fon fluoreto forma com o Fe®* complexos
mais estaveis que os do ion cloreto, que € maior. Com a maior parte dos grupos ligantes contém
varios atomos € dificil atribuir aos grupos ligantes um raio que tenha sentido; em consequéncia,
muito frequentemente o critério de tamanho ndo é aplicavel. E interessante observar que o ion
ClO4 que é de grande tamanho e possui apenas uma carga tem muita pouca tendéncia a
formacédo de complexos metalicos, o qual concorda com o ponto de vista eletrostatico.

Kger2z+ = 1 X 108 Kreczt = 2 X 10

Alguns grupos ligantes importantes estdo formados por moléculas neutras (H:O,
NHs,H,S, etc).Na teoria eletrostatica se supBe que estes grupos se unem aos ions metéalicos
devido a atracdo entre o extremo negativo do dipolo do grupo ligante e o cation metalico (I1).
Quanto mais polar é o grupo ligante, maior deve ser a for¢a que o une ao ion metélico. O mais
polar dos grupos ligantes comuns é a agua, portanto deveria esperar que os complexos que
contém agua fossem mais estaveis que os dos outros grupos ligantes neutros. O fato de que a
agua seja o melhor solvente para muitos sais € em parte uma conseqiiéncia de que forma
complexos estaveis com os ions metalicos.

H
5t 06— M="

H
I

Tem-se observado que quanto maior é a forga de um grupo ligante como base, tanto
maior é sua tendéncia a formar complexos metalicos estaveis. A forca como base de uma
molécula mede a estabilidade do “complexo” que esta molécula forma com H*. parece razoavel
supor que os grupos ligantes capazes de se unirem fortemente ao H* também poderdo formar
complexos estaveis com os ions metalicos. Deste ponto de vista, o ion fluoreto devera formar
complexos mais estaveis que cloreto, brometo ou iodeto. Também, o NH3 deverd ser um grupo
ligante melhor que a 4gua e esta por sua vez melhor que o HF. Este comportamento € observado
com os metais alcalinos e alcalinos terrosos e também em outros metais eletropositivos como 0s



metais de transicdo do quarto periodo e também com os lantanideos e actinideos.
Frequentemente se designa estes metais como metais da classe a.

A teoria eletrostatica simples que se tem descrito pode aplicar-se com éxito para
explicar a estabilidade de muitos complexos metélicos e também é possivel predizer, com base
na mesma, a estabilidade de outros complexos. A teoria é particularmente Util no caso dos
complexos dos ions de metais da classe a.

Os metias da classe b sdo os mais eletronegativos, como Pt, Au, Hg e Pb e alguns dos
elementos de transicdo mais leves, em seus estados de oxidacdo baixos. No caso dos complexos
dos ions destes metais, as contribuigcdes eletrostaticas tém importancia, porém existem outros
fatores que também desempenham um papel. Em particular, sdo importantes os efeitos do
campo cristalino e das ligacGes de carater covalente. Os ions Co?*, Ni?* e Cu?* preferem como
grupo ligante a aménia em vez da agua. Isto se deve ao menos em parte ao fato de que o NH3 é
capaz de produzir um campo cristalino mais intenso que o da agua (Secdo 2-5). Da mesma
maneira, certos elementos de transicdo formam complexos muito estaveis com grupos ligantes
tais como CO, CN-, C2H,4 e P(CHs); que ndo sdo bons ligantes para metais que ndo sejam de
transicdo. A estabilidade destes complexos dos metais de transicdo pode ser atribuida
novamente a estabilizacdo causada pelo campo cristalino produzido pelos ligantes.

A importancia das ligac6es covalentes entre 0 metal e o grupo ligante € muito grande no
caso de complexos de metais relativamente eletronegativos como os da familia do cobre, do
zinco, do estanho e do chumbo. A teoria eletrostatica ndo pode explicar a estabilidade dos
complexos destes metais. A prata forma, por exemplo, sais halogenados insollveis AgX e
complexos estaveis AgXz e AgXs, nos quais a estabilidade segue a ordem I'>Br>CI>>F", as
constantes de estabilidade para a reagéo (17) séo:

KAgI-‘ = 2 KAgC]_ = 2 X ].03 KAgBr = 3 X 104 KAgI = 108 (17)
Agt + X—= AgX (ac)

Este comportamento pode ser explicado admitindo que a ligacdo Ag-X possui um certo
carater covalente que aumenta ao passar do F-ao I".

O mercdrio, chumbo, bismuto e outros elementos de transicdo e pos-transicdo forma
sulfetos insoluveis em agua. A precipitacdo destes sulfetos forma parte do método tradicional
para a determinacdo qualitativa destes metais. E possivel considerar a formagdo de um
precipitado como a formacdo de um complexo insoluvel em &gua, de carga igual a zero. A
precipitacdo de sulfetos constitui uma indicacdo de que estes metais preferem grupos ligantes
que contém enxofre a grupos ligantes que contém oxigénio (neste caso S a O%). Esta
preferéncia por enxofre pode ser atribuida a presenca de um carater fortemente covalente nas
ligagOes do metal com o enxofre.

Os metais da classe b se caracterizam pela presenca de elétrons d por debaixo de uma
camada de gas raro. Estes elétrons d podem ser empregados para a formacéao de ligagdes n com
os atomos dos grupos ligantes e sdo estas ligagdes m que determinam muitas das propriedades
dos metais da classe b. os complexos mais estaveis destes metais se formam com 0s grupos
ligantes que podem aceitar elétrons deste metal, que sdo grupos ligantes que possuem orbitais d
vazios como P(CHs)s, S* e I, ou grupos ligantes que possuem orbitais moleculares aos quais



podem passar elétrons que se deslocalizam como CO e CN-. E assim que os elementos das
classes a e b formam compostos estaveis com grupos ligantes de caracteristicas bem diferentes.
Os elementos da classe a preferem grupos ligantes que contétm O e N e também F. Os
elementos da classe b formam complexos mais estaveis com elementos mais pesados das
familias do N,O e F®.

E muito dificil encontrar uma explicacdo completa e satisfatoria da estabilidade dos
complexos metélicos porque a quantidade de calor liberada durante a reagdo de formacéo do
complexo (18), é pequena. A soma de varios efeitos relativamente pequenos, devidos por
exemplo, a presenca de ligagdes m, a estabilizacdo pelo campo cristalino ou ao crescente carater
covalente da ligagéo entre o metal e o grupo ligante, podem proporcionar energia suficiente para
alterar um comportamento que se consideraria ‘“normal”.

[MCH;0).]"" + yL — [M(H:O)a, L, )™ + yH0 (18)

As variacOes de entropia também desempenham um papel importante na determinagao
da estabilidade dos complexos. As reagfes nas quais estdo envolvidos ions positivos com
grupos ligantes negativos, para formar complexos de carga menor (19), ocorrem com um grande
aumento de entropia, e este fator € muito importante para a estabilidade do complexo resultante.
O grande aumento de entropia é porque cada um dos reagentes com carga possuem uma esfera
de solvatacdo ordenada. Os produtos da reagdo possuem uma menor carga e portanto produzem
uma ordem consideravelmente menor no solvente. Felizmente, os fatores que determinam este
aumento de entropia sdo 0s mesmos que fazem aumentar a estabilidade deste ponto de vista
eletrostatico. Em conseqiiéncia, € possivel que a acertada predicdo eletrostatica de que a
estabilidade seja grande em consequéncia das interages entre particulas pequenas dotadas de
grande carga ocorre fundamentalmente devido ao efeito da entropia.

[M(H,0),.)** + L= — [M(HO),._:.L]** + H:0 (19

Ha outros dois aspectos muito importantes das consideracdes baseadas na entropia. Se a
forma do complexo [MLg]™ a partir de [M(H20)s]™ se observa que é cada vez mais dificil de
substituir uma nova molécula de agua por outro grupo ligante L. as sucessivas constantes de
estabilidade para a reacéo (20) sdo K;1=5 x 10?2, K,=1,3 X 10?, Kz=4 X 10!, K4=1,2 X 10, Ks=4
e K¢=0,8. Pelo menos uma parte deste efeito se deve a estatistica do processo de substituicdo
(que é uma consideracao entropica). Ao substituir uma molécula de dgua por amdnia se elimina
um lugar onde poderia coordenar novas moléculas de aménia.

O professor R.G Pearson da Universidade de Northwestern (J. Am. Chem. Soc. 85, 3
533, 1963), chama os metais da classe a, dcidos duros e aos da classe b, dcidos moles. Os
grupos ligantes como N, O e F sdo bases duras e aqueles parecidos a P, S e | sdo bases moles.
Os complexos mais estaveis sdo das combinagdes de acidos duros com bases duras e de acidos
moles com bases moles.



[Ni(HO)e]2* + 6NH; = [Ni(NH)s]** + 6H0

Também, quanto maior é o nimero de moléculas de aménia que contém o complexo,
tanto maior é a probabilidade de que estas sejam substituidas por agua. Ambos os fatores
reduzem a probabilidade de formacéo e, portanto a estabilidade dos complexos mais fortemente
substituidos. Outros fatores que também podem contribuir para diminuir a coordenacdo de
grupos ligantes adicionais sdo as repulsGes estéricas entre grupos ligantes e as repulsfes
eletrostaticas que se produzem quando a &gua ligada a um ion metélico positivo € substituida
por grupos ligantes aniénicos.

Contudo, existem alguns casos pouco frequentes nos quais 0os complexos iniciais sdo
menos estaveis gque seus analogos altamente substituidos. Este desvio do comportamento
decrescente normal das sucessivas constantes de estabilidade, € interpretado em alguns casos
admitindo que indica uma troca no indice de coordenacdo do ion metalico. As constantes de
estabilidade do [CdBrs* sio Ki = 2 X 102, K; = 6, K3 = 0,6, Ky = 1,2 Como os
indices de coordenacédo do cadmio ou no ion hidratado e no [CdBr,]* séo provavelmente 6 e 4,
respectivamente, o grande valor de K4 pode indicar que a reacdo (21), que corresponde a esta
constante pressupde uma troca no indice de coordenacdo, também da adicdo de Br. Como
produz a liberacéo de trés moléculas de agua, este passo final vem acompanhado por um grande
aumento de entropia, que por sua vez determina um maior valor de Ka.

[Cd(HzO);BI’:;]_ + Br— = [CchP_ + 3H.,O

O segundo efeito importante induzido pela entropia, origina a grande estabilidade dos
quelatos metalicos (tanto a amo6nia quanto a etilendiamina (en) se coordenam com 0s metais
através do nitrogénio das aminas. tem-se comprovado que o calor de reagdo produzido pela
ligacdo de duas moléculas de NH; é aproximadamente equivalente a de ligar uma en. Apesar
disto, os complexos de etilendiamina sdo consideravelmente mais estaveis que seus equivalentes
com amonia. Assim, no caso do [Ni(NHs)s]>* temos por exemplo KiK,=6 10% K3K,=5 10
KsKs=3; que devem comparar-se com os valores correspondentes a [Ni(en)s]>* que sdo K;=2
107; Ky=1,2 10% Ks=1,6 10%. Tem-se demonstrado que a excepcional estabilidade dos
compostos derivados da etilendiamina se deve ao efeito mais favoravel da variagdo de entropia
associada a sua formacéo.

Os grupos ligantes quelatos formam em geral complexos mais estaveis que seus
analogos monodentados. Este resultado é conhecido com o nome de efeito quelato e se explica
pelas favoraveis condigdes entropicas que acompanham o processo de quelacdo. Este efeito
pode ser compreendido qualitativamente. A probabilidade de substituir uma molécula de agua
por uma molécula de aménia ou por uma molécula de en devera ser aproximadamente a mesma.
Porém, se tratar de substituir uma segunda molécula de agua, &€ muito mais provavel que seu
lugar serd ocupado pelo segundo aminogrupo da etilendiamina e ndo por outra amdnia livre na
solucdo, porque a etilendiamina ja esta coordenada ao metal e sua extremidade livre se encontra
imediamente vizinho do grupo H,O que vai ser substituido. Em consequéncia, a formacéo do
[Ni(en)(H20)4]?* é mais provéavel que a formacdo do [Ni(NHs)2(H20)4]?* que é menos estavel.

(20)
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Outra forma de explicar que a variacdo de entropia serd mais favoravel consiste em
considerar que se um processo determina um aumento do ndmero de particulas independentes
ird associado a um aumento de entropia (quanto maior é o nimero de particulas tanto maior é a
desordem possivel). Durante o processo de coordenacdo de uma molécula de etilendiamina é
liberado moléculas de &gua, portanto este processo estd acompanhado por uma variagdo de
entropia favoravel.

Os grupos ligantes tri, tetra e polidentados em geral podem substituir trés, quatro ou
mais moléculas de &gua, respectivamente, para formar complexos ainda mais estaveis. As
constantes de estabilidade de certos complexos de Ni?* com ligantes polidentados se encontra na
tabela 5-3. O etilendiamintetraacetato (EDTA), € um grupo hexadentado que pode formar
complexos estaveis com uma grande variedade de ions metalicos, incluindo com os alcalinos
terrosos, que formam complexos muito pouco estaveis com 0s grupos ligantes mondentados.
Este composto tem aplicacGes comerciais como agente sequestrante, é um reagente que forma
complexos com os ions metalicos e controla dessa forma sua concentragdo em solugao.

Tabela 5-3

O efeito da quelagdo na estabilidade dos complexos

TaBLA 5-3

El efecto de la guelacion en la estabilidad de los complejos®

Complejo -4} B2 Bs B4 Bs Bs
ININHD*  5X 100 6 10' 3X10° 3X 107 1,3 100 Lo X 108
[Nien);]* 5X 107 1,1 X 10" 4 X 10%

[Ni(dien),]# 6 X 100 8 X 10

[NiCerien)(H,O)a]*e 2 X 104

Todos os valores de f§ foram medidos em KCI 1 M a 30° C. Para ver o efeito da quelacéo,
deve-se comparar os valores de p igualmente sublinhados. Os complexos com igual
quantidade de 4gua coordenada sdo os sublinhados com o0 mesmo simbolo.

O EDTA é excelente para amolecer a agua porque forma um complexo muito
estavel com os ions célcio. Também é empregado como reagente em quimica analitica.

O EDTA reage quantitativamente em soluc@es alcalinas com certos metais, para
produzir complexos metélicos (22). Por esta razdo, pode ser empregado na
determinagdo volumétrica de numerosos metais. Tem-se proposto e desenvolvido
numerosos indicadores para revelar o ponto final da reacdo, que na atualidade forma
parte das técnicas comuns da quimica analitica quantitativa.

EDTA* + [M(HO)]** — [MEDTAJ]*~ 4 6H;O

(22



Os quelatos metalicos contém anéis de atomos, Il. Tem-se observado que a
estabilidade do ion complexo depende do nimero de &tomos que formam o anel. Em
geral, para grupos ligantes sem duplas ligagdes os quelatos mais estaveis sdo aqueles
gue formam anéis com cinco atomos. Se 0s grupos ligantes possuem duplas ligacoes,
como por exemplo a acetilacetona, os complexos metalicos sdo muito estaveis quando
contém anéis de seis a&tomos. Tem-se observado que anéis com quatro ou mais de seis
atomos, porém, sdo relativamente instaveis e pouco frequentes.
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Atualmente se dispde de muita informacdo sobre a estabilidade dos ions
complexos metalicos. Isto permite discutir a importancia relativa dos diversos fatores
que a determinam. Alguns deles tém sido discutidos neste capitulo, porém é Gtil resumi-
los novamente. Primeiro, a estabilidade de um complexo depende evidentemente da
natureza do ion metélico e do grupo ligante. Em relagcdo ao metal, tém importancia os
seguintes fatores:

1) Tamanho e carga. Devido a grande importancia das forcas eletrostaticas, quanto menor
for o tamanho de um ion metalico e quanto maior for sua carga, tanto mais estaveis sdo
seus complexos. A estabilidade estd favorecida por um valor grande da relagdo de carga
do ion o seu raio.

2) Efeitos devido ao campo cristalino. A energia de estabilizacdo por um campo cristalino
desempenha um papel importante na estabilidade dos complexos de metais de transicéo
e parece ser a responsavel da ordem natural da estabilidade dos complexos de metais de
transicdo do quarto periodo (Figura 5-2).

3) Metais das classes a e b. Os metais mais eletropositivos, como por exemplo, Na, Ca, Al
os lantanideos, Ti e Fe pertencem a classe a. 0os menos eletropositivos, como por
exemplo, Pt, Pd, Hg, Pb e Rh, pertencem a classe b. Os metais da classe a formam seus
complexos mais estaveis com grupos ligantes cujo atomo doador é N, O ou F; 0s metais
da classe b preferem grupos ligantes nos quais 0 atomo doador € um dos membros mais
pesados das familias de N, O ou F. supGe-se que a estabilidade dos complexos formados
por metais da classe b ocorrem devido a uma importante contribuicdo covalente das
ligacdes do metal ao ligante através da formacdo de ligagdo .

Quanto aos grupos ligantes, os seguintes fatores tem importancia em relagdo com seu
papel na determinagdo da estabilidade dos complexos metalicos.

1) Forca como base. Quanto maior é a forca de um grupo ligante como base, tanto maior é
sua tendéncia a formar complexos estaveis com metais da classe a.



2) Efeito de quelacdo. A estabilidade de um quelato metalico é maior que a de um
complexo metalico analogo ndo quelato. A estabilidade do [Ni(en)s]** por exemplo, é
maior que a de [Ni(NHs)s]2+. A estabilidade aumenta junto com 0s grupos
polidentados, como demonstram o0s complexos particularmente estaveis que forma o
EDTA.

3) Influéncia do tamanho do anel que forma o quelato. Os quelatos metéalicos mais
estaveis contém grupos ligantes saturados que formam anéis de cinco lados ou grupos
ligantes ndo saturados que formam anéis de seis lados.

4) TensOes estéricas. Por razdes estéricas, os grupos ligantes volumosos formam
complexos menos estaveis que os complexos formados por grupos ligantes menores.
Assim por exemplo, a NH>-CH>-CH>-NH, forma complexos metalicos mais estaveis
que a (CHs)2N.CH,CH2N.(CHs),. As tensdes sdo devidas, em certos casos, a
combinacdo da geometria do grupo ligante com a estereoquimica do complexo
metalico. Assim, por exemplo, a HNCH,CH,NHCH,CH,NHCH,CH,NH, pode
coordenar seus quatro nitrogénios nos vértices de um quadrado, no qual ndo é possivel
para 0 N(CH.CH:NHy>)s; em consequéncia a tetraamina de cadeia reta forma complexos
mais estaveis com o fon Cu® que os que pode formar a tetraamina com cadeia
ramificada, que ndo pode adaptar-se a geometria quadrangular plana que se requer.

Tabela 5-4

Potenciais de Oxidac&o de alguns complexos de cobalto e Ferro

Potencial de oxidacién,

Reaccién , voltios
[Fe(HoO)sJ2+ — [Fe(HO)e* + ¢ —0,77
[FC(CN)s = [FC(CN)(;]S_ + ¢ —0,36
[FeEDTAJ?~ — [FeEDTA]~ + ¢ +0,12
[Co(HzO)e)2t — [Co(H:O)e]*+ + ¢ —1,84
[CO(NH3)5]2+ - [CO(NH3)5]3+ + 4 —0,10

As influéncias dos fatores tais como tamanho, carga, estabilizagdo por campo cristalino,
etc tem uma importancia primordial para a quimica dos compostos de coordenagdo. Assim, por
exemplo, o potencial de oxidacdo de um ion metalico terd uma grande variacdo se troca o tipo
de grupo ligante (Tabela 5-4). Se os complexos de Fe?* e Co?" substituem a agua por CN-,
EDTA ou NHs, aumenta a tendéncia da oxidacdo a M. Estes grupos ligantes formam
complexos muito mais estaveis com os fons M** que com M?* e dali provém a tendéncia a
oxidacdo. Isto é particularmente certo para sistemas derivados do Co?". O complexo
[Co(H20)6]** é capaz de oxidar a dgua a Oz; ao contrario, as solugcdes aquosas dos sais do Co?*
sdo facilmente oxidadas pelo oxigénio atmosférico, na presenca de grupos ligantes tais como
NHs, CN" e NO; passam a [Co(lll)Ls]. A grande variacdo do potencial de oxidacdo que se
observa na presenca destes grupos ligantes se deve fundamentalmente ao fato de que estes
grupos ligantes originam um campo cristalino maior que a o produzido pela &gua. Isto favorece



a conversdo dos complexos d’ de spin alto do Co?* em complexos d® de spin baixo do Co®*" com
grande estabilizacdo por campo cristalino.

5.3- Determinagéo das Constantes de Estabilidade

As observacdes anteriores sobre estabilidade dos complexos metalicos, provéem de um
estudo dos dados obtidos a partir das constantes de estabilidade. A determinagdo experimental
destas constantes constitui uma tarefa de grande importancia, que frequentemente é muito
dificil. Um dos problemas, porém um o mais importantes, consiste em determinar quais sdo as
espécies quimicas que realmente existem na solugdo cujo equilibrio deseja medir-se. Muitas
pesquisas tém sido invalidadas por observacdes mais recentes, que demonstram que se tem
deixado de considerar algumas espécies quimicas e certos equilibrios. As constantes de
equilibrio podem ser medidas por muitos métodos diferentes. Geralmente se prepara uma
solucdo que contém o ion metélico e o grupo ligante, deixa-se transcorrer tempo suficiente para
que o sistema alcance seu estado de equilibrio e medem-se as concentracdes das espécies
quimicas contidas na solucao.

A+ B=C

__[C]
K = [ATiH] (23)

Da equacdo (23) que representa o equilibrio do sistema se deduz que se medirem as
concentracdes de A, B e C no estado de equilibrio, podera calcular a constante de equilibrio. No
sistema (23), que é muito simples, também pode proceder de outra maneira. Se conhecer as
quantidades de A e B antes que C seja formado e depois poder medir A, B ou C no estado de
equilibrio, é possivel calcular a concentragdo das outras espécies e determinar a constante de
equilibrio. Em muitos sistemas formados por complexos metalicos existe no estado de equilibrio
uma variedade de espécies complexas. Nestes casos é necessario determinar experimentalmente
a concentracdo de mais de uma espécie. Os célculos frequentemente sdo tediosos, porém diretos.
Para sistemas mais complicados pode-se empregar com vantagens os computadores.

[Co(HO)e2+ + Cl— = [Co(H:0)Cl]+ + H:0 29

A determinacdo da concentracdo de uma espécie quimica no estado de equilibrio se
complica pelo fato de que a medida ndo deve perturbar o estado de equilibrio. Na reagdo (24),
por exemplo, ndo se pode medir a concentracdo de cloreto em solugdo por precipitagdo como
AgCI. Se adicionar Ag* ndo somente precipitaria o cloreto livre, mas também se eliminaria 0s
cloretos do complexo de cobalto.

Outro problema dificil surge do fato de que as constantes de equilibrio s&o fungdes das
atividades e ndo das concentracGes. Como as atividades e as concentra¢cdes sao humericamente



iguais em solugcdes muito diluidas, este problema pode ser evitado mantendo todas as
concentracdes muito baixas, porém infelizmente este recurso raramente é pratico. Outro método
consiste na determinagdo de constantes de estabilidade em uma série de solugdes, cada uma das
quais contém diferentes quantidades de um sal “ndo complexante” como o NaClO4. Neste caso,
a alteracdo em condigdes ideais se deve fundamentalmente a ions Na* e ClO4 e aos desvios do
coeficiente de atividade do valor um sdo devidos a presenca destes ions. Extrapolando a
concentracdo do sal igual a zero, mede-se efetivamente a constante de estabilidade em um
ambiente no qual os coeficientes de atividade sdo iguais a um.

Frequentemente se obtém os dados correspondentes a um equilibrio em solucGes
relativamente concentradas sem fazer nenhum intento para passar das concentracbes a
atividades. As constantes de equilibrio assim obtidas, que se denominam constantes de
concentracdo, sdo quantitivamente exatas s6 nas mesmas condicbes em que foram
determinadas. No entanto, na maior parte dos casos a comparacao de constantes experimentais
da uma boa informacao sobre a estabilidade relativa de sistemas andlogos. Ao usar as constantes
de estabilidade é bom ter em mente que as verdadeiras constantes de estabilidade s6 podem ser
usadas para célculos quantitativo de concentracdes se as solugdes sdo muito diluidas ou se
conhece os coeficientes de atividade. As constantes de concentracdo podem ser empregadas
para o calculo de concentragdes, porém o0s resultados s6 serdo quantititavamente exatos se as
condigdes sdo as mesmas que se determinaram as constantes. O mais comum, portanto é usar
estas constantes de forma semi-quantitativa.

A concentragdo das espécies quimicas em solucdo pode ser medida por varios métodos
que tem a propriedade de ndo modificar o equilibrio que esta sendo estudado. Provavelmente os
métodos mais comuns sdo a espectroscopia e a eletroanalise. O primeiro se baseia na absorcdo
de luz por parte da espécie quimica estudada, o segundo estd baseado nas propriedades
eletroquimicas do sistema em estudo. As técnicas espectroscOpicas podem ser ilustradas
mediante o equilibrio do sistema Fe3*  NCS (25). Tanto o fon férrico como o fon tiocianato
sdo praticamente incolores em solucédo aquosa. O complexo FeNCS?*, no entanto, é de uma cor
roxo alaranjado brilhante. Isto significa que individualmente os ions ndo absorvem luz visivel,
porém o FeNCS? sim que absorve. A intensidade da cor roxo alaranjado depende diretamente
da concentracdo do FeNCS?" e pode ser usada para medir essa concentracdo na solucdo. Se
adicionar quantidades conhecidas de Fe** e NCS™ a uma solucéo e logo se medir a quantidade de
FeNCS2+ formado, medindo a intensidade da cor na solucdo, sera possivel calcular as
concentragdes de ion férrico e NCS'.

Fes*+ + NCS— = Fe(NCS)**

(25)

[Fe**] = [Fe*t]o— [FeNCS**] 'y  [NCS—] = [NCS—]o — [FeNCS*+]

« — _[FeNCS*]
= [Fe+][NCS-]

[Fe**]o e [NCSTo representam as concentraces de Fe®** e NCS™ antes da formacéo do
complexo. A constante de equilibrio pode ser calculada com a equagéo (26). Devemos observar

(26)

"



gue as medidas sdo na realidade mais complicadas que sugere nossa descricdo, pelo fato de que
também existem espécies quimicas como [Fe(NCS),]*. E possivel realizar a experiéncia
empregando um excesso de Fe3+ de modo que a concentracdo dos complexos com mais NCS-
seja insignificante e as Unicas espécies presentes sejam o Fe* e FeNCS?",

NH,* =NH; + H*

_ [NH;][H"] — 1

A técnica eletroanalitica mais simples para a determinacdo de constantes de estabilidade
é a que faz uso do eletrodo de vidro. O eletrodo de vidro constitui o componente fundamental
do aparelho para medir pH no laboratério e determinar a atividade dos ions H* em solucdo. Em
consequéncia, se deseja estudar equilibrios com este equipamento, serd preciso incluir a
variagdo da [H*]. Nos seus tempos de estudante, o professor J. Bjerrum, da Universidade de
Copenhague, determinou as constantes de estabilidade de uma série de complexos amoniacais
empregando esta técnica. A concentragdo de NHsz em uma solucdo esta relacionada com a [H*]
pela constante de equilibrio da dissociacdo &cida do NH4" (27). Na solucéo acida, a [NH4] é
grande em relacdo a [NHs]; portanto a [NH4*] ndo varia praticamente nada se aumentar a [H].
Nestas solucdes acidas

1 1
m -~ M

(NH;] = K[NH,™]

Portanto, em condicOes apropriadas, um eletrodo de vidro capaz de medir [H+] também mede
diretamente [NH4+]. Por meio desta técnica determinaram as constantes de estabilidade
correspondentes ao sistema Ag+__ NH3 (28), (29). As solugdes foram preparadas a 30,0°C;
todas contém pequenas concentracfes diferentes de NH3 e Ag+. Medindo o pH de cada uma
destas solucdes calculou-se mediante a equacgdo (27) a concentragdo do NH3 que nédo faz parte
do complexo.

Agt+ NH; 2 [AgNH)]* Ky 28)

T AR (30

27



Alguns dos resultados estdo na tabela 5-5. O valor médio do ndmero de moléculas de NH;

ligadas a um ion Ag* (”) pode ser calculado a partir dos dados experimentais por meio da

equacdo (30). A figura 5-3 mostra a representacdo de 7 em funcdo da concentragdo de
amonia. Da curva se deduz que para concentragdes de amdnia livre maiores que 102 M, a
espécie quimica predominante é [Ag(NHs)2]*, enquanto que para concentragdes de NHs livre
menores que 10* M, a espécie que é abundante é o Ag*. O complexo [Ag(NH3)]* s6 existe em
um pequena série de concentracbes de NHs. A partir destes dados experimentais calcularam-se
as constantes de estabilidade Ki= 2,5 10° e K= 8,3 10%. Os calculos s&o longos e estdo fora dos
limites do presente texto.

Tabela 5-5

Dados de pH utilizados na determinacdo das constantes de estabilidade no sistema
Ag*___ NH3 em solugdes aquosas’

[Ag*}e [NH:}o  pH [H*] [NH;) n

0,0200 0,00502 4,970 10,7 X 10~* 0,88 X 10* 0,246
0,0200 0,01504 5,372 4,25 X 107" 2,21 X 10* 0,740
0,0200 0,03012 5,793 1,61 X 10~* 5,83 X 107* 1,477
0,0200 0,05022 6,342 0,455 X 10¢ 20,6 X 10* 1,895

]|

| s’ 1 1 1 1
10-* 10-* 10-2 10-? 10-*

[NH,] —

Figura 5-3 O numero médio de moléculas de NHs por Ag* em solugdes que contém
diversas concentracoes de NHjs livre®,

7 Os dados foram obtidos a 30°C e na presenca de nitrato de amonio, 2M.



Observemos que este outro exemplo no qual a segunda constante é maior que a primeira
e constitui uma excecao a regra geral segundo a qual deveria observar que Ki>K>>Ks>... (Secdo
5-2)

Tem-se descrito brevemente os métodos para a determinacdo das constantes de
estabilidade. Existem muitos outros métodos experimentais. Pode-se empregar radiois6topos.
Também é possivel usar métodos baseados na extracdo liquido-liquido ou na troca-idnica. Todo
técnica que permita determinar concentragfes pode ser empregada e tem sido empregada para a
determinacdo de constantes de estabilidade.

A estabilidade dos complexos metalicos em solugdo, constitui um dos aspectos
importantes da quimica das solugdes dos metais. A estrutura do solvente, as formulas e a
natureza da esfera de hidratacdo do soluto, as reagdes entre cada espécie e seus vizinhos e 0s
equilibrios que dali resulta, tém constituido temas de grande interesse durante muitos anos.
Tem-se obtido uma grande quantidade de informacdo e para explicar os resultados
experimentais tem-se desenvolvido complicadas teorias. Apesar de todos estes esforcos, sdo
numerosos problemas para resolver. Ainda falta informacdo basica detalhada, como por
exemplo, sobre o nimero de moléculas de agua que rodeiam os ions na solu¢do aquosa assim
como também faltam dados seguros sobre as constantes de estabilidade de alguns sistemas,
especialmente o que correspondem a substancias muito instaveis e as muito estaveis.

Capitulo 6- Cinética e Mecanismo das Reac6es de Compostos de Coordenacéo

Possivelmente as aplicagdes mais importantes dos complexos metalicos sdo encontradas
no campo da catalise de reacdes. O estudo das enzimas metalicas (catalisadores fisiol6gicos)
mostra que nos sistemas bioldgicos a reacdo é frequentemente em um ion metalico complexo.
Numerosos processos industriais dependem diretamente da catalise por meio de complexos
metalicos. No capitulo 1 foi mencionada a producédo de polietileno por um processo que
emprega como catalisador um complexo de aluminio e titanio. A reagdo de um alceno com
mondxido de carbono e hidrogénio € feita na presenca de um complexo a base de cobalto(l).

Co
CH;CH=CH; + CO + H; — CH«CH,CH,CHO

Esta reacdo oxo, que é muito importante, tem sido estudada com muito detalhe; sabe-se que o
catalisador é 0 HCo(CO)4 e se forma durante a rea¢do. A oxidacgdo do etileno a acetaldeido por
meio do ar ocorre facilmente na presenca de um sistema catalitico formado por PdCI,-CuCl; (2).
Este processo industrial, chamado processo Wacker,se baseia na formagdo de um composto
intermediario, que é o complexo [Pd(CzH4)(OH)CI,]".

PdCl,
CH;—CH, + $0, —— CH,CHO
CllClg

Estas e muitas outras aplicaces recentes dos complexos metéalicos tém estimulado a
imaginacdo dos pesquisadores e contribuem para aumentar o potencial de produgdo e a

)
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versatilidade da indudstria quimica. Para poder usar adequadamente os complexos metalicos é
conveniente conhecer em seus detalhes o processo de reacdo. O capitulo ilustra o estudo destes
problemas e proporciona exemplos de informacdo obtida e das teorias propostas para explicar o
mecanismo das reacdes.

Nos capitulos anteriores foi mencionado uma boa quantidade de reagdes de compostos
de coordenacdo. Algumas delas produzem compostos de coordenacdo a partir de espécies
quimicas mais simples, em outros casos se trata da transformacdo de um composto de
coordenacdo em outro. No capitulo V foi estabelecido que as constantes de equilibrio
correspondentes a estas reacdes dependessem da quantidade de calor liberada durante as
mesmas e da quantidade de desordem produzida (entropia). Uma varidvel favoravel da
guantidade de calor ou da entropia constitui uma condi¢do necessaria para gque a reagdo possa
ocorrer. No entanto, para que a reagdo ocorra, a velocidade de reacdo também deve ser
suficientemente grande. As reacfes podem ocorrer com velocidades muito diferentes, algumas
sdo tdo lentas que é impossivel medir sua velocidade, outras procedem com tanta rapidez que s6
muito recentemente tem sido possivel medi-los.

Existem reacdes, como por exemplo, a reagdo fortemente exotérmica entre H, e O, para
dar H20O, que s6 se produz quando um ponto da mistura esquenta fortemente. Outras, menos
exotérmicas, como por exemplo a dissolu¢do de sal em agua, que é endotérmica, procedem
rapidamente a temperatura ambiente. Estes fatos nos indicam que a velocidade de reagdo ndo
depende necessariamente da magnitude do calor de reagdo. Existem reagdes cujas constantes de
equilibrio sdo muito favoraveis e que no entanto ndo séo réapidas. A velocidade de uma reacao
quimica depende da natureza do processo pelo qual os reagentes se transformam em produtos
(ou seja, do mecanismo de reagdo). Frequentemente é possivel compreender o comportamento
da velocidade de uma reacdo se conhecer o seu mecanismo. O que é mais importante na pratica
¢ que conhecendo o comportamento das velocidades de reacdo é possivel entender muitas
deducgbes com respeito a0 mecanismo das mesmas.

6.1- Velocidade de uma Reacéo

A velocidade de uma reacédo tal como (3) pode ser expressa pela diminui¢do do nimero
de mols dos reagentes, [Co(NH3)sCl]** e H,0, por segundo (ou alguma outra unidade de tempo)

Co(NHy%Cl}** + H0 — [Co(N H;):HO*+ + CI-

Também pode-se expressar pelo aumento do nimero de mols dos produtos,
[Co(NH3)s(H20)]*" ou CI-, por segundo. Com o desaparecimento de um mol de [Co(NH3)sCI]?
e um mol de CI', as trés velocidades seriam numericamente iguais. Em geral, é possivel definir a
velocidade de qualquer reacdo como a variacao da concentracéo de qualquer um dos reagentes
ou produtos de reacdo que se produz na unidade de tempo.

No caso de reagfes de ordem um uma forma muito conveniente de expressar
quantativamente uma velocidade, consiste em empregar o conceito de vida média. A vida média

(3)



de uma reacdo é a quantidade de tempo que deve transcorrer para que se consuma a metade de
um reagente ou 0 tempo necessario para que se forme a metade de um produto. A vida média da
reacdo (3) a 25,0°C é de 113 horas. Isto significa que se dissolver um sal que contém
[Co(NH3)sH,0]>" em é&gua a 25,0°C, ao fim de 113 horas restard somente a metade do
[Co(NH3)sH.0]?*, a outra metade tera convertido em [Co(NH;)sH.0]%* e CI- (figura 6.1) Ao fim
de outras 113 horas, terd convertido novamente a metade do [Co(NHs)sH.O]* restante,
sobrando apenas a quarta parte da quantidade original, e assim continua a reacao. Apesar de ser
a 4gua um reagente nesta reacdo, sua concentracdo ndo tera diminuido a metade durante as
primeiras 113 horas porque estd presente em grande excesso como solvente. As concentracoes
de [Co(NHs)sH.O]** e CI- tenderd a metade do valor alcancado quando a reacdo terad
completado.

[Co(NH,)CIP+

— [C‘O(NH:)iOH:T+

concentracién

o = o - -

13 226 339 452

Figura 6.1 Representacgdo grafica da concentracdo dos reagentes e dos produtos de
reacdo da reacéo (3) em fungdo do tempo, a 25°C.

6.2- Lei que Rege a Velocidade de Reacéo

Tendo definido a velocidade das reagdes, tentemos agora deduzir conseqléncias sobre a
velocidade a partir da consideracdo dos mecanismos de reacdo. A reacdo mais simples que um
pode imaginar-se € a isomerizacdo (4) ou dissociacdo(5) de uma molécula. As reacdes desta
estequiometria podem ocorrer mediante mecanismos complicados, nos quais se forma uma

A— A’ (4)
A—>B+C (5)

quantidade de produtos intermediarios; contudo, escolhamos para empregar 0 mecanismo mais
simples que aquele pelo qual em certo instante A se transforma diretamente em A’ (ou em
B+C). Neste caso deve-se esperar que a velocidade de reacdo dependa da concentracdo de A



exclusivamente. Quanto maior for o nimero de moléculas de A, tanto maior sera a
probabilidade de uma molécula reagir. Assim, a velocidade de reacdo é diretamente
proporcional a concentracdo de A. este resultado pode ser expressado mediante uma constante
k, chamada constante de velocidade, que é um ndmero que caracteriza a velocidade de reacdo a
certa temperatura(7). Para reagdes rapidas, o valor de k é grande, para reacOes lentas é pequeno.
Existe um grande numero de reacBes as quais pode aplicar-se esta expressdo tdo simples. A
conversao do cis-[Co(en).Clz]* em trans-[Co(en).Cl;]* que ocorre em uma solucdo de metanol,
constitui um exemplo (8).

velocidad o [A]

(6)

velocidad = [A] @)

cis-[Colen)iCle]* — trans-[Colen)Cly]*

A velocidade de transformac&o do isémero cis a trans é igual ao produto da constante de
velocidade para a reacdo pela concentragdo do isdmero cis (9).

velocidad = k[cis-Co(en).Cl,*

A reacdo pode produzir também seguindo um mecanismo mais complicado (10) neste
mecanismo, A se converte em A’ por um processo que compreende a formagdo inicial de uma
substancia intermediaria E (10a), que por sua vez se transforma em A’ (10b). A formagdo de E
exige um choque entre A e D. A velocidade deste processo deve ser proporcional a
concentragcdo de A e a de D, porque a probabilidade do choque depende diretamente destas
concentracdes.

(8

©)

lenta rapida
A+D—E (@ E—A+D (& (10)
velocidad de formacién de E oc [A][D] (11)
velocidad = &[A][D] (12)

Em um processo que ocorre em varias etapas, a velocidade da reacédo total depende do
passo mais lento, que se denomina passo que determina a velocidade. Se a dissolucdo de E é
muito mais rapida que sua formacdo, A’ se formara tdo rapidamente como E. neste caso, a



velocidade de formagdo de A’ é igual a velocidade de formagdo de E. Escrevendo novamente a
expressao para E, encontramos que a velocidade da reacdo depende da concentracdo de D,
apesar de que D ndo é consumido pela reacdo. D se denomina catalisador. A interconversdo
(13) dos isdmeros 6ticos do [Co(en)s]** é catalisada pelo [Co(en)s]**. A expressdo para a
velocidade desta reacdo tem a forma (14). Se sabe que o0 passo que determina a velocidade da
reagdo (13) consiste na transferéncia de um elétron de [Co(en)s]?* a [Co(en)s]** (Secéo 6.8).

N—cn\ i /cn—N 3
No-=--p---- N Ni---t----: N
] ] ! ]
/—' \ /' ' \ /' \
en ) Co / - { Co N (13)
\ '/ ' ‘ '/ i '
.' ! ! ! : 1
NZ---f- 3N NZ---1-- 20 N
N —en \en_N
velocidad = k[Co{en)3+][Co(en)s2+] (14)

Um terceiro mecanismo muito pouco provavel para esta reacdo é o representado por
(15),(16). Este mecanismo supde a formacdo lenta de uma substancia intermediaria E por

choque de A com duas moléculas de D (15).

lenta
A+D+D-—E (15)

rapida -
E— A"+ 2D (16

Se E se decompde tdo rapidamente como se forma, as velocidades da formagéo de E e a
de A’ serdao dadas pela expressao (17).

velocidad = K[A][D][D] = k[A][D)’ an

Os choques de trés corpos sdo muito pouco provaveis, portanto as reacdes que ocorrem
por este tipo de processo sdo muito lentas e muito escassas.

Temos escrito trés expressdes diferentes para os trés diferentes tipos caminhos que vao
de A a A’. Estas expressoes se denominam leis de velocidade e descrevem o efeito da
concentracdo sobre a mesma. Se a lei que expressa a velocidade tem a forma (7) se diz que é de
ordem um, ou que é de primeira ordem em [A]. Se a lei que expressa a velocidade tem a forma
(12) se diz que é uma lei de ordem dois, ou que tem uma dependéncia de ordem um de [A] e de
[D]. a expressdo (17), que representa uma lei de ordem trés, indica que as reacOes que
obedecem esta lei tem uma dependéncia de ordem um de [A] e uma dependéncia de ordem dois

de [D].



A ordem de uma reacdo depende do nimero de espécies quimicas e do nimero de vezes
gue cada espécie quimica figura na lei que expressa a velocidade. Frequentemente, a ordem de
uma reacdo é igual ao numero de particulas que chocam no passo que determina a velocidade da
reacdo. Contudo, mais adiante encontraremos exemplos nos quais a ordem da reacdo é menor
que o numero de particulas que intervém no passo que determina a velocidade. Do que antecede
deve-se concluir que a lei que determina a velocidade de uma reacdo é ndo pode ser deduzida
de consideragdes estequiométricas. A lei que expressa a velocidade da reacao— A’ pode
conter uma quantidade de espécies quimicas que ndo estdo incluidas na reagdo total, nem
mesmo ¢ obrigado que aparegam A ou A’. Se puder determinar experimentalmente a lei que
determina a velocidade de uma reacdo, existe a possibilidade de conhecer quais sdo as espécies
quimicas que intervém no passo que determina a velocidade e obter assim a informacdo vital
para esclarecer o mecanismo da reacao.

6.3- Colisdes Eficazes

Se fosse possivel predizer o valor das constantes de velocidade, também seria possivel
determinar quais sdo as reacfes que devem proceder com grande velocidade e aquelas que séo
muito lentas. A teoria das colisGes permite abordar o problema das constantes de velocidade na
forma tedrica. A velocidade de uma reacdo estd dada por uma expressao que contém uma
constante de velocidade e as concentragdes das espécies quimicas que intervém no passo lento
da reacdo. As concentragdes aparecem, porque delas dependem a probabilidade de choques
entre as espécies quimicas que reagem. Se cada choque produzisse uma reacdo, o papel da
constante de velocidade seria trivial. De fato ocorre que na maior parte das reacdes muitos
choques sao ineficazes. A constante de velocidade mede a eficacia dos choques e sua magnitude
provém primeiramente das condi¢des geométricas e da violéncia que se requer no choque.

OGO GECOEN
reacciona no reacciona

Para reagdes entre particulas que ndo sdo moléculas esféricas ou ions de forma esférica,
as particulas devem chocar com uma orientagdo bem definida para que se possa produzir a
reacdo. Por isso se diz que a geometria do choque deve ser apropriada. Um ion cianeto, por
exemplo, deve aproximar-se do ion metalico orientado de tal maneira que o extremo que choque
seja 0 atomo de carbono, para formar uma ligagdo metal-carbono (18). A geometria das reacdes
constitui um fator muito importante nas reagdes em fase gasosa, porém é menos importante em
solugdo. Em solucédo, as moléculas se encontram aprisionadas por moléculas vizinhas como se
estivessem em uma caixa, e normalmente chocam um grande nimero de vezes com seus
vizinhos antes de mover-se a outro lugar. Assim, sempre que um CN- se aproxima de um ion
metalico chocara com ele um grande nimero de vezes antes que possa escapar e alguma destas
colisBes tenderdo quase com seguridade a geometria apropriada para que ocorra a reacao.

Na maior parte das reaces o fator mais importante na determinacdo da velocidade é
dado pela energia do choque. Na reacdo do NHs com solugdo aquosa de Ag*, a molécula de



NH; ocupa o lugar de uma molécula de agua coordenada. O choque deve proporcionar a energia
necessaria para que este processo possa ocorrer; do contrario a reacdo ndo ocorre. Quando as
moléculas fazem uso de sua energia de choque e adotam uma configuragdo tal que a reacao
continua sem nova entrada de energia, se diz que sdo complexos ativados. A quantidade de
energia necessaria para formar o complexo ativado é denominada energia de ativagao (figura 6-
2). Naquelas reagdes cuja energia de ativacdo é pequena, a maior parte dos choques tera energia
suficiente para produzir a reacdo. Se a energia de ativacdo é muito grande, todos os choques,
exceto os mais violentos, sdo ineficazes. Em geral, a magnitude da constante de velocidade
indica o inverso da magnitude da energia de ativacdo. O mecanismo da reacdo determina a
configuragéo e a energia do complexo ativado e, portanto, a energia de ativagdo e a velocidade
da reacéo.

complejo activado

energia de activacion
reactivos

-hﬂ--

energia——a-

ia de reaccion - .
energ productos de reaccion

Figura 6-2. Energia relativa dos reagentes, do complexo ativado e dos produtos de
reacéo.

E possivel conseguir que reagdes que possuem uma energia de ativagdo muito grande
procedam com uma velocidade apropriada aumentando a temperatura ou adicionando um
catalisador. Um aumento da temperatura aumenta a velocidade das particulas dos reagentes e
portanto a violéncia de seus choques. Por outro lado, os catalisadores modificam o mecanismo
de reacdo de tal forma que o novo complexo, que contém o catalisador, pode formar-se a partir
de choques de menor energia.

Também existem reacBes que podem ser produzidas por um mecanismo que nao
dependem de choques. Neste caso, a geometria da reacdo ndo afeta, por suposicao, a constante
de velocidade. No entanto, as rea¢es deste tipo geralmente possuem energia de ativacao, apesar
de serem simples. A molécula que reage deve acumular energia que obtém dos choques com
seus vizinhos (moléculas do solvente) ou por absor¢do de radiagdo, até adquirir a configuragdo
do complexo ativado; agora a reacdo pode ocorrer. Neste tipo de processo, a constante de
velocidade é uma medida do nimero de vezes que uma molécula acumula energia suficiente
para reagir.

Para todas as reagdes € possivel imaginar uma grande variedade de mecanismos. O
mecanismo observado sera aquele que produz a reacdo mais rapida nas condicBes da
experiéncia. A contribuicdo dos processos mais lentos na reacdo total serd pequena ou
completamente desapreciavel.

6.4- Complexos Inertes e Labeis



Os complexos cujos grupos ligantes podem ser substituidos rapidamente por outros, sao
denominados complexos labeis; aqueles nos quais a substituicdo do grupo ligante é lenta, sdo
denominados inertes. Para dar a esta diferenca um certo carater quantitativo, Henry Taube, que
¢ atualmente professor de Quimica da Universidade de Stanford, sugeriu que se chamassem
labeis os complexos nos quais a substituicdo dos grupos ligantes ocorrem em menos de um
minuto. Se especifica que a reagdo devera ser realizada a 25°C e a concentragdo dos reagentes
sera 0,1M. apesar de que com freqiiéncia se encontra que um complexo estavel é inerte e que
um complexo instavel é labil, esta correlagdo ndo € necessaria. O ion cianeto forma complexos
muito estaveis com fons metélicos como Ni?* e Hg?*. A estabilidade indica que o equilibrio (19)
estd muito deslocado para a direita e que o Ni?* prefere 0 CN-a H,O como grupo ligante.

[Ni(HAO)]?+ 4 4CN- = [Ni(CN),J2~ + 6H,0

Se na solucdo é adicionado fon cianeto marcado com *C, este é incorporado ao
complexo de forma quase instantanea (20). Em consequéncia, podemos dizer que a estabilidade
deste complexo ndo assegura o seu carater inerte.

(19)

[Ni(CND(J~ + 44CN- = [Ni(4CN),Je- + 4CN- (20)

Os aminocomplexos de cobalto(111) como [Co(NHs)e]** séo instaveis em solucéo acida.
Em estado de equilibrio se observa a converséo quase total em [Co(NHs)s]?*, NH*" e O, (21).

4[Co(NH,)eJ*+ + 20H+ + 26H,0 — 4[Co(H0)e]2+ + 24NH* + O,

No entanto, o [Co(NHs)s]** pode ser conservado durante varios dias em solucdo acida a
temperatura ambiente sem decomposicdo perceptivel. A velocidade de decomposicdo € muito
pequena, portanto o composto é instavel em solucdo &cida, porém inerte.

No Capitulo V discutimos a estabilidade dos compostos de coordenacéo. Neste capitulo
é considerada a velocidade de reacéo ou a labilidade. E importante recordar que estes termos se
referem a fenbmenos diferentes. A estabilidade de um complexo depende da diferenca de
energia entre os reagentes e 0s produtos (a energia de reacdo na Figura 6-2). Um composto
estavel tenderd a uma energia consideravelmente menor que seus possiveis produtos. A
labilidade de um composto depende da diferenca de energia entre o composto e o complexo
ativado; se sua energia de ativacado é grande, a reacdo seré lenta.

No caso dos complexos hexacoordenados, é possivel predizer com certa seguranca quais
sdo labeis e quais sdo inertes. O primeiro a chamar a atencdo sobre este fato foi Taube, notando
gue a estrutura eletrdnica de um complexo desempenha um papel importante na velocidade de
suas reacdes. Oferecemos a seguir uma classificagdo dos complexos hexacoordenados que se
baseia no numero e a classe de elétrons d que contém o atomo central.

Complexos labeis

8 O ion cianeto marcado, 14CN-, é quimicamente quase idéntico ao CN- ndo marcado, portanto, a reagdo
continua, visto que a relagdo 14CN-/CN- é igual a da solucéo.

€2y



1. Todos os complexos nos quais o0 atomo metalico central contém elétrons d em
orbitais ey (que s@o os orbitais dy.y» € dx que mostram os seis grupos ligantes, ver
Secdo 2-5), por exemplo [Ga(C204)s]*, d™(tg’eg"); [Co(NH3)e]*, d'(tg’es);
[Cu(H20)°T>", d*(t2s°eq”); [Ni(H20)6]**, d°(tzg’es”); [Fe(H20)s]**, d°(tag’es?).

2. Todos os complexos que tém menos de trés elétrons d, por exemplo, [Ti(H20)s]**,
d*; [V(fen)s]**, d?; [CaEDTA]?, d°.

Complexos inertes

Complexos d®octaédricos, além de sistemas de spin baixo d* d° e d° por exemplo
[Cr(Hz0)e]*, d°(tz’); [Fe(CN)s]*, d°(tzg’); [CO(NO2)6]*, 0 (tzg°); [PLCI]*, 0 (tg”)-

Através desta classificacdo é possivel predizer se um complexo octaédrico serd inerte ou
labil, conhecendo suas propriedades magnéticas (se é de spin alto ou baixo) e o nimero de
elétrons d que tem o 4tomo central.

A teoria do campo cristalino permite apresentar uma classificagdo mais detalhada que
esta simples divisdo em “inertes” e “labeis”. Trata-se de comparar a energia de separacdo
produzida pelo campo cristalino de um composto de coordenagdo, com o de seu complexo
ativado (lembremos que o termo “complexo ativado” se refere a uma configuragdo das
moléculas dos reagentes que é tal que a reacdo pode continuar sem novas contribuigdes de
energia).

Se a energia de separacdo produzida pelo campo cristalino € muito maior para o
composto que para 0 complexo ativado, o composto reagird lentamente; se a diferenca é
pequena, a reacdo seré rapida. A diferenca entre a ESCC para um composto e para um complexo
ativado derivado daquele, afeta a velocidade de reacdo, porque a variacdo da ESCC é somada a
energia de ativagdo do processo. Se o complexo ativado possui uma energia de estabilizagdo
menor que 0 composto original, esta perda de estabilidade ao passar para o complexo ativado
aumenta a energia de ativacdo e diminui portanto a velocidade.

Tabela 6-1

Energias de estabilizacdo por campo cristalino para complexos octaédricos e
pirdamide de base quadrada de spin alto
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AP 0,40 0,45 —0,03
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P 0,60 0,91 —0,31
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Calculou-se a ESCC pra complexos octaédricos ativados e para complexos ativados da
forma de pirdmide de base quadrada (Tabela 6-1). Com estes dados pdde-se calcular a perda de
ESCC ao se formar o complexo ativado. Ha evidéncia consideravel que permite supor que
muitos complexos octaédricos reagem por um processo que inclui um composto intermediario
pentacoordenado (Secdo 6-7). No entanto, estes célculos devem ser considerados como uma
primeira aproximacédo, porque o modelo em que se baseiam pode néo ser estritamente valido em
todos os casos e é seguramente incorreto em alguns.

Os dados da Tabela 6-1 demonstram que ao passar de um complexo octaédrico d*ou d®a
um complexo ativado de base piramidal quadrada ha uma perda apreciavel de ESCC. Deve-se
esperar como conseqiéncia que estes complexos reagem lentamente e na realidade assim o
fazem. Todos os outros complexos de spin alto deveriam reagir rapidamente, predicdo que
também se cumpre. Foram feitos calculos similares para complexos de spin baixo. Usando os
resultados dos calculos para complexos de spin alto de se spin baixo, resulta que as velocidades
das reaces de complexos inertes parecidos deveriam diminuir na ordem d°>d>*d®~ d*>d® (os
sistemas d°, d* e d® sdo configuracBes de spin baixo). Existe certa confirmagdo experimental

para apoiar esta sequéncia.



Também pode-se predizer com mais detalhes o comportamento dos complexos com
relacdo a sua velocidade de reacdo levando em conta a carga e o tamanho do atomo central. As
regras aplicadas ao explicar a estabilidade dos complexos metalicos (Secdo 2-5), podem ser
aplicadas frequentemente também para explicar seu comportamento cinético. Os ions pequenos,
fortemente carregados, sdo os que formam os complexos mais estaveis. Analogamente, estes
ions formam complexos que reagem lentamente. Assim, tem-se que a labilidade decresce ao
aumentar a carga do  &omo  central para uma  série  isoeletrdnica

[A]F«s]a_ > [Sin]z_ > [pFﬁ]_ >SF6. De forma similar, a velocidade da troca de
dgua  (22) decresce a0 aumentar a carga do cadtion na  ordem

[Na(H,0).]* > [Mg(H,0).]* > [AIHO)6]*.
[M(H:O)s]* 4+ 6H:0* = [M(H,O*)g)n* 4 6H:0 (22)

Os complexos cujo a&tomo central tem um raio i6nico pequeno reagem mais lentamente
que aqueles que possuem um &tomo central de raio idnico maior, por exemplo,

[Mg(H,O)¢]* < [Ca(H,0)6]* < [Se(H0)6]* e uma série de

complexos metalicos octaédricos com os mesmos grupos ligantes, aqueles cujo ion central
possui a maior relacdo de carga e raio sdo 0s que reagem mais lentamente. A validade deste
generalizacdo é apoiada pelos dados de troca de &gua que sdo resumidos na Figura 6-3. E
interessante observar que dos elementos de transi¢do do quarto periodo da Figura 6-3, 0 mais
lento para reagir € o [Ni(H20)s]**, que é um sistema d® como o predito na teoria do campo
cristalino. (Os fons M?* hidratados do quarto periodo sdo todos complexos de spin alto). A
grande velocidade para o [Cu(H20)s]** foi atribuida a troca de moléculas de dgua por cima e por
baixo do plano do quadrado dos complexos octaédricos com distor¢do tetraédrica. As quatro
moléculas de agua situadas no plano do quadrado parecem reagir de forma consideravelmente
mais lenta.

Em geral, os complexos tetracoordenados (tanto tetraédricos como quadrados planares)
reagem mais rapidamente que os sistemas analogos hexacoordenados. Como explicado
anteriormente, o complexo muito estavel [Ni(CN)4]% sofre uma troca rapida com “CN- (20). A
velocidade de troca é pequena para complexos hexacoordenados que tém aproximadamente a
mesma estabilidade, por exemplo [Mn(CN)e]* e [Co(CN)s]*. E possivel que a maior velocidade
das reacdes dos complexos tetracoordenados seja devido ao fato de que existe espaco suficiente
nas proximidades do ion central para que um quinto grupo possa penetrar na esfera de
coordenacdo. A presenga de um quinto grupo ajudaria a liberar um dos grupos ligantes
originais.
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Figura 6-3. Vidas médias para a troca de &gua para ions metalicos hidratados
(Tirado de M. Eigen, Pure Appl, Chem., 6, 105, 1963).

Aos complexos quadrangulares planos ndo é aplicavel a generalizacdo relativa a relacdo
de carga e raio, que da bons resultados no caso de complexos hexacoordenados. Assim, para a
triade do niquel tem-se que o tamanho do fon M?* aumenta ao aumentar o nimero atdmico,

Ni2+ > Pd2+>>Pt2+. '

porém a velocidade de reagdo diminui na ordem " A velocidade
de troca de *Cl— com o [AuCl4] é aproximadamente 10* vezes maior que a do [PtCl4]*, apesar
de que, se aplicado o critério da carga dos ions metélicos, deveria-se esperar 0 contrario.

Como observado anteriormente, a velocidade de uma reacdo depende de seu
mecanismo; 0 mecanismo compreende a configuragdo e a energia do complexo ativado e,
portanto, a energia de ativacdo. Nos sistemas octaédricos, a energia de ativagdo depende
fortemente da ruptura de ligagcGes metal-grupo ligante; portanto, se 0 &tomo possui uma carga
positiva grande este fato retarda a perda de um grupo ligante. Nos sistemas tetracoordenados,
tem grande importancia a formacdo de novas ligacdes metal-grupo ligante, que é favorecida
pela presenca de uma carga positiva grande sobre o ion metalico.

Em consequéncia, as regras que permitem predizer o comportamento da velocidade de
reacdo nos sistemas hexacoordenados frequentemente ndo pode ser aplicada a complexos de
indice de coordenacdo menor. Como o comportamento relativo a velocidade de reacdo depende
do mecanismo e como se sabe que as rea¢des dos complexos metélicos procedem de acordocom
uma grande variedade de caminhos, é impossivel formular generaliza¢6es aplicaveis a todos o0s



complexos, quaisquer que seja o tipo de mecanismo de reacdo. Apesar do que acabamos de
dizer, as regras esbocadas nesta secdo dao resultados que estdo surpreendentemente de acordo
com os resultados experimentais, no caso dos complexos octaédricos.

6-5. Mecanismo das Reacdes de Substituicéo

Consideremos agora a aplicagdo de diversas técnicas, entre elas a cinética, a
determinacgdo dos mecanismos de reacdo. As reagdes dos compostos de coordenacao podem ser
divididos em duas grandes categorias; reacdes de substituicdo e reacGes redox. Cada uma delas
admite uma grande variedade de mecanismos possiveis.

[MXsY] 4+ Z— [MX:Z] + Y

Existem dois mecanismos béasicos para reagfes de substituicdo: processos de
dissociacao e processos de deslocamento. Ilustraremos estes dois mecanismos para 0 caso da
reacdo geral de substituicdo octaédrica (23). O mecanismo de dissociagdo consiste na perda
lenta de Y para dar um composto intermedidrio ou pentacoordenado. Este passo € o que
determina a velocidade. A subseguinte adi¢cdo de Z ao composto intermediario é rapida (24).
Este processo se denomina processo Sn1 que significa substituicdo nucleofilica unimolecular. A
reacdo é nucleofilica porque o grupo ligante que chega busca um centro positivo (como 0 é 0
nuicleo de um atomo), que neste caos é o &tomo metalico. ReagBes unimoleculares sdo aquelas
nas quais o passo que determina a velocidade compreende apenas uma molécula, &tomo ou ion.

As reacOes de deslocamento ou mecanismos Sny2 compreendem a formagdo de uma
substancia intermediaria heptacoordenada em um passo lento e sua dissociagdo em uma etapa
rapida (25). Esta reacdo é bimolecular; tem duas espécies quimica afetadas na etapa lenta. Estes
dois mecanismos podem ser diferenciados, observando que em um processo Sn1 a caracteristica
mais importante consiste na ruptura de uma ligagdo; em um processo Sn2 a formagdo de uma
ligacdo adicional metal-grupo ligante. A designacdo Sn1 ou Sn2 indica entdo a importancia
relativa da formacéo e ruptura de ligacGes na etapa que determina a velocidade de uma reacéo.
estudaremos agora alguns sistemas para ver como se obteve a informag&o sobre 0 mecanismo
das reacOes de substituicdo em compostos de coordenagéo.

(23)
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6-6 Reacdes de Substituicdo Octaédricas

A reacdo de substituicdo mais importante em dissolugdo aquosa € a da troca de agua
(22), que foi estudada para numerosos ions metalicos (Figura 6-3). Na troca da agua da esfera de
coordenacdo do metal com a agua que atua como solvente ocorre com grande rapidez no caso da
maioria dos ions metalicos. Por este motivo, a velocidade de reacdes deste tipo foi estudada
empregando técnicas de relaxamento. Estes métodos consistem no seguinte: um sistema que
esta em equilibrio é perturbado, por exemplo, por um brusco aumento de temperatura. Nestas
novas condicBes ou seja a temperaturas mais altas, ja ndo estard em equilibrio. O que se mede é
a velocidade com que volta a alcancar o estado de equilibrio. Se é possivel modificar a
temperatura de uma solucdo em 10® segundos, pode-se medir a velocidade de reacdes que

durem mais de 10® segundos.



Também foi medida a velocidade com que sdo substituidas as moléculas de agua
coordenadas por SO4%, S;0s*, EDTA e outras espécies quimicas no caso de numerosos ions
metalicos (26). As velocidades destas reagdes dependem da concentragdo do ion metélico hidra-

[M(H0):)** + L'~ — [M(Hy0):4L]*2* 4 H,O (26)

tado, porém sdo independentes da concentra¢do do grupo ligante que entra e substitui a agua. A
lei que resulta é de ordem um, Equacéo (27). Em muitos casos encontra-se que a velocidade

velocidad = k[M(H:O):**] Q2D

de uma reacdo do tipo (26) para um certo metal dado é independente da natureza do grupo
ligante que pode ser HsO, SOs%, S;03% ou EDTA (L). Estas observagdes, unidas ao fato de que
a lei cinética ndo inclui o grupo ligante que entra, sugerem que as reacdes deste tipo sdo
produzidas por um mecanismo no qual a etapa lenta consiste na ruptura de uma ligacéo entre o
fon metélico e a 4gua. A espécie quimica resultante coordena entdo rapidamente com qualquer
grupo ligante préximo.

Como indicado na Se¢do 6-4 o fato de que os ions metalicos hidratados mais
carregados, como Al** e Sc®, trocam H,O mais lentamente que os fons M?* e M*, também
constitui uma indicagdo de que a ruptura de uma ligacdo é 0 passo mais importante que
determina a velocidade destas reacBes. A evidéncia que se obtém destes estudos ndo é
conclusiva, porém sugere que 0s processos SNE sdo importantes nas reagfes de substituicdo de
fons metalicos hidratados.

Os amincomplexos de cobalto(l1l) s&do provavelmente os compostos de coordenagao
mais amplamente estudados. Estes compostos sdo usados particularmente bem para os estudos
cinéticos por sua estabilidade, facilidade de preparacéo e pela lentiddo de suas reagdes. A maior
parte das pesquisas sobre estes complexos foi realizada em solugdo aquosa, por isso deve-se
considerar em primeiro lugar como reagem estes complexos com a agua que constitui o
solvente. Em geral, observa-se que a amonia ou as aminas coordenadas ao cobalto(lll) sdo
substituidas muito lentamente pela agua, pela qual geralmente s6 se considera a substituicdo de
ligantes que ndo sejam aminas.

(Co(NH)sX]** + HsO — [Co(NH)OH,J** + X~ (28)

Tem-se estudado as reacGes do tipo (28) que resultaram ser de primeira ordem no
complexo de cobalto (X pode ser um anion qualquer). Como em solugéo aquosa a concentracdo
da agua sempre é aproximadamente igual a 55,5M, ndo é possivel determinar os efeitos da
variagdo da concentracdo de &gua sobre a velocidade de reagdo. Em solucdo aquosa, é
impossivel distinguir experimentalmente entre as leis cinéticas (29) e (30), visto que k pode ser
simplesmente igual a £’/H>0]=k’[55,5]. Como conseqiiéncia, as leis cinéticas ndo permitem
decidir se a 4gua intervém ou ndo na etapa que determina a velocidade. Para esclarecer se estas
reagbes procedem por um mecanismo Sny2 de deslocamento de X por dgua ou por uma
dissociacdo Sn1 seguida pela adicdo de &gua, deve-se obter dados experimentais de outro tipo.



velocidad = k[CO(NH3)5X2+] (29)
velocidad = &’ {Co(NH;):X?**][H.O] (30)

H& dois tipos de experimentos que tem proporcionado boa informacdo sobre o
mecanismo destas reacdes. A velocidade de hidrélise (deslocamento de um cloreto por dgua) do
trans-[Co(NHs)4Cl]** é aproximadamente 10° vezes maior que a de [Co(NH3)sCl]?*. Contudo,
supde-se que um aumento da carga do complexo fortalece as ligaces entre 0 metal e 0 grupo
ligante e portanto retardaria sua ruptura. Também é de se esperar que 0 aumento da carga do
complexo tenha o efeito de atrair os grupos ligantes e favoreca as reacdes de deslocamento.
Como o que se observa é uma diminuicdo da velocidade ao aumentar a carga sobre o complexo,
parece que 0 processo que opera € do tipo de dissociacao (Snl).

Outro indicio que se obtém ao estudar a hidrdlise de uma série de complexos
relacionados com o trans-[Co(en).Cl,]*. Nestes complexos, a etilendiamina foi substituida por
diaminas similares, nas quais os atomos de hidrogénio foram substituidos por grupos CHs. Os
complexos gque contém as aminas substituidas reagem mais rapidamente que o complexo de
etilendiamina. Ao substituir H por CHs; aumenta-se o volume dos grupos ligantes. Ao se
preparar modelos destes compostos, observa-se que ao aumentar o volume dos grupos ligantes é
mais dificil para um grupo ligante atacante aproxiamasse do dtomo metalico. Esta acumulagdo
estérica deve retardar uma reacdo Sn2. Ao acumular grupos ligantes volumosos nas
proximidades do metal, o que se faz é favorecer um processo de dissociag¢do, porque ao eliminar
um grupo ligante se alivia 0 congestionamento. Portanto, 0 aumento de velocidade observado
guando se usam ligantes mais volumosos constitui uma boa evidéncia a favor de um processo
Sn1l.

Como resultado do grande nimero de estudos sobre os aminocomplexos acidos do
cobalto(lIl) parece que a substituicdo do grupo &cido por agua ocorre por um processo de
carater primordialmente dissociativo. A unido entre o cobalto e o grupo ligante se estira até uma
distancia eritica antes que uma molécula de HO comega a entra na esfera de coordenagdo. Em
complexos cuja carga € 2+ ou maior, a ruptura de uma ligacdo metal-grupo ligante € muito
dificil e entdo aumenta a importancia da molécula de agua entrante.

[CO(NHs)sX]2+ + Y — [CO(NHa)sY]2+ + X~

Tem-se observado que a substituicdo de um grupo acido (X)) em um complexo de
cobalto(l11) por um grupo diferente de H,O (31) ocorre pela substituicdo inicial pela agua
solvente, com substituicdo subseguinte da 4gua pelo novo grupo Y (32). E por esta razdo que
em muitas reacBes do cobalto(lll) as velocidades de reacdo (31) s&o iguais as velocidades de
hidrolise (28)

H.O Y
[CO(NHs)s‘X]H— — {CO(NH3)5H20]3+ - [CO(NH3)5Y]2+
lenta rapida

Em relacdo com sua reatividade frente aos complexos aminados do cobalto(l1l) o ion
hidroxido ocupa uma posicdo Unica. Reage muito rapidamente (umas 10° vezes mais rapido que
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0 H20) com aminocomplexos de cobalto(lll) em uma reacdo de hidrélise basica (33). Nesta
reacdo observa-se que a velocidade depende da concentracdo do grupo ligante OH" em uma
equacao de primeira ordem, porém a cinética é de ordem dois. Este fato, junto a rapidez pouco
comum da reacdo, faz pensar que o0 OH" é um reagente nucledfilo excepcionalmente bom frente
a Co(lll) e que a reacdo é produzida através de um produto intermediério do tipo Sn2. No
entanto, existe outro mecanismo (35), (36), (37) que também explica este comportamento. Na

[CO(NH3)5C1:|2+ + OH—— [CO(NHs)sOH]H' + Cl—

velocidad = k[Co(NH;):CI2+][CH]
reacdo (35), o [Co(NHs)sCl]?* atua como um éacido de Bronsted para dar [Co(NH3)sNH.CI]*,

gue é conhecido como composto amido (que contém NHZ ) que é a base conjugada do
[Co(NH3)sCI]?*. A partir daqui, a reacdo procede por um mecanismo Syl (36) para dar um
composto intermediario pentacoordenado que reage com as abundantes moléculas do solvente
para dar o produto final observado (37). Este mecanismo € consistente com uma cinética de
ordem dois e no entanto compreende um mecanismo Sy1. Como a reagdo é produzida através da
base conjugada do complexo inicial em um processo Syl que determina a velocidade, é
designada com o simbolo Sy1CB.

rapida

[CO(NH3)5C1]2+ + OH- = [CO(NH3)4NH2C1]+ + HQO
1
[CO(NH:});NHQCI] h i[ia) [CO(NH3)4NH2]2+ + CI-

rapida

 [CoNHONH,]** + HO — [Co(NH:OH]*+

A tarefa de determinar qual destes dois mecanismos explica melhor os fatos é muito
dificil. No entanto, existe evidéncia muito convincente a favor do mecanismo baseado na
hipétese Sy1CB. Entre os melhores argumentos citaremos 0s seguintes: 0s complexos
octaedricos de cobalto(l11) reagem em geral por um processo de dissociacdo e ndo ha nenhuma
razdo convincente para admitir que o OH" deve iniciar um processo Sn2. O ion hidroxila ndo é
muito nucleéfilo frente a Pt(ll) e ndo parece razodvel supor que seja excepcionalmente reativo
frente ao Co(lll). Nas reaces do Co(lll) em solugdes ndo aquosas ha excelente evidéncia para
admitir a existéncia dos compostos intermediarios pentacoordenados propostos no mecanismo
Sn1CB.

Existe finalmente outro indicio importante que consiste na observacdo que se em
complexo de Co(lll) ndo ha ligacbes N-H, o complexo reage lentamente com o OH". Este fato
permite inferir com certa seguranca que as propriedades acido-base do complexo sdo mais
importantes para a velocidade de rea¢do que as propriedades nucleofilicas do OH™. A reacdo de
hidrolise alcalina dos aminocomplexos do cobalto(l11) ilustra o fato freqiiente da possibilidade
de diversas interpretacbes dos dados cinéticos e a necessidade de realizar experimentos
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baseados em raciocinios muitos sutis para poder eliminar um ou mais dos mecanismos
possiveis.

Tem-se estudados as reacdes de substituicdo de uma grande variedade de complexos
octaédricos. Na maior parte dos casos em que tem-se tentado uma interpretacdo do mecanismo
foi postulado um processo dissociativo. Isto ndo deve surpreender, porque a presencga de seis
grupos ligantes ao redor do atomo central ndo deixa muito espaco livre para agregar outro
grupo. Em muitos poucos casos foi apresentada evidéncias a favor de compostos intermediérios
heptacoordenados ou a favor da influéncia do grupo ligante entrante. Em conseqiiéncia, o
mecanismo Sy2 ndo pode ser descartado e continua sendo uma etapa concebivel para explicar a
substituicdo octaédrica.

6.7 Substituicdo Quadrangular Plana

Se o indice de coordenacdo do metal é menor que seis, 0s complexos reagirdo
provavelmente por um processo de deslocamento de mecanismo Sn2. Destes complexos, nos
que o indice de coordenacdo do metal € menor que seis, 0s mais estudados s&o os complexos
tetracoordenados de platina(ll). Foi apresentada evidéncia experimental a favor de sua
interpretacdo mediante 0 mecanismo Sn2. A Tabela 6-2 mostra as velocidades de reagéo de
certos complexos de platina(ll) que possuem diferentes cargas. Na série de complexos que sdo
apresentados na Tabela 6-2, a carga varia de -2 a +1 e no entanto a velocidade de reacdo se
modifica em um fator de apenas dois (0 qual representa um efeito muito pequeno). A medida
que a carga sobre o complexo é mais positiva, a quebra de uma ligagdo Pt-Cl deveria ser cada
vez mias dificil, porém, em troca, a situacdo é mais favoravel para a formacdo de uma nova
ligacdo. O efeito pequeno da carga sobre a velocidade de reacdo sugere que ambos 0s processos,
tanto a formagcdo como a quebra de ligacbes sdo importantes, como € caracteristico para
mecanismos Sn2.

Se a cinética fosse de ordem dois, ou seja, de ordem um no complexo de Pt(ll) e de
ordem um no grupo ligante entrante, haveria uma excelente evidéncia em apoio da importancia
do grupo ligante. Como efeito, os resultados do estudo das reaces de numerosos complexos de
platina(ll) com grande variedade de grupos ligantes confirmam este ponto de vista. H4 uma
pequena complicacdo que se deve ao fato de que a agua, que atua como solvente, é também um
grupo ligante potencial. O resultado € que reac6es como a (38) obedecem uma lei de velocidade

Tabela 6-2

A velocidade das Reagdes de certos complexos de Pt(I1)

t, a 25°C,
Reaccion min
[PtCl.;]?_ + HQO—') [PtClstO]w + Cl- 300
[PtNH;:Cl;]~ 4+ HO — [PtNHCl;H,0]° + Cl— 310
L‘iJ‘-[Pt(NHg)zClQ]U + Hgo—'* [Pt(NHg)zCngO]+ + Cl_ 300

[Pt(NH3)3C1]+ + H.O— [P[(NH3)3H20]2+ + CI- 690




gue contém dois termos (39). Quando se observa uma lei cinética deste tipo se supbe
gue a reacdo é produzida por dois mecanismos, s6 um deles envolve o Br no passo que
determina a velocidade.

H:0
[PK(NH3)3C1]+ + Br——o [Pt(NH3)3Bf]+ + Cl-

velocidad = A[PtNH;)CI*] + &' [PtQNHa)CI+][Br-]

A experiéncia adquirida com as reacdes da platina(ll) indica que a etapa independente
do Br ndo é um processo Sn1, por isso foi postulado que primeiro o solvente agua substitui o
Cl- em uma etapa letna e logo o CI é substituido por Br- em uma etapa rapida. A Figura 6-4
descreve este mecanismo. Foi demonstrada a participacdo do solvente realizando experimentos
similares em um certo nimero de solventes diferentes. Se o solvente € um mau grupo ligante,
(CCly, C¢Hs3) a cinética é de ordem dois e o grupo ligante provavelmente penetra diretamente no
complexo, se o solvente é um bom grupo ligante (H2O, alcodis), o caminho de ordem um
também contribui para a reagéo.

A influéncia do solvente é muito grande tanto nas reacGes dos complexos
guadrangulares planos de platina(ll) como no caso dos complexos octaédricos do cobalto(l11).
Deve-se levar em conta que em todos 0S processos que ocorrem em solucdo, o solvente
desempenha um papel importante. Por esta razdo, 0 comportamento que se observa em agua
pode diferir muito do que é encontrado em outros solventes.

Atualmente se aceita geralmente que os complexos de platina(ll) reagem por um
mecanismo Sn2. Parece provavel gue este processo também é o que predomina nas reacdes de
substituicdo de outros complexos quadrangulares, porém foi realizado poucos trabalhos
experimentais neste campo. Quando o grupo ligante entrante desempenha um papel na
determinagdo da velocidade de reacdo, torna-se muito importante determinar quais sdo 0S
grupos ligantes que provocam as reacdes mais rapidas.

Os estudos cinéticos permitiram concluir que os grupos ligantes com um grande efeito
trans (Segdo 4-8) também s&o adicionados rapidamente a complexos de platina(ll). Os grupos,
tais como as fosfinas, SCN-, e I" reagem rapidamente com os complexos de platina(ll); as
aminas, Br e Cl" reagem com velocidade intermediaria; H.O e OH" reagem lentamente. Em
parte, este efeito reflete o carater nucleofilico (a atracdo por um centro positivo) destes grupos e
indica que o OH" possui pouco carater nucleofilico, ao menos frente a Pt(ll). No entanto, a
ordem de reatividade ndo reflete somente a atragdo dos grupos ligantes por um centro positivo.
Se fosse assim, o Cl™ deveria certamente reagir mais rapidamente que o0s anions maiores, como
Br e I. o ion iodeto cede elétrons mais facilmente que o ion cloreto. A correlacdo entre o
potencial de oxidagdo do grupo entrante e sua reatividade é razoavelmente boa. Em geral se
observa que os grupos mais facilmente oxidaveis sdo os que reagem mais rapidamente com 0s
complexos de platina(ll).

Foi realizado apenas um nimero muito limitado de estudos cinéticos e de mecanismos
de reagdo para complexos metalicos tetraédricos. Estes complexos sdo muito menos freqlientes
que os octaédricos e suas reacdes de substituicio sio muito rapidas. E possivel que a grande
velocidade destas reacdes represente um indicio, ao menos parcial, de que ocorrem mediante um
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mecanismo Sn2. A energia de ativacao que € requerida para produzir a reagdo € reduzida se um
dos grupos ligantes entrantes € capaz de ajudar a romper a ligacao metal-grupo ligante.

NH, NH, NH;,

I Br- I 7 Br I
HN—Pt—Cl ——s HN—Pt{ — HN—Pt—Br

| lenta | ™ Clraplda |

NH, NH, NH,

H,O llenta Trapida

NH, NH, NH,

l /Ol-L l Br‘ | fBr
HN— Pt¢ ——= H,N— Pt~OH;——= HN—Pt{

| “a rapida | rapida | “OH,

NH, NH, NH,

Figura 64 Mecanismo de la reaccién (38)

6-8 Mecanismos das Reac¢bes Redox

Consideremos agora a outra categoria de reagdes de compostos de coordenagdo,
constituida pelas reacGes redox. Sdo denominadas reacGes redox aquelas nas quais varia o
estado de oxidagdo de alguns 4&tomos. Na reagéo (40), o estado de oxidacdo do Co varia de 3+ a
2+ (0 Co é reduzido); o estado de oxidacdo do cromo aumenta de 2+ a 3+ (o Cr é oxidado). Esta
variacdo no estado de oxidagdo implica a transferéncia de um elétron do Cr(Il) a Cr(Ill) (41),
(42).

[CO(NH3>5C1]2+ + [CI(H20)5]2+ + 5H30+ -
[Co(H:0)6]** + [Cr(HONCI** + SNH4* (40

Ao propor um mecanismo para esta reacdo, deve-se indicar como é transferido o elétron. Neste
caso, aparecem como possiveis dois passos. Em um deles, supde-se que o elétron salta
efetivamente de uma espécie a outra. Este mecanismo é denominado de transferéncia eletronica
ou de complexo ativado da esfera exterior. Em outro processo, supBe-se que o oxidante e o
redutor sdo colocados em contato matuo através de uma molécula, 4tomo ou ion que pode ser
atravessado pelo elétron. Este mecanismo é denominado de transferéncia atdmica ou de
complexo ativado com ponte.



Ce(IDD) — Cr(III) +
¢ + Co(III) — Co(ID)

Taube e seus colaboradores realizaram experimentos muito elegantes para demonstrar a
validade da etapa de transferéncia atdmica. Uma das muitas reacdes estudadas foi a reacédo (40).
Observou-se que ao reduzir o [Co(NHs)s]?* por meio de Cr?* o derivado de Cr3* obtido sempre
conttm um ion cloreto. Realizaram-se entdo estudos mais detalhados dissolvendo
[Co(NH3)sCl]?* marcado com ¢Cl- em uma solugdo que contém Cr?* e Cl- ndo marcado. Depois
da reducdo, que ocorre muito rapidamente, examinou-se o [Cr(H.0)sCI]?* obtido, encontrando
que so6 continha fons %CI- marcados. Isto demonstra que o complexo de cobalto constitui a Unica
fonte de cloro que se encontra no complexo de cromo(lll). Para explicar este processo foi
proposto um mecanismo cujo complexo ativado contém atomos de cobalto e de cromo ligados
através de um ion cloreto(l). A ponte de cloreto proporciona um bom sistema para a
transferéncia de elétrons de um metal a outro, da mesma maneira que um fio de cobre que
conecta dois

OH, 4+
H,0 OH,
NH, \Cr /
i
H,N Cl "’#,' \\\()}12
NI~ |

eletrodos constitui um bom sistema para a transferéncia de elétrons. Uma vez que um elétron foi
transferido do Cr(ll) ao Co(lll), o Cr(Ill) formado atrai o Cl- mais intensamente que o Co(ll) e
como consequiéncia o Cl chega a formar parte do complexo de Cr(l11). A transferéncia direta de
um elétron do complexo de cromo ao complexo de cobalto seguida pela transferéncia do *¢CI-
parece muito pouco provavel. Como efeito, se 0 mecanismo fosse este, era esperado que o CI-
ndo marcado da solucdo fosse incorporado ao complexo de Cr(l11) com a mesma facilidade que
0 *CI- ligado inicialmente ao cobalto.
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O estudo da reacdo (40) e similares representa uma boa escolha, porque os complexos
de Co(lll) e Cr(l1) sdo inertes, mesmo que os de Cr(ll) e Co(ll) sejam l&beis. Portanto, a reacao
redox, que é rdpida, termina muito antes que se comece a produzir reacdes de substituicdo nos
complexos de Co(lll) e Cr(lll). Devido ao seu carater labil, o complexo [Cr(H20)s]** pode
perder rapidamente uma molécula de &gua para formar o composto intermediério ativado I, que
contém uma ponte. Os resultados obtidos requerem um mecanismo no qual o cloreto
coordenado nunca possa escapar s para a solugdo, porque neste caso se formariam gquantidades
apreciaveis de [Cr(H20)s]** e [Cr(H20)sCl]?* ndo marcado. O mecanismo que supde a existéncia
de uma ponte de **Cl- entre o cromo e o cobalto durante a transferéncia de elétrons parece
explicar muito bem os resultados experimentais.

[CO(NH3)5X]2_+ -+ [Cr(H2O)G]2+ + 5["13()+ -
[CO(H20)6]2+ + [CI’(H20>5X12+ + SI\H'L;+

Tem-se estudado a reducdo de uma série de complexos do cobalto(l11), [Co(NH3)sX]?*
por meio de solucdes de cromo(ll). Com X igual a NCS-, N3, POs*, C;H30,, CI-, Br e S04,
observou-se a transferéncia do grupo X ao cromo (43). Estes resultados indicam que todas as
reacdes procedem pelo mecanismo de transferéncia atdbmica. As velocidades destas reagdes

aumentam de acordo com a seguinte ordem C2HsO2” < SO« < Cl < Br™ ¢ yrovavel que
o0s ions que mais facilmente formam pontes e que fornecem a melhor etapa para os elétrons
sejam também os que produzem as reacbes mais rapidas. E interessante observar que no
complexo

O O
| |
[(NH3>5CO—O—é—CH:CHlC_.OH]2+

é facilmente reduzido por Cr(Il), mesmo que a reducao de

O O
! |

[(NH;)%Co—OCCH,CH,C—OH]**

seja muito mais lenta. Acredita-se que a diferenca é devido a que, apesar de que ambos 0s
grupos formem ponte entre o cobalto e o cromo, a molécula organica que contém duplas
ligagBes carbono e carbono é um condutor muito melhor de elétrons.

As reacdes redox que ocorrem por transferéncia de elétrons através de um grupo ponte
sdo muito comuns. Nas reacdes estudadas, depois da reacdo redox ser produzida pela
transferéncia do atomo que se faz de ponte. Este resultado ndo é necessariamente uma
consequéncia do mecanismo, porém quando ndo se produz é dificil determinar se no processo
hé& intervengdo de um atomo ponte ou ndo. H& um certo ndmero de rea¢des redox que procedem
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provavelmente por um mecanismo direto de transferéncia eletrdnica. A velocidade da reacédo
redox (44) (que na realidade ndo é nenhuma reacdo) pode ser estudada marcando qualquer dos
complexos mediante um isétopo radioativo do Fe ou com *C; esta reacdo é extremamente
rapida.

[*Fe(CNDsJ*~ + [Fe(CNDs]*~ — [*Fe(CN)s]*~ + [Fe(CN)sJ*-

Tanto o ion ferrocianeto como o fon ferricianeto sdo inertes. O [Fe(CN)g]* é um sistema
d® de spin baixo; o [Fe(CN)s]* é um sistema d® de spin baixo; portanto as reagbes de perda ou
troca de CN" ou qualquer reacéo de substituicdo sdo todas muito lentas. A reacdo redox é muito
rapida, este fato unido a que as reacGes de substituicdo sdo lentas, elimina a possibilidade de um
mecanismo de transferéncia de elétrons através de um complexo ativado com ponte, porque a
formacdo deste complexo ativado equivale a um processo de substituicéo.

Se eliminamos o processo de ponte, s6 sobra a transferéncia direta de elétrons. Por
Razbes tedricas, existe um requerimento critico para este processo. O principio de Franck-
Condon estabelece que durante o intervalo de tempo no qual é feita uma transicdo eletronica néo
se pode ter uma troca apreciavel na disposi¢do dos a&tomos. Em outros termos, os elétrons que
sd0 mais rapidos se movem muito mais depressa que 0s atomos, muito mais pesados que eles.
consideremos agora o efeito deste principio em um processo de transferéncia direta. Os grupos
ligantes podem se aproximar amis do ion Fe®*" que do fon Fe?*(ll), que é maior. Durante a
transferéncia de um elétron do [Fe(CN)s]* a [Fe(CN)s]* ndo se move nenhum dos atomos Fe, C
ou N. o resultado da transferéncia sera um [Fe(CN)s]* no qual as ligages Fe-C sdo muito
grandes e um [Fe(CN)s]* no qual as ligacOes Fe-C sdo muito curtas. Estes dois produtos terdo
uma energia superior a dos ions normais, nos quais as distancias Fe-C sdo as que eles
correspondem (é dito que elas dao ao sistema a energia minima).

O exemplo descrito constitui um exemplo de maquina que produz o movimento
perpétuo. Pegamos os fons [Fe(CN)s]* e [Fe(CN)s]*, transferimos elétrons e obtemos os
mesmos ions que possuem agora, cada um deles, uma energia maior. Um processo no qual
obtém-se um ganho liquido de energia como o descrito aqui é impossivel; a descricdo da reacdo
ndo pode estar correta. A reacdo s6 pode ocorrer se fornecermos pelo menos a mesma
quantidade de energia que obtemos. E asism que antes que possa ocorrer a transferéncia
eletronica, as ligacdes Fe-C do [Fe(CN)s]* devem se encurtar, as ligagdes Fe-C do [Fe(CN)s]*
devem alargar-se e para que ocorra deve-se somar energia ao sistema. Uma configuragdo
adequada para esta reacdo seria aquela na qual os fons [Fe(CN)s]* e [Fe(CN)g]* tivessem
geometrias equivalentes. Neste caso, reagentes e produtos da reacdo no processo de
transferéncia de elétrons seriam equivalentes e ndo seria produzida energia como resultado do
processo de transferéncia eletrénica.
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E possivel explicar as velocidades de muitas reaces que ocorrem pelo mecanismo de
transferéncia eletrdnica, considerando a quantidade de energia necessaria para que 0s reagentes
e 0s produtos da reacdo se parecam. Como os ions [Fe(CN)s]* e [Fe(CN)e]* ja sdo muito
parecidos é necessario apenas uma pequena quantidade de energia (a energia de ativagdo) para
que sejam suficientemente parecidos. Por esta razdo a transferéncia eletrénica pode ser rapida.
A reacdo (45) é muito lenta. Os complexos [Co(NHs)e]>* e [Co(NHs)e]** ndo diferem
grandemente em seu tamanho, pelo qual dever-se-ia esperar que a troca de elétrons entre estes
dois complexos fosse rapida. No entanto, os dois complexos diferem em sua configuragdo
eletronica. O [Co(NH3)s]?* € ta’eg?, [CoO(NHa)e]** é to°. Por esta razdo, antes que se possa
produzir a transferéncia eletrénica, deve-se trocar os comprimentos das ligacdes Co-N além das
configuragoes eletronicas. Este € o motivo pelo qual a reagéo é muito lenta.

[*Co(NHj)s)** 4 [Co(NH3)s)?* — [*Co(NHy)s]** + [Co(NHa)s]**

Existem outros fatores que influenciam na velocidade dos processos de transferéncia
direta de elétrons. Quanto maior é a condutividade de seus grupos ligantes, por exemplo, mais
facilmente deveria ser a producéo da transferéncia eletrdnica entre dois complexos. Supde-se
que os ions cianeto sdo bons condutores e efetivamente encontra-se que as reacles de
transferéncia eletronica entre complexos cianetos parecidos, sdo rapidas. O mesmo se observa
com os sistemas muito condutores [M(fen)s]™ e [M(bipi)s]™ em relacdo com [M(en)s]™ e
[M(NH3)e]™.
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