
Introducción

La teoría del campo cristalino nos permite explicar que, nor-
malmente, sólo los iones d0, d1 y d2 presentan índices de coor-
dinación superiores a siete, lo que está en concordancia con la
presencia de un máximo de 18 electrones en el complejo y la
lógica repulsión entre los ligandos.[1] No obstante, no existe
en la bibliografía ningún ejemplo de geometría cúbica en
complejos de metales de transición y tampoco se conoce una
explicación satisfactoria de este resultado experimental.
Asimismo, índices de coordinación elevados (entre 8 y 12)
son habituales en la química de lantánidos y actínidos y la for-
mación de estas geometrías se suele explicar mediante crite-
rios de repulsión entre ligandos o haciendo uso de efectos
estéricos, si bien un porcentaje de covalencia puede ser
importante en algunos casos.[2,3] La creciente importancia de
la química de los elementos del bloque f y su uso en RMN,
luminiscencia o biología[2,3] justifican, como mínimo por su
interés pedagógico, la necesidad de comprender las
geometrías de coordinación de estos elementos.

La determinación de la estructura y simetría moleculares de
moléculas sencillas se explica habitualmente mediante el uso
conjunto de las teorías de repulsión entre pares de electrones
de la capa de valencia (VSEPR) y de enlace de valencia
(EV).[1,4−6] El concepto de hibridación sugerido por la teoría
de EV y ciertas geometrías asociadas se encuentran íntima-
mente ligadas,[1] aunque no siempre se conoce el grupo con-
creto de orbitales que participan. Es de sobra conocido que la
teoría de grupos, mediante la utilización de la tabla de carac-

teres,[6] nos permite obtener el conjunto concreto de orbitales
implicados en la formación de un grupo de híbridos que
posean una geometría determinada. Así, libros de texto am-
pliamente utilizados como los de los profesores Huheey[1] y
Housecroft[5] proponen las hibridaciones sp3d[z2] para una
geometría de bipirámide trigonal y sp3d[x2-y2] para una
pirámide de base cuadrada. Evidentemente, el conocimiento
del conjunto preciso de orbitales involucrados en el enlace
nos ofrece mucha más información y éste fue el objetivo de
un artículo previo: desarrollar un método gráfico que permita
calcular de manera rápida y precisa el conjunto de orbitales
que participan en cada molécula.[7]

Índice de coordinación 8 (IC 8):

IC 8: Antiprisma cuadrado

Los complejos M2[XeF8] (M = Rb, Cs) son los compuestos de

xenón más estables descritos en la bibliografía, ya que sólo se
descomponen al calentarlos por encima de 400 ºC (673 K). La
estructura de rayos X del anión [XeF8]2− confirma que se trata

de un antiprisma cuadrado (Figura 1),[4,8] lo que resulta difí-
cil de reconciliar con la simple aplicación de la teoría VSEPR
porque ésta es incapaz de predecir un orbital concreto vincu-
lado al par de electrones no enlazante del Xe(VI).[4] No
obstante, si aplicamos la teoría de EV se puede deducir una
hibridación sp3d4 para un antiprisma cuadrado (Tabla 1) en la
que no participa el orbital d[z2]. El par de electrones no
enlazante del Xe(VI) se situará en el orbital d[z2], ¡sin ocupar
un noveno vértice!, ya que los lóbulos de este orbital d[z2] se
dirigen hacia el centro de las dos caras cuadradas del poliedro
(Figura 2).
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Figura 1. Estructura de rayos X del anión [XeF8]2−. [8]
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Esta geometría la presentan diferentes complejos de los lan-
tánidos y actínidos, tales como el catión [Nd(2-piri-
dona)8]3+.[3] En este caso se puede entender mejor este índice

de coordinación con una hibridación sp3f4, donde (Tabla 1) se
han sustituido los orbitales d por orbitales f pertenecientes a la
misma representación irreducible.

De esta forma, los tres electrones f del Nd(III) quedarían
situados en los tres orbitales f que no pertenecen al conjunto
de la hibridación, lo que está de acuerdo con los valores de las
medidas magnéticas del complejo.

IC 8: Coordinación cúbica

No se conoce ningún ejemplo de coordinación cúbica que
implique iones metálicos del bloque d, si exceptuamos el
complejo [La(2,2'-bipiridina-N,N'-dióxido)4]3+, en cuya estruc-

tura los átomos de oxígeno ocupan los vértices de un cubo y
el ión La(III) se sitúa en el centro.[3,9]

No obstante, a pesar del ejemplo anterior, no se han descrito
otros complejos que impliquen iones metálicos de la serie d

con geometría cúbica. Este hecho se suele justificar por la
repulsión entre los ligandos, lo que se traduce en una mayor
facilidad para adoptar otro tipo de geometrías tales como el
antiprisma cuadrado o el dodecaedro de caras triangulares.
Frente a este comportamiento de la serie d, los actínidos pre-
sentan unas características muy diferentes, ya que es fácil
concluir que la geometría cúbica no es rara entre sus comple-
jos. Efectivamente, existen ejemplos con ligandos tan simples
como el anión isotiocianato, tal como (Bu4N)4[U(NCS)8]

(Figura 3).[10]

Aunque algunos autores consideren esta geometría como el
resultado de las interacciones entre el complejo aniónico de
uranio y el contraión catiónico de la estructura cristalina,
resulta curioso darse cuenta que una geometría regular con
buena estabilización del campo cristalino (por ejemplo, dos
tetraedros ensamblados) nunca aparece en los elementos de
transición del bloque d.

Los orbitales implicados en una hibridación cúbica (Tabla
1) son sp3d3f[xyz], mientras que los orbitales d[z2] y d[x2 -y2]

no participan, lo que puede ser fácilmente racionalizado
debido a que estos dos orbitales d tienen sus lóbulos dirigidos
al centro de las seis caras cuadradas del cubo. La existencia de
sólo tres orbitales d con simetría adecuada para una disposi-
ción cúbica se traduce en la necesidad de usar orbitales f para
completar el índice de coordinación ocho. Por otra parte, el
orbital f[xyz] presenta sus ocho lóbulos perfectamente dirigi-
dos hacia los ocho ligandos (Figura 4) lo que se traduce en
una mayor facilidad, en los actínidos, para la formación de
complejos de geometría cúbica, gracias al orbital f[xyz].

Tabla 1. Algunos de los esquemas de hibridación posibles para dife-
rentes poliedros de coordinación.

Figura 2. Antiprisma cuadrado en donde se muestra la función angu-
lar del orbital d[z2] (en el centro).

Figura 3. Estructura de rayos X del anión [U(NCS)8]4− .[10]

Figura 4. Parte angular de los sets general y cúbico de los orbitales
f.[11,12] El orbital f[xyz] encaja perfectamente con la geometría cúbi-
ca, y los seis lóbulos del orbital f[x(x2-3y2)] apuntan hacia los seis
ligandos ecuatoriales en la geometría de bipirámide hexagonal. Las
imágenes han sido reproducidas de la bibliografía original con el per-
miso de sus autores.[11]

¿Puede la teoría de enlace de valencia ayudar a comprender las geometrías de los  complejos que poseen elevados...

43An. Quím. 2008, 104(1), 42−46 www.rseq.org                  © 2008 Real Sociedad Española de Química



IC 8: Bipirámide hexagonal

Otro ejemplo dónde es necesaria la presencia de orbitales f es
en la química de coordinación del ión uranilo, [UO2]2+. El ión

uranilo es siempre lineal porque el orbital f[z3] provoca dicha
linealidad (conformación trans); además, los orbitales f[xz2] y
f[yz2] se pueden solapar mediante enlaces π con los orbitales
de los oxígenos apicales. Esta linealidad la mantienen todos
los dioxocationes de los actínidos.[12,13] Por otro lado, los
iones análogos del bloque d (p. ej. [MoO2]2+), que carecen de

orbitales f, presentan conformaciones lineales (trans) o angu-
lares (cis) dependiendo del resto del entorno de coordinación
octaédrico.[14]

La química de coordinación del uranilo y de los restantes
dioxocationes favorece la geometría de bipirámide hexagonal.
Un ejemplo de ello es el anión complejo [UO2(acetato-

O,O')3]− representado en la Figura 5.[15] La teoría de EV

explica esta geometría mediante una hibridación sp3d3f[x(x2-

3y2)] (Tabla 1) donde el orbital f[x(x2-3y2)] "fijaría" las seis
posiciones ecuatoriales (Figura 4).

IC 8: Dodecaedro de caras triangulares

El dodecaedro de caras triangulares es el poliedro de coordi-
nación que adoptan diversos complejos derivados de
actínidos y lantánidos, incluso en compuestos tan simples
como el ThCl4.[4] Además, esta estructura la presentan la serie

de complejos tetrakis(catecolato)metalato Na4[M(O2C6H4)4],

donde M puede ser Th(IV), U(IV), Ce(IV) y Hf(IV).[16]

Para esta geometría el esquema de hibridación más senci-
llo es sp3d4 en el que, según la teoría de grupos, no participa
el orbital d[x2-y2] (Tabla 1). Esta estructura, derivada de un
tetraedro tetraapicado (Figuras 6 y 7), minimiza perfecta-
mente todas las repulsiones y se pueden situar, incluso, 2 elec-
trones en el orbital d[x2 -y2], vacante en el caso de complejos
con metales de transición de los grupos 4d y 5d. Como en los
casos anteriores, los orbitales d utilizados pueden sustituirse
parcial o totalmente por un conjunto equivalente de orbitales

f para dar otros esquemas de hibridación tales como sp3d2f2 o
sp3f4 (Tabla 1) que es lo que ocurrirá en complejos con lan-
tánidos y actínidos.

Índice de coordinación 9 (IC 9):

IC 9: Prisma trigonal triapicado

Para el caso del índice de coordinación 9, la geometría más
regular que existe es el prisma trigonal triapicado. Para esta
geometría, la teoría de EV postula una hibridación sp3d5. El
derivado de Re(VII), [ReH9]2−, presenta este entorno regular,

fácilmente racionalizado por tratarse de un ión d0. Otros
ejemplos significativos son los acuacomplejos de los lan-
tánidos, [Ln(H2O)9]3+, que poseen esta geometría tanto en

fase sólida −se conocen bastantes estructuras de rayos X,
como las de Ln = Eu(III), Nd(III)− como en disolución.[3]

Asimismo, la resolución de la estructura del complejo
[Pu(H2O)9](CF3SO3)3 (Figura 8),[18] cuyo poliedro de coordi-

nación es un prisma trigonal triapicado en las caras cuadradas
y donde el Pu(III) es un ión f5, permite cuestionar si, tal vez,
la minimización de repulsiones no sea el único factor involu-
crado en la estabilización de este tipo de geometría. Estamos
considerando un ligando monodentado y poco voluminoso y
el ión metálico es suficientemente grande para aceptar, posi-
blemente, más de nueve ligandos. Entonces, ¿Cuál es la razón
que hace que este índice de coordinación sea el preferido? Ya
se ha comentado antes que la covalencia empieza a ser un fac-
tor a tener en cuenta en la química de los actínidos,[9,13] y, en
este caso, varios orbitales d pueden ser sustituidos por
orbitales f, como por ejemplo los orbitales {d[x2-y2],d[xy]}

por {f[xz2],f[yz2]} (Tabla 1). En esta geometría, tal y como
ocurre en el octaedro, los dos factores actúan de manera con-
junta: una mejor minimización de las repulsiones y una buena
estabilización por covalencia. Tal vez la suma de ambos sea la
responsable de este ordenamiento que aparece de forma tan
frecuente, ya que es la que presentan todos los acuacomplejos
del tipo [Ln(H2O)9]3+. Por otra parte, un estudio más profun-

Figura 5. Anión complejo [UO2(acetato-O,O')3]−.[15]

Figura 6. Esquema de un dodecaedro de caras triangulares (tetraedro
tetraapicado) en el que el tetraedro inicial está indicado en colores.

Figura 7. Estructura de rayos X del catión [Y(OH2)8]3+.[17]

Figura 8. Estructura de rayos X del catión [Pu(H2O)9]3+.
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do de toda esta serie ha puesto de manifiesto la existencia de
dos grupos de distancias Ln−OH2; las que constituyen el pris-

ma trigonal presentan valores menores que las del plano ecua-
torial y, además, la diferencia entre las distancias a los átomos
dadores que apican las caras y a los vértices del prisma trigo-
nal se incrementan a lo largo de toda la serie.[19]

En el caso límite se encuentra el catión complejo
[Lu(H2O)9]3+, donde esta diferencia es máxima y cuyas dis-

tancias Lu-OH2 a los ligandos situados en el centro de las

caras son tan grandes que se toman como una evidencia que
este complejo se encuentra próximo a su colapso en una
estructura hexacoordinada.

A partir de la bibliografía consultada, podemos concluir que
no se conocen complejos con diez o más ligandos que no sean
quelatos.

Índices de coordinación superiores a 9 (IC    10):

Aunque más de las dos terceras partes de los complejos cono-
cidos de lantánidos y actínidos presentan índices de coordi-
nación entre 6 y 9, se conocen algunos ejemplos con índices de
coordinación superiores: 10, 11 ó 12. El IC 12 presenta un
mayor número de ejemplos que el IC 10 y son muy pocos los
descritos para IC 11. Debe mencionarse que, en todos los
casos, son complejos que implican ligandos quelato o macro-
ciclo (los ligandos NO3

−, CO3
2− o CH3COO−, pueden conside-

rarse quelatos desde un punto de vista topológico, mientras que
SO4

2− o BH4
− actuarían como ligandos tridentados).[2,3,20−22]

La estructura de icosaedro regular (IC=12) se obtiene fácil-
mente a partir de la hibridación, sp3d5f3 (Tabla 1), aunque es
muy difícil encontrar algún ejemplo en la química real. Sólo
el poliedro de coordinación del complejo [Pr(1,8-diazanafta-
leno)6]3+ resulta muy cercano a esta forma geométrica.[3] Por

contra, la gran mayoría de los ejemplos descritos correspon-
den a: a) tetraedros truncados o cubooctaedros (Td) (Figura

9a),[23] los cuales pueden ser topológicamente representados
como tetraedros simples (que permiten una hibridación sp3 o
sd3 o sf3 o tal vez una mezcla sinérgica de los tres); b)
geometrías Th (Figura 9b) que topológicamente pueden ser

descritas como un octaedro con los seis ligandos quelato.
Estas dos geometrías se encuentran en los complejos
[Np(BH4)4] (Figura 9a)[22] y [Nd(NO3)6]3− (Figura 9b).[21]

Al aplicar este mismo razonamiento para el índice de coor-
dinación 10, las geometrías más regulares no suelen darse; en
lugar de un antiprisma cuadrado biapicado (que minimizaría

las repulsiones), el complejo [Nd(NO3)5]2− presenta tres li-

gandos nitrato-O,O' en el plano ecuatorial y dos ligandos
nitrato-O,O' en posiciones apicales (Figura 10),[20] dismi-
nuyendo la geometría simplemente a un grupo puntual Cs. No

obstante, según los criterios aquí expuestos, la molécula se
describiría mejor como una bipirámide trigonal con cinco li-
gandos nitrato quelato (Figura 10).

Otro ejemplo de este índice de coordinación es el complejo
[Th(NO3)4(OPPh3)2],[4] donde cuatro ligandos nitrato-O,O'

dirigen sus correspondientes ocho átomos de oxígeno hacia
los vértices de un cubo que está apicado por los ligandos
OPPh3. De acuerdo a nuestras ideas, este complejo se podría

considerar como un octaedro elongado.
Como resumen de todo lo comentado, se puede indicar:
No se conocen compuestos con diez o más ligandos que no

sean quelatos.
Las estructuras de los compuestos de altos índices de coor-

dinación se describen mejor como derivadas de poliedros
simples como el tetraedro, la bipirámide trigonal o el octae-
dro, ya que en éstos los ligandos del tipo carbonato, acetato,
etc., actuarían, normalmente, como "quelatos". Una posible
explicación de esta última observación es que en los comple-
jos con índices de coordinación elevados, atendiendo al gran
número de ligandos, se puede producir mucha más repulsión
y saturación estereoquímica.

La aparente "quelación" ayudaría al metal a minimizar,
desde un punto de vista estérico, otras interacciones al con-
vertir, por ejemplo, al nitrato en un sustituyente que abarca
una mayor superficie de la esfera de coordinación del metal
(Figura 9b) que el simple átomo de oxigeno de un ligando
monodentado . Así, el ángulo O−Co−O (de la serie d) es 68,6−

a) b)

Figura 11. Esquema de interacción entre ligandos nitrato/carbonato
y elementos de los bloques d (lado izquierdo) y f (lado derecho). En
los elementos del bloque f, se produce un aumento de las distancias
de enlace y una disminución de los ángulos de enlace (O−Metal−O).

Figura 10. Estructura del anión [Nd(NO3)5]2 y simplificación del

enlace en la esquina superior izquierda.[20]

Figura 9. Estructuras de a) [Np(BH4)4] y b) [Nd(NO3)6]3- y sim-

plificación de los enlaces en la esquina superior izquierda 
(vista lateral).[22]
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69º en el carbonato bidentado y las distancias Co−O están
comprendidas entre 1,901 y 1,914 Å, similares a las distancias
Co O de un carbonato puente.[24] Por el contrario, los nitratos
de los lantánidos presentan ángulos O−M−O y distancias M−
O entre 48,6º (dist. 2,59 Å) para el derivado de Ce(III) y 45,5º
(dist. 2,47 Å) para el compuesto de Nd(III) (Figura 10 y 11).

Otras pruebas a favor de esta hipótesis son las distancias Ln
O en complejos con el anión perclorato, mayores cuando éste
actúa como ligando bidentado que como monodentado.[3]

Asimismo, presentan un comportamiento similar los comple-
jos con nitrato de uranilo: U−Omonodentado, 2,45 Å; U−Obidentado,

2,54 Å; ángulo O−U−O, 49,2º (los dos oxígenos pertenecen al
mismo nitrato bidentado).[25]

En estos casos, la covalencia puede ser de gran utilidad. Tal
vez el enlace no se produce con los átomos topológicamente
dadores sino con la molécula completa. En cierto sentido
ocurriría lo mismo que con el uranoceno, [U(η8-C8H8)2], que

en lugar de presentar 16 enlaces U−C se trata simplemente de
un sistema de dos ligandos estabilizado por las interacciones
entre los orbitales E2u {f[xyz],f[z(x2-y2]} y los orbitales π de

los anillos ciclooctatetraeno aromatizados.
De todo lo expuesto se puede concluir que la mejor manera

de plasmar los índices de coordinación superiores a 9 es me-
diante esquemas de hibridación más simples (tetraedro,
bipirámide trigonal u octaedro) considerando que la interac-
ción con estos pseudo-quelatos se produce a nivel de molécu-
la completa −y no sólo con los átomos dadores− debido a la
gran superficie de los orbitales 4f, 5f, 5d o 6d del metal que
serán capaces de interaccionar con el conjunto del sistema σ
o π presente en los ligandos.
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