P4 Andrze]
Szymanski
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Mieszane zwigzki czagsteczkowe (addycyjne) powstaja w wyniku taczenia sie
ze soba stechiometrycznych ilosci dwoch lub wiecej trwatych zwiazkéw prostych,
np.: K,SO, + Al,(SO,); + 24H,0 = K,SO, * Al,(SO,)s * 24H,0 (atun glinowo-potasowy)
Fe(CN),; + 4KCN = Fe(CN), - 4KCN (zelazocyjanek potasu)

Zwiazki te mozna podzieli¢ na tracace swoja specyfike w roztworze (atun glinowo-
potasowy) i zachowujace swojgq specyfike w roztworze (zelazocyjanek potasu).

W wodnym roztworze atlunu glinowo-potasowego zachowane sa wiasciwosci
jonow K*, Al** i SO,%. Mamy w tym przypadku do czynienia z tzw. sola podwoijna,
istniejaca tylko w stanie krystalicznym.

Druga sol zachowuje sie catkowicie inaczej. W roztworze nie ma obok siebie jonéw

K*, FeZ* i CN-, ale tylko jony K* i [Fe(CN);]%. Jon zapisany w nawiasie kwadratowym

nie ma zdolnosci do dalszej dysocjacji. Zwiazki czasteczkowe dysocjujace podobnie
do zelazocyjanku potasu, nazywane sg zwiazkami kompleksowymi (koordynacyjnymi).
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|0

No]

©° O

Anion siarczanow_y(VI)
(anion o budowie prostej)

Anion tetFachIorokobalt_anowy(II)
(anion o budowie kompleksowej)

.
Co_
a

Charakterystyka poréwnawcza

Atom (jon)
pierwiastka kwasotwodrczego
(ale moze byc tez
zasadotworczego, np. Mn, Cr)

Atom (jon) centralny

Atom (jon)
pierwiastka zasadotworczego
(ale moze byc¢ tez
kwasotworczego, np. B, P, Si)

Kowalencyjne spolaryzowane
lub koordynacyjne

Wiazania

Kowalencyjne spolaryzowane
lub koordynacyjne

Atom centralny
donorem elektronow

Ukierunkowanie wigzan

Atom centralny
akceptorem elektronow

WEEL

Kompleksowa (koordynacyjna) nature maja wytacznie te zwiazki, w ktorych
wystepuje odpowiednie ukierunkowanie wigzan donorowo-akceptorowych.

Donorem par elektronowych sa zawsze ligandy, zas akceptorem atomy centralne.
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Kompleksy proste (jednordzeniowe — zawierajace jeden atom centralny):
Anion heksarodanozelazianowy(1II)

[Fe(SCN) ]
wypadkowy
atom (jon) tadunek kompleksu
centralny ligand liczba ligandow

W kompleksach wielordzeniowych pojawia sie dodatkowo liczba atomow centralnych:
Anion tetrahydroksy-p-dihydroksydiberylanowy

[Bsstour ] [(OH),Be:(OH), Be(OH), ]

(1+1=2) liczba atomow (jonow) centralnych
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1. W nazwie kompleksu najpierw podaje sie liczbe (stosujac liczebniki miedzynarodowe)
i nazwe ligandow — aniony ligandowe maja pierwszenstwo przed ligandami obojetnymi,
a ligandy nieorganiczne przed organicznymi,

2. Nastepnie podaje sie nazwe jonu centralnego (poprzedzona liczebnikiem
miedzynarodowym jezeli jest to kompleks wielordzeniowy), a na jej koncu (w nawiasie)
jego stopien utlenienia, oznaczany cyfra rzymska,

3. Nazwy anionow kompleksowych tworzy sie przez analogie do nazw anionow kwasow
tlenowych (kolejno podaje sie liczbe i rodzaj ligandu, nazwe pierwiastka wystepujacego
jako jon centralny (z koncowka ,an”), i stopien utlenienia jonu centralnego (w nawiasie,
bezposrednio za koncowka ,,an”),

4. W kompleksach kationowych i obojetnhych nazwy atomu centralnego nie zmienia sie
(kompleksy obojetne mozna tez nazywac przez analogie do soli odpowiednich kwasow
tlenowych lub beztlenowych),

5. Nazwe zwiazku koordynacyjnego podaje sie wedlug ogolnych zasad ustalonych dla
zwiazkow nieorganicznych, a wiec, anion kompleksowy rozpoczyna nazwe zwiazku,
zas kation kompleksowy znajduje sie w nazwie zwiazku na miejscu drugim.

6. Nazwy zwiagzkow kompleksowych, ktore nie zawieraja jonow, tworzy sie podajac
nazwe atomu centralnego w pierwszym przypadku,

7. W kompleksach wielordzeniowych, ligand taczacy dwa atomy centralne
(tzw. grupa mostkowa) oddzielany jest od pozostatej czesci kompleksu mysinikiem,

a jego nazwe poprzedza grecka litera .




Kompleksy

6

Wzor ligandu

Nazwa ligandu

Przykiad kompleksu

Nazwa kompleksu

F fluoro Na;[FeF¢] heksafluorozelazian(III) sodu
Cl- chloro [CuCl,]* anion tetrachloromiedzianowy(II)
Br bromo K[AuBr,] tetrabromoziocian(III) potasu
I jodo K,[Pbl,] tetrajodootowian(II) potasu
o | ommo | vwaFecn | Msacinatelanan)
SCN- (tlt(’:-:zzl::::; 0) Ks[Fe(SCN)6] heksarodanozelazian(III) potasu
H hydro Na[BH,] tetrahydroboran(III) sodu
S2 tio Na,[SnS;] ditiocynian(II) sodu
S,05;% tiosiarczano Nas;[Ag(S505)-] ditiosiarczanosrebrzan(I) sodu
SO;% siarczano(1V) K;[Ag(S05)-] disiarczano(IV)srebrzan(I) potasu
C,0,% szczawiano [Fe(C,0,):]1* anion triszczawianozelazianowy(11II)
OH- hydroksy Na[AI(OH),] tetrahydroksyglinian(III) sodu
H,0 akwa [Co(H,0):]ICl, chlorek heksaakwakobaltu(II)
NH; amina [CrCI(NH;):]CI, chlorek chloropentaaminachromu(III)
Cco karbonyl Fe(CO); pentakarbonylzelazo(0)




Kompleksy
7

Atomy (jony) centralne
Jako atomy (jony) centralne w potaczeniach o budowie kompleksowej zdecydowanie
najczesciej wystepuja kationy pierwiastkow metalicznych. Znacznie rzadziej spotykane
sq kompleksy z atomami centralnymi pierwiastkow niemetalicznych (B, Si, P, As).

Charakteryzujac podatnosc¢ metali do tworzenia kompleksow dzieli sie je na trzy grupy:
e grupa A (metale alkaliczne, ziem alkalicznych i glin)
e grupa B (metale pierwszej i drugiej grupy pobocznej oraz trzeciej - poza glinem -
i wyzszych grup gitéwnych ukiadu okresowego)
e metale przejsciowe (,zewnetrzno-" — z niezapetnionymi orbitalami ,,d”,
lokujace sie w grupach pobocznych od trzeciej do osmej; ,,wewnetrzno-"
— lantanowce i aktynowce, z niezapelnionymi orbitalami ,f”).

Najmniej podatne do tworzenia kompleksow sa kationy metali grupy A (przewazaja
tu kompleksy o charakterze jonowym). Wieksza podatnoscia charakteryzuja sie kationy
metali grupy B, a najwieksza — kationy metali przejsciowych. Metale dwoch ostatnich
grup tworza kompleksy o przewadze charakteru kowalencyjnego.
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Ligandy
Ligandami zdecydowanie najczesciej sa aniony - reszty kwasow tlenowych

lub beztlenowych - lub rzadziej czasteczki obojetne, zawierajace w strukturze
atomy z wolnymi parami elektronowymi. W kazdym ligandzie mozna wskazac

tzw. atom ligandowy (atom, na ktorym skupiony jest nadmiarowy tadunek ujemny

lub wolna para elektronowa), przez ktory ligand wiaze sie z atomem centralnym.

Atom ligandowy praktycznie zawsze jest atomem pierwiastka kwasotworczego.

Obok ligandow prostych (aniony od jednoprotonowych i jednokarboksylowych kwasow

oraz proste czasteczki obojetne — woda, tlenek wegla, amoniak), ktore zawieraja jeden

atom ligandowy), spotyka sie ligandy chelatowe (kleszczowe), czyli aniony pochodzace

od kwasow wieloprotonowych i wielokarboksylowych lub obojetne czasteczki

organiczne, zawierajace wiecej niz jeden atom ligandowy.
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Liczba koordynacyjna
Liczba koordynacyjna, to maksymalna liczba wiazan jakie jest zdolny utworzyc¢ dany
atom centralny z ligandami. Jest to wielkosc¢ charakteryzujaca atom centralny.

Uwagalll
W znaczeniu ogolnym liczba koordynacyjna nie musi byc rowna liczbie ligandow
w kompleksie. Taka rownocennos¢ ma miejsce tylko w kompleksach, w ktorych
sfera koordynacyjna atomu centralnego jest maksymalnie wysycona ligandami
jednofunkcyjnymi (zdolnymi do wigzania sie z atomem centralnym tylko
wigzaniem pojedynczym).

Przyktady:
[Fe(C,0,);]1°- - anion triszczawianozelazianowy(III) (zawiera tylko trzy ligandy,
ale dwufunkcyjne, czyli zelazo ma w nim typowa liczbe koordynacyjna - 6).
[BiI;]°- - anion heksajodobizmutanowy(III) (zawiera szesc ligandow jednofunkcyjnych,
a bizmut moze tworzyc z ligandami maksymalnie szes¢ wigzan — czyli w tym przypadku
liczba ligandow jest rowna liczbie koordynacyjnej atomu bizmutu - 6).
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Rodzaj atomu centralnego a liczba koordynacyjna

Nie ma prostej reguly wiazacej wartosciowosc¢ kationu metalu w pozycji jonu
centralnego, z liczba koordynacyjna tego jonu w kompleksach. W przyblizeniu
mozna przyjac, ze liczba koordynacyjna dla poszczegolnych jonow metali
rowna jest liczbowo ich podwojonej wartosciowosci, czyli:

Jon centralny Liczba koordynacyjna
Me* p
Me?2* 4
Me3+ 6
Me?4+ 8

Ponizsza tabela zawiera ogolna charakterystyke niektorych odstepstw od tej reguty:

Jon centralny Liczba koordynacyjna | Konfiguracja przestrzenna
Ag*, Aut, Cu* 2 liniowa
Cu?Z*, Ni2*, Pd?*, Pt 4 kwadratowa
Al3*, Aut, Cd?*, Co2*, Cu?t, Ni%*, Zn%+ 4 czworosciennha
Al3+, Co%*, Co3*, Cr3t, Cu?t, Fe?t, Fe3+, L.
Ni2*, pté+ 6 osmioscienna




Im wieksza roznica elektroujemnosci miedzy atomem centralnym a atomem ligandowym, tym
bardziej spolaryzowane wigzanie miedzy nimi (wzrasta jego jonowy charakter) oraz mniejsza
trwatos¢ kompleksu. Najtrwalsze sa kompleksy metali I, VII i VIII grupy pobocznej.

Grupa| Ia | IIa |IIIb| IVb | Vb | VIb |VIIb VIIIb Ib | ITb |IITa| IVa| Va | VIa |VIIa| O
Okres 112|]3|4|5|6|7|8|9]10]11|12|13|(14|15|16|17 |18
1 o 1 H| 2He
1s . .
2,1 2,1

3 Li| 4Be SB|6C|7N|80|9F|10Ne

2s2p C ® o 060 O

1,0 1,5 2,0 25| 301 35| 40

11 Na|i2 Mg 13 All14 Si[15 p [16 S [17 CI[18 Ar
3s3p e | o (I N BN BN )
09 | 1,2 1,5 | 18| 21| 25| 3,0

19 K |20 Cal21 Scl22 Ti[23 V [24 Cr[25 Mn[26 Fel27 Col28 Nil29 Cul30 Zn|31 Gal32 Gel33 As|34 Se|35 Br[36 Kr

4s3d4p . o ° o ® o} ® o o o o L [ o o O
08| 10]|13|15|16)] 16| 15]|128)|18)] 18| 19|16 16| 18]20]|24

2,8

37 Rb|38 Sr|39 Y |40 Zr |41 Nb|42 Mo]43 Tc|44 Rul45 Rh|46 Pd|47 Ag 48 Cdl49 In|50 Sn|51 ShH|52 Tel53 I [54 Xe
®

0,8 1,0 1,2 14 1,6 1,8 1,9 2,2 2,2 2,2 19 1,7 1,7 1.8 1,9 2,1 2,5

~

55 Cs[56 Bal57 La|72 Hf|73 Ta|72 W75 Rel|76 05|77 1r |78 Pt|79 Au[80 Hg[81 TI[82 Pb[83 Bi[84 Po[85 At[86 Rn

6 *
07|09 | 1113|1517 19]|22]|22]|22|24]|19]| 18| 18| 19]|20]22

87 Fr |88 Ral89 A -
.Fr .Ra .ﬁg * 58-71 Lantanowce grupa metali A grupa metali B
/s(5f)6d ** g99-103 Aktynowce Iy :
07|09 | 11 metale przejsciowe atomy ligandowe




Kompleksy
12

(1866+1919)

Alfred Werner — urodzony w Miluzie (Miulhausen)

w Alzacji, znakomity szwajcarski chemik nieorganik.
W 1993 roku — po kilku latach badan — oglosil teorie
zwigzkow kompleksowych (tzw. teoria Wernera),
dotyczacq wartosciowosci pierwiastkow metalicznych
w kompleksach i sposobu ich wigzania z ligandami.
Dwadziescia lat pozniej (1913) — jako pierwszy i do
poczatku lat 70-tych XX wieku jedyny chemik nieorganik
— otrzymat za jej sformulowanie Nagrode Nobla.

Werner — mimo specjalizowania sie w zagadnieniach
chemii nieorganicznej - prowadzit takze badania
z zakresu chemii organicznej (izomeria oksymow).

Poza osiagnieciami w chemii kompleksow, znany jest
takze z opracowania w 1905 roku stosowanej do dnia
dzisiejszego dlugiej (rozszerzonej) formy ukladu
okresowego, czyli tzw. tablicy Wernera (forma ukiadu
okresowego pierwiastkow, z wydzielonymi blokami
s, p oraz d). Werner tworzac ja chcial tylko wyrazniej
rozdzieli¢ grupy glowne i poboczne. Bloki zawierajace
pierwiastki o identycznym ksztalcie orbitali
walencyjnych, wyodrebnit przypadkowo.
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Teoria Wernera (1893, w 1913 roku Werner otrzymat za nig Nagrode Nobla z chemii).

Podstawowym jej zalozeniem jest wystepowanie w zwiazkach kompleksowych dwéch
rodzajow wiazan. Jedne z tych wigzan — tzw. wigzania pierwotne — ulegaja jonizacji,
natomiast tzw. wigzania wtorne jonizacji nie ulegaja.

H.N

H.N~

NH,

NH,

v+ NH;
co
"} ““NH,

chlorek
heksaaminakobaltu(III)

3+

3CI

H 3 N \ < ! v
Co_
H s N /

NH,

NH,

chlorek
chloropentaaminakobaltu(III)

2+

2CI

H3N
HNN" |

NH,

NH,

(o]

;
4
|_|

chlorek

Cr

dichlorotetraaminakobaltu(III)

Aminakompleksy kobaltu(III) ([Co(NH;);1°* - czyli tzw. kobaltiaki) i ich pochodne,
to jedne z najtrwalszych sposrod wszystkich znanych kompleksow. Dlatego tez
Werner, badajac ilosci wytracanego osadu AgCl| z ich roztworéw, miat mozliwos¢
sformutowania teorii wiazan pierwotnych i wtérnych.
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Wspolczesnie znaczenie maja trzy teorie wigzan w kompleksach:

1. Teoria pola krystalicznego (oddzialywanie atomu centralnego z ligandami ma

charakter czysto elektrostatycznego przyciagania jonéw o przeciwnym znaku
lub jonu z dipolem, gdy ligand jest czasteczka obojetn3),

2. Teoria pola ligandow (to rozwiniecie poprzedniej teorii, Zz uwzglednieniem pewnych

oddzialywan kowalencyjnych pomiedzy orbitalami atomu centralnego i liganduy,

przy czym mozliwe sg oddziatywania trojakiego rodzaju: naktadanie sie ¢ orbitali,

naktadanie sie 7t orbitali i wiagzanie dm-pm, czyli tzw. wiazanie zwrotne, polegajace

na naktadaniu sie it zapetnionych orbitali d metalu i pustych orbitali ligandu),

3. Teoria orbitali molekularnych (wigzania traktuje gtownie jako kowalencyjne;

ligandy dostarczaja par elektronowych, zajmujacych wiazace, antywiazace,

a czasami niewigzace, molekularne orbitale ¢ i T w kompleksie).
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Teoria pola krystalicznego (Crystal
Field Theory — CFT) opisuje strukture
elektronowq kompleksow metali
przejsciowych (d-elektronowych).
Pozwala ona dobrze przewidziec
niektore wlasciwosci tych zwigzkow
(barwe, entalpie hydratacji,
wilasciwosci magnetyczne, geometrie
czasteczki), ale nie nadaje sie do
kwantowego opisu wystepujacych
w nich wigzan chemicznych.

CFT opracowatl w 1929 roku Hans
Bethe. W 1935 roku John Hasbrouck
van Vleck wilaczytl do niej elementy
teorii orbitali molekularnych —
prezentujac tzw. teorie pola ligandow,
zadowalajaco wyjasniajacq wiazania
(1906-+-2005) w zwiazkach kompleksowych metali (1899+1980)
przejsciowych.




zaklada wystepowanie
oddzialywan natury elektrostatycznej pomiedzy
kationem metalu przejsciowego i ligandem. Energia
pieciokrotnie zdegenerowanego orbitalu ,,d” jonu
centralnego, ulega zmianie po otoczeniu tego jonu
przez ligandy. Zblizajace sie do jonu centralnego
dy de Oy ligandy sa odpychane przez jego elektrony
Kompleks oktaedryczny ulokowane na zapekionych orbitalach ,d”.
Dlatego elektrony znajdujace sie blisko ligandow

maja wyzsza energie od tych bardziej oddalonych
(dochodzi do rozszczepienia pieciu zdegenerowanych
orbitali ,d” kationu metalu). Energie elektronow na

poszczegolnych orbitalach ,d” roznicuja:
e konfiguracja elektronowa kationu metalu
e stopien utlenienia metalu (im wyzszy, wieksza
roznica energii)
e konfiguracja przestrzenna ligandow wokotl jonu

Kompleks tetraedryczny metalu
e rodzaj ligandow otaczajacych kation metalu.




W polu kazdego ligandu, energia rozszczepienia orbitali d atomow metali przejsciowych
przyjmuje inna wartosc.
Uszeregowanie ligandow wedtug rosnacej (lub malejacej) wartosci energii
rozszczepienia orbitali d, nazywamy

I-<Br- <S? <SCN- < < NCS- < CH,CN <
pY < NH; < en < 2,2'-bipy < phen < NO,~ <

P12+ [Xe]4f'45de
PtCI,2

hybrydyzacja dsp?

elektrony od Cl-, czworokatny

Ni2+  [Ar]3d8
NiCl,2

hybrydyzacja sp3

elektrony od CI-, tetraedryczny
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Teoria pola krystalicznego tlumaczy wlasciwosci kompleksow metali przejsciowych.
Do kompleksow metali grup gtdéwnych nie ma ona zastosowania, a jej funkcje przejmuje
teoria odpychania par elektronowych powloki walencyjnej, znana jako tzw. teoria VSEPR
(Valence shell electron pair repulsion). W 1940 roku opracowali ja Sidgwick oraz Powell,
a po rozwinieciu przez Gillespiego oraz Nyholma, stala sie gtldwnym narzedziem ustalania
struktury zwiazkow (w tym kompleksow) z dominacja wigzan kowalencyjnych. Wedtug
niej o geometrii czasteczki decyduje laczna liczba elektronow walencyjnych wokoét atomu
centralnego i orientacja przestrzenna obszarow orbitalnych, gdzie ulokowane s3a elektrony.
VSEPR wezlowe punkty sieci strukturalnej czasteczki rezerwuje nie tylko dla ligandow,
ale takze dla wolnych par elektronowych.

(1873+1952) (ur. 1924) (1917+1971)
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Zgodnie z teoriami Sidgwicka-Powella oraz hybrydyzacji, kompleksy o dominujacym
charakterze kowalencyjnym (do takich naleza kompleksy metali wyzszych grup
gtownych uktadu okresowego) tworza struktury zalezne od liczby i rodzaju orbitali
atomowych zaangazowanych w wigzanie.

Hybrydyzacja, to wymieszanie (uwspolnienie cech) kilku orbitali atomowych.
W jej wyniku powstaje tyle orbitali zhybrydyzowanych o takim samym ksztalcie
I energii, ile orbitali atomowych wzielo w niej udzial.

Liczba _ Katy miedzy
Ksztatt kompleksu zewnetrznych | Hybrydyzacja i o
orbitali wigzaniami
Budowa liniowa p sp 180°
Trojkat 3 sp? 120°
Czworokat 4 dsp? 90°
Tetraedr 4 sp3 109°29’
Bipiramida trygonalna 5 sp3d 120°i 90°
Oktaedr 6 sp3d? 90°
Bipiramida pentagonalna 7 sp3d3 72°i90°
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Ksztalty kompleksow przewidziane przez teorie Sidgwicka-Powella i hybrydyzacji
(dotyczy przypadku, gdy miejsc sieciowych nie zajmuja wolne pary elektronowe):

—
AN

Budowa liniowa Trojkat Czworokat

Tetraedr Bipiramida trygonalna

Oktaedr Bipiramida péntagonalna
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Pomocniczg role dla teorii VESPR petni tzw. metoda AXE. Strukture kazdego zwiazku do
ktorego mozna zastosowac metode VESPR, zapisuje sie jako AXmEn, gdzie: A — atom
centralny, Xn — liczba wiazan kowalencyjnych w czasteczce, En — liczba wolnych par
elektronowych w czasteczce. Przy czym suma m + n (nazywana liczba steryczng) jest
wyznacznikiem ilosci orbitali bioracych udziat w hybrydyzacji (geometrii czasteczki).

Roznica w rozmieszczeniu elektronow i geometrii czasteczek (wybrane przypadki):

Rozmieszczenie Geometria
Typ czagsteczki Ksztait elektronow _ Przykiady
] czgsteczki
(hybrydyzacja)
e .
AX2E1 V'typ y NOZ_, 502, 03
«“ v « @
ee :
AX2E2 V'typ ' \‘ ‘ . H20, 0F2
; . [ J &
Piramida - .
AXSE, trygonalna .‘ . ¢ - NH,, PCl,
e -
-8 O
AX,E, Kwadrat & ~. " XeF,
®e é
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1. Izomeria polimeryzacyjna — zwiazki maja identyczny wzor sumaryczny, ale rozna
mase czagsteczkowaq, np.: [Pt(NH5),Cl;] i [Pt(NH;),]:[PtCl,]. Izomeria ta moze byc¢
tez zwiazana z réozna liczba atomow centralnych w kompleksie:

— -3- — —6-
_OH. fon_
(NH,).Co — OH — Co(NH3)3 i |Co|  Co(NH,),
“OH - \OH
3

2. Izomeria jonowa — jest wynikiem wymiany ligandow miedzy jonem kompleksowym
a jego otoczeniem, np.: [Co(NHs):Br]SO, (zwiazek o barwie czerwono-fioletowej)
1 [Co(NH5)sS0,]Br (zwiazek o barwie czerwonej),
3. Izomeria hydratacyjna — czasteczki wody w charakterze ligandu badz jako woda
krystalizacyjna, np.: [Cr(H,0);]1Cl; (fioletowy), [Cr(H,0):CI]|CI,"H50 (zielony)
i1 [Cr(H50),Cl;]CI*2H,0 (ciemnozielony),

4. Izomeria wigzaniowa — ligandy zawierajace kilka atomow zdolnych do oddania pary
elektronowej, moga laczyc sie z atomem centralnym przez rézne atomy, np. w jonie
NO, donorem elektronow moze byc¢ tlen (ONO-) lub azot (NO,"), dlatego izomerami sa
np.: [Co(NH;)s:ONO]CI, (kation (nitrito-O)pentaaminakobaltu(III), czerwony)

i [Co(NH;)sNO,]CI, (kation (nitrito-N)pentaaminakobaltu(III), zolty).
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5. Izomeria koordynacyjna — jest wynikiem wymiany ligandéw miedzy jonami
kompleksowymi w parach jonowych, np.: [Co(NH3)s1"[Cr(CN)gs] i [Cr(NH3)s1"[Co(CN)s],
6. Izomeria polozeniowa — zwigzana z wymiang ligandéw miedzy dwoma atomami
centralnymi w kompleksach wielordzeniowych, np.:

/ NHz \\ /ﬂ NHZ \\
(NH,),Co Co(NH,),Cl, | i [CI(NH,),Co Co(NH,),CI

“\z,ou«/ ’““‘%o//
2

7. Izomeria geometryczna (sterecizomeria) — w kompleksach dwupodstawionych
(kwadratowych ptaskich lub oktaedrycznych) jednakowe ligandy moga sasiadowac
ze soba (izomer cis) lub by¢ naprzeciwko siebie (izomer trans), np.:

CH;—NH,  NH—CH,  CHNH, 0——CO
ﬂ Pt\ l i ‘ Pt\,\,_\ [
CO— O/ 0O—CO CO— O/ JLJN} CH,

izomer cis izomer trans



Kompleksy
pL.

8. Izomeria optyczna — dotyczy czasteczek asymetrycznych, bedacych wzgledem siebie
obrazem zwierciadlanym (tzw. enancjomerow) i dlatego wykazujacych czynnosc optyczna.

Wsrod izomerow optycznych rozroznia sie odmiane prawoskretna d (lac. dekstro)
i lewoskretna | (fac. laevo), w zaleznosci od kierunku skrecania ptaszczyzny swiatta
spolaryzowanego. Czesto izomerie optyczng wykazuja kompleksy oktaedryczne
z ligandami dwukleszczowymi, np. [Co(en),Cl,]*, ktorych izomery geometryczne cis sg
optycznie czynne i wystepuja w odmianach d oraz | (zatem wraz z nieczynnym optycznie
izomerem geometrycznym trans, takie kompleksy maja az trzy izomery):

C.I zwiertl:iadlo Cl CI

cl'
|

Cl ‘

en

eh en__ |
| T J CI
para enancjomorficzna
jony D i L cis-dichlorobis jon trans dichlorobis

(etylenodiamina) kobaltu (III) (etylenodiamina) kobaltu (III)
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1. Kompleksy proste — zawierajq wytacznie ligandy jednofunkcyjne, tworzace z jonem
centralnym jedno wiazanie, np.: NH;, H,0, CN°, SCN, F-, Cl, Br, I' i inne,
2. Kompleksy chelatowe — zawieraja ligandy wielofunkcyjne, tworzace po kilka wigzan
z jonem centralnym, np.: aniony — C,0,%, CO,;%, SO;* lub zwiazki organiczne — EDTA,
acetyloaceton, o-fenantrolina, 8-hydroksychinolina, etery koronowe, oksyalkilaty,
aminokwasy, porfiryny i inne,
3. Kompleksy asocjacyjne (tzw. pary jonowe) — sa to czasteczki obojetne, w ktorych
kation i anion ma budowe kompleksowga, np. heksachloroantymonian(V) rodaminy B:

_(csz)zN : ﬁ(csz)z_ 3

* [SbCI]

4. Kompleksy wielordzeniowe — zawieraja dwa lub wiecej atomy centralne (identyczne
lub rozne); tworzeniem takich kompleksow tlumaczy sie miedzy innymi powstawanie
trudno rozpuszczalnych w wodzie siarczkow, tlenkow i wodorotlenkow:
| | i
Npe” T xe” e My
d \O/ \ /’ N / N

| l |
H H H
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Kompleksy proste bardzo dobrze rozpuszczajq sie w wodzie. Rozpuszcza¢ mogq sie tez liczne
kompleksy chelatowe i wielordzeniowe. Czes¢ kompleksu rozpuszczona najpierw molekularnie,
podlega silnej solwatacji przez polarne czasteczki wody, czesciowo dysocjujac na jony. Mozna

powiedziec, ze dysocjacja na jony skladowe jest specyficznym procesem oddawania przez
kompleks ligandu do rozpuszczalnika:

Kompleks = Atom centralny + Ligand
(donor ligandu) (akceptor ligandu)

Uwzglednienie, ze praktycznie nigdy ligandy nie isthieja w stanie wolhym, prowadzi do wniosku,
ze aby donor mogl oddac ligand, musi w roztworze obok niego znalez¢ sie akceptor tego ligandu.
Czyli w roztworach wodnych kompleksow wystepujq — przez analogie do roztworow kwasow —
sprzezone pary donor ligandu-akceptor ligandu. Czesto akceptorem ligandu jest sama woda — gdy
w roztworze nie ma innych zdolnych do tego jonow lub czasteczek. Tworzenie kompleksow
polega wiec na wymianie ligandow w sferze koordynacyjnej atomu centralnego — czesto jest to
wymiana czasteczek wody w akwakompleksach (pierwotna forma jonow metali w wodzie) na
inny ligand:

Donor 1 ligandu + Akceptor 2 ligandu = Akceptor 1 ligandu + Donor 2 ligandu
Przykiady:
[FeSCN]?** + [HgSO,] = [FeSO,]* + [HgSCN]*
[HgCl,] + mH,0 = [HgCI(H;0)]* + [CI*(H,0),,]

Uwaga! Woda zazwyczaj nie moze oddawac innych ligandow jak tylko pochodzace z jej dysocjacji
(H*, OH i 0%) lub ze wzgledu na jej bardzo wysokie stezenie w roztworze, moze spetniac role
donora ligandu w formie niezdysocjowanej czasteczki H,O (akwakompleksy).
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[HgCl;] + (m+n)H,0 = [HgCI(H;0),]* + [CI*(H;0),]°

Zasadniczo wszystkie jony w roztworze wodnym sa uwodnione — takze HgCl* - ale przyjmujac
upraszczajace zalozenie o rezygnacji z pisania wody hydratujacej, otrzymujemy:

[HgCl,] = [HgCI]* + CI-

Dla tej reakcji, w stanie rownowagi, obowiazuje prawo dzialania mas (prawo Guldberga-
Waagego), zgodnie z ktorym mozna napisac:
[HgCl*] - [CI]

[HgCl,]

Wielkosc K. nosi nazwe stalej dysocjacji kompleksu (stalej nietrwalosci kompleksu). Za jej
pomoca charakteryzuje sie moc pary akceptor ligandu-donor ligandu. Im wieksze K. (mniejsze
pK,), tym donor mocniejszy, czyli kompleks mniej trwaty — fatwo oddaje ligandy.

K. =

W ujeciu ogolnym mozna zapisac rownanie dysocjacji kompleksu [ML]:

[ML]=M + L

’ ol [M] - [L] _ _ [ML] o 1
dla ktorego: "' [ML] oraz [M] - [L] ] B

gdzie: K_ — stala nietrwalosci kompleksu; B — stala trwalosci kompleksu oraz pK. = -log K_
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Ligand chelatowy — anion etylenodiaminotetraoctanowy
(EDTA, zapisywany tez jako Y%, szes¢ atomow ligandowych wyrozniono kolorem):
‘O0CCH, /CH2COO'

N\
N—CH,—CH,—N
N\

‘O0CCH, \CH2COO'
tworzy kompleksy z kationami metali, o zroznicowanych wartosciach statej nietrwatosci:

Donor ligandu Akceptor ligandu pPK,
LiY3- Li+ 2.8
AgY3 Ag+ 7.3
MgY?Z Mg?* 8.6
CaY?Z Caz* 11.0
ZnY?% Zn2* 16.7
CuY?+ Cu?+ 17.8
FeY- Fe3+ 24.2
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Dla kazdej sprzezonej pary donor-akceptor (tabela, slajd 24) mozna zapisac¢ odpowiednie reakcje
dysocjacji kompleksu i wyrazenie na stalg nietrwalosci kompleksu:

[M"+] - [Y*]

[MY-4+n]
Po wprowadzeniu pojecia wykladnika stezenia ligandu (pY=-log [Y*], analogia do pH) mozna napisac
nastepujace wyrazenie:

[M"+]

[MY-4+n]
Na podstawie powyiszego rownania mozna zbudowac skale liczbowa pY (analogia do skali pH), na ktorej
kazdej parze donor-akceptor ([MY-4+"]/M"+) przyporzadkowana bedzie odpowiednia wartos¢ pk_:

kompleksy trwalsze

[MY]-4+n = Mn+ + Y4 oraz K. =

pY = pK_ + log

[LiY]" [AgY]'[CaY]”  [znY]"  [FeY]

0 10 20 DY
Li* Ag* Ca* Zn* Fe™*
Dowolny z akceptorow ligandow (jon metalu) moze reagowac z kazdym donorem ligandow, ktory jest
potozony na skali pY na lewo od niego, np.:

[Mg**] - [FeY<]

[Fe**] - [MgY*]
Stala K mozna obliczy¢ z wartosci stalych nietrwatosci kompleksow [MgY]% i [FeY]:
K= KcMg/KcFe albo pK = chMg - PKcre

[MgY]? + Fe3+ = Mg2*+ + [FeY]" gdazie: K=

Ostatecznie wartos¢ pK = 8.6 — 24,2 = -15.6 - jest graficznie symbolizowana odlegloscia na skali pY
pomiedzy obydwoma sprzezonymi parami donor-akceptor. Kompleks [MgY]? ulega zatem rozpadowi
z utworzeniem trwalszego kompleksu [FeY]", a stala rownowagi tej reakcji ma wartos¢ K = 10155,
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Zagadnienie w sensie ogolnym dotyczy kazdego typu kompleksow (dowolny atom centralny
i ligandy) w roztworze wodnym i ukazuje analogie w podejsciu do roztworow wodnych kwasow
i zasad oraz zwiagzkow kompleksowych. Przykladowo, w roztworze zawierajacym kompleks
kationu glinu z jonami etylenodiaminotetraoctanowymi (wersenianowymi, Y*), rownowage
dysocjacji tego kompleksu na jony skladowe mozna opisac nastepujaco:

AlY- = AlI** + Y*, charakteryzujac ja stala nietrwalosci kompleksu - K_

Jezeli oznaczymy c = [AlY"] - calkowite stezenie kompleksu w roztworze i ¢’ = [Al°*] — calkowite
stezenie jonu centralnego w roztworze, to:

c-[Y¥]
c’ + [Y¥]
Z tej zaleznosci mozna wyprowadzic¢ uproszczone wzory na wykladnik stezenia ligandu:

1. w roztworze buforujacym stezenie Y* (zawiera on [AlY] i Al®¥)
pY = pK. + log (c’/c)

[Y*] = K.

2. w roztworze kompleksu [AlY]"
pY = (PK.—log c)/2

3. w roztworze, w ktorym nastepuje wymiana ligandu (donor 1 + akceptor 2):
mamy [AlY] + Fe3* = Al** + [FeY]" ze stalymi nietrwalosci kompleksow K_, (K_,)
oraz K_, (K.;.), i zaleznosciq w punkcie rownowaznikowym:

pY = (PK. + pK.,)/2
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Jezeli jon centralny reaguje z kilkoma ligandami, to w wyniku stopniowego
(nastepczego) tworzenia sie kompleksow, powstaje mieszanina wszystkich
mozliwych w tym uktadzie form — od wolhego jonu centralnego (akwakompleksu)
i igandu, poprzez kompleks z jednym ligandem, do kompleksu koordynacyjnie
wysyconego (z maksymalna liczba ligandow). Dla stopniowego tworzenia
kompleksow tiosiarczanosrebrzanowych(I) otrzymuje sie:

Reakcja nastepczego
tworzenia kompleksow

Czastkowe stale nietrwalosci
dla kolejnych kompleksow

Wykladniki czastkowych
stalych nietrwalosci

- [Ag*] - [S;05*]

Ag* + S,052 = [Ag(S,05)] k,=7.4
g 2Ys3 [Ag(S,05)] [Ag(5,0.) ] PK;
[Ag(S,05)] + 5,05 = | B S ——

[Ag(S.05).]* [Ag(S,05), %] C
[Ag(S,05),]3 + S,0;2 = k. = [Ag(S505),3] " [S,05%] _
[Ag(S,05):]* - [Ag(S,05);°] SR

Sumarycznie

Ag* + 35,032 = [Ag(S,03)s]°"

_ [Ag*]" [5,05%]°

[Ag(S,05);°]
czyi K; = k; " k; " k3

PK = pk; + pk, + pk;

Wykitadniki kolejnych statych nietrwatlosci sg coraz mniejsze. Oznacza to, ze najsilniej

z atomem centralnym jest zwigzany pierwszy ligand.
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W roztworze tiosiarczanosrebrzanow(I) obecne sa nastepujace jony:
Ag*, [Ag(S,03)], [Ag(5,05),]1°, [Ag(5,05):]°, S,05*

Juz pierwszy przytaczony ligand tiosiarczanowy powoduje tzw. inwersje tadunku
(tzn. jon, w ktorego sklad wchodzi atom centralny, zmienia po przylaczeniu ligandu
anionowego tadunek z dodatniego na ujemny — czasami tworzac przejsciowo czasteczke
obojetna). Przypadki inwersji tadunku juz po przytaczeniu do jonu centralnego jednego
ligandu anionowego, nie sa czeste i typowe. Najczesciej jon centralny ma wyzszy tadunek
(2+, 3+, 4+ a nawet 5+), a najpospolitsze ligandy anionowe sa jednofunkcyjne. W takim
przypadku inwersja wystepuje nie pomiedzy jonem centralnym a kompleksem

z jednym ligandem, ale pomiedzy dwoma kompleksami o niepethym wysyceniu sfery
koordynacyjnej atomu centralnego, jak dla kompleksow cyjanokadmianowych(I1):

Cd**, [Cd(CN)]*, [Cd(CN),]{, [Cd(CN)s]", [Cd(CN),]*, CN
Uwaga!

Inwersja tadunku wystepuje tylko w kompleksach z ligandami anionowymi, lub
w kompleksach mieszanych, zawierajacych czasteczki obojetne i aniony jako ligandy.
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W roztworze wodnym, w ktorym zachodzi reakcja tworzenia kompleksu:
Me + L = [Mel] stata nietrwalosci kompleksu, K . )

moze jednoczesnie zachodzi¢ konkurencyjna reakcja tworzenia niezdysocjowanego
stabego kwasu od ktérego pochodzi ligand:
L + H;0t = HL* + H,0 stata dysocjacji kwasowej, K,y .

Granicznym pH przy ktorym kompleks przestaje istniec w roztworze, jest pH=pK_ .,

[Me] §
Me EN
HL*
t >
PK.HL+) pH
Przyktad:
Co?* z tiocyjanianami (rodankami) — SCN- - tworzy czerwono-rézowy kompleks:
Co2* + SCN- = [Co(SCN)]* k,=1015
Jon rodankowy — jako zasada — moze tez w roztworze wodnym przytaczy¢ proton:
SCN- + H;0t = HSCN + H,0 K,=107038

Kompleks nie moze istnie¢ w takich roztworach, w ktoérych pH<0.8.
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1. Kompleksy trwate (tzw. kompleksy doskonate) — praktycznie nie odszczepiaja

ligandéw w roztworze; do najtrwalszych naleza kompleksy cyjankowe, np.:
[Fe(CN)¢]*, [Fe(CN)e]>, [Co(CN)e]*, [Au(CN),]

2. Kompleksy nietrwate (tzw. asocjacje jonow) — tego typu kompleksy praktycznie

nie istnieja w roztworze (np. kompleksy jonow Na*, K*, NH,*) lub sa do tego stopnia
zdysocjowane, ze wykazuja wlasciwosci jonow skladowych (np. kompleksy jonow
Ca2*, Mg?*, ClO,, NOy).
Do bardzo nietrwatych naleza takze akwakompleksy ([ Me(H-0),.]"*, gdzie n=1,2,3,4
oraz m=4,6). Ze wzgledu jednak na duze stezenie wody jako rozpuszczalnika
w ktorym tworza sie akwakompleksy, stwierdzono ich wystepowanie praktycznie
dla wszystkich metali (watpliwe jest tworzenie akwakomplekséow przez metale

alkaliczne o najwyzszych masach atomowych).
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1. Kompleksy labilne — w roztworze szybko wymieniaja ligandy w sferze
koordynacyjnej jonu centralnego,
2. Kompleksy bierne — w roztworze wolno wymieniaja ligandy w sferze

koordynacyjnej jonu centralnego.

Kompleksy wiekszosci metali sa labilne. Labilnos¢ badz biernosc¢ nie jest bezposrednio
zwigzana z trwatloscia kompleksow, np. kompleksy Hg?* i Ag* sa bardzo labilne,
a jednoczesnie naleza do wyjatkowo trwalych. Chrom, kobalt, nikiel, platyna
— tworza czesto kompleksy bierne.

Najczesciej labilne sa kompleksy z atomem centralnym o liczbie koordynacyjnej 4,
zas bierne — z atomem centralnym o liczbie koordynacyjnej 6.

Kompleksy z przewaga jonowego charakteru wiazan pomiedzy atomem centralnym
I igandami, s3 bardziej labilne, niz kompleksy z przewaga kowalencyjnego
charakteru wiazan.



Kompleksy
36

Pierwotnymi formami wystepowania kationow metali w roztworach wodnych
sg akwakompleksy (| Me(H,0),.1"*, gdzie n=1,2,3,4 oraz m=4,6).
Wystepowaniem w roztworze w takiej wilasnie postaci tltumaczy sie kwasowe
wilasciwosci kationow metali (dla uproszczenia wystarczy zaznaczyc¢

jednga czasteczke wody w akwakompleksie), np.:

[Cr(H,0)]3* + H,0 = [Cr(OH)]?* + H30%
[Ag(H,0)]* + H,O0 = [AgOH]| + H;0%

Kation amonowy (NH,") ze swojej natury ma budowe kompleksowa

(kompleks amoniaku z protonem, czyli mozna jego wzor zapisac¢ [NH; >H]"):

[NH; >H]* + H,0 = NH; + H;0*
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W ujeciu wspotczesnej chemii nieorganicznej, wlasciwosci amfoteryczne niektorych
pierwiastkow metalicznych i ich zwiazkéw, wynikaja z ich zdolnosci do tworzenia
hydroksykompleksow. W trakcie stopniowego tworzenia sie hydroksykompleksow

nastepuje inwersja tadunku i przejscie metalu w forme trwatego anionu
kompleksowego (dla podkreslenia, ze w tej formie metal wykazuje cechy
kwasotworcze, czesto zamiast zapisywac ja w postaci hydroksykompleksu,
zapisuje sie jg w formie anionu odwodnionego, przypominajacego budowa

typowe formy anionow kwasow tlenowych):

AlZ*, [AI(OH)]**, [AI(OH),]*, [AI(OH)5]|, [AI(OH),]" (AlO;’)

Do pierwiastkow amfoterycznych naleza miedzy innymi: beryl, glin, gal, ind, cyna,

otow, antymon, cynk, kadm.
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Wiele kationow metali tworzy bardzo duzo kompleksow z réznorodnymi ligandami,
w tym takze z anionami pochodzacymi od mocnych kwasow protonowych
(np. chlorki = CI-, bromki — Br, jodki — I'). Metale amfoteryczne zdolne s takze

do tworzenia kompleksow z jonami wodorotlenowymi — OH-.

AgBr| + Br = [AgBr;]"

Stata rownowagi takich reakcji zalezy od wartosci iloczynu rozpuszczalnosci trudno

rozpuszczalnego zwiazku i statej nietrwatosci powstajacego kompleksu:

K = f(Ir, K.)

Dla podanego przykiadu: pIr(AgBr|)=12.7, pK.,([AgBr,])=7.7 (pk,=4.7, pk,=3.0).
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1. W chemii analitycznej (np. w analizie wagowej jonow Ni’* stosowany jest
dimetyloglioksym, dajacy z tym kationem kompleks trudno rozpuszczalny w wodzie).
Do kompleksometrycznego oznaczania jonow metali stosowane sa kompleksony
organiczne, np. EDTA. Kompleksony organiczne stosowane s3 tez do tworzenia
barwnych kompleksow w spektrofotometrii jonow metali.

W praktyce laboratoryjnej stosuje sie kompleksowanie do maskowania jonow metali
(np. obecnosc Fe** tworzacego z jonami SCN- krwistoczerwone kompleksy, maskuje sie
jonami F- w postaci bezbarwnego kompleksu fluorkowego, przed oznaczaniem jonow Co?2*
w postaci rozowych kompleksow rodankowych).

2. W galwanotechnice — liczne metaliczne powloki ochronne i ozdobne, naktadane sa
z roztworow soli kompleksowych (np. chromowanie z roztworow fluorokrzemianowych,
cynkowanie z kapieli cynkanowych lub cyjankowych, cynowanie z kapieli cynianowych,

ztocenie i pokrywanie innymi metalami szlachetnymi z kapieli cyjankowych).

3. W metalurgii metali szlachetnych (takze niektorych innych, np. miedzi).
Ubogie w miedz rudy przerabia sie hydrometalurgicznie, gdzie na etapie wzbogacania
prowadzi sie fugowanie jonow Cu?* np. w postaci kompleksow z hydroksyoksymami.
Z ubogich rud metali szlachetnych tugowanie prowadzi sie roztworami cyjankow lub

chlorkow, a dalej prowadzi sie elektrolize tych roztworow (np. zawierajacych
kompleksy [PtCl;]% lub [Pt(CN);]%).
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Kompleksy odgrywaja wazna role w procesach
zyciowych ludzi (hemoglobina) i roslin (chlorofil,
slajd 42). Wiele lekow (miedzy innymi witamina B;,) CONH,
opartych jest na zwigzkach kompleksowych. | CONH,
W zatruciach metalami ciezkimi Cﬂz
: . gt . CH, CH, CH
(np. rtecia, olowiem) stosuje sie w terapii H 7 ° | \ 2 CH,
leki kompleksujace na bazie EDTA (slajd 42). H,C s H
/ 7 CH,
H,NOC ; R 3 A N
Coo’ COO' HC .- N\ | /N CH, CONH
h,C Co” —H
(CH,), (CH,), H /+ AN
H.C SN | N CH,
H,C CH, H.NOC ) : (,CH
N N il i A
X HC{ \CH 'cH, H CH, CONH,
e\ OC/CHZ - E H CHZ
H N N I )| CH,
C CH,
ah CH
(o], HC H
CH,

hemoglobina witamina B,
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Kompleksy litowcow

Jony litowcow sa zbyt duze aby tworzyc trwate kompleksy z typowymi ligandami

nieorganicznymi, moga jednak tworzy¢ kompleksy chelatowe ze zwiazkami

organicznymi (np. z aldehydem salicylowym lub acetyloacetonem).

W takich chelatach liczba koordynacyjna litowca wynosi zazwyczaj 4 lub 6:

0 CHO

A

VN)—0 oHc(/ \)

H
aldehyd salicylowy — K*

CHL, H CH,

€0 0-¢
A
CH, CH,

acetyloaceton — Lit
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Tworzenie kompleksow nie jest cecha charakterystyczna berylowcow. Mimo tego

berylowce lepiej kompleksja niz odpowiednie litowce, bo maja mniejsze promienie

jonowe. Najlepiej z berylowcow kompleksuje kation berylu (najmniejszy promien
jonowy), najtrudniej zas kation baru.

Znane s typowe kompleksy nieorganiczne kationu berylu, np.:
[BeF,]%*, [Be(C,0,),]1%, [Be(H,0),]%*, [Be(NH;),]**

Zarowno beryl jak i pozostate berylowce chetniej kompleksuja z chelatujacymi
odczynnikami organicznymi, np. z EDTA. Najwazniejszym kompleksem magnezu,
o kluczowym znaczeniu dla fizjologii roslin, jest chlorofil:

R R,
R, R,
‘00CCH, CH,COO" N
N->Mg<N
N —CH, — CH, — N
¥
‘00CCH, CH,COO" R, R,

EDTA

Chlorofil
R; R,
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Jony borowcoéw (nie dotyczy boru!) sa mniejsze od jonow litowcow i berylowcow
I maja wiekszy tadunek — dlatego chetniej tworza potaczenia kompleksowe.

Znane sa typowe kompleksy nieorganiczne borowcow o budowie tetraedrycznej, np.:
[BF4]°, [AlH,], [BH,] , [AI(OH),]°, [InCl,], [GaCl,]
oraz oktaedrycznej, np.: [Me(H,0):]°* (Me=Al, Ga, In, TI)
[MeCl;]° (Me=Al, Ga, In, TI)

Najwazniejszymi kompleksami borowcow sa oktaedryczne kompleksy chelatowe,
m.in. Z EDTA, acetyloacetonem, szczawianami i 8-hydroksychinoling (oksyna):

— — — —_ 3- - -

CH,
O—Cg C 0
Me ECH Me| | Me
0=C “o~ o
CH,
I 3 L 3. L
Kompleks Kompleks Kompleks

acetyloacetonianowy szczawianowy 8-hydroksychinolinianowy
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Powstawaniu zwigzkow kompleksowych sprzyja duzy tadunek, mate rozmiary atomow
i obecnosc pustych orbitali o odpowiednim poziomie energetycznym.
Wegiel nie ma na ostatniej powloce elektronowej orbitali ,d”, dlatego poza czterema
wigzaniami kowalencyjnymi nie tworzy wiecej wigzan — nie tworzy kompleksow.

Poza weglem, wszystkie weglowce tworza zwiazki kompleksowe. Liczba koordynacyjna
atomu centralnego zazwyczaj wzrasta wtedy do 6 - powstaja kompleksy oktaedryczne, np.:

SiF, + 2F — [SiF¢]*
GeF, + 2N(CHs); — [GeF,*(N(CHs)s),]
SnCl, + 2CI- — [SnCl]>

Kationy cyny(II) i olowiu(II) czesto tworzg takze kompleksy o liczbie koordynacyjnej 4
(tetraedryczne lub plaskie). Sn2* i Pb2* tworza dosc nietrwale kompleksy halogenkowe
(poza cyjankowymi - pK_,([Sn(CN),]1%)=4.9, pK_([Pb(CN),]1%)=10.3). Trwale sa kompleksy
pirofosforanowe i szczawianowe tych kationow oraz tiosiarczanowe kompleksy Pb2+,

Najwazniejszymi kompleksami cyny(II) i olowiu(II) sa kompleksy chelatowe,
m.in. z EDTA (pK.(Sn?*/EDTA)=18.3, pK.(Pb?*/EDTA)=18.4), acetyloacetonem, szczawianami
i ditizonem (pK.(Sn?*/ditizon)=15.0, pK_(Pb?%*/ditizon)=17.7). Olow(II) tworzy takze bardzo
trwaly kompleks z trietanoloaming (pK.=10.3), natomiast olow(IV) tworzy najtrudniej
rozpuszczalny ze znanych kompleksow jonow metali z kupferronem (pIr=34.1).

H S [ B

e ?
NN NN N NH,*

| \
H N=0

ditizon kupferron
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Azot ma tylko orbitale ,s” i ,p” - w kompleksach moze miec maksymalnie liczbe
koordynacyjnga 4 (tetraedryczne, np. [NH,]*). Inne azotowce moga tworzyc nawet szesc
wiazan z ligandami (maksymalna liczba koordynacyjna 6, czyli kompleksy oktaedryczne,

np. [PCl.]"). Trihalogenki azotowcow maja silne wlasciwosci donorowe — tworza

kompleksy proste (np. [SbF-]%), a takze wielordzeniowe (np. [Sb,F;]). Kompleksy z
piecioma ligandami (np. [PCl:]) — o ksztatcie nieforemnej bipiramidy trygonalnej —
tatwo przytaczaja kolejny ligand, tworzac kompleksy oktaedryczne (np. [PCI;]").

Jako ligandy moga wystepowac jony NO,, NO;, HPO,?, PO,*, AsO,*", czasteczki NO, NO..
Ale najwazniejszymi ligandami zawierajacymi atom azotowca, sq: NH;, CN" i SCN-,
Najtrwalsze kompleksy z tymi trzema ligandami tworza kationy metali szlachetnych
(np. dla Au™: pK,,(NH;)=27, pK.,(SCN-)=25, pK.,(CN-)=38.2).

Sb(III) tworzy m.in. trwate kompleksy chlorkowe, fluorkowe, siarczkowe ([SbS;]*", [SbS;]
, [SbOS]); Sb(V) tworzy kompleksy chlorkowe, siarczanowe, bardzo trwate fluorkowe,
siarczkowe ([SbS,]?;, [SbOs5]%); kationy antymonylowe (SbO*, SbO,*) tworza trwale
kompleksy winianowe i szczawianowe.

Bi(III) tworzy trwate kompleksy jodkowe ([Bil.]®;, pK,s=19.4), winianowe, bromkowe,
cytrynianowe, szczawianowe, tiosiarczanowe; nietrwate - chlorkowe, rodankowe.
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Tlenowiec jako jon centralny 20
Znane sa kationy telluru i polonu (Te**, Po2*, Po**), ktore tworzq kompleksy — miedzy innymi
z halogenkami (najczesciej z chlorkami): [TeCl.]%, [PoCl,]%, [PoCl;]*.

Tlenowiec w ligandzie
Ligandami tlenowymi sq ligandy pochodzace od wody (H,0, OH, 0%) i nadtlenku wodoru
(H,0,, O,H", 0,%). Tworzenie akwakompleksow (ligand H,0) warunkuje kwasowe wlasciwosci
kationow metali. Hydroksykompleksy (ligand OH") tworza tylko metale amfoteryczne.
Liczne kompleksy z ligandami tlenowymi tworzq metale przejsciowe (np. tytan tworzy serie
kompleksow: [Ti(H,0,)]**, [Ti(O,H)]?**, [TiO,]?*, [TiO,(OH)]*).

Siarczki (S2) arsenu, antymonu, cyny, germanu, wanadu, molibdenu i wolframu rozpuszczaja sie
w siarczkach alkalicznych tworzac tiosole (np. [SnS;]1?%, [SbS;]7). Najtrwalsze sa tiokompleksy
Ge(IV), potem W(VI) i Mo(VI). Nietrwaly jest [HgS,]1*.

Tiosiarczany (5,0.%) tworza wiele kompleksow (m.in. z Fe3*, Cr3*, Ag*, Bi**, Hg?*, Cu?*, Pb%+,
Sb*+*, As®*). Najtrwalsze z nich sa: [Ag(S,05);]1° - pk;=8.8 i pK53=14.1, [Cd(S,05),]1° - pk;=3.9
I pPKs=7.4, [Pb(S,05),]1°% - pK4=7.7.

Siarczany(1V) (S0,?) tworza dosc trwale kompleksy z kationami Ag*, Cu*, TI*, Hg?*, Cd?*
i metali szlachetnych. Najtrwalsze sq: [Hg(S05),1% - pK.»=24.1i [TI(S05),17 - pK4=34.

Siarczany(VI) (50,?) tworza duzo kompleksow, ale w wiekszosci nietrwalych. Najtrwalsze z nich
(Zrt+, Fe**, Mn**, Al**, Sn**) majq niskie wykladniki stalej nietrwatosci pk;=2.3+3.8.

Ligandy zawierajace selen i tellur sq analogami ligandow siarki (np. istniejaq trwale kompleksy
[Hg(SeO;),]* - pK.,=12.5 i stabe - [Cd(Se0;),]* (pk;=2.3) oraz [Zn(Se05),]* (pk;=2.2)).
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Kompleksy wewnatrz-halogenowe
Brom(I) (Br+*), jod(I) (I*) i astat(I) (At*) moga istniec w postaci kompleksow wewnatrz-
halogenowych (np. [XCl], gdzie X=Br, I, At; [ XCl,], gdzie X=I, At; istnieje tez [IBrCI]").

W srodowisku kwasu solnego jod i astat moga wystepowac tez w kompleksach jako kationy
I°* [ At - znane sq kompleksy [KatX;] i [KatCl,], gdzie Kat=I, At oraz X=Cl, Br.

Fluorowiec w ligandzie
Aniony halogenkowe (X, gdzie X=F, Cl, Br, I a takze At) to jedne z najwazniejszych
ligandow. Fluorki tworza najczesciej kompleksy z kationami o wartosciowosci III+, IV+, V+
i VI+. Najtrwalsze z nich s3: [ZrF;]* - pKg=36.1, [SnF;]* - pKg=25.0, [AIF.]° - pK¢=19.8,
[FeF;]°" - pK¢s=18.0, a takze [BeF,]|* - pK,=16.6. Chlorki (Cl-), bromki (Br)
i jodki (1) tworza liczne kompleksy - ich trwatosc rosnie w wymienionej kolejnosci
(np. [HoCl,]* - pK,=15.0, [HgBr,]* - pK;=20.6, [HgI,]* - pK;=29.6).

Chlorany(I) (ClO"), bromiany(I) (BrOY) i jodany(I) (I10°) nie maj3a tendencji do
kompleksowania. Takze chlorany(V) (ClO;") nie tworza kompleksow, a tylko nieco lepiej od
nich kompleksuja bromiany(V) (BrOs) i jodany(V) (105°) (w wymienionej kolejnosci rosnie

nieznacznie trwatosc kompleksow). Najtrwalszymi kompleksami jodanow(V) sa:
[UO,(105),] — pK;,=2.9 oraz [Th(I10;);]* - pK;=7.2.

Nie s3 znane trwate kompleksy z chloranami(VII) (ClO,") i jodanami(VII) (10,).
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