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ОСНОВНІ ПОЛОЖЕННЯ КООРДИНАЦІЙНОЇ ТЕОРІЇ
Комплексні сполуки називають речовини, що містять центральний атом 

(йон), який зв’язаний з певним числом інших частинок.

1. У молекулі будь-якої комплексної сполуки один із іонів займає центральне 
місце і має назву комплексоутворювач, або центральний іон.
2. Навколо центрального йона розташовується або концентруєтся певна 
кількість протилежно заряджених йонів або нейтральних молекул, які 
називаються лігандами або адендами.
Центральний йон з розміщеними навколо нього лігандами утворює так 
звану внутрішню координаційну сферу сполуки.

Основні принципи утворення комплексних сполук вперше були викладені у 1893 
році швейцарським хіміком Вернером у вигляді так званої координаційної теорії. 

Основні положення координаційної теорії полягають у наступному.

3. Іони, що знаходяться на більш далекій відстані 
від центрального йона, складають зовнішню 
координаційну сферу комплексної сполуки.
4. Число, що показує, скільки лігандів 
розташовано навколо комплексоутворювача у 
внутрішній сфері, називається координаційним 
числом.



Для складання формул комплексних сполук необхідно знати заряд 
комплексоутворювача та його координаційне число. Заряд комплексного 
іона дорівнює алгебраїчній сумі зарядів комплексоутворювача і лігандів. 
При написанні хімічної формули внутрішня сфера комплексної сполуки 

береться у квадратні дужки.
Сумарний заряд іонів, що знаходяться у зовнішній сфері, рівний за 

абсолютною величиною і протилежний за знаком заряду внутрішньої 
координаційної сфери. Якщо комплексний йон має позитивний заряд, то 

зовнішня сфера складається із негативних йонів, і навпаки, якщо 
комплексний іон має негативний заряд, то іони зовнішньої сфери 

заряджені позитивно.

Їх можна розглядати як продукти взаємодії таких молекул:

Приклади комплексних сполук



ХІМІЧНИЙ ЗВ’ЯЗОК У МОЛЕКУЛАХ КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК

МЕТОД ВАЛЕНТНИХ ЗВ'ЯЗКІВ. 
Згідно методу валентних зв'язків, утворення комплексних сполук відбувається 

за рахунок ковалентного зв'язку, утвореного по донорно-акцепторному 
механізму між комплексоутворювачем і лігандами. Функції донорів виконують 

атоми, що входять до складу лігандів, а роль акцептора відведено 
комплексоутворювачу, в якого є вільні орбіталі. Наприклад, утворення 

комплексного йона [BeF4]
2- відбувається за таким механізмом:

Будова, фізико-хімічні та біологічні характеристики координаційних сполук 
залежать від природи і міцності зв'язку комплексоутворювача і лігандів.

Із властивостей центрального іона найбільш важливе значення в процесі 
комплексоутворювання мають його електронна структура, ступінь окиснення, 

іонний радіус, поляризуюча дія. Важлива роль у будові комплексних сполук 
належить також властивостям лігандів.

На основі квантово-механічних уявлень сучасна теоретична хімія пояснює 
утворення комплексних сполук за допомогою методу валентних зв'язків і методу 

молекулярних орбіталей.



В графічних формулах комплексних сполук донорно-акцепторний зв'язок 
позначається стрілкою, спрямованою від донора до акцептора:

За допомогою методу валентних зв'язків можна наочно уявити структуру і 
магнітні властивості комплексів, але важко пояснити їх оптичні властивості, 

дати оцінку енергії зв'язку.

Приклад комплексна сіль 

Сіль, в якій один із йонів є комплексним 
йоном. Він складається із центрального 

катіону, зв’язаного за допомогою донорно-
акцепторного ковалентного зв’язку з 
декількома невеликими молекулами 
(зазвичай полярними молекулами) 

або йонами.



В основі методу лежить уявлення про утворення 
молекулярних орбіталей комплексоутворювача і лігандів.

Метод молекулярних орбіталей дозволяє дати оцінку розподілу 
електронної густини в комплексних сполуках, з'ясувати, які 

молекулярні орбіталі містяться в них 
і який їх енергетичний рівень.

Молекулярна орбіталь, яка за рівнем енергії практично не 
відрізняється від атомної орбіталі комплексоутворювача, 

називається незв'язуючою. Молекулярна орбіталь з високим 
рівнем енергії є розпушуючою і розміщення на ній електронів 

призводить до послаблення хімічного зв'язку.

Молекулярні орбіталі поділяються на зв'язуючі, незв'язуючі 
та розпушуючі. Якщо енергія молекулярної орбіталі менша, 

ніж енергія вихідних атомних орбіталей, така орбіталь 
буде зв'язуючою. 

МЕТОД МОЛЕКУЛЯРНИХ ОРБІТАЛЕЙ



Різниця енергій між 
незв'язуючими і розпушуючими 
орбіталями позначається як ∆. 

Від величини ∆ залежать 
властивості комплексних 

сполук. Якщо величина ∆ значна, 
електрони не підіймаються на 
високі рівні, а спаровуються на 
нижчих. Комплексні сполуки з 
високою ∆ — діамагнітні, як, 

наприклад, 



КЛАСИФІКАЦІЯ КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК



Місткові ліганди координуються до двох центральних атомів 
(належать одночасно двом внутрішнім сферам), а тому вони 
характеризуються більш низькою реакційною здатністю у 

порівнянні із звичайними лігандами. Прикладом найпростіших 
багатоядерних комплексів можуть бути:

Таким чином, характер комплексних сполук визначається, з 
одного боку, властивостями комплексоутворювачів 

(наявність і характер вільних електронних орбіталей) і, 
з другого боку, хімічною природою лігандів (наявність 

електронних пар, загальний заряд).



ТИПИ КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК



З цього прикладу видно, що молекула 
реактиву приєднується до центрального 

йона металу не одним, а кількома зв’язками, 
утворюючи конфігурацію подібну до клішні 

рака. Отже, ліганд разом з 
комплексоутворювачем утворює замкнуте і 
циклічне угрупування, тому такі комплексні 

сполуки називаються циклічними, 
або хелатами.



Внутрішньокомплексними сполуками називаються такі циклічні сполуки, 
в яких між йоном-комплексоутворювачем і лігандами виникають 

ковалентні зв’язки як донорно-акцепторним механізмом, так і завдяки 
наявності неспарених електронів. Комплексні сполуки такого типу 

характерні для амінокарбонових кислот.

Складніші амінокарбонові кислоти та їх аналоги можуть теж виступати 
у ролі полідентантних лігандів. Такі ліганди називаються комплексонами.



Координаційні числа деяких комплексоутворювачів

Здатність лігандів до координації залежить від наявності в них атомів або груп з 
неподіленими парами електронів, через які здійснюється зв'язок з центральним 

атомом. Найбільш поширеними донорними атомами вважаються 
N, О, С, СІ, Вr, І. Кількість донорних атомів у ліганді може бути різною. 

Вона визначає координаційну ємкість ліганда, або його дентатність.



НОМЕНКЛАТУРА КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК

Основні положення сучасної номенклатури комплексних сполук можна звести до таких правил.
1. У назві будь-яких типів комплексних сполук спочатку називають аніон, а потім у родовому відмінку 
катіон:
а) назву катіонних комплексів починають з характеристики зовнішньої сфери комплексної сполуки;
б) для аніонних комплексів після характеристики складу внутрішньої сфери вказують назву йонів 
зовнішньої сфери.

3. Останнім називають центральний атом (комплексоутворювач): 
а) якщо центральний атом входить до складу катіона або молекули, то використовують українську 
назву цього елемента і в дужках після нього римськими цифрами зазначають ступінь його окислення;
б) якщо центральний атом входить до складу аніона, використовують латинську назву елемента, 
додаючи закінчення -ат, а в дужках після нього римськими цифрами зазначають ступінь його окиснення;
в) у випадку молекулярних комплексів вказують українську назву комплексоутворювача, а заряд його не 
зазначається.



Р2

Нижче подано формули та назви комплексних сполук різної 
хімічної природи.



ІЗОМЕРІЯ КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК
Ізомерами називаються хімічні сполуки, які мають однаковий якісний і кількісний склад, 

однакову молекулярну масу, але відрізняються за хімічними і фізичними властивостями 
внаслідок різної будови молекул.

Для комплексних сполук характерними є декілька типів ізомерії, які розглядаються нижче.
Відомі декілька видів ізометрії координаційних сполук: 

а) гідратна; б) йонізаційна; в) координаційна; г) геометрична; д) дзеркальна.

Геометрична ізомерія. Цей вид ізомерії обумовлений різним просторовим розташуванням 
неоднакових лігандів у внутрішній сфері комплексної сполуки. 

Крім цього геометричну ізомерію називають просторовою або цис-транс-ізомерією 
(префікс "цис-" означає "по ряд", "транс" - "через"). 



Цис-транс-ізомерія належить до просторової ізомерії, вона характеризується 
різним просторовим розміщенням одних і тих самих лігандів навколо 

центрального атома. Якщо всі ліганди однакові, то перестановка одного з них на 
місце іншого не змінює структуру комплексної сполуки. Якщо ліганди неоднакові, 

то можуть утворитися ізомери внаслідок різного розміщення лігандів. 
Наприклад просторова будова комплексного йона 



ДЗЕРКАЛЬНА 
ІЗОМЕТРІЯ



Гідратна (сольватна) ізомерія простежується в разі переходу молекул води 
(розчинника) з внутрішньої сфери в зовнішню. Цей вид ізомерії найкраще 

виявляється у комплексних гідратах хрому(ІІІ). Наприклад:

Йонізаційна ізомерія визначається різним розподілом йонів у зовнішній і 
внутрішній сферах. Наприклад:

Координаційна ізомерія зумовлена переходом лігандів від одного 
комплексоутворювача до іншого. Здебільшого вона характерна для координаційних 

сполук, що містять комплексний катіон і комплексний аніон:



Більшість координаційних сполук у розчинах виявляють 
властивості сильних електролітів внаслідок дисоціації їх на 

комплексні йони та йони, що складають зовнішню сферу:

Дисоціація комплексних йонів відбувається в незначній 
мірі (ступені) подібно слабким електролітам і 

підпорядковується закону діючих мас. Кількісно 
охарактеризувати цей процес можна за допомогою 

константи дисоціації комплексного йона. Для рівноваги:

СТАН КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК У РОЗЧИНІ



Для зручності оцінки стійкості комплексних йонів 
користуються не абсолютними значеннями констант, 

а їх логарифмічними показниками:



Процеси вторинної дисоціації визначаються стійкістю комплекс них іонів. Чим стійкішим є комплексний іон, тим більше рівновага дисоціації зміщується 
вліво.

Процеси вторинної дисоціації визначаються стійкістю комплексних йонів. Чим 
стійкішим є комплексний йон, тим більше рівновага дисоціації зміщується вліво.



Так само ступінчасто дисоціюють і комплексні аніони:

Значення констант стійкості (нестійкості) наводяться в довідниках з 
хімії; за їх величинами можна кількісно порівнювати різні комплексні 

сполуки, передбачати перебіг хімічних реакцій, в яких відбувається 
комплексоутворення.

Із математичного виразу константи стійкості випливає висновок: чим 
менш рівноважні концентрації продуктів дисоціації комплексних йонів, 

тим більше значення константи стійкості (рβс) і тим стійкіший 
комплексний йон.



На підставі констант стійкості можна дати порівняльну характеристику 
комплексоутворюючої здатності різних комплексоутворювачів. Прикладом, що 

ілюструє зміну стійкості комплексних сполук залежно від властивостей 
комплексоутворювачів, можуть бути комплекси двовалентних біометалів з 

етилендіаміном (En):

Аналогічна закономірність у зміні констант стійкості спостерігається для цих 
же біометалів-комплексоутворювачів у складі комплексів з іншими лігандами.
Таким чином, стійкість комплексів двовалентних біометалів, незалежно від 

природи координованих лігандів, змінюється у такому порядку:



У розчинах комплексних сполук з низьким значенням βс можна легко 
встановити наявність всіх компонентів, що входять до складу 

комплексної сполуки. В зв'язку з цим деякі подвійні солі можна розглядати 
як комплексні сполуки з низькими значеннями констант стійкості. 

то всі вони вказують на існування індивідуальних йонів у розчині. 
Тому дисоціацію такої подвійної солі слід уявляти так:



Комплексні сполуки у житті тварин та людей. До числа найбільш важливих 
природних хелатуючих агентів відносяться похідні порфіну, молекулу якого 

схематично зображено на рис 2.
Порфін може утворювати координаційні зв'язки з йонами металу; роль донорів 

при цьому виконують чотири атоми азоту. Комплекси, які одержують за участю 
похідних порфіну, мають назву порфірини. Різні порфірини відрізняються один від 
одного типом комплексоутворювача і групами замісників, що приєднані до атомів 

вуглецю на периферії ліганда.

Рис. 2. Структура молекули порфіну

Один із найважливіших порфіринів — гем гемоглобіну (Нb), який є комплексом 
гему та білка і входить до складу крові людини і тварин. Особливість 

гемоглобіну полягає в тому, що атом заліза в ньому знаходиться у центрі 
площини координованих навколо нього чотирьох атомів нітрогену (рис. 3).

Рис. 3. Будова гему крові феропротопорфірину



Хлорофіл являє собою координаційну 
сполуку типу металпорфіринів - 

принциповий аналог гему крові. Він 
містить іон Mg2+ у складі порфіринового 
циклу. Слід звернути увагу на те, що Mg2+ 

у циклі оточують групи з подвійними 
зв'язками, які чергуються з групами із 

простими, одинарними зв'язками (рис. 4). 
Завдяки такій системі чергування зв'язків 

хлорофіл інтенсивно поглинає видимі 
промені. Зелений колір хлорофілу 

обумовлений тим, що він здатний 
поглинати червоне і синє 

випромінювання і відбиває зелене світло.

Найпоширенішими прикладами комплексонів є 
етилендиамінтетраоцтова кислота (ЕДТА) або її солі та 

диетилентриамінпентаоцтова кислота або її солі (ДТПА):



Широке застосування для лікування свинцевих та ртутних 
отруєнь знайшов препарат тетацининатрієвокальцієва сіль 

ЕДТА, механізм дії якого наведено на схемі:

При отруєнні організмів радіоактивними металами комплексони 
використовують як їх дезактиватори. Так, ЕДТА є одним з не 
багатьох засобів боротьби при отруєнні плутонієм. Плутоній 

взаємодіє з цією кислотою "раніше" (активніше), ніж солі 
кальцію, а тому останній не буде витіснятися з крові і кісток.



Використання комплексних сполук у якісних 
реакціях на визначення йонів феруму (ІІ) 

та феруму (ІІІ)
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