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Структура комплексных соединений 

Комплексные соединения занимают особое место среди неор-

ганических веществ, которые являются соединениями высшего по-

рядка и образуются за счёт дополнительной валентности – коорди-

национной (Вернер, 1893 г.). 

Согласно теории Вернера, комплексные соединения имеют 

центральное строение и состоят из внешней и внутренней сферы – 

комплексного иона. 

                     Ag(NH3)2Cl                               K4Fe(CN)6 

       внешняя 

внутренняя                                     сфера                                  внутренняя 

сфера                                                                                                 сфера 

(комплексный ион)                                                          (комплексный ион) 

 

 
                         центральный атом                    лиганды 

                     (комплексообразователь) 

 

Согласно координационной теории Вернера (1893г.) комплекс-

ный ион состоит из центрального атома (иона) – комплексообра-

зователя (в приведенных примерах Ag
+
, Fe

2+
) и размещенных во-

круг него в определенном геометрическом порядке (максимально 

симметрично) лигандов, здесь NH3, CN
–
. Количество лигандов, ко-

ординированных вокруг комплексообразователя, определяется ко-

ординационным числом. В рассматриваемом примере Ag
+
 и Fe

2+ 

имеют координационное число, равное 2 и 6. 

Комплексообразователи – это ионы d-элементов (Ag
+
, Au

+
, Cu

+
, 

Cu
2+

, Hg
2+

, Cd
2+

 Zn
2+

, Fe
2+

, Fe
3+

, Co
3+

, Ni
2+

, Pt
4+

 и др.), р-элементов – 

металлов (Al
3+

, Sn
2+

, Sn
4+

, Pb
2+

), а также Be
2+

, Si
4+

. 

Важнейшими лигандами являются:  

– нейтральные молекулы, имеющие дипольный (полярный) харак-

тер: H2O, NH3, NO, CO и др.;  

– ионы-лиганды CN
-
, NO2

-
, Cl

-
, I

-
, Br

-
, OH

-
, CO3

2-
, S2, O3

2-
 и др.  
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Значение координационного числа определяется количеством 

вакантных атомных орбиталей у атома комплексообразователя, а 

также размером лигандов. 

Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов 

образующих его простых ионов. Например, заряд иона Cr(OH)6
3– 

слагается из зарядов иона Cr
3+ 

и 6 групп OH
– 

и равен +3+(–1)∙6 = –3. 

Для Cu(NH3)4
2+

: +2 + 4∙0 = +2. 

Различают три типа комплексных соединений: 

– катионные – Ag(NH3)2Сl, Cr(H2O)6(NO3)3, 

Pt(NH3)4Cl2)SO4, в которых комплексный ион является катионом: 

Ag(NH3)2
+
, Cr(H2O)6

3+
, Pt(NH3)4Cl2)

2+
; 

– анионные – HAgCl2, Na3Co(NO2)6, в которых комплексным 

ионом является анион: AgCl2
–
, Co(NO2)6

3–
; 

– нейтральные – Pt(NH3)2Cl2, Ni(CO)4. Молекулы таких 

комплексов состоят только из внутренней координационной сферы. 

 

Классификация комплексных соединений 

Комплексные соединения многочисленны и разнообразны по 

составу и свойствам. Классифицируются как по составу внешней, 

так и внутренней сферы (по типу лигандов). Различают: 

комплексные кислоты  – Н2AuCl4, H2PbCl4, H2SiF6; 

комплексные основания  – Сu(NH3)4(OH)2; 

комплексные соли  – Na2PtCl6, Ca(H2O)6(NO3)2; 

аммиакаты (аммиачные), содержащие в качестве лигандов мо-

лекулы аммиака – Ni(NH3)6(NO3)3 , Cu(NH3)4SO4.
 

аквакомплексы, содержащие в качестве лигандов молекулы во-

ды – Fe(H2O)6Cl3, Ca(H2O)6(NO3)2;
 

ацидокомплексы,  содержащие в качестве лигандов анионы 

кислотных остатков – K2HgI4, Na2SnCl6, H2SiF6; 

гидроксокомплексы, содержащие в качестве лигандов гидрок-

согруппы – K2Zn(OH)4, Na3Al (OH)6; 
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смешанного типа – Na2Fe(CN)5NO, Na5Fe(CN)5SO3. 

 

Номенклатура комплексных соединений 

Названия комплексных соединений строятся по общему прави-

лу международной системе названий химических соединений: пер-

вым называют анион в именительном падеже.  

Cr(H2O)6(NO3 )3 – катионный комплекс, поэтому первым в 

названии указывают анион – «нитрат». После этого идет перечис-

ление лигандов с указанием их числа, затем называют комплексо-

образователь, причем его степень окисления указывается римской 

цифрой в круглых скобках. Названия отрицательно заряженных ли-

гандов имеют окончание «о»: Br
–
 – бромо, СN

– 
– циано, SO 2

3

 –
 

сульфито, OH
–
 – гидроксо и т. д. Вода как лиганд называется «ак-

ва», а аммиак – «аммин». Число лигандов указывают, используя 

греческие числительные: 2 – «ди», 3 – «три», 4 – «тетра», 5 – «пен-

та», 6 – «гекса» и т. д. 

Например: Cr(H2O)6(NO3 )3 – нитрат гексааквахрома (III);  

Ni (H2O)2(NH3)4Cl2 – хлорид диакватетраамминникеля (II). 

Название комплекса анионного типа составляется аналогично, но 

оканчивается оно суффиксом «ат»: Na3Fe(CN)6 – гексацианоферрат 

(III) натрия, BaCr(NH3)2(SCN)42 – тетрароданодиамминхромат (III) ба-

рия. 

Названия нейтральных комплексов образуют так же, как и ка-

тионных комплексов, но комплексообразователь – без указания 

степени окисления, так как она определяется электронейтрально-

стью самого комплекса. Например: Ni(CO)4 – тетракарбонил ни-

келя; Pt(NH3)2Cl2 – дихлородиамминплатина. 

 

Диссоциация и устойчивость комплексных соединений 

Комплексные соединения нейтрального типа являются неэлек-

тролитами, характеризуются наличием только внутренней сферы и 
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не диссоциируют. Kомплексные соединения анионного и катионно-

го типа являются электролитами, диссоциируют ступенчато. 

 

Первичная диссоциация комплексного соединения – это распад 

на внешнюю и внутреннюю сферы: 

Ni(NH3)6Сl2 ⇄ Ni(NH3)6
2+

 + 2Cl
–
; 

K3Fe(CN)6 ⇄ 3K
+
 + Fe(CN)6

3–
. 

Степень диссоциации этой стадии стремится к 1. 

Вторичная диссоциация – распад комплексного иона (внутрен-

ней сферы) на комплексообразователь и лиганды: 

Ni(NH3)6
2+

 ⇄ Ni
2+

 + 6NH3; 

Fe(CN)6
3–

 ⇄ Fe
3+

 + 6CN
–
. 

Степень диссоциации этой стадии стремится к 0. Это свиде-

тельствует о том, что комплексные ионы в водных растворах ведут 

себя как слабые электролиты, и поэтому диссоциируют в незначи-

тельной степени.  

Диссоциация комплексных ионов – обратимая реакция. Она 

подчиняется закону действующих масс, и поэтому характеризуется 

константой химического равновесия, получившую название кон-

станты нестойкости комплексного иона:  

;101,86
}]){[Ni(NH

]][NH[Ni
K 9

2
63

6
3

2

нест








.101,00
}]{[Fe(CN)

]][CN[Fe
K 37

3
6

6-3

нест






  

Эти данные свидетельствуют о том, что комплексные ионы 

диссоциируют незначительно, а равновесие сильно смещено справа 

налево, в сторону исходных ионов.  

Таким образом, можно сделать вывод, что в реакциях ионного 

обмена участвуют ионы внешней сферы. Например, 

K4Fe(CN)6 + 2СuSO2 = Cu2Fe(CN)6↓ + 2K2SO2. 
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При добавлении раствора щёлочи, например, NaOH, к этой со-

ли не приводит к образованию осадка Fe(OH)2, т.к. ионов Fe
2+ 

для 

этого в растворе нет, они находятся во внутренней сфере 

Fe(CN)6
4–

 и прочно связаны с лигандами CN
–
.  

Константа нестойкости является количественной характеристи-

кой, определяющей прочность комплекса. Чем меньше Kнест, тем 

прочнее комплексный ион. Также по величине Kнест можно оценить 

влияние природы центрального атома на устойчивость комплекса:  

 ZnI4
2–

 СdI4
2–

 HgI4
2–

 

Kнест. 220 810
–8

 1,4810
–30

 

Очевидно, что устойчивость приведенных иодокомплексов 

увеличивается в побочной подгруппе от Zn
2+

 к Hg
2+

. Влияние сте-

пени окисления центрального атома на устойчивость комплексов в 

водном растворе видно из следующих данных: 

 Co(NH3)6
2+

 Co(NH3)6
3+

 

Kнест 7,7510
–6

 3,110
–33

 

Действительно, при повышении степени окисления централь-

ного атома устойчивость однотипных комплексов возрастает. 

Влияние природы лиганда на устойчивость комплексов в вод-

ном растворе можно проследить на примере следующих данных:  

 AgCl2
–
 AgBr2

–
 AgI2

–
 

Kнест 1,7610
–5

 7, 810
–8

 1,810
–14

 

 

Сопоставление констант нестойкости комплекса-реагента и ко-

нечного продукта в ряде случаев позволяет определить
 
направление 

химической реакции: равновесие обычно смещается в сторону об-

разования более прочного комплекса. Например: 

Ag(NH3)2Сl + 2KCN ⇄ KAg(CN)2 + KCl
 
+ 2NH3; 

       Kнест.= 9,3110
–8 

                  Kнест.= 810
–22. 

Таким образом, в присутствии в растворе лигандов CN
–
, спо-

собных к образованию комплекса с меньшей константой нестойко-
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сти, исходный комплекс Ag(NH3)2Сl разрушается с образованием 

другого, более прочного комплекса KAg(CN)2. 

 

Химическая связь в комплексных соединениях 

В настоящее время общепринятой является квантовомеханиче-

ская концепция о природе химических связей, согласно которой 

при образовании комплексных (координационных) соединений 

наиболее распространенным является донорно-акцепторное взаи-

модействие комплексообразователя и лигандов. 

Согласно методу валентных связей между комплексообразова-

телем и лигандами возникает донорно-акцепторная связь, в которой 

доноры – лиганды, а акцептор – комплексообразователь. Рассмот-

рим более подробно механизм образования иона Cr(OH)6
3–

, в ко-

тором ион хрома (Ш) является комплексообразователем. Нейтраль-

ный атом хрома имеет 6 валентных электронов, распределенных в 

пределах внешнего и предвнешнего валентных энергетических 

подуровней следующим образом: 

   3d    4s   4p  

Cr
0
... 3d

5
4s

1
 ↑ ↑ ↑ ↑ ↑  ↑     

 

Катион Cr
3+

 образуется при потере электронейтральным ато-

мом трех валентных электронов, т. е. Cr
0 

– 3e  = Cr
3+

. При этом име-

ем: 

   3d    4s   4p  

Cr
3+

... 3d
5
4s

1
 ↑ ↑ ↑         

 

Свободные s-, p- и d-орбитали подвергаются d
2
sp

3
-

гибридизации, структура комплекса – октаэдр. 

Из схемы видно, что катион хрома (III) имеет шесть вакантных 

атомных орбиталей: две на 3d-, одну на 4s- и три на 4р-подуровне. 

Координационное число (КЧ) равно числу свободных орбиталей. 

Роль акцепторов электронных пар играют именно эти свободные 

орбитали. И при образовании комплекса от шести ионов-доноров 
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OH
–
, т. е. лигандов, электронные пары заполняют эти свободные 

орбитали – 3d, 4s, 4p: 

 

   3d    4s   4p  

Cr
3+

... 3d
3
4s

0
 ↑ ↑ ↑ ↑↓ ↑↓  ↑↓  ↑↓ ↑↓ ↑↓ 

акцептор                        ↑    ↑         ↑        ↑   ↑   ↑ 

                                     OH
-
 OH

-
    OH

-
    OH

-
 OH

-
 OH

- 
 

                                                    доноры 
 

Координационное число иона Cr
3+

 в этом комплексном ионе 

равно 6, так как ион-комплексообразователь присоединяет шесть 

лигандов OH
–
.  

Если лиганд имеет только один донорный атом, то такой лиганд 

называют монодентатным. Например, молекулы NH3 и H2O, анионы 

Cl
–
, I

–
, Br

–
, ион OH

–
 являются монодентатными, так как в этих ча-

стицах содержится только по одному донорному атому. Существуют, 

однако, лиганды с двумя и более донорными атомами, расположен-

ными так, что все они оказываются способными одновременно коор-

динироваться вокруг иона металла. Такие лиганды называются по-

лидентатными. Одним из таких лигандов является этилендиамин: 

NH2–СН2–СН2–NН2. Этот лиганд содержит два атома азота, каждый 

из которых имеет одну неподеленную пару электронов и является 

бидентатным. К распространенным бидентатным лигандам относятся 

также оксалат-ион C2O
2

4  и карбонат-ион CO 2
3 . 

 

Двойные соли 

Двойные соли – это соединения с малоустойчивой внутренней 

сферой, содержащие два разных катиона с общим анионом. Форму-

лы двойных солей записывают иначе, чем комплексных соедине-

ний, а именно как молекулы обычных солей (например, 

K2SO4Cr2(SO4)312H2O, (NH4)2SO4FeSO46H2O). Принципиальной 

разницы между двойными солями и комплексными соединениями 

нет. Они отличаются лишь поведением в водном растворе. Двойные 

соли как индивидуальные соединения известны только в кристал-
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лическом состоянии, так как в растворах они полностью диссоции-

рованы на ионы металлов и кислотные остатки: 

K2SO4Cr2(SO4)3 ⇄ 2K
+
 + 2Cr

3+
 + 4SO 2

4 . 

Все образовавшиеся в растворе ионы можно обнаружить с по-

мощью соответствующих реакций. Поведение двойных солей в 

водных растворах, таким образом, напоминает механизм растворе-

ния сильных электролитов.  

 

Пример 1. Определить заряд комплекса, координационное число и 

заряд комплексообразователя в соединении K2PtCl3NO2. Составить 

уравнение диссоциации указанной комплексной соли. 

Решение. В соединении K2PtCl3NO2 заряд комплексного иона лег-

ко установить по количеству ионов внешней сферы. В данном случае 

ими являются катионы К
+
, их всего 2, значит, комплексный ион – ани-

онного типа и его заряд равен (–2), т. е. PtCl3NO2
2–

. 

Из формулы видно, что лигандами являются 3 хлорид-иона и 1 нит-

рит-ион. Их количество и определяет координационное число комплек-

сообразователя, поскольку эти лиганды являются монодентатными. Ко-

ординационное число, таким образом, равно 4. 

Заряд комплексообразователя Pt можно вычислить, помня, что за-

ряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов комплек-

сообразователя и всех лигандов. Заряд компексообразователя Pt обозна-

чим через х: [PtCl3NO2
2–

. Заряд каждого из них составляет (–1). Учиты-

вая заряды лигандов (в данном случае заряд каждого из них составляет 

–1) и их количество, можно составить алгебраическое уравнение: х –13 

– 11 = –2. Отсюда следует, что х = +2, т. е. имеем Pt
2+

. Таким образом, 

указанное соединение представляет собой комплексную соль платины 

(II). 

Комплексные соединения, являющиеся электролитами, к которым 

относятся комплексы анионного и катионного типа, обычно диссоции-

руют в две стадии: 

1) на ионы внешней и внутренней сферы: 
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K2PtCl3NO2 ⇄ 2K
+
 + PtCl3NO2

2–
 

 

           ионы внешней        внутренняя сфера  

                  сферы              (комплексный ион) 
 

2) комплексный ион тоже частично распадается на комплексообра-

зователь и лиганды: PtCl3NO2
2–

 ⇄ Pt
2+ 

+ 3Cl
–
 + NO 

2 . 

Пример 2. Составить координационные формулы комплексных со-

единений, в состав которых входят следующие вещества: CrCl3·H2O·2KCl; 

CoCl2·6NH3, если координационное число Cr
3+

 и Со
2+

 равно 6. 

Решение. Комплексный ион состоит из комплексообразователя и 

лигандов, число которых равно величине координационного числа при 

условии их монодентатности, как в рассматриваемом примере. Поэтому 

в первом случае внутренняя сфера (иначе – комплексный ион) состоит 

из Cr
3+

, H2O и 5 ионов Cl
–
, т. е. CrCl5H2O, а заряд иона +3 – 15 + 10 = 

–2. Это комплексный ион анионного типа, поэтому во внешней сфере 

будет два иона К
+
. Таким образом, комплексное соединение имеет сле-

дующую формулу: K2CrCl5H2O. 

Рассуждая подобным образом, можно составить формулу и второго 

комплекса. Комплексообразователь Со
2+

, лиганды NH3, их шесть, по-

скольку к.ч.= 6. Лиганды – нейтральные молекулы аммиака, т. е. 

Co(NH3)6
2+

; отсюда следует, что комплексный ион катионного типа и 2 

аниона Сl
-
 находятся во внешней сфере: Co(NH3)6Сl2. 

Пример 3. При взаимодействии раствора Ag(NH3)2Cl c раствором 

тиосульфата натрия Na2S2O3 образуется соль Na3Ag(S2O3)2. Написать 

уравнение реакции и объяснить причину ее протекания. 

Решение. Общеизвестно, что аммиачные комплексы менее прочны, 

чем тиосульфатные: для Ag(NH3)2
+
 Кнест.= 5,8910

–8
; для Ag(S2O3)2

3-
 

Кнест.= 1,0010
–18

. 

Реакция всегда будет протекать в сторону образования более проч-

ного комплексного иона. Молекулярное уравнение будет иметь вид 

Ag(NH3)2Cl + 2Na2S2O3 → Na3Ag(S2O3 )2 + 2NH3 + NaCl 

или в ионной форме 

Ag(NH3)2
+
+Сl

–
+4Na

+ 
+2S2O3

2–
 → 3Na

+
 + Ag(S2O3 )2

3–
+2NH3+Na

+
+Сl

–
. 
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Окончательно имеем: Ag(NH3)2
+
 +2S2O3

2–
 → Ag(S2O3)2

3–
 + 2NH3. 

 

Задачи для самостоятельного решения 

1. Определите степень окисления комплексообразователя и коорди-

национное число в следующих соединениях: Ni (H2O)4(CO3 )2
2-

; 

Pt(NH3)4
2+

; Cs3Sc(SO4)3; Zn(CN)4
2-

; Al2IrI63. 

2. Составьте формулы следующих комплексных соединений:  

а) гексафтороалюминат (III) натрия; б) тетрахлородиамминрутенат 

(III) калия; в) хлорид хлоропентааквахрома (III); г) сульфат дибромотет-

раамминплатины (IV). 

3. Напишите уравнения диссоциации на ионы комплексных солей, 

предварительно составив их координационные формулы из следующих 

соединений: а) Co(NO2)3·3KNO2; б) Co(NO2)3·KNO2·2NH3; 

в)Cr(NH3)4(H2O)Cl3; г) Ba(CN)2Pt(CN)2, если известно, что координаци-

онные числа комплексообразователей Co
3+

 и Cr
3+

 равно 6, а Pt
2+ 

состав-

ляет 4. Назовите полученные комплексы. 
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