Лекция 2

Номенклатура та ізомерія комплексних сполук

НАЙВАЖЛИВІШІ ТИПИ ТА НОМЕНКЛАТУРА КООРДИНАЦІЙНИХ СПОЛУК

СЛАЙД 2
До основних типів координаційних сполук належать слідуючі. 

Аміакати - комплекси, в яких лігандами є молекули аміаку, наприклад : [Cu(NH3)4]SO4, [Co(NH3)6]C13 , [Pt(NH3)6]C14. 

Аквакомплекси - в яких лігандами являються молекули води : [Co(H2O)6]C12, [A1(H2O)6]C13, [Cr(H2O)6]C13 та інші. В водних розчинах такі гідратовані катіони є центральними ядрами комплексних сполук. В кристалічному стані деякі з аквакомплексів утримують в собі і кристалізаційну воду, наприклад: [Cu(H2O)4]SO4 . H2O, [Fe(H2O)6]SO4 . H2O. Така вода слабше зв’язана з молекулою і легше втрачається при нагріванні ніж координована. 

Ацидокомплекси - сполуки в яких лігандами є аніони, наприклад: K2[PtC14], K3[Fe(CN)6], а також комплексні кислоти - H2[SiF6], H2[CuC14]. Гідроксокомплекси - Na2[Zn(OH)4], Na3[A1(OH)6] та інші. 

НОМЕНКЛАТУРА КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК

У хімії під номенклатурою розуміють систему правил складання назв з'єднань. Першу раціональну номенклатуру комплексних сполук розробив сам А. Вернер. З невеликими змінами вона використовується і в наш час. Правила номенклатури розробляються Міжнародним союзом чистої і прикладної хімії (IUPAC).

Згідно номенклатурі комплексних сполук, назва комплексного аніону починають з вказівки складу внутрішньої сфери *. У внутрішній сфері перш за все називають аніони, додаючи до їх назвою закінчення -о. Наприклад: Cl- (хлоро), CN- (ціано-), OH- (гідроксо-) і т.д. Далі називають нейтральні ліганди *. При цьому для аміаку використовують назву "аммін", для води - "аква". Кількість лигандов вказують грецькими числівниками: 2 - ді, 3 - три, 4 - тетра, 5 - пента, 6 - гекса. Потім називають центральний атом- комплексоутворювач *, використовуючи для нього латинську назву і закінчення -ат, після чого римськими цифрами в дужках вказують ступінь окислення * комплексообразователя. Після позначення складу внутрішньої сфери називають зовнішньосферних катіони.

Якщо комплексообразователь входить до складу катіона, то назва внутрішньої сфери складають так само, як у випадку комплексного аніона, але використовують українську назву комплексоутворювача і в дужках вказують ступінь його окислення. приклади:

K [Fe (NH3) 2 (CN) 4] - тетраціанодіаммінферрат (III) калію

K4 [Fe (CN) 6] - гексаціаноферрат (II) калію

Na2 [PtCl6] - гексахлороплатінат (IV) калію

(NH4) 2 [Pt (OH) 2Cl4] - тетрахлородігідроксоплатінат (IV) амонію

[Pt (NH3) 4Cl2] Cl2 - хлорид діхлоротетрааммінплатіни (IV)

[Ag (NH3) 2] Cl - хлорид диамминсрібла (I)

Якщо комплексне з'єднання є неелектролітами, тобто не містить іонів у зовнішній сфері, то ступінь окислення центрального атома не вказується, тому що вона однозначно визначається з умови електронейтральності комплексу. наприклад:

[RhI3 (NH3) 3)] - трііодотріаммінродій

[Co (NO2) 3 (H2O) 3] - трінітротріаквакобальт

[Cu (CNS) 2 (NH3) 2] - діроданодіаммінмідь.
Першим з початку називають аніон ( в іменному відмінку), а потім катіон ( в родовому відмінку). 

Якщо в сполуку входить комплексний катіон,то спочатку називають ліганди-іони (здебільшого це залишки кислот), додаючи до них закінчення “о”, наприклад: ціано (CN-) , нітро (NO2-), хлоро (С1-), гідроксо (ОН-), гідридо (Н-), оксо (О2-), тіо (S2-), родано (SCN-), оксалато (С2О42-) і т.д. Далі називають ліганди - нейтральні молекули. При цьому аміак називають амін (його називають першим), воду - акво (називають після аміаку); якщо лігандів декілька, то спочатку називають їх кількість на грецькій мові; 2-ди, 3-три, 4-тетра, 5-пента, 6-гекса. Після цього іде назва центрального атому (українська назва елементу). В дужках римськими цифрами показують ступінь його окислення. 

Приклади: 

[Ag(NH3)2]C1 - хлорид диамін- срібла (1) ; 

[Cu(NH3)4] SO4 - сульфат тетраамін- міді (П) ; 

[Pt(NH3)4C12] SO4 - сульфат дихлоро-тетраамін-платини (1У); 

K3[Fe(CN)6] - гексациано-ферат(Ш) калію;

(NH4)2[Pt(OH)2C14] - дигідроксотетрахлоро-платинат(1У) амонію; 

[PtC14(NH3)2] - диамін-тетрахлоро платина (1У). 

Інколи назви комплексних сполук бувають громіздкими і тоді, якщо можна, їх спрощують: 

K3[Fe(CN)6] - феріцианід калію, [Pt(NH3)5C1] С13 - сіль Чугаєва. 

В інших випадках розрізняють сполуки катіонного та аніонного характеру. Якщо складним комплексним є катіон, то комплекс катіонного характеру, якщо навпаки - аніонного характеру.
БУДОВА ТА ІЗОМЕРІЯ КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУК 

Вперше правильні уявлення про будову та ізомерію комплексних сполук запропонував сам А. Вернер, виходячи з того, що однакові ліганди повинні симетрично розміщуватись навколо центроального атому. Оскільки частіше всього координаційні числа бувають - 2, 4, 6, то їм повинні відповідати такі геометричні конфігурації:  СЛАЙД 3, 4
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При аналізі запропонованих геометричних конфігурацій стало очевидним, що лінійне розміщення лігандів навколо центрального атому не може мати ізомерів, не можуть вони виникати і в плоскій квадратній конфігурації, якщо ліганди в ній однакові, але при різних лігандах можуть з’являтись ізомери. Так для комплексу [Pt(NH3)2C12] були виявлені два ізомери, які розрізнялись за кольором, розчинністю, дипольним моментом, реакційною здатністю та способом одержання.  Їх існування можна пояснити різним розміщенням атомов.  СЛАЙД 5
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Тому були введені поняття про транс- та цис- їзомерію. 

При збільшенні числа замісників в таких комплексах кількість ізомерів зростає. Так для сполуки типу [MeABCD] при квадратній конфігурації може бути вже три ізомери. 

Аналізуючи октаедричну геометричну конфігурацію, А. Вернер припустив, що ліганди в ній повинні бути розташовані навколо центрального атому в вершинах правильного октаедру. Але, якщо ліганди не однакові - можливе існування ізомерів. Практика показала, що для комплексу [Pt(NH3)2C14] існує два ізомери. Подальші рентгенографічні дослідження багатьох комплексних сполук підтвердили правильність такого роду теоретичних уявлень. 

До геометричної ізомерії можна віднести і так звану дзеркальну або оптичну ізомерію. Наприклад, комплекси [CoEn3]C13 i [CoEn2C12]C1 де En - етилендиамін, існують у вигляді двох дзеркальних ізомерів. 
СЛАЙД 6
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Крім геометричної ізомерії відомі і інші її види. 

СЛАЙД 7
Гідратна ізомерія має місце при переході молекул води їз внутрішньої координаційної сфери у зовнішню. Приклади : [Cr(H2O)6]C13 , [Cr(H2O)5C1]C12 . H2O, [Cr(H2O)4C12]C1. 2H2O. 

Забарвлення цих комплексів міняється від синьо-фіолетового до світло-зеленого, а їх склад можна підтвердити реакціями з AgNO3, який осаджує з першої речовини всі іони хлору, з другої - 2/3, а з третьої - тільки 1/3. 

Іонізаційна ізомерія визначається різним іонним складом внутрішньої та зовнішньої координаційних сфер. Приклади : [Co(NH3)5Br]SO4 , [Co(NH3)5SO4]Br. 

Координаційна ізомерія - її існування пов’язане з переходом від одного комплексоутворювача до іншого: [Co(NH3)6]. [Cr(CN)6] та [Cr(NH3)6]. [Co(CN)6]. 

Серед комплексних сполук існують і полімери. Скажімо, сполуці PtC12.2NH3 відповідають цис - і транс - мономери [Pt(NH3)2C12], димери [Pt(NH3)4]. [PtC14], [Pt(NH3)3C1].[ Pt(NH3)C13] та тример [Pt(NH3)3C1]2. [PtC14 ]. 

При вивченні комплексних сполук з складними органічними біологічно активними лігандами відкриваються ще більш екзотичні форми координаційних сполук. 

ПРИРОДА ХІМІЧНОГО ЗВ’ЯЗКУ В КОМПЛЕКСНИХ СПОЛУКАХ 

На перших порах природу хімічного зв’язку в комплексних сполуках пояснювали існуванням електростатичних сил притягання між центральним атомом та лігандами. При цьому ліганди, які мають одноіменні заряди, додатково ще відштовхувались один від одного, займаючи у просторі найбільш раціональне розташування з мінімальною потенціальною енергією. 

В процесі розвитку теоретичних досліджень в галузі будови атомів стало ясно, електрони в атомі рухаються не тільки по енергетичним рівням, але і по енергетичним підрівням. Враховуючи корпускулярно-хвильову природу електронів були запропоновані уявлення про існування електронних хмаррізної конфігурації та просторового розміщення. Змінились уявлення про природу хімічного зв’язку з урахуванням специфіки електронної будови окремих атомів і молекул вцілому. Це призвело до виникнення поляризаційних уявлень про будову координаційних сполук. За цими уявленнями центральний атом відносно невеликого розміру, як правило d-елемент, проявляє сильну поляризаційну дію на відносно великі ліганди (іони чи молекули), які легко поляризуються. При цьому відбувається деформація електронних хмар атомів та виникають хімічні зв’язки. Такі уявлення є корисними, але вони не всеохоплюючі.


В наш час існує декілька підходів до пояснення будови комплексних сполук на основі квантовомеханічних уявлень про будову атомів та молекул, але і вони потребують вдосконалення. 

Теорія кристалічного поля базується на тому, що d-електрони центральних атомів комплексоутворювачів мають однакову енергію, але різне положення в просторі. Потрапляючи в електронне поле лігандів сферичної конфігурації вони збільшують цю енергію на певну величину, але оскільки поле центрального атому і лігандів в просторі буває різним, неоднорідним та нерівномірним, відбувається його розщеплення. 

Так, при октаедричному розміщенні лігандів найбільше відштовхування зазнають dz2 та dz2-y2 електрони, тому їх енергія буде більш високою ніж в сферичному полі. Навпаки, dxy, dxz, dyz зазнають меншого відштовхування і їх енергія буде меншою.
СЛАЙД 8
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За величиною енергії розщеплення в октаедричному полі ліганди розміщуються в такому спектрохімічному ряду: 

CO, CN- > En > NH3 > SCN- > H2O > OH- > F- > C1- > Br - > I- 

сильне | середнє | слабке 

Аналогічно можна розглянути розщеплення і, скажімо, в полі тетраедричної координації чи інших. 

Ця теорія досить вдало пояснює магнітні та оптичні властивості координаційних сполук, в інших випадках недосконала. 

Метод валентних зв’язків (ВЗ) базується на уявленнях про донорно-акцепторний механізм утворення координаційного зв’язку. При цьому ліганди-донори повинні мати вільні неподільні пари різноспінових електронів, якими вони втручаються в енергетичні комірки іонів-комплексоутворювачів. СЛАЙД 9
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Метод досить вдало пояснює, чому різні іони-комплексоутворювачі проявляють різні координаційні числа, а також дентантність лігандів. Якщо ліганд має тільки одну донорно-акцепторну пару неподільних електронів-він монодентантний і займає одне координаційне місце, якщо дві такі пари-бідентантний, бо займає два координаційних місця. Бувають полідентантні ліганди, що займають декілька координаційних місць. 

Приклади:  Слайд 10
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Метод молекулярних орбіталей (МО) детально розглядається при утворенні двухатомних молекул в темі “Хімічний зв’язок і утворення молекул”, або “Типи хімічного зв’язку” в курсі неорганічної хімії. Особливість застосування методу МО до координаційних сполук полягає в поясненнях утворення зв’язків з точки зору їх багатоцентровості та делокалізації. Вважається найбільш перспективним теоретичним напрямком, розглядається в спеціальній літературі, вдосконалюється.

