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ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА КОМПЛЕКСОВ 

Cd2+  + CN-  = [Cd(CN)]+               K1 = [Cd(CN)+]/[Cd2+][CN-] 

 

[Cd(CN)]+  + CN-  = [Cd(CN)2]         K2 = [Cd(CN)2]/[ Cd(CN)+][CN-] 

 

[Cd(CN)2]  + CN-  = [Cd(CN)3]
-         K3 = [Cd(CN)3

-]/[Cd(CN)2][CN-] 

 

[Cd(CN)3
-]  + CN-  = [Cd(CN)4]

2-       K4 = [Cd(CN)4
2-]/[ Cd(CN)3

-][CN-] 

К1, K2 и т. д. – константы ступенчатого  комплексообразования 

 

βi - суммарная (полная) константа образования 

 

β1 = K1; β2 = K1K2; β3 = K1K2K3; β4 = K1K2K3K4 = [Cd(CN)4
2-]/[Cd2+][CN-]4 

 

ΔGo = -RTlnK 
ΔG < 0 – условие протекания реакции как самопроизвольного 

процесса 2 

Cd2+  + 4CN-  = [Cd(CN)4]
2-  



Константа образования характеризует устойчивость 

комплексов (в водных растворах). 

Константа образования характеризует прочность 

связывания лиганда с металлом по сравнению с 

прочностью связывания воды с металлом. 

ОБЫЧНО: К1> К2 > К3 и так далее 

 

Более строгая (более полная) форма записи: 

  

[M(H2O)6]  + L  = [M(H2O)5L] + H2O 

[M(H2O)5L]  + L  = [M(H2O)4L2] + H2O 

[M(H2O)4L2]  + L  = [M(H2O)3L3] + H2O 
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ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА КОМПЛЕКСОВ 



ХЕЛАТНЫЙ ЭФФЕКТ  
Большая устойчивость хелатных комплексов по сравнению с 

их нехелатными аналогами. 

 

[Ni(H2O)6]
2+ + 6 NH3 = [Ni(NH3)6]

2+ + 6 H2O  β6 = 108,6 

 

[Ni(H2O)6]
2+ + 3 en = [Ni(en)3]

2+ + 6 H2O β3 = 1018,3 

 

Энтропийный фактор: ΔrG =  ΔrH -TΔrS = -RTlnK 

 
ΔG° =  -55 кДж моль-1  

 

ΔH° = -29 кДж моль-1  

 

ΔS° = +88 Дж K-1моль-1  
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Кинетическая устойчивость 
комплексов 

Термодинамика отражает только тот факт, что комплекс 
может получиться. 
 
Кинетика показывает быстро или медленно может 
получиться комплекс. 
 
Лабильные комплексы – подвергаются превращениям с 
большой скоростью. 
 
Инертные комплексы – подвергаются превращениям с 
малой скоростью. 



Инертные и лабильные комплексы 

[Fe(H2O)6]3+ и [Cr(H2O)6]3+ имеют близкие значения константы 
образования и, значит, приблизительно одинаковую 
термодинамическую стабильность 
 

«изотопный обмен» 

[M(H2O)6]3+  + H2O*  = [M(H2O)5(H2O*)]3+  + H2O 
 
t1/2 – время полупревращения реакции 
 
Для Fe3+, t1/2 = 1 сек – лабильный комплекс 
 
Для Cr3+, t1/2 = 10000 сек – инертный комплекс 



[Ni(CN)4]2-  β4 = 1022, термодинамически очень стабилен: 
C[Ni(CN)4]2-  = CCN- = 1 моль/литр               СNi2+ = 10-22 моль/литр 

 
[Ni(CN)4]2-  + 4CN-*  =  [Ni(CN*)4]2-  +  4 CN- 

Очень быстрая реакция, кинетически лабильный комплекс 

[Co(NH3)6]3+  + 6H+ + 6H2O = [Co(H2O)6]3+  +  6NH4
+ 

[Co(H2O)6]3+  β6 = 1025(!!!), но аммиачный комплекс кинетически очень 

устойчив и может быть выделен из водных растворов добавлением  
концентрированной (!!!) HCl. 

Инертные и лабильные комплексы 

[Co(NH3)6]3+  + 3HCl                  [Co(NH3)6]Cl3  + 3H+ 



Методы синтеза КС 

I. Реакции обмена в водных растворах 

II. Реакции обмена в неводных растворах 

III. Окислительно-восстановительные реакции в растворах 

I. Реакции обмена в водных растворах 

1. Реакция CuSO4 в воде с аммиаком (получение) 

[Cu(H2O)4]2+  + 4NH3(в)  = [Cu(NH3)4]2+  + 4H2O 

    голубой р-р                      темно-синий р-р 

2. Добавление этанола приводит к осаждению кристаллов 
[Cu(NH3)4]SO4  (выделение в твердую фазу) 



1. Реакция NiCl2 в воде с аммиаком (получение) 
 

[Ni(H2O)6]2+  + 6NH3  = [Ni(NH3)6]2+  + 6H2O 
 зеленый р-р                         фиолетовый р-р 
 
2. Высаливание: добавление NH4Cl приводит к осаждению 
кристаллов [Ni(NH3)6]Cl2 (выделение в твердую фазу) 

 

K3[RhCl6] + 3K2C2O4  = K3[Rh(C2O4)3]     + 6KCl 
 красный р-р          желтый осадок 

Кипячение в воде (2 часа) приводит к образованию 
кристаллов K3[Rh(C2O4)3]  (выход  около 60% ) 



II. Реакции синтеза в неводных растворах 

Реакция в воде приводит к гидролизу! 

 

[Cr(H2O)6]3+ + 3en = Cr(OH)3   + 3enH+ + 3H2O 

           фиолетовый р-р     зеленый осадок 

 

Реакция в диэтиловом эфире приводит к получению 
комплекса. 

CrCl3(безводный) + 3en =  [Cr(en)3]Cl3 

  пурпурный   желтый 

 

 

 

NH2 - C2H4 - NH2 



III. Окислительно-восстановительные 
реакции в растворах 

1. Комплексы Co3+ кинетически инертны, поэтому их часто 
получают окислением соответствующих комплексов Co2+, 
которые лабильны: 

2CoCl2 + 12NH3       2[Co(NH3)6]Cl2   

2[Co(NH3)6]2+ + Н2O + 0,5O2(воздух)                   2[Co(NH3)6]3+   +   2OH-  

 

 

2. Реакцию восстановления проводят в жидком аммиаке. 

K2[Ni(CN)4] + 2K = K4[Ni(CN)4] 

     Ni2+           Ni0 

[Co(NH3)6]3+  + 3HCl                  [Co(NH3)6]Cl3  + 3H+ 



Примеры комплексных соединений различных цветов  

FeII  FeIII  CoII  CuII  CrIII  

Гидратированный 
ион  

[Fe(H2O)6]2+ 
Бледно-зелёный 

 

[Fe(H2O)6]3+ 
Жёлто-

коричневый 
 

[Co(H2O)6]2+ 
Розовый 

 

[Cu(H2O)6]2+ 
Серо-голубой 

 

[Cr(H2O)6]3+ 
Бледно-зелёный  

 

OH-, разбавленный 
раствор  

[Fe(H2O)4(OH)2] 
Светло-зелёный  

 

[Fe(H2O)3(OH)3] 
Коричневый 

 

[Co(H2O)4(OH)2] 
Голубой  

 

[Cu(H2O)4(OH)2] 
Синий 

 

[Cr(H2O)3(OH)3] 
Зелёный 

 

OH-, 
концентрированный 
раствор  

[Fe(H2O)4(OH)2] 
Светло-зелёный 

 

[Fe(H2O)3(OH)3] 
Коричневый 

 

[Co(H2O)4(OH)2] 
Голубой 

 

[Cu(H2O)4(OH)2] 
Синий 

 

[Cr(OH)6]3- 
Бледно-зелёный 

 

NH3, разбавленный 
раствор  

[Fe(H2O)4(OH)2] 
Светло-зелёный 

 

[Fe(H2O)3(OH)3] 
Коричневый 

 

[Co(H2O)4(OH)2] 
Голубой 

 

[Cu(H2O)4(OH)2] 
Синий 

 

[Cr(H2O)3(OH)3] 
Зелёный 

 

NH3, 
концентрированный 
раствор  

[Fe(H2O)4(OH)2] 
Светло-зелёный 

 

[Fe(H2O)3(OH)3] 
Коричневый 

 

[Co(NH3)6]2+ 
Жёлтый  

 

[Cu(NH3)4(H2O)2]2+ 
Темно-синий 

 

[Cr(NH3)6]3+ 
Бледно-зелёный 

 

CO3
2-  

FeCO3 
Светло-зелёный 

 

[Fe(H2O)3(OH)3] 
Коричневый  

 

CoCO3 
Розовый 

 

CuCO3 
Голубой 

 

[Cr(H2O)3(OH)3] 
Зелёный 

 
 



ХИМИЯ  
ЭЛЕМЕНТОВ 
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Водород 

Н – самый распространенный элемент Вселенной,  

5 место по распространенности на Земле. 
Вода, минералы, «органика», все живые существа. 
 

Положение в ПС 
Н: 1s1,  I группа или VII группа??? 

 
I группа: один валентный электрон,  

образует H+. (Li+, Na+…) 
VII группа: H- - гидрид ион (X-), H2 (Х2) 

       (F-, Cl-)          (F2, Cl2) 
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Изотопы водорода 
1H – протий; 2H (D) – дейтерий (0,011%);  

3H (T) – тритий (радиоактивный изотоп, 1/2 = 12,4 года) 
 
 
 
 
   производство трития  
     для термоядерного  
                оружия 
 

HeHLin

βHeH

4

2

3

1

6

3

1

0

3

2

3

1



 



2
1Н + 31Н → 42Не +1

0n + 17,6 МэВ  
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Т(кипения) для Н2 = -252,8оС 

Т(кипения) для D2 = -249,7оС 

 

 
H2O D2O 

Tпл 0оС 3,8оС 

Tкип 100,0оС 101,4оС 

Kw 1*10-14 0,2*10-14 

Плотность 

г/см3 

0,9982 1,1056 
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Получение диводорода 
1. Каталитическая конверсия метана водяным паром 

(1000оС)  CH4 + H2O            CO + 3H2  
 (соотношение 1:3) 

 
2. Газификация угля (1000оС) 

C + H2O             CO +  H2 (соотношение 1:1) 
«синтез газ» 

 Для увеличения доли диводорода: 
CO + H2O             CO2 +  H2 (700-800оС) 

  
Разделение газовой  смеси: 

СO2 + K2CO3 + H2O               2KHCO3 

            T (кипячение) 
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Получение диводорода 

3. Электролиз воды (электролит H2SO4, NaOH, 
Na2SO4) 

H2O           H2 + 1/2O2 

В лаборатории: 

Zn + 2H+ = Zn2+ + H2           (аппарат Киппа) 

 

3H2O + Al + NaOH(aq) =  Na[Al(OH)4] + 3/2H2 

 

CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2 
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Применение диводорода 

WO3  + 3H2  W + 3H2O 

H2 

CH3OH 

–C–C– 

     M 

   NH3 

Топливо 

–C=C– 

CO M+ 

N2 

Химическое 
производство 

Маргарин 

Топливные элементы, 
ракетное топливо 

Удобрения, 
пластмассы 

Производство 
металлов 
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СИНТЕЗ-ГАЗ (сигаз), смесь газов, главными компонентами 

 которой являются СО и Н2; используется для синтеза 

 разных химических соединений. Термин «синтез газ» 

 исторически связан с синтезом Фишера- Тропша, 

 когда исходный для него газ получали газификацией кокса. 

 В 60-80-х гг. (прошлого века) сырьевая база и структура 

 использования «синтез газа» изменились. В настоящее 

 время «синтез газ» производят конверсией природного 

 газа, либо нефтепродуктов и лишь в небольших масштабах 

 химической переработкой древесины, а также 

 газификацией углей.  

 



 В 1926 году была опубликована работа Ф. Фишера и Г. Тропша 
"О прямом синтезе нефтяных углеводородов при 
обыкновенном давлении", в которой сообщалось, что при 
восстановлении водородом монооксида углерода при 
атмосферном давлении в присутствии различных 
катализаторов (железо – оксид цинка или кобальт – оксид 
хрома) при 270°С получаются жидкие и даже твердые 
гомологи метана. 
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CO + (2n+1)H2 → CnH2n+2 + nH2О 

nCO + 2nH2 → CnH2n + nH2О 

Франц Фишер и 

Ханс Тропш  
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Водородная энергетика 
Основной вид топлива – диводород, получаемый из 
воды (электролиз воды или фотохимическое 
разложение воды в присутствии солнечного света и 
катализаторов типа TiO2).  

2H2 + O2   2H2O 
Вода не вызывает  
парниковый эффект. 
(глобальное потепление) 
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Основные типы соединений 

Степень 

окисления  

Электронная 

конфиг.  

Примеры  Ox/red 

свойства  

0 H, 1s1  H2, H  Восстанови-

тель, редко 

окислитель  

+1 H+ H2O, HCl, 

KOH  

Только 

окислитель  

-1 H-, 1s2  NaH, 

CaH2, 

NaBH4  

Сильный 

восстанови-

тель  
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Н2 восстановитель 
 

CuO(тв) + H2(г)  =  Cu(тв)  + H2O(г) 
 

H2 + Cl2 = 2HCl  
2H2 + O2 = 2H2O 

Цепной радикальный механизм, быстро (со 
взрывом) 

Н2 окислитель (не характерно) 
 

H2 + 2Na = 2Na+H- (около 400ОС) 

(ионное соединение) 
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Н+ только окислитель 
 

2HCl + Zn  = ZnCl2  + H2 

H2O + K = KOH + 1/2H2  

2H+  + 2e = H2 

 

Н- сильный восстановитель 
NaH + H2O = NaOH + H2 

 

Способность к комплексообразованию 
Н+  акцептор электронной пары – Н3О+, NH4

+ 

H-  донор электронной пары – [BH4]-, [AlH4]- 

(алюмогидрид лития LiAlH4) 
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Реакции диводорода 

Низкая реакционная способность H2 

 

Гомолитический разрыв связи Н-Н: 

 

H-H  = H  + H     

ΔHo = 434 кДж/моль 
Для активации требуется  

высокая температура  

или другие факторы. 

 

CuO + H2 = Cu + H2O (около 300О С) 
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Молекулярные соединения 

Электронодостаточные молекулярные 

соединения – все валентные электроны 

центрального атома участвуют в 

образовании связей.  

 

(двухцентровые-2е)-связи.  

 

Характерны для IV группы ПС. 

CH4, C2H6, SiH4 (силан), GeH4 (герман) 
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Электронодефицитные молекулярные 

соединения.  (трехцентровые-2е)-связи. 

Характерны для III группы ПС. (B и Al) 

B2H6 – диборан (3х2 + 6 = 12 валентных 

электронов, а связей 8!)  

 

 

Молекулярные соединения 
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Электроноизбыточные соединения – есть свободные 

электронные пары. Характерны для элементов V, VI и 

VII групп ПС. 

NH3, H2O, HF 

 

Важное свойство электроноизбыточных соединений 

водорода – способность образовывать водородные 

связи (уникальное сочетание неподеленных 

электронных пар и + на атомах водорода). 

(HF)x 

Молекулярные соединения 



32 

Молекулярные соединения 

(H2O)x - лед 
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Сравнение водородной и 
ковалентной связей 

Водородная 

связь 

(кДж/моль)  

Ковалентная 

связь 

(кДж/моль)  

NH2-H…NH3  17  N-H 386  

HO-H…OH2  22 O-H 464  

F-H…F-H  29 F-H 565  

[F…H…F]-  165 (!) F-H 565  
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Металлообразные гидриды 
Хорошо проводят электрический ток и имеют 

переменный состав. 

Пример: при 550оС цирконий образует 

гидриды состава от ZrH1,30 до ZrH1,75 

флюорит, CaF2 

Водород хорошо растворим во 

многих металлах, лучше всего 

в палладии (в одном объёме 

Pd растворяется 850 объёмов 

водорода). 



Ионные(солеобразные) гидриды 

Солеобразные гидриды образуют наиболее активные 

металлы (щелочные и щелочноземельные). Ионное 

строение подтверждается практически — при 

электролизе расплава соединения водород будет 

выделяться на аноде. 

H2 + Сa = СaH2 (около 400ОС) 

2CaH2 + TiO2 = 2CaO +2H2 +Ti  

CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 +2H2 

LiH 
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Атомарный водород «Н»  

Гораздо более  

реакционноспособен, чем  Н2 

 

Получение 

 

1) Из диводорода в электрическом разряде 

2) Водород в момент выделения 
В водных растворах: 

MnO4
-  +H2 + H+ = НЕТ реакции 

 

MnO4
- + 5«H» + 3H+   =   Mn2+  +4H2O 



H H 

H H 

H H 

H H 

Нормальный водород: орто:пара = 3:1 

параводород ортоводород 

I=1  I=0  
Полный ядерный спин 

Орто- и параводород 
(две спиновые формы)  
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Орто- и параводород 
(две спиновые формы)  

T = 20oC; 25% пара-H2  (газ) 

T = -253oC; 99,8% пара-H2 (жидкость) 
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Орто- и параводород 

 Процесс орто-пара конверсии является 

экзотермическим. При температуре 

кипения водорода Т = 20,2 К (-252,8оС) 

удельная теплота конверсии составляет  

525 кДж на 1 кг нормального водорода и 

превышает теплоту испарения, равную 447 

кДж/кг.  

Технология получения пара-H2  

Катализатор - активированный уголь + … 

(чл.-корр. РАН Р.А. Буянов ИК СО РАН) 


