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КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

 

5. Теория кристаллического поля (ТКП) 

 

Теория кристаллического поля основана на электростатической модели и рас-

сматривает изменения в электронных оболочках иона-комплексообразователя, про-

исходящие под действием лигандов. Теория кристаллического поля первоначально 

была разработана для объяснения состояния ионов в кристаллах (отсюда ее назва-

ние) и затем была перенесена на комплексы, в которых ионы так же, как и в кри-

сталлах, окружены соседними частицами. В применении к комплексным соедине-

ниям эта теория рассматривает действие кристаллического поля (поля лигандов) на 

d-орбитали иона-комплексообразователя. В свободном атоме или ионе комплексо-

образователя энергии всех d-электронов, принадлежащих к одной и той же элек-

тронной оболочке, одинаковы, т. е. эти электроны занимают один энергетический 

уровень. В комплексе положительный ион-комплексообразователь окружен лиган-

дами, которые могут быть или отрицательными ионами, или полярными молекула-

ми, которые обращены к комплексообразователю своим отрицательным концом. 

Между электронами d-орбиталей иона-комплексообразователя и отрицательными 

лигандами действуют силы отталкивания, которые увеличивают энергию d-

электронов. При этом электростатическое воздействие лигандов на различные d-

орбитали неодинаково, так как поле лигандов не обладает сферической симметрией. 

Поэтому энергия электронов на d-орбиталях, расположенных близко к лигандам, 

возрастает больше, а на d-орбиталях, удаленных от лигандов, меньше; в результате 

под действием поля лигандов происходит расщепление энергетических уровней d-

орбиталей. На рис.1. показана схема расщепления энергетических уровней в октаэд-

рическом окружении иона-комплексообразователя. 
 

 
 

Рис. 1. Энергетическая диаграмма расщепления d-уровня электронов в октаэдрическом (а) и тет-

раэдрическом (б) окружении комплексообразователя лигандами. 
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Энергия расщепления Δ может быть рассчитана теоретически методами кванто-

вой механики и определена экспериментально по спектрам поглощения комплекс-

ных соединений. Теория кристаллического поля объясняет хорошо известный хи-

микам факт, что ионы d-элементов вставных декад окрашены, а ионы, имеющие 

электронную конфигурацию благородных газов (ионы s- и p-элементов), бесцветны. 

В ионах d-элементов происходит расщепление энергетических уровней валентных 

электронов в поле лигандов; наоборот, воздействие всех лигандов на s- и р- орбита-

ли одинаково и в этом случае расщепление уровней отсутствует. Становится также 

понятным, почему ионы Cu
+
 бесцветны, тогда как ионы Сu

2+ 
окрашены: ион Cu+ 

имеет конфигурацию d
10

, в нем заполнены все d-орбитали, поэтому переходы элек-

тронов с одной d-орбитали на другую невозможны, у иона Cu
2+

(d
9
) одна d-орбиталь 

свободна. По той же причине бесцветны имеющие электронную конфигурацию d
10

 

ионы Ag
+
, Zn

2+
, Cd

2+ 
и Hg

2+
.  

Как уже указывалось, энергия Δ, характеризующая силу создаваемого лигандами 

поля, зависит от природы лигандов. Энергия расщепления Δ компенсируется более 

прочной структурой комплексного иона. Влияние лигандов на ионы d – элементов 

определяется спектрохимическим рядом. Изучение спектров комплексных соеди-

нений, позволившее определить значения Δ, показало, что лиганды могут быть рас-

положены в порядке убывания силы кристаллического поля в следующий ряд:  

CO, CN > NO2> En > NH3> SCN > H2O > F > СОО
- 
> OH > Cl > Br > I 

Ряд устойчивости ионов d – элементов к расщеплению. 

Zn
2+

> Cu
2+

> Fe
2+

> Mn
2+

> Cr 
3+

> Ni
2+

> Co
3+

> Fe
3+ 

Если число d-электронов у комплексообразователя не превышает число d-

орбиталей с низкой энергией, то электроны располагаются на этих орбиталях. 

Например, три d-электрона иона Сr
3+

 в октаэдрическом поле занимают три d-

орбитали с низкой энергией: 

 
Благодаря такой электронной конфигурации комплексы трехвалентного хрома 

очень прочны, так как электроны t2g-орбиталей располагаются между лигандами и 

слабо экранируют заряд ядра хрома. Этим объясняется то, что комплексов Сr
3+

 из-

вестно очень много.  

При наличии в растворе нескольких лигандов, способных к образованию ком-

плексного соединения с ионом металла, наблюдается совмещенное лигандообмен-

ное равновесие. Процессы образования комплексных соединений иона металла с 

каждым из лигандов оказываются конкурирующими: преобладающим будет про-

цесс, который приводит к образованию наиболее прочного комплексного соедине-

ния. Заключение о сравнительной прочности комплексных соединений на основа-

нии величин констант нестойкости можно делать только для соединений с одинако-
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вым координационным числом. Пример конкуренции за ион металла. В растворе 

присутствуют ионы цинка, аммиак, цианид-ионы. Ион цинка способен образовы-

вать кроме аквакомплекса [Zn(H2O)4] , аммиачный комплекс [Zn(NH3)4]
2+

 и цианид-

ный комплекс [Zn(СN)4]
2-

 . Поскольку каждый из присутствующих в данном рас-

творе лигандов является монодентатным, а цинк во всех трёх комплексных ионах 

имеет координационное число 4, устойчивость соединений можно сравнить непо-

средственно по константам. В живом организме постоянно происходит образование 

и разрушение жизненно необходимых биокомплексов [МБLБ], построенных из кати-

онов ”металлов жизни”, или биометаллов (МБ) и биолигандов(LБ):  MБ+LБ ↔ [MБLБ] 

При этом за счёт обмена с окружающей средой поддерживается на определён-

ном уровне концентрация участвующих в этом равновесие в ту или иную сторону, 

что приводит к изменениям в метаболизме организма вплоть до патологических. 

Нарушение металлолигандного баланса происходит по разным причинам: 

- долговременное  непоступление в организм  катионов биометаллов(MБ). 

- поступление катионов биометаллов в значительно больших количествах, чем 

необходимо для жизнедеятельности. 

Эффективность донорно-акцепторного взаимодействия лиганда и комплексооб-

разователя, а следовательно, и прочность связи между ними определяются их поля-

ризуемостью, т. е. способностью трансформировать свои электронные оболочки 

под внешним воздействием. По этому признаку реагенты подразделяются на "жест-

кие", или малополяризуемые, и "мягкие" - легкополяризуемые. Поляризуемость 

атома, молекулы или иона прежде всего зависит от размера молекулы и числа элек-

тронных слоев. Чем меньше радиус и число электронов у частицы, тем менее она 

поляризуема. Частицы с большим радиусом и большим числом электронов, наобо-

рот, легко поляризуются. По этим признакам можно расположить в ряд комплексо-

образователи и лиганды, участвующие в процессах метаболизма: 

В соответствии с общим принципом "подобное в подобном" и спецификой до-

норно-акцепторного взаимодействия наиболее прочная и устойчивая к диссоциации 

ковалентная связь возникает между мягкими комплексообразователями и мягкими 

лигандами. С учетом того что белки, включая ферменты, содержат мягкие легкопо-

ляризуемые группы —СОO
-
, —NH2 и —SH, становится понятным, почему все "ме-

таллы жизни", относящиеся к d-элементам, в организме встречаются практически 

только в виде комплексов с биосубстратами. С другой стороны, ясно, почему кати-

оны тяжелых металлов Cd
2+

, Pb
2+

 , Hg
2+

 сильно токсичны. Эти катионы очень "мяг-

кие", особенно катион Hg
2+

, и поэтому они активно образуют прочные комплексы с 

жизненно важными белоксодержащими субстратами, нарушая их метаболизм. 

Склонностью к комплексообразованию объясняется также токсичность цианидов, 

так как анион CN~ - очень мягкий лиганд - активно взаимодействует с катионами d-

металлов в комплексах, замещая в них биосубстраты и тем самым инактивируя эти 

биокомплексы. Катионы Na
+
 и К

+
 вследствие своей жесткости практически не обра-

зуют устойчивых комплексов с биосубстратами и в физиологических средах нахо-
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дятся в основном в виде гидратиро-ванных ионов. Катионы Mg
2+

 и Са
2+

 способны 

образовывать достаточно устойчивые комплексы с белками, и поэтому в физиоло-

гических средах они встречаются как в ионизованном, так и в связанном состоянии 

(в виде комплексов с белками, а также нерастворимых солей - фосфатов, оксалатов 

и уратов).  

Таким образом, прочность и устойчивость к диссоциации ковалентной связи 

между комплексообразователем и лигандами зависит от их природы, и прежде всего 

от способности вызывать и проявлять поляризуемость. 

 

6. Строение и геометрия комплексного иона с точки зрения МВС 

 

В представлениях МВС ковалентные химические связи внутренней сферы, меж-

ду центральным атомом и лигандами, образуются по донорно-акцепторному меха-

низму, в результате перекрывания вакантных валентных орбиталей комплексообра-

зователя с орбиталями лигандов, имеющих неподеленные электронные пары (рис. 

2.).  

 
Рис.2. Схемы донорно-акцепторного взаимодействия при образовании комплексных ионов:a) 

[Cu(H2O)4]
2+; б) [BeF4]

2–; в) [Ag(NH3)2]
+ 

Пространственная геометрия внутренней сферы комплексов определяется ва-

лентными орбиталями  центрального атома (комплексообразователя). Так, напри-

мер, из рис. 13 видно, что в образовании [Ag(NH3)2]
+ 

задействованы две орбитали 

Ag
+
, одна из них  s- , другая – p-орбиталь. Для того, чтобы связи с NH3 были рав-

ными по энергии, необходима sp -гибридизация этих орбиталей, вследствие этого 

ион Ag(NH3)2
+ 

 имеет линейное строение. При образовании [Zn(OH)4]
2– 

 задейство-

ваны четыре вакантные орбитали цинка, одна s- типа и три – p–типа. Для равно-

ценности образуемых связей необходима sp
3
 – гибридизация, вследствие этого ион 

должен иметь тетраэдрическую геометрию(рис.3.). 
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Рис. 3. Геометрия комплексных ионов: а) координационное число комплексообразователя рав-

но 2; б) и в) координационное число комплексообразователя равно 4;  

г) координационное число комплексообразователя равно 6 

 

Однако есть некоторые особенности применения МВС к координационным со-

единениям. Например, исходя из строения валентного уровня иона Fe
3+

, можно 

предположить, что в образовании комплексов [FeF6]
3– 

 и [FeCN)6]
3– 

 будут задей-

ствованы одна s– орбиталь, три p- орбитали и две d- орбитали. Тип гибридизации – 

sp
3
d

2
 и, соответственно,  структура комплексов – октаэдр. Кроме того, можно пред-

положить, что при наличии неспаренных электронов Fe
3+

(3d
5
) эти комплексы долж-

ны быть парамагнитными. На самом деле и [FeF6]
3–

, и [FeCN)6]
3– 

 имеют октаэдри-

ческую структуру и оба – парамагнитные. Однако, магнетизм [FeF6]
3– 

 соответствует 

наличию пяти неспаренных электронов, а [FeCN)6]
3– 

 - только одного. Как это мож-

но объяснить в рамках МВС? 

Если в образовании связей с лигандами участвуют орбитали только внешнего 

валентного уровня центрального атома, то такие комплексы называют внешнеорби-

тальными или высокоспиновыми ([FeF6]
3–

). Если в образовании связей центрально-

го атома с лигандами участвуют кроме s-, p- орбиталей внешнего, d-орбитали 

предвнешнего уровня, то такие комплексы называют внутриорбитальными или низ-

коспиновыми. 

Как может реализоваться последний вариант, если в нормальном (невозбужден-

ном) состоянии все 3d-орбитали Fe
3+ 

заняты электронами (в соответствии с прави-

лом Гунда)? Можно предположить, что в комплексах, подобных [FeCN)6]
3–

,часть 

внутренних d-орбиталей могут стать вакантными в результате спаривания электро-

нов. При этом увеличивается энергия межэлектронного отталкивания электронов, 

но освобождаются для образования более прочных связей орбитали, расположен-

ные ближе к ядру (длина связи будет меньшей). По-видимому, такой вариант воз-

буждения Fe
3+ 

и реализуется при образовании [FeCN)6]
3– 

. Таким образом, изложен-

ные выше представления МВС позволяют объяснить, но не предсказать различие в 

свойствах комплексов [FeF6]
3– 

и [FeCN)6]
3– 

. Остается открытым и вопрос о том, как 

связана вероятность образования внутри- или внешнесферного комплекса с особен-

ностями электронного строения комплексообразователя и природой лигандов? 

Кроме того, МВС не позволяет объяснить еще одно: Почему большинство соедине-
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ний d-металлов окрашенные, а s-, p- металлов – бесцветные?  

В связи с этим потребовались дополнительные, специфические для комплексов, 

модели химической связи. Современная теория строения комплексных соединений 

использует положения квантовой химии. При этом для объяснения и расчета хими-

ческой связи в комплексах применяется несколько квантово-химических методов.  

По методу валентных связей предполагается, что между лигандами и комплек-

сообразователем образуется донорно-акцепторная связь за счет пар электронов, по-

ставляемых лигандами. С помощью этого метода было объяснено строение и мно-

гие свойства (в том числе и магнитные) большого числа комплексных соединений. 

Однако этот метод приближенный и мало пригоден для расчета энергии связи и 

других характеристик комплексных соединений.  
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